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PROLOGO

Con estos apuntes, que no son una reproduccién exacta de la clase
pues, ésta se compone ademds de elementos secundarios,
aclaratorios y anecd6ticos por parte del profesor y los alumnos
en el momento de la clase, se pretende facilitar el aprendizaje y

la aplicacién de la Quimica a la Ingenieria Ambiental.

Estas notas constituyen la ordenaciétn metédica de los temas y
problemas que conforman la asignatura de Quimica Sanitaria, y se

deben enriquecer con los libros dedicados al tema.

Los conceptos se cubren en ocho partes distribuidas de 1la
siguiente manera: en el primer capitulo, se introduce al alumno en
los conceptos teéricos basicos como son la denominacién correcta
de cada una de las sustancias, la colocacién de los elementos en
la tabla peri6édica asi como las diferentes formas de uniones entre
ellos, el balance de reacciones quimicas y la aplicacién de la

estequiometria al calculo de reactivos.

El segundo capitulo abarca 1las leyes y propledades de 1las

dispersiones en los tres estados de la materia.

En el capitulo tercero se proporcionan los conocimientos
fundamentales del equilibrio quimico, mismos que se emplean en los

capitulos posteriores.

El capitulo cuarto es uno de los mas importantes ya que, en &1, se
estudian los conceptos de equilibrio &acido-base que se aplican

directamente en la determinacién de pH, alcalinidad y acidez.

En el capitulo quinto, se estudia, de manera superficial, .la
quimica de la coordinacién con el fin de comprender algunos
compuestos presentes en la naturaleza y algunos otros que se
forman en el momento de realizar ciertas determinaciones

analiticas.




El capitulo sexto, se refiere al equilibrio que se presenta en los
sistemas de 6xido-reduccion, util en la prediccién de reacciones y
en el que se explican valoraciones volumétricas tan importantes
como 1lW son la Demanda Quimica de Oxigeno y la Demanda Bloquimica
de Oxigeno.

En el séptimo capitulo, se integra el equilibrio en medio
heterogéneo y el equilibrio acido-base para la mejor comprensién y
‘resolucién a los problemas en los que interviene la separacién de
algin elemento utilizando condiciones apropiadas de precipitacioén;
en este mismo capitulo se explican los fundamentos de la

determinacién de s6lidos en agua y aguas residuales.

El capitulo octavo emplea todos los conocimientos expuestos en los
capitulos anteriores para entender el comportamiento de algunos de
los elementos y compuestos fundamentales en 1la Ingenieria

Ambiental asi como de su comportamiento frente a otras sustancias.

Finalmente, el ultimo capitulo contiene una bibliografia que 1le
puede ser Util a las personas que desean profundizar en los temas

que se menclonan en el contenido de estos apuntes.

Cabe mencionar que con esta publicacién se complementa, desde el
punto de vista teérico, el Manual de Quimica del Agua, editado por
primera vez en 1985 y reimpreso en 1986 y 1989 por la Divisién de
Estudios de Posgrado de 1la Facultad de Ingenlieria. Ambas
publicaciones tienen el objetivo de ayudar en el proceso de
enseflanza-aprendizaje de la asignatura de Quimica Sanitaria la

cual es teérico-practica.

La realizacién de estas notas es el producto, por una parte, de
haber impartido esta aslgnatura a diferentes generaciones de
estudiantes a quienes les agradezco su colaboracién pues, con sus
comentarios y traba. jos de investigacién, se integraron
paulatinamente algunos temas y otros se enriquecieron y, por otra,
son el resultado de haber sido discipula y ayudante en esta
asignatura del M. en I. Salvador Ayanegul Jaritz.




Por ultimo quisiera agradecer a la Lic. Angélica Monroy Lépez, por
las correcciones a 1la segunda edicién, asi como a 1la Sra.
Margarita Eulogio de Alfaro por mecanografiar la primera edicién y
a la Sra. Juana Olvera Medina por la captura de la segunda

edicién.

GEORGINA FERNANDEZ VILLAGOMEZ.
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1. CONCEPTOS TEORICOS BASICOS

1.1 DEFINICIONES

Slementa. - Es aquella sustancia que no se puede descomponer o

formar por otra més sencilla.

Hasta el momento se conocen 106 elementos cuya abundancia en la

naturaleza es distinta para cada uno de ellos.

Para representar a los elementos, se acostumbran usar una serie de
simbolos como la inicial del nombre del elemento en latin o, en el
caso de que varios de éstos comiencen con la misma letra,
tradicionalmente se emplean las dos primeras letras, o bien, la
primera y una intermedia. Si se utilizan dos letras para denominar
a un elemento dado, la primera de ellas se escribe con maytscula y

la segunda, con minuscula. Ejemplos:

Cloro del latin clorine Cl
Magnesio del latin magnesium Mg
Calcio del latin calcium Ca

Bromo del latin bromine Br

Cabe mencionar que estos son, ademés, algunos de los elementos que

se encuentran en mayor abundancia en el agua de nar.

€ompuesto. - Los compuestos son las sustancias homogéneas formadas

por la unién de dos o mads elementos diferentes combinados en
proporciones fijas de peso. El hecho de ser homogéneas se refiere
a que sus propiedades permanecen constantes a través de toda la
masa que constituye al compuesto y que, siempre que se analice una
porcién de é1, se encontrard la misma distribucién en peso de los
elementos que lo integran sin importar de dénde se haya tomado esa

muestra. Por ejemplo, una muestra de agua ya sea tomada en un rio,




en el mar, del hielo que forma un témpano o de una alberca, estara
siempre constituida por 88.81% del elemento oxigeno y 11.19%, en
peso, del elemento hidrégeno. )

Es importante tomar en cuenta que las propiedades que caracterizan
a un compuesto determinado no son las mismas que las de los
elementos antes de haberse unido para formarlo. Asi, el agua, que
es un compuesto 1liquido, estd construido por dos elementos
gaseosos: el hidrégeno, que es altamente inflamable, y el oxigeno,

que mantiene la combustién y es importante para la vida.

Pustancia.- Este término se utiliza indistintamente para

referirnos tanto a un elemento como a un compuesto.

dtoma. - Se define como la particula mas pequefia de un elemento.
Este vocablo proviene del griego a, privativa, y Jemnein, dividir;
se puede decir que habrid tantos &atomos diferentes como elémentos
haya. Es bésico saber que el atomo no es la particula mas pequefia
que existe y que, por tanto, no es indivisible debido a que su

estructura estd compuesta por protones, electrones y neutrones.

Sin embargo, si también se considera 1a reactividad quimica,
entonces, se define al 4tomo como la minima porciétn de un elemento

que puede entrar en comblnacién con otra.

Malécula. - Una molécula de una sustancia puede estar formada por
varios &atomos unidos o bien, por uno solo; con base en esto las

moléculas se dividiran en tres grupos:

Moléculas Monoatémicas: Ca, Mg, Cu (1 4tomo)
Moléculas diatémicas: NO, HF, CO (2 atomos)
Moléculas poliatémicas: HCN, CHs3COOH, NaOH (3 6 + atomos)

36n.- Un i6n es una particula cargada eléctricamente; si la carga
es positiva se dice que el i6n es un cation y si, por lo

contrario, la carga es negativa, es un anidn.

Para que se forme un 1i6n, la particula neutra (4tomo o molécula)




debe perder o ganar electrones o separarse de tal forma que una
parte de la particula quede con exceso de electrones y la otra,
deficiente de ellos:

. 2+ + 3+ ++
cationes: Fe  , H, Cr™ , Mg

aniones: OH , Ccr207°", F, SOs+

Meycla. - Es la unién de dos o mas sustancias que pueden separarse
por la accién de solventes adecuados o por simples medios
mecAnicos. Si se toman varias muestras de una mezcla y éstas
difieren en proporci6én, se hablara de una mejgcla helernagénea; por
ejemplo, la atm6ésfera de una ciudad estard formada de N2, Oz, Ar,
H20, COz2 etc. si, por el contrarlo, todas las muestras siempre
existen en la misma cantidad, entonces se tratara de una megcla
hamagbnea; por eJemplo, el oxigeno disuelto en el agua de un
estanque. A este Gltimo tipo de mezclas se les conoce también, con

el nombre de disoluciones.

Valencia ¢ naumera de axidacidon.- E1 término valencia, en su
sentido mds extenso, se usa para describir el poder o capacidad de
un elemento para combinarse con otro. Para este fin, se emplea
como atomo de referencia al hidrégeno asignédndole el valor de uno.
Asi, la valencia de un elemento se define como el nimero de Atomos
de hidrégeno que se pueden combinar con un &atomo de dicho
elemento. Por ejemplo: El cloro en el HCl tiene una valencia de -1
(univalente) y el oxigeno en el H20 tiene valencia de -2
(divalente).

En el caso del Mg0O, el magnesio es divalente pues, se combina con
un atomo de oxigeno que, a su vez, tiene la capacidad de
combinarse con dos atomos de hidrégeno; ademés, el magneslo puede
formar el compuesto MgHz donde se aprecia con mas claridad su

caracter divalente.

Algunos elementos presentan uUnicamente una valencia al formar

distintos tipos de compuestos mientras que, otros, pueden tener




dos o mds valenclas. Este serd el caso del nitrégeno ya que forma
diferentes compuestos con diversas valencias como sucede con sus

6xidos, los que se encuentran presentes en el aire:

N20, NO, N203, N20 N20s

en donde la valenclia del nitrégeno varia desde 1 hasta 5.

La valencia es un numero dificil de determinar en la mayoria de
los compuestos debido a que no es considerado como la carga de los
elementos que los integran, razén por la cual, surgié el concepto
de namena de  oxidacibn que viene a describir el poder de
combinaci6n de los elementos en términos de las fuerzas que actuan

para mantener a los atomos en combinacién en un compuesto estable.

El nuimero de oxidaci6n de un elemento se define como la carga que

parece tener un atomo cuando se aplican las siguientes reglas:

1) El numero de oxidacién de un Atomo en su forma .elemental es

cero. Ejemplos:

Oz, Hz, He, Cu

todos tienen un nuimero de oxidacién cero.

2) El nimero de oxidacién de los compuestos idnicos es igual a la

carga de ié6n. Ejemplos:

Fe3t, 0%, sos®

tienen numero de oxidacién de +3, -2 y -2, respectivamente.

3) En compuestos que contienen oxigeno, el Atomo de éste tiene un
nimero de oxidacién de -2, excepto en los peréxidos (H20z2, N202,
etc.) y en el OF2, casos en donde tiene un numero de oxidacién

de -1 y +2 en ese orden.

4) En los compuestos que poseen hidrégeno, el atomo de éste tiene
un numero de oxidacién de +1 salvo en los hidruros (LiH, MgHz,

etc.) en que su nimero de oxidaci6on es de -1.




5)

6)

En los compuestos binarios el nuimero de oxidaclén negativo debe
ser el del elemento mas electronegativo, y el numero de
oxidacién positivo debe corresponder al menos electronegativo.
Ejemplos:

Na2* c1'”, Br'* 't , cu® o

La suma algebraica de los numeros de oxidacién positivos y

negativos en un compuesto es igual a cero. Ejemplos:

2+ 2-

cu?t 0P  =+2-2=0
H*'clt"=+1-1=0
cr*Flm =4 3+43(-1) =0

A estas normas se adicionan otras tres que son de mucha utilidad

para poder encontrar el numero de oxidacién de todos los elementos

en combinacién:

7)

8)

9)

En todos los haluros (fluoruros, cloruros, bromuros y yoduros)
el nimero de oxidacién del haldégeno se considera de -1.
Ejemplos:
NaCl, KI, CaBr2

en donde el Cl, I y Br tienen numero de oxidacién de -1.
Los elementos alcalinos (primera columna de la tabla periédica)
siempre tendran numero de oxidacién igual a +1. Ejemplos:

Na2SO4, LiOH, K2S0a

aqui el Na, Li y K tienen un nimero de oxidacién de +1.

Los elementos alcalino-térreos (segunda columna de la tabla
peridédica) siempre tendran nuimero de oxidacién igual a +2:

Ejemplos:

Ca(OH)2, BaCLz, BaClz, MgC03, Be(NO3)2

en este caso, Ca, Ba , Mg y Be poseen un numero de oxidacién de

+2.




1.2. NOMENCLATURA QUIMICA

Desde que el hombre reconoce como tales a los compuestos quimicos,
les ha asignado un nombre determinado el cual no siempre es el que
se utliliza dentro de la quimica; asi, por eJemplo, 1llamamos agua

al H20 siendo que se le deberia denominar é6xido de hidrégeno.

Dada la cantidad tan grande de compuestos que se conocen, se han
desarrollado varios sistemas de nomenclaturas que ain se siguen
empleando (y que se hallan relacionados con la composicién de la
sustancia). Entre ellos, se ha recomendado el de 1la "Unién
Internacional de Quimica Pura y Aplicada" (IUPAC), que se utiliza
para desighar a las sustancias quimicas. Es el sistema de la IUPAC
el que asigna a cada sustancia un nombre relacionado con su

composicién.

1.2.1. Elementos

En este caso se ha recurrido al griego o al latin. Sin embargo, en
algunas ocasiones, el nombre del elemento corresponde a las

propiedades que los caracterizan. Ejemplos:

Simbolo Nombre Propiedad

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

I Yodo vapores color violeta

Hg Mercurio seme jante a la plata liquida
{hidragirius)

Pb Plomo por su peso

Ar Argén sin energia

Ba Bario pesado

P Fésforo llevo luz (fosforescente)

Br Bromo fétido

En otros casos se hace alusiétn a algunos paises o

personajes. Ejemplos:

Simbolo Nombre Propiedad

Ge Germanio Alemania

T AN
— .




Ga Gallo Francla

Po Polonio Polonia
Eu Europlo Europa
Es Einstenlo Eisntein
Fm Fermio Fermi

Y en ocasliones toman el nombre del astro o mineral donde se les

descubrié. Ejemplos:

Simbolo Nombre Propiedad
He Helio en el sol
Z2r Circonio en el metal circén
Tc Tecneclo obtenido técnicamente.

Algunos mas, toman su nombre de los astros. Ejemplos:

Simbolo Nombre Propiedad
Se Selenio de la Luna
Te Teluro de la Tlerra
Pu Plutonio de Plutén

1.2.2. Sustancias Moleculares Binarias

Dependiendo de cada caso, para designar a esta clase de sustancias

se emplean las normas que siguen:

A) En sustanclas que contienen oxigeno y un elemento metalico, el

nombre se forma con la palabra 6xido, la preposicién de y el
nombre del elemento metalico; si este Ultimo es multivalente
{(varios numeros de oxidacién), se agrega entre paréntesis, su
numero de oxidacién con nimeros romanos. Ejemplos:

Crz03 6xido de cromo (III)

FeO 6xido de hierro (II)

Fe203 6xido de hierro (III)




B)

C)

en la nomenclatura antigua se acostumbra nombrar a estos 6xidos
con las terminaciones, ico, en su mayor grado de oxidacién y

oso, en el menor grado. Ejemplos:

FeO 6xido ferroso
Fe203 6xido férrico

En sustancias que tienen oxigeno y un elemento no metalico, el
nombre se integra con la palabra 6aida precedida del prefijo
que corresponde al nimero de atomos de oxigeno contenidos en el
compuesto (cuando es uno solo se puede eliminar el prefijo
mono) seguldo de la preposicién de y el nombre del otro
elemento el cual a su vez lleva el prefijo que indica el nimero

de atomos que componen la molécula.

En este caso también se puede usar la terminologia que se
aplica para 6xidos de elementos metadlicos. Por ejemplo, los

compuestos se denominan de la forma siguiente:

NO moné6xido de nitrégeno u 6xido de nitrégeno (11)
N20 monodxido de dinitrégeno u 6xido de nitrégeno (I)
N20s triéxido de dinitrégeno y é6xido de nitrégeno (III)

N203 pentédxido de dinitrégeno, pentdxido de

nitrogeno u 6xido de nitrégeno (V)

En sustancias integradas por dos elementos no metalicos, a
excepcioén del oxigeno, la nomenclatura se halla constituida por
la raiz del nombre del elemento mas electronegativo (el que
actla como anién), precedido de un prefijo que indica el numero
de Atomos de dicho elemento en el compuesto, seguido del sufijo
uro; esto sucedido a su vez, de la preposici6én de y del nombre

del elemento menos electronegativo que actia como catién.

Ejemplos:
CFz difluoruro de carbono
BCl3 tricloruro de boro
CS2 disulfuro de carbono




D) En sustancias que incluyen un elemento metalico y uno que no lo

es, excluyendo al oxigeno, el nombre se forma mencionando el
elemento que actia como anién (no metal) con la terminacién
uro, seguido por la preposicién de y el elemento que actia como
catién. En caso de que el elemento metalico sea multivalente se
coloca al final, entre paréntesis, su numero de oxlidacién con

numeros romanos. Ejemplos:

KI yoduro de potasio
MgClz2 cloruro de magnesio
FeF2 fluoruro de hierro (II)

1.2.3. Hidréxidos

Su nombre se estructura poniendo la palabra hidréxido seguida de

la preposicién de y el nombre del i6n positivo. En caso de que el

ién positivo pueda tener varios numeros de oxidacién, se suele

afladir entre parénteslis el numero con el que estid actuando en la

molécula. Ejemplos:

NaOH hidréxido de sodio
Ca(OH)2 hidréxido de calcio

Cu(OH)2 hidréxido de cobre (II)

1.2.4, Acidos

A)

Fo s AR s g e e e e s 3R

Acldos que no contienen oxigeno o hildracidos. Se nombran
utilizando la palabra acido seguida del nombre del ién negativo
con la terminacién hidrico. También, se puede usar pafa
llamarlos la terminologia que se emplea para las sustancias
binarias formadas por un elemento metalico y uno no metalico
con la diferencia de que, en este caso, se tiene hidrégeno en

vez del elemento metalico. Ejemplos:

HF acido fluorhidrico o fluoruro del hidrégeno




H2S aclido sulfhidrico o sulfuro de hidrégeno

HI 4cido yidhidrico o yoduro de hidrégeno

El primer nombre se aplica cuando el compuesto se encuentra
ionizado (por ejemplo en disolucién acuosa) y el segundo, cuando

estid en forma molecular.

B) Acidos que contienen oxigeno u oxiacidos. Cuando un elemento
determinado forma un solo oxiAcido, su nombre se integrara por
la palabra &acido, seguida por otra combinada con la raiz del

nombre del elemento y el sufijo ico.

En caso de que existan varios oxiacidos del mismo elemento, el
nombre del mAds comin de ellos estard compuesto como si fuera
éste el anico oxidcido del elemento; el Acido con un oxigeno
menos, empezard en hipo y acabara en oso, y si existe un acido
con un oxigeno mds que el terminado en ico, comenzara con per y
finalizara en ico. Una manera sencilla de saber estos nombres,
es observar el nimero de oxidacién del elemento central o
formador del oxiacido y seguir las reglas de nomenclatura que

se describen a continuacién:

No. de oxidacién Prefijo Sufijo
+1 6 +2 hipo 0so
+3 6 +4 - 0so
+85 6 +6 - ico
+ 7 per ico
EJemplos:

B c® o 4cido clérico

' ca® o 4cido cloroso

it a'* o* acido hipocloroso

o’ o 4cido perclérico

10




C)

Cuando en un oxiacido existen dos atomos del elemento central,
se ocupa la nomenclatura anterior pero anteponiendo el prefi jo

di al nombre de este elemento. Ejemplos:

H2Cr207 4cido dicrémico

En el caso de un oxiacido en el que interviene el azufre, uno
de los oxigenos es sustituido por éste y el éacido toma el

prefijo tio. EJemplos:

H2S04 4cido sulfarico
H2S203 4Acido tiosulfurico

Ademés, existen otros oxiacidos que pueden presentar diferentes
formas complejas pues aunque su numero de Atomos de hidrégeno y
de oxigeno sea distinto, mantienen constante el ntmero de
oxidacién de su atomo central o formador del 4acido. Estos
compuestos se distinguen con los prefijos orto, meta y piro,
usandose el primero para el compuesto mas comun; el segundo,
para el que le sigue en importancia y el tercero, para el menos

comin. Ejemplos:

H3PO4 Acido ortofosférico
H PO3 acldo metafosférico
HaP207 acldo pirofosfoérico

En este ultimo caso, en realidad los tres se llaman Acidos

fosférico y denominarlos de esta manera es correcto.

Acidos parecidos a oxliacldos, pero que contienen grupos
eletronegativos que no son oxigeno. El nombre se integra
colocando la palabra acido seguida del nombre del grupo que se
halla en lugar del oxigeno precedido de un prefijo que indica
el numero de Atomos que participan en la molécula y finalmente,

la raiz del elemento central con el sufijo ico. Ejemplos:

H B Fs acldo tetrafluorobérico

HaPt (CN)a acido cianoplatinico
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1.2.5. Sales

A) Sales neutras derivadas de hidracidos. Se usa la misma

B)

C)

nomenclatura que para las sustancias binarias que contienen un
elemento metdlico y uno no metdlico; es decir, se escribe la
raiz del nombre del elemento o grupo que constituia al
hidracido con la terminacién uro seguida de la preposicién de y
el nombre del otro elemento o'grupo que forma la sal (ién

positivo). Ejemplos:

LiCl cloruro de litio
Naz2S sulfuro de sodio
KCN cianuro de potasio

Sales neutras derivadas de oxiacidos. Para designar estas sales
se emplea el mismo sistema que en el caso de sales derivadas de
hidracidos con la diferencia de que, ahora, se cambian las
terminaciones ico y oso del acido por ato e ito
respectivamente, adem&s de que se pone entre paréntesis el
nimero de oxidacidén del ién positivo que forma la sal en el

caso de que sea polivalente. Ejemplos:

MnSO4 sulfato de manganeso (II),
derivada del acido sulfidrico.

KNO3 nitrato de potasio, derivada
del acido nitrico.

(NHa4)2S03 sulfito de amonio, derivada del
acido sulfuroso.

Ca(Cl0)2 hipoclorito de calclio, derivada
del acido hipocloroso.

Sales acldas. Los acidos que tienen mas de un hidrégeno pueden
originar sales por sustitucién de s6lo parte de los hidrégenos

que los constituyen.

La nomenclatura de las sales acidas sigue las mismas reglas que la

de las sales neutras, pero, con la observacién de que en aquéllas,
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se agrega al nombre del 1i6n negativo (derivado del &cido) la
palabra monodcida, si tiene un hidrégeno en 1la molécula, o

diacida, si son dos. Ejemplos:

KHCO3 carbonato monoacido de potasio, proviene del
aclido carbénico.

MgHPOa fosfato monoadcido de magnesio, proviene del
4cido fosférico.

Ca(H2PO4)2 fosfato diacido de calcio, proviene del éacido
fosférico.

Antiguamente se acostumbraba anteponer el prefijo bi al nombre de
la sal y a no mencionar si era mono o diacido. Asi, por ejemplo;
carbonato monoadcido de potasio era bicarbonato de potasio y el

fosfato monoacido de magnesio era bifosfato de magnesio.
1.2.6. Peroéxidos

Para los peré6xidos la nomenclatura es exactamente igual que para
los 6xldos con la diferencia de que, ahora, se antepone a la

palabra é6xido el prefljo per. Ejemplos:

H202 peréxido de hidrégeno

Na202 peréoxido de sodio

1.2.7. Hidruros

Estos se crean al unir el hidrégeno con un metal y su nombre se
elabora colocando la palabra hidruro seguida de la preposicién de

y el nombre del metal. Ejemplos:

KH hidruro de potasio

CaHz2 hidruro de calcio

1.2.8. Iones
A) Monoatémicos

a) Monovalentes positivos
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Para nombrarlos se utiliza la palabra ién seguida del nombre del

elemento del que estd integrado. Ejemplos:

Srz+ 16n estroncio

Ca.z+ ién calcio

b) Monovalentes negativos

Su nomenclatura se compone de la palabra i6n seguida de la raiz
del nombre que lo constituye con el sufijo uro. Es interesante
notar que estos lones provienen de hidracidos y, por lo tanto,

pueden formar sales con grupos positivos. Ejemplos:

1-

Cl ién cloruro

I ién yoduro
c) Multivalentes positivos

Se nombran empleando la palabra ién seguida del nombre del

elemento en el que el 16n se encuentra y, entre paréntesis, el

numero de oxidacioén correspondiente. Ejemplos:
4+ .
Mn i6én manganeso (IV)

Cr‘s+ ién cromo (V1)

B) Binarios
a) Positivos

Como en espafiol los nombres de la mayoria de los metales finalizan

en io y dado que para mencionar a los iones positivos se usa el
nombre del metal sin alterarlo, es lé6gico aplicar también la
terminacién io para nombrar a los iones positivos de los grupos no

metdlicos. Por ejemplo: ;
NHa'* i6n amonio

Hao'* ion hidronio

b) Negativos que contlienen oxigeno
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En este caso, la nomenclatura se construye con el nombre dei i6n,
pero usando las mismas terminaciones que se emplearon para
designar a las sales que se derivan de oxlacidos ya que estos

iones provienen, precisamente, de esos Acidos. Ejemplos:

Cl03 i6n clorato, derivado del acido clérico

C1021_ i6n clorito, derivado del acido cloroso

cio V7 ién hipoclorito, derivado del 4&cido
hipocloroso

C104r- ién perclorato, derivado del acido
perclérico

c) Negativos que no contienen oxigeno. Ejemplo CN

1.3 PERIODICIDAD Y ENLACES QUIMICOS
1.3.1. Periodicidad

Para este tema es necesario hacer referencia a la tabla periédica
de los elementos la cual se muestra en el sigulente esquema. Aqui,
los elementos se ordenan horizontalmente en periodos repetitivos

Yy, verticalmente segin sus semejanzas quimicas, en familias como

son:
I Metales alcalinos v No metales

II Metales alcalino térreos \' Gases Nobles
III Metales de transicioén Vi Tierras raras

VIl Serie actinida.

1 —

L VI |

VIt

Fig. 1.1. Esquema de una tabla perioddica de elementos quimicos
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Las teorias de la estructura atémica explican las diferencias de
reactividad y,ademas, a qué se debe que las propiedades fisicas y
quimicas de los elementos se repitan de la manera en que lo hacen

en la tabla periédica.

Por otra parte, es importante mencionar que la periodicidad de los
elementos descarta, definitivamente, a 1la masa como factor
determinante de la reactividad quimica y, por 1lo tanto, los
nicleos atémicos posiblemente no son 1los responsables de la
conducta quimica. Asi pues, la respuesta se debe buscar en la

arquitectura configuracional de los electrones externos.

Al pasar de un elemento a otro en la tabla periédica, el numero
atémico se incrementa una unidad y asi ocurre en la carga nuclear.
Para conservar la electroneutralidad de los &atomos, este aumento
progresivo debe ir acompafiado de uno simultaneo en el numero de
electrones orbitales. En consecuencia, al pasar desde el hidrégeno
con z=1 al lauréncio con z=103, el numero de electrones alrededor
del nicleo debe incrementarse paulativamente de uno en uno. En
cuanto estos electrones ocupen la estructura externa del Aatomo,
deben disponerse en capas y subcapas cada una de las cuales
contenga un numero de ellos compatible con el total de los que

existen y con el nimero maximo que puedan aceptar.

Cabe subrayar que la electronegatividad (tendencia de algunos
4tomos en una molécula para atraer electrones hacia si mismos), en
la tabla periédica aumenta de izquierda a derecha y de abajo hacia
arriba. El radio atémico se acrecenta conforme lo hace el numero
de electrones de arriba a abajo, pero disminuye de lzquierda a

derecha igual que el volumen atédmico.

Los estudios espectroscépicos detallados demuestran que se
requieren cuatro numeros cuénticos para caracterizar un electroén
de un Atomo: el nimero cuantico principal, n; el azimutal, 1; el

magnético, m, y el nimero cuantico de spin, s.

El nGmero cuéntico principal n, determina el nivel energético al
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que pertenece el electrén y dependiendo de éste, toma sb6lo valores

enteros 1,2,3, etcétera.

Para cada valor de n, existen n valores posibles del nuamero
cuantico azimutal ¢ que fijan el momento angular del electrén y
que pueden considerarse como subcapas del nivel principal. Asi,
cuando n = 1, existe un solo valor posible de € que es € = 0; si n
= 2, podemos tener £ = o y ¢ = 1 mientras que, para n = 4

encontramos £ = o0, 1, 2, y 3.

El namero cuantico magnético m, sefiala las posibles orientaciones
cuantizadas espaciales del momento angular orbital a manera de
desdoblamiento de cada subcapa en niveles mas finos que difieren
ligeramente entre si en energia, pero que ain pertenecen a cada
subcapa particular. Los valores que este nimero cuéntico toma,
estén determinados por los valores de £ y oscilan desde -£ 0O +
¢, es decir, (2¢ + 1) valores de m para cada uno de &£ Por
ejemplo, para & = 0 hay un solo valor de m es decir, m = o,
cuando £ = 1 se tienem= -1, 0 y + 1; un total de tres valores.
Por otro lado, si € = 3, tenemos siete valores de m, que son m =

3, -2, 1, 0, + 2, + 3.

Finalmente, el nimero cuéntico de spin a, surge de una sugestioén
hecha por Uhlenbeck y Goudsmit en 1925 segin la cual un electrén
en su movimiento en una 6rbita puede rotar alrededor de su propio
eje. Tal spin contribuir al momento angular del electrén y
transformar , asi, las relaciones de energia. Suponiendo que este
spin se haya cuantizado, hay solamente dos valores posibles para

l: a = + 172 6 4 = - 172, dependiendo de si el electrén gira

sobre si mismo en una u otra direccién.

Los cuatro nimeros cuanticos y sus valores posibles se resumen

como sigue:

1.- Nuamero cuantico principal, n. S6lo puede tomar los valores

enteros n = 1, 2, 3, etcétera.

2.~ Namero cuantico azimutal, {. Para cada valor de n existen n

valores de ¢, es decir, £=0, 1, 2,...(n-1).
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3.- Nimero cuAntico magnético, m. Para cada valor de ¢ existen (21
+ ¢) de m. Este intervalo es desde m = £ a m = + ¢ pasando por

m=0; es decir, m=0, + 1, + 2, ... + L

4.- Numero cuéAntico spin, o. Existen s6lo dos valores probables

de o, 0 = + 12 y o = - is2 para cada valor de &.

La "direccién" de un electrén particular en un atomo dado se
define completamente al especificar sus cuatro numeros pues,
éstos, situan cada electrén en el nivel de energia (n), la subcapa

(8), la sub-subcapa (m), y la direccién de su spin (a).

Lo anterior, no implica que varios electrones de un Atomo ocupen
el mismo nivel de energia y tengan, entonces, sus nimeros cuaticos
idénticos; sin embargo, el estudio de los espectros revela que
esto no.es posible lo cual, condujo a Pauli a enunciar en 1923 su
Principio de Exclusién: "Nunca dos electrones de un Atomo pueden
tener cuatro numeros cuanticos iguales". De esta forma, puede
haber tres numeros iguales, pero el cuarto debe ser distinto. Este
principio es de un valor fundamental y ayuda enormemente en la
deduccién de la distribucién de los electrones en los atomos de

los diversos elementos.

La distribucién electrénica de un atomo se especifica dando el
numero de electrones a cada subcapa. Por ejemplo, la distribucién
electrénica en el estado basal del atomo de oxigeno es igual a 8,
(2=8) y, por lo tanto, alrededor del nucleo se van a colocar 8
electrones en las capas y subcapas. Los primeros electrones, se
distribuyen en 1las subcapas, (que s6lo pueden tener dos
electrones), la siguiente subcapa de mayor energia es 2s (también
con s6lo dos electrones) y, los cuatro electrones restantes iran a
la subcapa 2p que posee mas energia que la 2s. El orden en que
deben irse introduciendo los electrones en las subcapas, responde

a su aumento de energia.

La energia crece al incrementarse el valor de n + 1. De este modo,
si hay dos subcapas con el mismo n + .1 las energias se

acrecentaran si lo hace el valor de n. Asi, el orden en que se
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llenan las subcapas es:

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s,

4f, 5d, 6p, 7s, 5f, 6d

El numero de electrones que hay en cada subcapa se indica como

exponente del simbolo de &.

De acuerdo con lo anterior, 1la distribucién electrénica del

oxigeno queda como se sefiala a continuacién:

2 4

1s%, 25, 2p

y para un elemento con numero atémico de 73 la distribucién

electrénica es la siguiente:

10 6 2

2 2p°, 3s%,3p% as®, 34'°, ap®, ss°,

152, 2s

44*®, sp® , 6s® , ar't, sd°

1.3.2. Enlaces quimicos

Los atomos de cualquier elemento tienen 1la capacidad de

combinacién o valencia.

Para hablar de enlaces formados entre dos atomos en funcién de sus
estructuras, es importante considerar las fuerzas que hacen
posible el enlace y la geometria o estructura de las combinaciones

atémicas resultantes.

Los dos electrones o o los seis electrones p que se encuentren en
el nivel cuAntico mas externo, el llamado nivel o capa de valencia
del 4atomo de un gas noble, representan una estructura de
estabilidad maxima.

Los dem&s elementos, poseen niveles de valencia de sus &tomos
incompletos por lo que se ocasiona clerta reactividad quimica.
Cuando se combinan con otros &atomos, los atomos de un elemento

tienden a alcanzar la distribucién electrénica estable
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caracteristica de la estructura del &atomo del gas noble mas
préximo en la tabla periédica. Este 1ultimo, se consigue por

ganancia, pérdida o comparticién de electrones.

Representacién para Fluor Z = 9:

1s2, 2p%, 2p° . F "
capa electrones
interna de valencia

Representacién para el Litio Z = 3:

2 1

1s™ , 2s Li x
capa electrones
interna de valencia

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

formacién del “octeto de Lewis".

De este modo, para el ejemplo anterior, el litio cede al fluor,
definitivamente, un electrén y se transforma en un ién monovalente
positivo mientras que, el fluor, que ha adquirido ese electrén
completando un octeto de electrones en su capa de valencia, se
convierte en un ién monovalente negativo. Estas dos particulas se
mantienen unidas por la fuerza electrostatica que da lugar a los

enlaces atémicos.
Li x %.: 6 Li-F
Las ligaduras o enlaces atéomicos fundamentales son tres:
a) polar (electrovalencia o i6nico)
b) no polar (covalencia)
c) semipolar (covalencia coordinada)

A) Enlace ibnico, electrovalente o polar. El enlace 1iénico se
forma cuando un metal de bajo potencial de ionizacién se
combina con un no metal de afinidad electrénica elevada.

Ejemplos:
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Na x C¢: y Li x I :

B) Enlace covalente. Se integran cuando en los compuestos
participan Atomos de elementos pertenecientes a grupos préximos
en la tabla peridédica y no existe normalmente una
transferencia completa de electrones de un &atomo a otro, como
en el enlace iénico, sino que se completan los pares
electrénicos; también ocurre cuando se unen atomos de la misma

especie. EJjemplos:

.o XX XX
Ct x Ct x HYH HYClx
. xx XX
p-p s-s s-p
En las moléculas con enlaces covalentes puede haber cierta

polaridad. Por ejemplo, el atomo de oxigeno tiene hibridacién

152, 252, 2px1, 2py1, 2pzz, posee dos orbitas p con un solo

electrén en su nivel de valencia y se combina, asi, con dos atomos

de hidrégeno para construir la molécula de agua:

El angulo de enlace deberia ser de 90° por la orientacién de los
orbitales p, pero resulta de 104.5°. Por lo tanto, es una molécula

covalente; sin embargo, hay polaridad.

En este tipo de moléculas al aumentar el tamafio del atomo central,
los angulos se aproximan a 900, como se observa en los siguientes

compuestos. EJjemplos:

H2S H2Se HzTe

g2.2° a1° 89.5°

Con el atomo de nitrégeno ocurre lo mismo en la molécula de NH3:

Isz, 252, 2px1, 2pzl, en donde la configuracién para el nitrégeno
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tiene un angulo experimental de 107.3° y no, de 90%. A pesar de
esto, los éangulos experimentales para PH3, AsH3 y SbH3 son de

93.90, 91.80, 91.30, respectivamente.

Entonces, la electronegatividad de cada uno de los atomos de los
elementos que construyen las moléculas influye para que exista una
cierta polaridad. De esta manera, el O es mas electronegativo que

el H lo que hace que la molécula sea dipolar.

C) Enlace covalente coordinado o multiple. Cuando al combinarse
dos atomos con mds de un espacio vacio en su capa de valencia
se presenta la posibilidad de que se forme mads de un enlace

covalente entre ellos, éste puede ser doble o triple. Ejemplo:

XX .o XX

N+ xNx o N xN
En este caso, habrd dos enlaces p y uno sigma.

D) Enlace covalente dativo o coordinado. Es aquel en el que los
dos electrones del par compartido proceden de uno de los dos
4tomos unidos por el enlace. Por ejemplo, el Nitrégeno de 1la
molécula de NHA+ una vez hecho el enlace se comporta como

cualquier enlace covalente:

H + H L

H 6 H-N-H

E) Enlaces por puentes de Hidrégeno. Cuando se unen con el
hidrégeno Aatomos no metalicos de electronegatividad elevada
como los de F, O y N, se presenta una fuerza de atraccién entre
el Atomo de hidrégeno positivo de una molécula y el negativo
de otra. Esta fuerza logra ser lo suficientemente grande para
conseguir que dos o mis moléculas se asocien en agrupaciones

mayores.

Este tipo de enlaces no es, en ningin sentido, covalente puesto
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que, en la molécula de H20 cada Atomo de hidrégeno conserva su

6rbita 1s llena con dos electrones.

Aunque la energia necesaria para romper un puente de hidrégeno es
pequefia, se observa que los liquidos andlogos al agua que poseen
puentes de hidrégeno tienen puntos de ebullicién mayores que los

de hidrocarburos con peso molecular semejante.

Se llaman compuestos asoclados a aquellos que contienen puentes de

Hidrégéno se representan en las férmulas con lineas punteadas:

H-0...... H-o0. H-0 ,
I | |
H H H
H H
| | 0....H-0
H-N...... H-N, CHa- C C - CHs
| | 0-H...07
H H

CHa H CHsa H

En sintesis los enlaces pueden ser:

I6nico (ejem. NaCl)

Tipos . Polar (ejemp. HC1
Apolar (ejemp. Cl1-Cl)
de covalente Maltiple (ejem N=N

Coordinado dativo (ejem. NHe")
enlaces

Por puentes de hidrégeno

1.4. BALANCEO DE REACCIONES

Es la representacién abreviada del numero y naturaleza de cada uno
de los reactantes 'y de sus productos en una reaccién quimica.

Puede haber diferentes tipos de ecuaciones:

a) Combinaci6on. Dos o mas sustancias se combinan para formar una
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C+ 02 » COz

S + 02 SO2
Ca0 + H=20 Ca(OH)2
2A1 + 3Brz 2A1Brsa

b) Descomposici6étn. Reaccié4n inversa a la combinacién:

2HgO 2Hg + O2
2KC103 2KC1 + 302
NH4NO2 Nz + 2H20

c) Desplazamiento simple. Un elemento desplaza en un compuesto a

los atomos de otro elemento:

Zn + CuSO0s ZnS0s + Cu
2Fe + BHC1 2FeCla + 3H2
2A1 + SNaCH 2Na3A103 + 3H2

d) Metatesis o doble desplazamiento. Ocurre en didisolucién
acuosa. Alguno o algunos de los atomos (por lo general como
iones) de un compuesto desplazan a uno o varios &tomos (como

iones) de otros compuestos produciendo, nuevos:

AgNO3 + NaCl NaNO3 + AgCl¢
Na2S + H2S0a Na2S0s + H2ST
BaClz + 2AgNOs 2AgCl + Ba(NO3)2

Estas reacciones se balancean facilmente manejando un "método de
tanteo"; sin embargo, existen otras en donde se combinan dos o mas
de estos tipos de reacciones y su balanceo no es tan sencillo. Por
esta razén, se emplean métodos como: (a) el de cambio en el numero
de oxidacién o transferencia de electrones (b) el del ién-electrén

y (c) el método algebraico.

El método de cambio en el numero de oxidacién o tranferencia de

electrones es el que mas se utiliza y consiste en lo siguiente:

a) Se observa con cuidado la reaccién no balanceada buscando
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elementos que hayan cambiado de numero de oxidacién.

b) Se expresa esa modificacién escribiendo 1las reacclones

electrénicas parclales correspondientes.

c) Se balancean las reacciones electrénicas parciales tanto por lo
que hace al nuimero de electrones como por el nimero de

componentes quimicos.

d) Se substituyen los coeficientes de las reaccliones electrénicas

parciales en la reaccién no balanceada.

e) A partir de las reacciones electrénicas parcliales, se balancea
el resto de los elementos y grupos atémicos que hay en la
reacclén no balanceada. El orden usual es: elementos positivos
(diferentes del hidrégeno) ilones o grupos atéomicos negativos

hidrégeno y oxigeno. Ejemplo:

0 +5 +2 +2
Cu + HNO3 - Cu(NO3)2 + H20 + NO

acu  -2%, 3cu*?

oN'S 13, o\*2

Sustituyendo y realizando los camblos adecuados se tiene:

3Cu + 8HNO3 - 3Cu(NO3)2 + 4H20 + 2NO

Lo anterior, también se manifiesta en el ejemplo siguiente:

-1 +6 +6 +3 o
6 KI+5 K2Cr207 » 8K2CrOsa+ Cr203+ 3 I2

2 crt® ¥3&, ;3
ax2 171 228, 3 1°
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1.5 ESTEQUIOMETRIA

Sus rafces grilegas son: stoichion = constituyentc clcmental y
metrein = medir. La estequiometria es la parte de la quimica que
estudia 1las relaciones entre 1los pesos de las sustancias
determinados por sus férmulas y por las ecuaciones quimicas que
representan sus transformaciones. El peso de 1los 4atomos vy
moléculas se flja a través de métodos quimicos o fisicoquimicos
muy precisos y con la composicién exacta de los compuestos. Las
combinaciones quimicas estan regidas por leyes y principios
fundamentales establecidos cuando todavia no se habia postulado la
teoria atémica moderna la cual los ratific6d, pero, a la vez, les

marcoé sus limitaciones._‘

Dentro de la estequimetria, se deben tomar en cuenta las leyes que

se especifican a continuacién:

o Ley de la conservacién de la materia: "La materia no se crea ni
se destruye, s6lo se transforma"; o, en otras palabras: "Nada
puede crearse y en cada proceso hay, exactamente tanta sustancia
presente antes como después de que el proceso haya sucedido. Sélo

hay un cambio o modificacién de la materia".

o Ley de las proporciones constantes, Ley de Proust o Ley de las
proporciones definidas: Los elementos se combinan en proporciones
definidas de peso de tal manera que la composicién de un compuesto

quimico puro es independiente del proceso de preparacién.

o Ley de las proporciones miltiples: "Cuando dos elementos se
combinan para formar varios compuestos, los pesos de uno de los
elementos que se unen con un peso constante del otro, guardan una
proporcién representada por nameros enteros, generalmente

pequefios.
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o Ley de las proporciones equivalentes: "Los pesos de los
distintos elementos que se combinan con un peso constante de otro,
expresan, también por si mismos, o multiplicados por un factor

sencillo, las proporciones segin las cuales se combinan entre si.

o Ley de los volumenes de combinaci6n: "Cuando los gases toman
parte en los cambios quimicos, los volimenes de los que reaccionan
y los de los productos, si son gaseosos, guardan una proporcién
representada por numeros enteros pequefios”". No habria desviacién a
esta Ley si1 todos los gases se comportaran como ideales, pero las
compresibilidades de los gases reales son diferentes y traen como

consecuencia que esta Ley no sea rigurosamente cierta.

: o Principio de Avogadro: "Los volUmenes iguales de todos los gases
% y vapores, bajo las mismas condiciones de temperatura y presioén,

contienen el mismo numero de moléculas"”

j o Definicién de Moléculas por Avogadro: "Son las masas mas

pequefias de una sustancla que pueden existir en libertad"

Por otra parte y para fines de calculo, es primordial definir con
qué tipo de unidades se trabaja en estequiometria. En las
reacciones, por lo comin, se tienden a emplear cantidades de
dtomos y moléculas; sin embargo, se deben tomar en cuenta los

siguientes conceptos:

o Namero atémico (z): El numero atémico de un elemento es igual a
su numero de protones o lo que es lo mismo, al namero de

electrones cuando el elemento estiA en forma neutra, sin carga.

o Numero de Avogadro: Es igual a 6.02 x 10® moléculas presentes

en 22.4 litros de cualquier gas a OOC y 760 mm de Hg (1 atm).

o Masa atémica: La masa atéomica de los elementos se refiere a los

16 g de oxigeno que ocupa un volumen de 22.4 L. a 1 atm y o’c ya

que la masa individual de los atomos es muy pequefia.
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En la tabla periédica figuran las masas de los 4Atomos de los

elementos tal como se presentan en la naturaleza.

Actualmente, en lugar de oxigeno se utiliza como referencia el
is6topo de carbono 12 (is6topo es una especie de un elemento que
tiene el mismo nimero de protones, pero diferente numero de
neutrones que la especie mas comin de ese elemento, o sea que
varia en su masa atdémica mas no en el nimero atémico), a cuya masa
atémica se le da el valor de 12 UMA (Unidad de Masa Atémica o

unidad de masa atémica unificada).

o Peso molecular: El peso de una molécula es, obviamente , la suma
de 1los pesos atémicos de 1los 4tomos que constituyen dicha

molécula.

o Atomo-gramo y mol: Se entiende por Atomo-gramo al peso atémico de
un elemento expresado en gramos y, por mol, al peso molecular de

un compuesto manifestado en gramos.

Un Aatomo ‘gramo de cualquier elemento o una mol de cualquier
compuesto contiene siempre el mismo nimero de atomos es decir,

6.02 x 1023, o sea el Numero de Avogadro.

La mol se considera una unidad del sistema decimal y, por lo

tanto, tiene maltiplos y submiltiplos.

o Volumen gramo molecular: Es el volumen ocupado por una mol de un
elemento en estado gaseoso en condiciones normales (OOC y 1 atm

de presién) (TPS, temperatura y presién normal).

o Composicién molar de los compuestos quimicos: Las férmulas
quimicas dan una idea de la composicién molar de un compuesto a la
vez que al conocer a esta ultima se puede saber su férmula

quimica.

o Peso equivalente o equivalente quimico: Es la cantidad de

sustancias (ya sea elemento, radical o compuesto) capaz de
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combinarse con 8 g de oxigeno o su equivalente de otra sustancia.
Si se comparan los pesos equivalentes de las diferentes sustancias
con sus pesos moleculares, se halla que estos Ultimos slempre son
maltiplos de pesos equivalentes. Esta relacién viene dada en
unidades equivalentes por mol y refleja cuantos pesos equivalentes

o poderes de combinacién estan presentes en una mol del elemento o

grupo.

Dicha correspondencia nunca es menor que la unidad y resulta ser,
ademds, un numero entero que corresponde al de oxidacién o
valencia (ya que no tiene signo) del elemento o grupo. Por tanto,
si se conocen las valencias de los elementos o radicales, se
pueden inferir las férmulas para los compuestos:

gramos/mol equivalente

gramos/equivalente mol = valencia

Para 4cidos, bases, sales y reacciones Redox se emplean las
relaciones para los pesos equivalentes que a continuacién se
apuntan:

PM

Peso eq acido =
# de hidrégenos

Con los sigulentes ejemplos y un ejercicio se pretenden ilustrar
algunos de los principlos basicos de estequiometria.

EJemplo:
HCl; PM = 36.5 g/mol; peq.=36.5/ 1 = 36.5

PM

Peso eq base =
# de grupos hidroxi

Ejemplo: NaOH; PM = 40 g/mol; peq = 40 / 1 = 40

PM

Peso eq Sal =
# de cargas del cati6én o del anién

Ejemplo: Al2 (SOs4)3; PM = 334 g/mol; peq =334 / 6 = 55.66
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PM

Peso eq en 6xido-reduccién =
# de electrones ganados o perdidos

+2 +5 +3 +2
Ejemplo: FeSOs + HNO3 + H2S04 - Fe2(SO4)3 + NO + H20
HNO3; PM = 63.03 g/mol; peq = 63.03/3 = 21.01

FeSOs4; PM = 151.91 g/mol; peq = 151.91/1 = 151.91

Ejercicio:

En un agua residual que lleva hierro en cierta concentracién, se

efectia la siguiente reaccién de 6xido-reduccioén:

FeS + 02 Fe203 + SO2

Nota: no se puede balancear por el método de 6xido-reduccién.
a) Iguale los coeficientes estequiométricos de la reaccién.

b) ¢Cuantas moles de SO2 pueden prepararse a partir de 0.24 moles
de FeS?

c) ¢Cuantas moles de oxfigeno se necesitan para producir 2.5 moles
de Fe2037?

d) ;Cuantas moléculas de SOz se forman?
Respuestas

a) 4FeS + 702 > 2Fe203 + 4502
b) 4 moles de FeS dan 4 de SO2, entonces,
moles de FeS moles de SO2
4 - 4

0.24 - x
Xx = 0.24 moles de SO2
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c) Se sabe que 7 moles de 02 producen 2 de Fe203, asi,

moles de 02 moles de Fe203
7 - 2
x - 2.5 X = 8.75 moles de 0Oz

d) Como 1 mol = 6.02 x 102 moléculas, 0.24 moles seran

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

2.1. TIPOS DE DISOLUCIONES

Si una mezcla es homogénea en todo su volumen se le denomina
disolucién o, simplemente, solucién. Ademas, mientras las
propiedades de un compuesto son completamente distintas a las de
los elementos que lo integran, las de las disoluciones mantienen
gran parte de las caracteristicas de sus componentes. Exceptuando
el caso de las mezclas heterogéneas, es imposible distinguir
visualmente, aun con la ayuda del microscopio mas potente las

particulas o componentes de una disolucién.

Las disoluciones pueden formarse con cualquier combinacién de los
tres estados de la materia: gaseoso, liquido y sé6lido siempre y

cuando éstos consten de una sola fase. Asi, existen nueve clases

de disoluciones (Tabla 2.1):

Tabla 2.1. Clases de disoluciones.

Estado fisico Estado fisico de los Ejemplos
de la disolucién componentes puros
GASEOSO Gas de gas + Aire en cualquler
mezcla de gases
Liquido en gas + Agua en aire
S6lido en gas + Particulas de

polvo en aire

LIQUIDO Gas en liquido + Oxigeno o
amoniaco en agua
Liquido en liquido + Alcohol en agua

S6lido en liquido + Glucosa en agua
SOLIDO Gas en sé6lido + Hidrégeno en
paladio
Liquido en sé6lido + Mercurio en Oro
(amalgama)
Sélido en sélido + Oro en Plata
(aleaciones)
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Tabla 2.2 Sistemas de disolucliones

Sistema Abreviatura Significado

Normal N equivalentes de soluto
litros de disolucién

Molar M moles de soluto
litros de disolucién

Molal m moles de soluto
Kg. de disolvente

Fraccién Molar X numero de moles parciales
nimero de moles totales

nz2 nz2
X2 - = —
ni + n2 nz2

en donde n = ndimero de moles

(100) (gramos de soluto)

7% en Peso %P g del solvente + g del soluto
% en Volumen %V (100)(1itros de soluto)
litros de disolucién
partes por millén ppm mg de soluto
Kg de disolucién o L de la
disolucioén.

En resumen, se puede apuntar que las caracteristicas de las

disoluciones son las siguientes:
a) Presentan la tendencia a ser uniformes en todo su volumen.

b) Se hallan formadas por cualquier combinacién de los tres
estados de la materia (liquido, gaseoso y sélido) si éstos

tienen una sola fase.

c) Pueden ser dispersiones ya sea de especies moleculares, iénicas

o bien, de una combinacién de ambas.
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tienen una sola fase.

c) Pueden ser dispersiones ya sea de especies moleculares, iénicas

o bien, de una combinacién de ambas.

d) Sus componentes se suelen llamar "disolvente y soluto". El

disolvente, es el que se encuentra en mayor cantidad.

e) Mientras que la porcién de una sustancia Que se disuelve en
otra depende de la naturaleza del soluto, la temperatura Yy

la presién, del solvente.

Desde un punto de vista cualitativo, 1las disoluciones se
clasifican en saturadas, no saturadas y sobresaturadas pero, sl se
ve cuantitativamente, se debe tomar en cuenta la cantidad de

soluto presente en la disolucién (Tabla 2.2).

Ejercicios:

1. (Cual es la molaridad de una disolucién que contiene 16g de
CH30H en 200 mL de disolucién?

Respuesta:
El peso molecular del CH30H es de 32 g/mol

1 mol
X x = 0.5 moles

Entonces 32 g
16 g

Como la molaridad estiA definida como moles/litro de disolucién,

200 mL
1000 mL x = 2.5 molar

0.5 moles
X

2. La concentracién de-cierta disolucién estd dada como 40.0 g de

NaCl por 1litro de disolucién. Conviértanse estas unidades a
molaridad y normalidad.

Respuesta:

Se sabe que 1 mol de NaCl pesa 58.5 g, entonces, para 40g. de sal

se obtendra:

1 mol
X x = 0.684 moles

58g
40g

Como se tiene un litro de disolucién serada 0.684 molar. Ademas,
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como 1 mol de NaCl es igual a 1 equivalente de la sal, se tendra,
también, que la disolucién es 0.684 Normal.

3. (Como se prepararian 300 ml de una disolucién 2.2 M de AlCl3?
Respuesta:

Se sabe que 1 mol de AlCl pesa 133.5 g, disuelta en 1000 mL de
agua, seria una disolucién 1 molar:

Se deben de hacer calculos para 300 mL

1000 mL
300 mL X

133.5 g
X

40.05 g

Para preparar una disolucién 2.2 molar

1 molar = 40.05 g
2.2 molar = x X

88.11 g (para 300 mL)

4. (Cual es la molalidad de la disolucién que contiene 20 g de
azucar Ci12H22011 disueltos en 125g de agua?

Respuesta:

El peso molecular del Ci2H22011 es de 342 g/mol

1 mol Ci12H22011 = 342 g
X = 20 g x = 0.058 moles

Como la molalidad es moles/kilogramos de disolvente y tenemos 125
g (0.125 Kg), la concentracién ser :
Molalidad = 0.058 moles/0.125 Kg = 0.468 mol

5. Determinar la fraccién molar de cada sustancia en una
disolucién que contiene 36 g de agua y 46 g de glicerina
[C3Hs(OH)3]. Pesos moleculares: C3Hs(OH)3 = 92 g/mol,

H20 = 18 g/mol
Respuesta:
92 g de glicerina = 1 mol
46 g de glicerina = x x = 0.5 moles de glicerina
18 g de agua = 1 mol
36 g de agua = x X = 2 moles de agua

El total de moles sera: 2.5 moles
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Por lo tanto, se tiene para las fracciones:

.0.5/2.5 =
2.0/2.5 =

X glicerina
X agua

[eNe]

.2
.8

1.0 sumando
6. (Cuantos equivalentes-gramo de soluto se hallan contenidos en:

a) 1 litro de disolucién 2 N

b) 1 litro de disolucién 0.5 N

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

Respuesta:
a) 1N = 1 eq-g

2N = x A X = 2 equlvalente-gramo
b) 1N = 1eqg

0.5N = x X = 0.5 equivalente-gramo
c) 1N = 1eq-g

0.2N = x X = 0.2 equivalente-gramo

Como se tlenen 0.5 litros:

0.2 eq-g = 1 litro

X = 0.5 litro X = 0.1 equivalente-gramo
d) 1N =1 eq-g

4 N =4 X = 4 eq-g en litro
al tener 60 mL:

4 eq-g = 1000 mL

X = 60mL X = 0.24 equivalente-gramo

2.2 LEYES Y PROPIEDADES DE LAS DISOLUCIONES

Las disoluciones molares y normales son las mas empleadas en la
ingenieria sanitaria a pesar de que también los compuestos de
disoluclones saturadas, no saturadas y sobresaturadas se pueden

utilizar para fines cualitativos.

Por otra parte, cabe mencionar que las disoluciones molales se

usan normalmente cuando las propiedades fislcas de las

disoluciones (presién de vapor, punto de congelacién y punto de

abullicién) se involucran.
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Las disoluciones que contienen solutos no volatiles presentan lo

que se llama propledades callgalirsan:

a) Descenso de la presién de vapor del solvente
b) Aumento del punto de ebullicibn
c) Descenso del punto de congelacibén

d) Presiébn osmbtica

Estas propiedades dependen, unicamente, del numero de particulas
en disolucién y de ninguna manera de la naturaleza de las mismas.

Ademas, funclionan en disoluciones diluidas.

Te6ricamente es conveniente subdividir las disoluciones en: a) de
no electrélitos y b) de electrélitos. En el primer caso, el soluto
disuelto permanece en forma molecular sin carga y no presenta
tendencia a la disociacién en iones con carga eléctrica. En el
segundo, el soluto se disocia en mayor o menor proporcién de iones
incrementando, asi, el numero de particulas en disolucién; por
este motivo, el comportamiento de ¢ésta, respecto a clertas
propiedades, cambia y exige la modificacién de las leyes simples

deducidas para las disoluciones no electroliticas:

a) Descensa de la presidn de wmapon del osolsente. Un soluto
disuelto hace descender la presién de vapor del liquido del
solvente en que se encuentra. Esto se explica facilmente por la

Ley de Raoult: P = P°Ni donde,

P = Presién de vapor del solvente sobre una disolucién dada
P° = Presié6n de vapor del solvente puro
N1 = Fraccién molar del solvente -

Como M < 1 siempre P < Fp,por lo tanto, la Ley de Raoult ser "La
disolucién de un soluto en un solvente hace descender la presién

de vapor de este Ultimo respecto a la del solvente puro".

b) dumente del punte de ebullicion de fas oolucicnes. Las
disoluciones que contienen solutos volatiles hierven a
temperaturas mas elevadas que las del solvente puro. La

diferencia entre los puntos de ebullicién de la disolucién y
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del solvente para una presién constante establecida se conoce
como elevacién del punto de ebullicién el cual, aunque depende
de la naturaleza del solvente y la concentracién del soluto, es
independiente, por lo menos en disoluciones diluidas, de la
naturaleza del soluto en tanto éste no sé ionice. Aprovechando
esta propledad, se pueden calcular los pesos moleculares a
partir del ascenso del punto de ebullicién con una “constante
ebulloscépica” (Kb):

A Tb W1 Mz
1000 W2

Kb =

Donde A Tb es el aumento del punto de ebullicién para una
disolucién que contiene W2 g de soluto cuyo peso molecular es Mz
disuelto en Wi g de solvente (recordar que W se refiere a la

masa).

c) Descenoa del punta de congelacidn de Laoc solucicnes. Al enfriar
una disolucién diluida eventualmente se alcanza una temperatura
en que el soluto sélido comienza a separarse. Este momento se
conoce como punto de congelacién de la disolucién y se define
como aquella temperatura en la cual una disolucién particular

se halla en equilibrio con el solvente sélido.

Las disoluciones se congelan a temperaturas menores que el
solvente puro. El descenso del punto de congelacién de wuna
disolucién es, otra vez, una. consecuencia directa de la
disminucién de la presién de vapor del solvente por el soluto

disuelto.

Asimismo, por similitud con la propiedad anterior, se pueden
obtener los pesos moleculares de una sustancia en disolucién
teniendo una constante que, para este caso, serid una "constante

crioscépica" (Kf) determinada por cada solvente:

1000 Wz
M=K (— )
A Tf W1
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d) Oomasioc 4 presaibn aombdtica. Cuando una disolucién de soluto se
sustrae de un solvente puro mediante una membrana semipermeable,
es decir, que permite el paso del solvente pero no del soluto, se
observa que aquél tiende a pasar a través de la membrana a la
disolucién y de ahi, a diluirlo. Este fenémeno llamado Osmosis fue

observado por primera vez por Abbi Nollet en 1748.

Para definir presién osmbética m, se requiere de un diagrama como
el sigulente en donde, C es una Camara ablerta en un extremo y
cerrada en el otro con un pistén movil (P). La cémara se divide,
mediante una membrana semipermeable, en dos seccliones: la de la
derecha est4 llena con un solvente puro y la otra, con uni

disolucién que contiene algin soluto.

P
=% «c |—
v M
Solucién Solvente

Fig. 2.1. Diagrama para explicar el fendtmeno de osmosis.

A causa de la 6smosis, el solvente tiende a penetrar a través de
la membrana, hacia la disolucién y a desplazar el pistén hacia
arriba. La 6smosis y el movimiento del pistén se detienen al
aplicar una presién sobre éste a fin de mantenerlo en su posicién

original.

Asi, se llama presaidn ocomdlica a la presién mecanica que se debe
ejercer para impedir la 6smosis del solvente hacia la disolucién

por medio de una membrana semipermeable.

Todas estas propiedades se aprovechan para fines de purificacién
del agua. Ya sea por separacion de ciertos contaminantes en
disoluciones acuosas, elevando o disminuyendo la temperatura, o

utilizando membranas semipermeables en el caso del tratamiento por

Osmosis inversa.

Por otro lado, se debe considerar la presencia de sustancias,
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especialmente sales, acidos inorganicos y bases, que al disolverse
en agua o un solvente apropiado originan disoluciones que conducen
electricidad y que se denominan electhalitas.

Las disoluciones de electrolitos se comportan como si el soluto
tuviera un peso molecular menor que el correspondiente a la
férmula mads simple de la sustancia. Es en este punto en donde se
aplica la teoria de disociacién de Arrhenius (1887) que postula
que los electrélitos en disolucién se disocian en particulas
cargadas eléctricamente (iones) de manera que la carga total de
los iones positivos es igual a la carga de iones negativos; al
final, la disolucién en conjunto resulta neutra a pesar de la
existencia de particulas cargadas eléctricamente. Asi, la
presencia de estos 1iones es responsable de la conductividad

eléctrica de las disoluciones.

2.3 SISTEMAS COLOIDALES

Un sistema coloidal est& constituido por una fase dispersa y una
dispersante: la primera, tiene un didmetro de particula entre
10_5y 10-7 cm, un namémetro (nm), aunque algunos autores
consideran que el rango coloidal se puede extender hasta 10 um. No
es facil distinguir entre coloides y disoluciones pues el limite
inferior de aquellos llega a cubrir al de éstas y el superior, al

de las suspensiones.

En ingenieria ambiental, las dispersiones coloidales mis comunes
son las de aceites emulsificantes (dispersiones liquido-liquido),
las presentes en desechos industriales y espumas (dispersiones gas
en liquido), las desarrolladas durante la aereacién de las aguas
residuales industriales asi como las dispersiones de sélido en
liquido formadas por particulas existentes en aguas superficiales

que provocan turbiedad en el agua.

Los sistemas coloidales se clasifican, segin la afinidad de la
fase dispersa con la fase dispersante, en liofilicos (afinidad al
medio) y liofébicos (no afin al medio); cuando el medio

dispersante es el agua se les llama hidrofébicos e hidrofilicos.
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Las principales propiedades de los sistemas coloidales son las

siguientes:

a) Elécthicaa. - Todas las particulas estan cargadas

eléctricamente.

b) Electracinélicaa.- La estabilidad de los cololdes hidrofébicos
depende de la carga eléctrica que posean y ésta se gana por la
adsorcién de iones del medio circundante. Los iones de carga
opuesta se acercan a los coloides en una segunda capa difusa

obteniendo, asi, una carga distinta.

La estabilidad del coloide est generalmente en funcién de la
magnitud de la carga y se refiere al potencial zeta, £ el cual se

define por la ecuacién:

in €q
£ =—"" (2.3.1)
D
Donde q es la carga en la particula; &€, el grosor de la zona de

influencia de 1la carga de 1la particula y D, 1la constante
dieléctrica del liquido.

De esta manera el potencial zeta es una medida tanto de la carga
sobre una particula coloidal como de la profundidad dentro de la

que se extiende el efecto de la carga.

Los cololides hidrofébicos y, hasta cierto punto, los 6éxidos
hidratados férrico y de aluminio son estables mientras que el
potencial zeta excede a un valor critico pero, si disminuye de
tal, tiende a ocurrir una coagulacién que se presentarid de forma
lenta en la cercania inmediata del potencial zetaAcritico Yy, mas

rapida, en tanto mds cerca se encuentre de cero.

2.4 COAGULACION EN TRATAMIENTO DE AGUA

Los coloides estan presentes en las aguas residuales otorgandoles
color y turbidez debido a compuestos organicos e inorganicos. Es

deseable que aquéllos no se encuentren en el agua razén por la que
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se deben controlar las condiciones para evitarlos. Para ello,
funcionan muy bien las sales de aluminio y hierro (III) pues
logran coagular a los coloides y facilitan el manejo de los lodos

obtenidos a partir de las aguas residuales.

Como ya se mencioné, los coloides coagulan como consecuencia de la
reduccién del potencial zeta causado o por la disminucién de la
carga neta, q, o por el acortamiento de D, que es la distancia
aparente de separacién de carga. Los 1iones particulares que
producen este efecto son de signo opuesto al de la carga eléctrica
que actua sobre el coloide. Es importante sefialar que los iones
con cargas dobles o triples son mucho mas efectivos que los de
carga simple. Asi que, la presencia de jiones sulfato, ayuda a la
coagulacién de los coloides cargados positivamente debido a 1los

6xidos de aluminio o de hierro.

Los coloides cargados opuestamente tienden a actuar como iones muy
fuertemente cargados. Cuando se les mezcla, se lleva a cabo una
coagulacién mutua de neutralizacién de cargas. La eliminacién
efectiva de los coloides (cargados negativamente) que imparten

color y turbidez, por las arcillas mediante el alumbre, se debe,

en parte, a la interaccién con las particulas coloidales cargadas
positivamente del 6xido de aluminio. Sin embargo, también es
importante considerar los factores quimicos tales como la
habilidad para formar complejos de los iones férrico y de aluminio

en la coagulacién con alumbre o sales férricas.

Cuando los iones responsables de la carga sobre el cololde son
iones de hidrégeno o de hidroxilo (u otros 1iones 4&acidos o
basicos), con frecuencia se puede obtener la neutralizacién de la
carga mediante cambios en el pH. Este efecto es responsable de las
variaciones de la facilidad para formacién del fléculo con alumbre

o cloruro férrico a diferentes valores de pH.

Dado que las particulas coloidales estan cargadas eléctricamente y
todas las de un sistema tienen carga del mismo signo, la accién

repulsiva entre tales cargas tiende a impedir que las particulas
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se unan y es un factor vital en la estabilidad de las dispersiones

coloidales. -

A continuacién se presenta un diagrama representativo de las
particulas cololdales del cloruro de plata. Cuando se forma
cloruro de plata en presencia de exceso de 1i16n plata, las
particulas cololdales quedan establecidas por 1la adsorcién
primaria de iones plata, como se indica en la figura 2.1. El
sistema, en conjunto, es eléctricamente neutro: Los lones (NO3 ")
que son atraidos hacia 1la particula positiva se denominan
contralones. Cuando se ha afiadido cerca de la cantidad equivalente
de 1i6n cloruro, la concentracién del 1i6n que se adsorbié primero
(Ag+) se hace tan pequefia que el coloide deja de ser estable, las
particulas coagulan o floculan y se sedimentan en forma de

precipitado.

Si se agrega disolucidén de nitrato de plata o de cloruro sédico,
el cloruro de plata coloidal que se origine en primer término,
estardA cargado negativamente por adsorcién primaria de 1iones
cloruro y, los cationes (Na+) integraradn la capa contraién, como

se indica en las figuras 2.2. y 2.3:

+

cz:‘ /

Fig. 2.2. Fig. 2.3.
Precipitado en presencia Precipitado en presencia
de exceso de ién plata de exceso de i6n cloruro

Las particulas coloidales se coagulan o floculan por adicién de
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electr6litos. Los aniones son los 1iones que actian en la
floculacién de los coloides negativos. Durante la floculacién los
contraiones se arrastran junto con el precipitado y dan lugar a
una contaminacién; su eliminacién por lavado es dificil. Por lo
tanto, 1los electrélitos utilizados en 1la floculacién de los
coloides deben ser sustancias féaciles 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 ausencia
del electrélito que originé su floculacién. Por tanto, 1la
peptizacién del precipitado se evita con el empleo de una

disolucién diluida de dicho electrélito como liquido de lavado.

Los coloides en que existe una gran afinidad entre las fases
llegan a ser muy viscosos e 1incluso, en forma semisélida,
constituyen un gel. Por ejemplo, la silice hidratada precipitada,
de sus disoluciones, crea un coloide altamente hidréfilo, muy
estable, que no puede ser coagulado para conseguir una forma
filtrable excepto por deshidratacién a temperatura superior a
100°C.

2.5. PROPIEDADES DE LOS GASES Y MEZCLAS GASEOSAS. OXIGENO DISUELTO
2.5.1. Gases y Mezclas Gaseosas

Los liquidos y los gases se denominan fluidos. Un gas no posee
forma propia ni tiene un volumen definido. Un liquido en la medida
que llene un recipiente adoptarad la forma de éste pero, retendra
su volumen, mientras que un gas llenard siempre totalmente

cualquier vasija que lo contenga.

Se debe tener presente que el estado particular de agregaciéh de
una sustancia estd determinado por la temperatura y presién bajo
la cual existe. Asi, por ejemplo, a 4.57 mm de Hg depresién y a

0.010°C, coexisten hielo, agua y vapor en forma estable.

Los gases se clasifican para fines practicos en ideales y en

reales o no ideales. El gas ideal obedece ciertas leyes como son:
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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 sdélo a bajas presiones.

En los gases ldeales, el volumen ocupado por las moléculas es
insignificante en comparacién con el volumen total y esto es
valido para todas las presiones y temperaturas; ademas, la
atraccién intermolecular es infima bajo cualquier condicién. Para
los gases reales ambos factores son apreciables y la magnitud de
ellos depende de la naturaleza, temperatura y presién gaseosa. De
esta manera, un gas ideal es hipotético ya que cualquier gas debe
contener moléculas que ocupen un volumen definido y ejerzan
atracciones entre si. Sin embargo, con frecuencia la influencia de
estos factores es insignificante y el gas puede considerarse
ideal. Estas condiciones se obtienen a presiones bajas y a
temperaturas relativamente elevadas en donde el espacio "libre"
dentro del gas es grande y pequefia la fuerza de atraccién entre

las moléculas.

Ley de Boyle V = gl (2.3.2)
Ley de Charles o Gay Lussac V = K2T (2.3.3)
Ley General del Estado Gaseoso PV = nRT (2.3.4)
donde: R = 0.08205 lt. atm grado = mol '
R = 1.987 cal gr‘ado_1 mol ™}
2 . -1 -1
R = 8.314 x 10” ergios grado mol
R = 82.05 cc-atm grado-'1 mol_1
Ley de Dalton Ptota1= P1 + P2+ P3 + ..., (2.3.5)
Ley de Difusién de Graham
vi _Ypz _ Ypz M (2.3.6)

vz Vp2 vp1Vm W1
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donde v1 y v2 = velocidad de los gases
p1 y p2 = densidad de los gases
Vm = volumen molar (ambos igual a la misma P y T)

M1 y M2 = pesos moleculares

Problemas

1. Dos gramos de oxigeno se encuentran encerrados en un recipiente
de dos litros a una presién de 1.21 atm ¢Culdl es la temperatura
del gas en grados centigrados?.

Respuesta: 200°C

2. Cuatro gramos de metano a 27°C y presién de 2.5 atmésferas
ocupan un volumen de 2.46 litros. Calcular el valor de la

constante de los gases R en cc-atm grado—1 mol t.

Respuesta:

82.05 cc-atm gr'ado_1 mol_1

2.5.2. Oxigeno Disuelto

El oxigeno disuelto en el agua tiene un papel muy importante pues,
es basico para la vida de los microorganismos y organismos. Los
gases atmosféricos se disuelven en cierto grado en el agua. Sin
embargo, el oxigeno no reacciona con el agua debido a que su

solubilidad es directamente proporcional a su presién parcial.

La Ley de Henry se puede utilizar para calcular las cantidades
presentes de 02 en la saturacién de cualquier temperatura lo cual
es muy importante en la ingenieria sanitaria y ambiental porque,
una baja concentracion de oxigeno en el agua, implica algin tipo

de problema de contaminacién.

El efecto de la presién en la solubiliéad de un gas dado, en un
liquido particular, a temperatura constante, se obtiene facilmente
invirtiendo el proceso. Se considera al gas como un soluto que
vaporiza hasta establecer una presién de vapor sobre la

disolucién. En estas condiciones se aplica la ecuacién siguiente:

Lo
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r2(g)
A2

= K (2.3.7)

Donde f2(g) es la fugacidad del gas sobre la disolucién y Az es la
actividad de dicho gas en disolucién. Si la fase de gas y la
disolucién se comportan idealmente, entonces f2(g) = P2, A2 = N2 y

la ecuacién anterior se transforma en:

— = K Nz = K'P2 (2.3.8)

que corresponde a la Ley de Henry: A temperatura constante la
solubilidad de un gas en un liquido es directamente proporcional a

la presiéon del gas sobre el liquido.

El factor de proporcionalidad k’ se llama constante de la Ley de
Henry. Su magnitud depende de la naturaleza del gas y el solvente,

temperatura y unidades en que se expresa P2.

Cuando varios gases se disuelven simultaneamente en un solvente,
la ecuacién de 1la Ley de Henry es valida para cada gas
independientemente con tal que N2 sea la concentracién y P2 la
presién parcial de cada gas. Por lo tanto, es posible establecer
que la solubilidad de cada gas en una mezcla de ellos es

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

3.1. CONCEPTO DE EQUILIBRIO EN- REACCIONES QUIMICAS

Partiendo de la base de que todas las reacciones en quimica son
reversibles; es decir, que los a4tomos de las moléculas resultantes
de una reaccién se pueden volver a unir para formar nuevamente las
sustancias que se pusieron en un principio a reaccionar, si esta
ultima situacién no es conveniente al proceso, se deben de
estudiar las condiciones para que este fenémeno no suceda, se
minimice o se controle la reaccién para obtener mayores beneficios

econdmicos a través de una mejor eficiencia.

Se dice que la reaccléon estd en equilibrio, cuando los productos
se forman con una misma velocidad que 1los reactivos. Este
equilibrio, se debe entender, es dinadmico ya que los &Atomos estéan
en constante movimiento uniéndose unos a otros y separandose para
formar compuestos diferentes a los anteriores, ambas formaciones

con la misma velocidad.

3.2 LEY DE ACCION DE MASAS

Esta ley fue formulada en el siglo pasado (1879) por Gulberg y
Waage generalizandose de la siguiente manera "La velocidad de
reaccién es proporcional a las masas activas de las sustancias

reaccionantes".

Termodinamicamente, el término "masas activas" se puede sustituir

por "actividades" o por "concentraciones".

Tomando como ejemplo a los compuestos M y N, los cuales reaccionan

para formar Y y 2, la ecuacién quimica se representa por:

mM + nN Sly Y + 22 (3.2.1)
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donde m, n, y, z son los moles de cada uno de los compuestos.
La velocidad de rcaccién cntre_M ¥y N se puedec cxpresar como:
v « [M]" [N]" (3.2.2)

es decir, que la velocidad de reaccién entre M y N es proporcional
al producto de sus concentraciones molares [ ], elevadas a sus
respectivos coeficientes. Matematicamente una proporcionalidad se
convierte en una igualdad Iintroduciendo 1la constante de
proporcionalidad. Por lo tanto, la ley de accién de masas para M y

N seré:
v1 = ki[M]™ [N]" (3.2.3)

donde K es la constante de velocidad de la reaccién directa
Si consideramos a la reaccién como reversible
v1

mM +nN ¢ yY+ 22 (3.2.4)
v2

entonces la velocidad de reaccién inversa sera:
ve = k2 [Y]Y [2]7 (3.2.5)

En un principio v1 » v2 o0 sea que v1 es muy grande y v2 es cero y

después de ese instante inicial vz comienza a aumentar.

3.3 CONSTANTE DE EQUILIBRIO QUIMICO

Considerando que vi en un principio es menos rapida y vz, al
contrario, va aumentando, llegarda un momento en que sean iguales

{vi = wv2), alcanzando un estado de equilibrio dinamico para el

sistemas.
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Matematicamente, sustituyendo las ecuaciones (3.2.3) y (3.2.5)
K1 [M]" [N]” = K2 [Y)Y [2])* (3.3.1)

Rearreglando la ecuacién anterior y tomando en consideracién que

la relacién de 2 constantes da otra constante se tiene que:

_ki _ [yl ’I2] ®

K
K mm e

(3.3.2)
Donde K es la constante de equilibrio, la cual tendria el mismo
valor da una temperatura dada independientemente de las
concentraciones iniciales de los componentes M, N, Y, v 2 y de si
se alcanza el equilibrio a partir de Y y 2, es decir:

Keq= 2 IM_IN] (3.3.3)

tyy? (zr

Por lo tanto, existe una reciprocidad entre (3.3.2) y (3.3.3)

=1
K= teq (3.3.4)

Algunas reacciones alcanzan el equilibrio rapidamente, otras, por
el contrario, esto es, si K es muy grande, indica que una reaccién
es completa en la direccién directa; un valor pequefio de K muestra

que la reaccién es un tanto incompleta.

Asi, la ley de equilibrio quimico (que es una aplicacién de la ley
de accién de masas, a una reaccién en equilibrio) se enuncia como
sigue: Para una reaccion 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 1las sustancias que reaccionan, es constante
siempre que cada concentracion (actividad) esté elevada a un
exponente igual al coeficiente con que la sustancia

correspondiente figure en la reaccién.
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Nota: [M] indica concentracién en moles/L de M

i 3.4. PRINCIPIO DE Le CHATELIER
# Le Chatelier en 1884 al realizar estudios de sistemas en
equilibrio enuncia un principio que puede usarse ‘en diversos

campos de la ciencia y que esta tan firmemente establecido que

constituye una ley fundamental, este principio es el siguiente: Si

se impone a un sistema en equilibrio un cambio de condiciones, el
sistema sufre un reajuste para anular o contrarrestar el efecto
del cambio. Por ejemplo, si se eleva la temperatura del sistema en
donde se lleva a cabo un proceso endotérmico, dicho proceso se
favorece pues absorbe calor de su entorno y tiende a hacer
disminuir la temperatura. En una reaccién que se lleva a cabo en
fase gaseosa, la cual implica un cambio en el numero de moléculas
de gas, la reaccioén se verd favorecida si se aumenta la presibdn ya
que se forman menor numero de moléculas. Los cataligzadonea alteran
la velocidad de las dos reacciones opuestas de la misma forma; por
tanto, sé6lo modifican la velocidad con la que el sistema alcanza

el equilibrio.

Los efectos de 1la modificacién de 1la concentracién de los
reactantes y de los productos son factores importantes dentro de
la quimica analitica. Si se toma nuevamente como ejemplo el modelo

de la reaccién quimica:

mM +nN &y Y + 22 (3.4.1)

Si se hace incrementar la concentracién de M, el sistema reacciona
consumiendo N, es decir, por remocién de M y N para formar Y y 2,
estableciéndose un nuevo equilibrio, méas desplazado hacia 1la
formacién de y y z, de forma que las nuevas concentraciones de

todos los componentes sigan dando el mismo valor para K. Si lo
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que se aumenta es la concentracién de N, el sistema se desplaza en
la misma direccién. Asi, para obtener un proceso eficiente por
medio de una reaccién mas completa, se utiliza un exceso de
reactivo. El1 mismo efecto se consigue eliminando Y 6 Z en
equilibrio. Las sustancias formadas se pueden retirar por
precipitacién o por desprendimiento de un gas; por ejemplo, el
sistema se reajusta por reacciétn entre M y N para formar nuevas

cantidades de Y y 2.

EJjemplos:
Predecir el efecto sobre las siguientes reacciones de equilibrio
de: a) el aumento de temperatura, b) el aumento de presién.

Utilicense tablas de datos termodinamicos ( AH)

1) CO( ) + HO 2 COz( ) + He(,)
2) 2502y + Oz(, 2 2503 )

3) N204(g)2 2Noz )

4) H20 2 Hz ) + %02(8)

_)
5) 203(8) & 302(g)

+ 2Hz2, . < CHaOH

6) Co (g) (g)

(g)

_)
7) CaCOs(s) il CaO(s) + COz(g)

_)
8) C(s) + HzO(g) & Hz(g) + CO(g)

_)
+ 2C1
9) 4HC1(8) + 02(8) < 2H20(g) C 2(8)
D = favorece la reaccién directa, I = favorece la reacién inversa.

Respuestas:
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1. (a) I, (b) ninguna 2. (a) I, (b) D 3. (a) D, (b) I
4. (a) D, (b) I S. (a) I, (b)) I 6. (a) I, (b) D
7. (a) D, (b) I 8. () D, (b)) I 9. () I, (b) D

3.5. FUERZA IONICA Y ACTIVIDAD

Los iones en una disolucién tienen un comportamiento regido por la
fey de Coaulamb, es decir, existe atraccién entre los iones de

carga opuesta y repulsién entre los del mismo signo.

Asimismo, esta situacion se ve influencliada por la agitacién
térmica (ley de distribucién de Boltzmann) la cual contrarresta
las atraccliones y repulsiones eléctricas. Estos efectos dependen
de la composicién 16nica total de 1la disolucién que viene

expresada por una fuenya dnica:

po= % Y C1 21° Ec. de Lewis y Randall. (3.5.1)
donde:
u = fuerza idnica
C. = concentraciones molares

N
]

cargas lénicas

i = se refiere a cada uno de los iones presentes en la disolucién.

EJjemplos:

1. Calcular la fuerza i6nica de una disolucién 0.3 M de Na Cl y
0.1 M de Ca Fz

C, +=0.30, C

Na - = 0.30, CCa ++=0,1, C.-=0.2

C1 F

= % [(0.30x1%) + (0.30x1%) + (0.1x2%) + )o.2x1%)]

u=20.6
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2. Cual de los siguientes compuestos tiene mayor fuerza iénica?
a) 5800 mg/L de NaCl
b) 3100 mg/L de MgSOa

+, _ 5800 mg/L _
a) [Na ] 58,500 mg/mole 0.099 M
[c17) 5800 mg/L = 0.099 M

58,500 mg/mole

po= % (0.099x1% + 0.099x1%) = 0.089 ~ 0.1

2+, _ 3100 mg/L _
b) [Mg" ] = 120,000 mg/mole 0.026 M
2-. _ 3100 mg/L _
[SO‘ 1= 120,000 mg/mole 0.026 M
_1 2 2, _
H= > (0.026x2° + 0.026x2") = 0.104 = 0.1

Ambos tienen aproximadamente la misma fuerza iénica.

Debye y Hiickel relacionan mediante una expresién la fuerza idnica
y el coeficiente de actividad de un i6n mediante la siguiente

férmula:
- logyi =AZ2 Vi 6 logyi=-AZVH (3.5.2)

Donde A es la constante dieléctrica la cual abarca factores como
la temperatura absoluta, la constante de Boltzman, el radio de la
atmésfera ibénica y el factor de la conversién de los logaritmos
naturales a comunes. Para las disoluciones acuosas a 25°C el calor

de A = 0.5 y esta ecuacién de Debye y Hiickel, se convierte en:

log y1 = - 0.5 22 v 1 (3.5.3)

Ejemplo:
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3. Calcular el coeficiente de actividad de cada i6n del ejemplo 1.

log Na’ = - 0.5x1% V0.6 = - 0.5x0.11 = - 0.38
sNat = 0.42
por analogia: Cl = 0.42, 2F = 0.42

log #Ca’ ' = - 0.5x2%°x V0.6 = - 0.5x4x0.77 = - 1.54

vt = 0.029
El coeficiente de actividad de un 16n estd determinado por su
carga y por la fuerza 16nica total de la disolucién y no, por su

propia concentracién en esta.

Si se toman en cuenta el tamafio de los iones (casi todos los iones
quedan comprendidos en el intervalo de tres a seis unidades
angstrom) la ecuacién de log 71 se transforma en:

2
log 71 = - 0.521" Vu para u = 0.1 (3.5.4)

1+vVp

que corresponde a la ecuacién de Debye~H ckel ampliada para iones
monovalentes a 40°C o es Ec. de Glntelberg. Los coeficientes de
actividad y las actividades se pueden calcular a partir de las
concentraciones y de 1las expresiones de 1la constante de

equilibrio.

Las concentraciones que se emplean en Ingenieria Sanitaria estan

en el rango de u s 0.1 y temperatura de 20°.

En soluciones acuosas muy diluldas, los 1iones se comportan
independientemente uno del otro y es valido que sus coeficientes
de actividad tengan valores de uno. Sin embargo, conforme la
concentraci6én de 1lones en solucién se Iincrementa, las
interacciones electrostasticas entre ellos también lo hacen y su
actividad viene a ser algo menor que la medida de concentracién

analitica.
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Asi en la ecuacién:
{i} = 7i [i] (3.5.5)

El coeficiente de actividad yi y el equilibrio quimico se altera.

Por ejemplo, para la reaccién general:
_)
mM+nN €y Y + 2zZ
la constante de equilibrio se escribe de la siguiente manera:

Y a® | GylyDY zizn®
™ (yMIMI)™ (yNIND)® (3.5.8)

keq

La teoria para predecir el coeficiente de actividad de no
feletr6litos en soluciones acuosas no estid tan bien desarrollado

como para electrélitos. Una ecuacién empirica de la forma:

log ¥ = Ksu (3.5.7)

se usa, principalmente, para relacionar actividad y fuerza iénica.
El "coeficiente de precipitacién" Ks debe ser determinado

experimentalmente.

Debido a que los valores de Ks caen por lo general en el rango de
0.01 a 0.15 los solutos no iénicos o solutos moleculares tienen
coeficientes de actividad muy cercanos a la unidad para fuerzas
i6bnicas de menos de 0.1. Por ejemplo, si Ks = 0.132 para oxigeno

en solucién de NaCl, u = 0.05

0.132 x 0.05 = 0.0066
1.02

log 7
y

I

A medida que la fuerza iénica se incrementa, por ejemplo en agua

56

T

oo

A o

P ———



de mar, p = 0.7 aproximadamente, el coeficiente de actividad del

oxigeno seria:

0.132 x 0.7 = 0.0924
1.24

log 7
¥

El valor del coeficiente de actividad mayor de la unidad se

explica porque:

1) Debido a la alta concentracién de sal, la cantidad importante
de agua aparecera como agua de hidratacién asociada con los iones

libres presentes en el agua de mar

2) El oxigeno se disuelve menos en agua que esta enlazada a unos

iones

3) Si el oxigeno disuelto en el agua de mar se encuentra en
equilibrio con la atmésfera, la actividad del oxigeno en el agu;
estd equilibrada s6lo por la presién parcial del oxigeno en la
atmésfera. No es una funcién del contenido de sal en el agua. Por
lo tanto si la actividad del oxigeno disuelto disminuye a medida
que la concentracién de la sal aumenta, de la ecuacién {i} = i
[i] se puede observar que ¥ es superior a 1. Esto se ilustra en el

siguiente ejemplo:

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

para la reaccién
.’
02(g) € Oz2(ac)
es 1.29 x 10_3a 25°C y suponiendo que el coeficiente de
precipitacién, Ks es 0.132, determinar la actividad molar del

oxigeno disuelto y la concentracién a 25%C para:

a) agua destilada;
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b) el agua de un rio (conductividad especifica = 450 umho)

c) el agua del océano (fuerza idénica = 0.7

Respuestas:

a) Oxigeno disuelto en agua destilada
como u =0
{02(ac)} = [0z2(ac)]
Conociendo P02 se puede calcular [02(ac)] de 1la constante

equilibrio

{02(ac)}

_ -3
P02 =1.29 x 10

El aire seco la fraccién de volumen de oxigeno es 0.21 a 25% y la
presion del vapor del agua es 23.8 mm de Hg. Si ones la fraccién
de volumen de Oz en el aire seco:

PO2 =

Presién atmosférica (mm de Hg)-presidéon de vapor (mm de Hg) Xo
760 2

760-23.8
760

] (0.21) = 0.203

[Oz2(ac)] = {P2(ac)} + 1.29x10 °x 0.203 = 262x10 ' M (8.4 mg/L)

b) La fuerza idénica del agua estimada para el agua del rio es de
0.007 (a partir de la fig. 3-3 para conductancia especifica de 460
pumhos. Snoeyink y Jenkins, 1980). Si se supone que la presién
parcial del oxigeno es la misma en el Océano Pacifico que en el
rio (Sacramento), 1lo cual es una suposicién razonable, 1la
actividad del oxigeno disuelto serd la misma en ambas soluciones.

Para el agua del rio:
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0.007 y Ks = 0.132
0.132 x 0.007
1.002

u
log 7

<
]

Para el agua del Océano Pacifico:

u=0.7yKs =0.132

log ¥ = 0.7 x 0.132
r=1.24
_ {02(ac)} _ [02(ac)]
Dadopor‘K- T—W —I-)-O-a——

Para el Rio Sacramento

2.62x10 *

- -4 =
1003 = 2.62x10 " M = 8.4 mg/L

[O2(ac)] =

c) Para el Océano Pacifico

-4

[0z2(ac)] = 2:62x10

_ -4
i " 2.11x10 ° M 6.75 mg/L

Para las dos aguas la actividad del oxigeno es la misma a

2.62x10_4 M 6 8.4 mg/L. Sera significativo que una determinacién

de oxigeno disuelto empleando en ambas aguas el método quimico
himedo (método de Winkler) producirad un resultado de 8.4 mg/L en

el agua de rio y 6.75 mg/L en el agua de mar.

Ejemplo:
Las siguientes cantidades de sales se agregaron a un volumen de

solucién para completar un litro:

1 x 10 2 moles de NaCl
2 x 10 2 moles de CaCl

2 x 10'-2 moles de BaClz2

a) Cuadl es la fuerza i6énica de la solucién?
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b) Si se agrega a la misma solucién una pequefia cantidad de sal de
fosfato y el cambio en la fuerza iénica es despreciable y, si K =

10772 para la reaccioén:

HePOs~ 2 H' + HPaZ™

Calcule [H'] [HPOs«® ]/[H2POs"], 1llamada cK utilizando 1la
aproximacién de Gutelberrg para la ley de Debye-Hickel.

c) Calcular el coeficiente de precipitacién, Ks, para un no
electré6lito en la misma solucién si la actividad es IO—SM Yy Ssu

concentracién es 9.5 x 10_4M.

Respuesta:
a) NaCl » Na© + C1~ - 1 mol de C1~
i:
++ - - ‘
CaClz -» Ca + 2C1 -~> 2 moles de Cl
++ - -
BaClz2 » Ba + 2Cl1 -=> 2 moles de Cl

L™l (0% + 1c171 (102 + [ca®] (2)2 + [B22"] (2)2 )

=
[l
NI

2

[1x10°2 + 9x1072 + 2x10™2 (4) + 2x10 2 (4)] = 0.13

N} -

b) K = 1072 = o1 (" (yHPOs ¥7) [HPOs®") -
(yH2POs~ ) [H2POa ]

[H YHPOs 27

— debido a que 7H+ = 7H2P04_1
(H2POa ]

(yHPO4Z")

emie
Pt T

(yHP04%") cK
10”7 2/yH2P0s®

~
L}
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s

- - 0.5(2)% v0.130

yHPO4®~ = antilog ~ 0.3
1 ++v0.13
-7.2 -8
_ 10 6.31x10 _ -7 _ -6.68
K= 0.3 0.3 =2.1 x 10 = 10
-3
c) y =—1X10 — = 1.053
9.5 x 10
- . _ {i}
log ¥ = 0.0222 como yi = il
log ¥ = Ksp
_ 0.0222 _
Ks = 013 - 0.1707

3.6 PREDICCION DE REACCIONES QUIMICAS

Conociendo la posicién del equilibrio, es factible determinar la
factibilidad de que se efectie una reaccién de ciertas sustancias
con concentraciones especificas. Una manera de deducir esto es
bacerlo experimentalmente y la otra, es sustituyendo los datos
previamente obtenidos en 1las ecuaciones de equilibrio. Para
conocer si una reaccién se llevard a cabo es necesario emplear

conocimientos de termodinamica.
La mayoria de las reacciones en quimica del agua toman lugar en el
sistema cerrado o se considera que estdn en un sistema con esas

caracteristicas.

Para fines termodinamicos, un sistema cerrado es aquel en el que
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la materia no puede ser adicionada o extraida de é1; la energia
fluye a través de sus fronteras, se trabaja con temperaturas y
presiones constantes y se aplica la siguiente ecuacién para la

energia libre:

G=H-TS (3.6.1)

donde:

entalpia, Kcal

entropia, Kcal/oK
energia libre de Gibbs, Kcal
%

- O n =
]

temperatura absoluta,

La entalpia (H), es la energia total contenida dentro de un

elementq o compuesto.

La entropia es una clase de manifestacién interna de la energia
que se visualiza en varias formas: por ejemplo, la entropia esta
frecuentemente definida como el grado de orden o de organizacién

en un sistema.

La energia libre (G), es aquella parte de la energia total que
estd disponible para realizar un “trabajo util", esto es,

presién-volumen.

Para sistemas cerrados a presion constante y temperatura
constante, el criterio para el equilibrio es quen}a energia libre
total del sistema (Gr) sea minima. La energia libre total, es la
suma de las energias libres de cada uno de los componentes de la
reaccién (3.2.1) multiplicadas por sus respectivos nuameros de

moles:

Gr = my Gy + ny Gy + ny Gy + n; G,

La reaccién en 1la direccién que disminuye GT es espontanea,
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mientras que la reaccién en la dirececién en que se incrementa GT’

no lo es o no ocurre en sistemas cerrados.

Se puede mostrar que en cualqulier reaccién hay un cambio de
GT proporcional a AG donde:

AG = (fvi Gi)productos_ (fv1 Gl)reactivos (3.6.2)
aqui vi es el coeficiente estequiométrico y Gi es la energia libre

por mole.

En sintesis:
1. Si AG es < 0 (AG es negativa) y asi, GT disminuye cuando se
realiza la reaccién (3.2.1), y ésta es espontanea de izquierda a

derecha.

2. Si1 AG es > O (AG es positivo y por lo tanto, GT aumenta si la

reaccién se efectua): la ecuacién (3.2.1) proseguira en direccién

opuesta a como se presenta.

3. Si AG = O (GT

equilibrio y no continuard en ninguna direccién.

estA en el minimo); la reaccién estid en

Asi, los valores de AG para una reaccién son herramientas para la
prediccién de reacciones quimicas. En general para calcular AG en

una reaccién se usa la relacion siguiente:

y z
AG = AG® + RT In (—55}—"7-% (3.6.3)
{M}" {N}
donde
o _ =.0 _ . =0
aG- = (§Vi Gi )productos (ﬁyl G17) Lcactantes (3.6.4)
{ } = actividad, o concentracién activa
Gi = energia libre/mole de especies i a 25°%C y

1 atmésfera de presién
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La primera etapa para determinar AG de 1la ecuacion (3.20), es
investigar los valores de é? para cada uno de los reactivos y
productos en las condiclones de estado estandar a 25°%C y 1 atm de
presién total. Por ser mas practico, al estado estandar para cada

elemento se le otorga una energia libre de cero por mol.

Por ejemplo, para Hz2(g), 02(g), C grafito (s), y asi,

sucesivamente a todos se les asignan valores de energia libre de

cero Kcal/mol. ¢

Para establecer una 1linea base para sustancias 1iénicas en
solucién, el H+ en concentraciones de un mol/litro en una solucién
ideal y en condiciones estandar tiene una energia libre de cero.
Estas convenciones se hacen necesarias porque es imposible medir
el valor absoluto de la energia libre. Sin embargo, los cambios de
ésta si son medibles: si se asigna un valor de cero a 1los
elementos en estado estandar se pueden medir los cambios de
enebgia libre involucrados en la formacién de compuestos en dicha

situacién a partir de sus componentes elementales, en las mismas

condiciones. A este cambio de energia libre se le llama energia de
formacidén AG;,o Y sus valores se presentan en las tablas que para
tal fin se han elaborado y que se encuentran en los textos de

Quimica Analitica.

Tomando incrementos en la ecuacién (3.6.1) y despejando el término

AH, resulta para una reaccién reversible en un sistema cerrado:

e A e

aH® = AG® + TaS® (3.6.5)
y al igual que AGO, el valor de AHO se calcula de:

o _ . =.0 _ . =.0
AH" = (Zvi Hi )producto (Zvi Hi )reactivos
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donde:

vi = coeficiente estequiométrico

Hi %= 1la entalpia de la especie i en Kcal/mol en condiciones

estandar de 25°C y 1 atm de presién

Para la reaccion general mM + nN 2 yY+ 2Z el AHC 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 estandar, se convierten
completamente a y moles de Y y z moles de Z2 cada una de ellas en

su estado estandar.

De la misma manera que no se llega a fijar ¢~ % , tampoco es
factible determinar H °i y, para facilitar calculos, a todos los
elementos, en sus estados mas estables a ZSOC y 1 atm de presién,

-0,
se leda a H i un valor de cero.

En soluciones acuosas 1 mol/litro de 1ién hidrégeno, H+, en

soluciones ideales (y = 1) también se le da un valor a ﬁo de cero.
o
R f
calcular los valores de H de varios compuestos a partir de los

Asi, se encuentran las entapias de formacioén, AH y es posible
asignados para H° de sus componentes elementales. Los que se

encuentran en tablas como los de AG’f.

Tanto AG® como AHO, tomando en cuenta sus signos (- 6 +), Iindican
la factibilidad de que se lleve a cabo una reaccién o su
desplazamiento del equilibrio al variar las temperaturas. Por
ejemplo, la constante de equilibrio para el sistema CaCO3(s) +
H' 2 ca®*+ HCos a 15%C, es de 141.15; a 25°C es, 97.72 y a 60°C,
de 30. A partir de estos valores, se observa que la constante de
equilibrio a 15°C es, aproximadamente, 1.5 veces mas grande que a
25°C y que, a SOOC, es menor de 1/3 que el valor a 25°C. Asi, se
supone que K disminuird conforme se Iincrementa la entalpia por

efecto de la temperatura la cual es negativa. El calor se produce
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conforme la reaccién va a la derecha; elevando la temperatura, se
tiende a llevar la reaccién a la lizquierda y asi se disminuye la
constante de equilibrio. Si se extrae el calor de la reaccién para
bajar la temperatura, el equilibrio se desplaza a la derecha y la

constante de equilibrio aumenta.

Lo anterior, es un ejemplo de la situacién general en que mientras
para reacciones exotérmicas, un incremento en temperatura
cambiara el equilibrio en 1la direccion de 1la reaccién menos
completa para 1los sistemas endotérmicos, un aumento en 1la
temperatura conducira el equilibrio en el sentido en que mas se

realice la reaccién.

Una reaccién quimica tiende a pasar espontaneamente de un estado
de no equilibrio a uno que si lo sea debido al cambio en energia

libre entre reactivos y productos.

El cambio de energia libre para una reaccién quimica esta
relacionado de la siguiente manera con el de uno de cualquier
reaccién en estado estandar y con las actividades de los productos

y reactivos:

(Y)Y (2)?

- a (3.6.6)
(M)™ (N)

AG reaccibn = AGO reaccibén + RT én

Si el cociente de reaccién Q, esta definido como 1la relacién de

productos a reactivos de actividades en no-equilibrio:

_ (Y (@)
™™ "

Q (3.6.6.1)

En el equilibrio Q tiene un valor igual a K. Sustituyendo Q en la

ecuacién (3.5.3) resulta:

AG reaccidn = AG® reaccion + RT £n Q (3.6.6.2)
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La ecuacién (3.5.3) muestra que el cambio de energia libre, AG
reaccién, para una reaccidén quimica particular, es una funcién de
las actividades de los reactivos y productos asi como también, el

< . < 2 0 2
cambio de energia libre de la reaccién AG reaccidn.

Es posible desarrollar 1las relaciones entre AG reaccién y K
considerando que cuando la reaccién la alcanzado un estado de

equilibrio, se tiene:

1. No hay conversién neta de reactivos a productos y entonces

AG reaccién = 0.

_ Y @)?

2. K =
™ (N)

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

0 = AG® reaccién + RT fn K (3.6.6.3)

6 AG® reaccién =- RT fn K (3.6.6.4)

AGo denota el cambio de energia libre en estado estandar lo que
implica una reaccién a temperatura de 25°C. La ecuacién (3.6.6.3)

ademas se reduce a:

AG reaccidén = ~ (1.98)(298)(2.303) log K (3.6.6.5)
6 AG° reaccion = - 1363 log K (3.6.6.6)

Sustituyendo 1la ecuacién (3.5.3.4) para 8G° reaccion en la

ecuacién (3.5.3.2) resulta:
AG° reaccién = - RT €n K + RT &n Q
esta Ultima reaccién toma la forma:

AG reaccién = RT &n S (3.6.6.7)
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X = =X

3.7 CALCULO DE LAS ESPECIES QUIMICAS EN EL EQUILIBRIO

Las reaccliones quimicas no se llevan a cabo hasta completarse sino
que, mas blen, llegan a un equilibrio en ¢l que cocxisten ciertas
cantidades de reactivos y productos de reaccién. Tomando en cuenta
esta ldea, se calculan las especies quimicas, como se observa en

los sigulientes ejemplos:

Ejemplo 1.

Una mezcla de 0.2 moles de CO2 y 0.5 moles de hidrégeno se
introduce en un recipiente de un litro y se calienta a 900°C hasta

que se alcance el equilibrio. Calcular el numero de moles de cada

una de las 4 sustancias en la mezcla de equilibrio:

Sea moles/L de CO y H20 formados

i}

entonces 0.20 - x = moles/L de COz2 en el equilibrio

y 0.50 - x = moles/L de Hz en el equilibrio
2
_ [COl[Hz20] _ X _
sustituyendo en K = {5 THT = G2x0.50 ~ 3
x2
1.3 = = 1.3

0.1 - 0.7x + x°

x> =0.13 - 0.91 x + 1.30 x°

0.3x* - 0.91 x = - 0.13
X2 - 3.03x = ~ 0.43 . X2 -3.03x +0.43 =0

b ¢ {b>- 4 ac _3.03 ¢ 4(3.03)2 - 4(1)(0.43)

2a 2(1)

0.15 moles/L
2.89 moles/L

X1
X2
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Se toma x1 puesto que x2 es mayor que 0.2 y 0.5 y no deben ser
mayores las concentraciones en el equilibrio que las
concentraciones iniciales. Por lo tanto, las concentraciones en el

equilibrio de cada una de las sustancias seran:

[CO] = [H20] = 0.15 moles/L
[CO2] = 0.05
[H2] = 0.35

Ejemplo 2.

Un reactor tiene, inicialmente, 0.1 M de N20a(g), se callenta el

recipiente hasta 300°C. Cuando se alcanza el equlllibrio la K de

equilibrio es de 6.9 x 10'3para la siguiente reaccién realizada.
N204(g) € 2NOz(g)

Concentracion inicial de N204 es igual a 0.1 M

en el equilibrio [N204] = 0.1 - y, [NO2] = 2y

2
la constante de equilibrio es: K = %gg%%T—

2
. -3 _ (2y)
sustituyendo en la K de equilibrio se tiene 6.9x10 =~ = 70.1=y)

despe jando y rearreglando:

(6.9x10 ) (0.1-y) = 4y?
0.00069 - 0.0069y = 4y°

4y® + 0.0069y - 0.00069 = 0

_ ~- 0.00639 % J (0.0069)% - 4(4)(-0.00069) - -0.0069 £ 0.1046
2(4) ‘ 8
y, = 0.012 M
Y, = - 0.0139 M
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La raiz negativa carece de sentido en este caso. Por tanto:
[N20a] = 0.1 - 0.012 = 0.088

[NO2] = 2(0.012) = 0.024
Ejemplo 3.
La constante de equilibrio para la reaccién:

N2(g) + Oz2(g) 2 2NO(g)

'a 3000°C. Calcule las concentraciones en el punto de

es 1 x 10
equilibrio cuando en un reactor de 3 litros se coloca una mezcla
de 1.2 moles de N2 e igual cantidad de 02 y se deja alcanzar su

equilibrio a 3000°C.

Se deben de transformar las concentraciones a moles por litro 1.2

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

g = _[NO)®
[N2]1[02]
2 2
-4 _ (2x) _ (2x) _ 2x _ -2
1x10 " = @ 0.4=%) z = T(o.a—x) - 10
(0.4-4)
4x 10 ° - (1x10°%) x - 2 x=0
4x103-2x=0= x=0.002
[N2] = 0.4 - 0.002 = 0.398 M
[02] = 0.0398 M
[NO] = 2(0.002) = 0.004 M
Ejemplo 4.

La siguiente reaccidétn se efectudt a 600°C en un reactor de dos

litros:
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Nz(g) + 3Hz2(g) 2 2NHs(g)

La mezcla en equilibrio contiene 4 moles de amoniaca, 2 moles de

N2 y 3 moles de hidrégeno. Calcule la constante de equilibrio:

2 2
K = .ME__ Sustituyendo K = La = 4—
[N2] [H2] (1)(1.5) 3.375
K=1.2

Es necesario sefialar que las concentraciones no siempre
constituyen la forma mas conveniente para expresar las cantidades
de las especles que participan en una reaccién. Cuando se trata de
reacciones en fase gaseosa es particularmente dtil definir una
constante de equilibrio expresandola a través de las presiones
parclales. En el caso de la reaccién general que se tom6 en cuenta

inicialmente en parrafos anteriores, se tiene la forma:

Py Py
PM PN

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

por:

Py = nM RT/V = RT [M] (3.6.5)

ya que nM/V es la concentracién de M. De este modo se obtiene la

relacién:
Yy z - -
kp= T2 gy *z-mon g (gt
(M1 N (3.6.6)
en donde AW = y + z = m - n es el cambio en el numero total de

moles para la reaccion tal como se especifica. Por eJjemplo, la
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reaccion:
PCls(g) 2 PCla(g) + Cla(g)

de la seccién anterior tiene AW = 1 + 1 - 1 = 1 Kp = Kc RT,
partiendo de los datos antes citados, se tiene que Kc = 0.041
moles/L a T = 523.2%

kp = PPCLaPClz _ 0.041 mol  0.08206 L-atm _ o0 5 O _ 1 75 atm

PpCls L 1%

Asimismo, se define una constante de equilibrio Gtil expresada en
fracclones molares: La fraccién molar de la especle 1 se expone
como Xt = ni/n ; n es el numero total de moles de todas las
especies presentes. Sigulendo el formato acostumbrado, la

constante de equilibrio se explica como:

ny XzZ

Xnm Xnn

Kx = (3.6.7)
Si la mezcla gaseosa es ldeal, para el gas M se llega a:
Xu = Pu/P = RT [M]/P (3.6.8)

lo cual lleva a las relaciones:

Kx = ?L__n.
PM™ PN

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

vz o ) AW
Pz_ m+n-y-z_ P8 _ o (R/p) (3.6.9)

disociacién del PCls se obtiene, a 2 atm.

Xp Cl3 XpCl2: -1

Kx = X; C1s Kp P = 1.76 atm/2 atm = 0.88

(N6tese que se trata de fracciones molares y, en consecuencia, Kx,

es siempre adimensional).

La constante de equilibrio dada en fraccién molar, es eficaz,
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sobre todo, en problemas relacionados con el grado de avance de
una reaccioén.

Por ejemplo, la reaccién de disociacién:
_)
N204(g) & 2NO2(g)

posee un valor de Kx = 0.140 a 250C y 1 atm. Calcular qué fraccién
molar de una muestra originalmente pura de N204 se disociara en
estas condiciones. Si a esta fracciéon se designa como x, por cada
mol del N204 original se tendra, en equilibrio (1-x) moles de N204
y 2x moles de NO2. La cantidad total de moles es, entonces 1-x +
2x = 1 + X, Yy se conseguiran las fracciones molares siguientes:

X _ 2%

- 1-
XNZOQ—-“—X Y XN02_1+X

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

_ xNo2® _ (2x)?/(1 + x _ af

KX = TNz01 (1-x)7(1 + x)

5 " 0. 140

1 - x

Resolviendo la ecuacién cuadratica mediante técnicas algebraicas
comunes se obtiene x = 0.185; en otras palabras, en las
condiciones especifidas se disociara el 18.5% de las moléculas de
N20s. Las fracciones molares (o moleculares) reales de la mezcla

de equilibrio son:
XN204 = 0.815/1.185 = 0.688 y XNO2 = 0.370/1.185 = 0.312

Cabe anotar que los conceptos presentados anteriormente tienen una
aplicacién mas directa dentro de los temas expuestos en capitulos
posteriores ya que, en ellos, se planteard la ' eliminacién de
algunas substancias basandose en el equilibrio quimico o, en otros
casos, se expondra la prediccién de 1la factibilidad de las
reacciones dentro de algunas determinaciones empleadas en Quimica

Ambliental.
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4 EQUILIBRIO ACIDO-BASE
4.1 DEFINICION ACIDO-BASE

Los &cidos y las bases, como muchos compuestos quimicos, fueron
reconocidos por sus propiedades organolépticas lo cual no es muy
recomendable ya que estas los hacen corrosivos y, a algunos,

poderosisimos venenos:
. +
a) Acidos: H30

1. Hacen virar el color de los Indicadores. El1 papel tornasol
azul, lo viran al rojo. Con 1la fenolftaleina forman una

solucién incolora.
2. Sabor acre.

3. Disuelven algunas sustancias (metales), precipitan azufre de

las soluciones de polisulfuros alcalinos.

b) Bases: OH

1. Hacen virar el color de los indicadores. El1 papel tornasol
rojo, lo viran al azul. Con 1la fenolftaleina constituyen

una solucién rojo violeta.

2. En solucién, dan una sensacién jabonosa al tacto.

3. Precipitan las sustancias disueltas por los &acidos.

A continuacién se explican algunas teorias relacionadas con las

caracteristicas de los acidos y las bases:

- La teoria de Arrhenius acerca de los Acidos y de las bases
asociaba las propledades de los primeros con las presencia de
los iones hidrégeno (") y a las segundas, con la existencia en

solucién de los iones oxhidrilo o hidréxilo (OH ).
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- Para Bronsted-Lowry, las propiedades &acidas y Dbésicas se
presentan con otros solventes que no son agua y se requieren
nuevos conceptos como el de que el &cido es un donador de

protones y la base, un receptor de éstos.

Por otra parte, G.N. Lewis menciona que un 4&acido, es toda

sustancia capaz de aceptar un par de electrones:

mientras que, la base, es toda sustancia con la capacidad de

ceder un par de electrones:

H +
i+ 0o:HZ2 [H:o:H]

Los &acldos pueden reaccionar con las bases formando sal y agua;

por ejemplo:

HC1 + NaCl 2 NaCl + N20

Acido + hidrégeno 2 sal + agua
Esta reaccién se llama de neuthaligacidn: durante la reaccién,
los productos obtenidos han perdido las propliedades
caracteristicas de las acidos y de las bases. Se dice que el

acido al reaccionar con el hidréxido neutraliza sus propiedades y

viceversa.

4.2 PROPIEDAD ACIDO-BASE DEL AGUA. CONSTANTES DE IONIZACION
La disolucién iénica del agua es un proceso de equilibrio:

H20 30 + ou”
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Y su constante de equilibrio es:

_ [H1I0H ] 16

[H20]

K = 1.82 x 10 (4.2.1)

La magnitud de esta constante de equilibrio, a cualquier
temperatura dada, se calcula a partir de 1las medidas de
conductividad del agua destilada. Puesto que la concentracién
del agua en el agua pura es muy elevada (es igual al nimero de
gramos de agua en un litro divididos por el peso molecular gramo)

y aproximadamente constante:

1000g/L
18 g/mol

[H20] = = 55.5 moles/L

y la concentracién de iones H+y OH es muy pequefia (1 x 1077 M a
25°C). la concentracién del agua no cambia por su minima

ionizacién.
LLa constante de equilibrio puede simplificarse a:

14

Kw=1x 10 ** = 55.5 x Keq = [H ][0H ] (4.2.2)

donde Kw = producto i6nico del agua:

Kw = [H J[OH ]; (4.2.3)

[H']=[0H]=vVEKi=1x10 "M (4.2.4)

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

15°C, su valor es de 1 x 10—14, en una disolucién &acida 1la

concentracién de iones H+es relativamente elevada a la de OH es
- un poco mads baja. En una disolucién basiea la sltuaecién se

invierte.
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El producto iénico del agua Kw, constituye la base ﬁara la escala
de pH que es un medio de designar la concentracién real de iones
H+ (y por tanto de iones OH ) en cualquier disolucién acuosa en
el intervalo de acidez entre las concentraciones 1.0 M de H+ y 1.0

M de OH .
4.3 REACCIONES DE ACIDOS Y BASES CON EL AGUA

La lonizacién del agua da lugar a un tipo de reacciones

denominadas de hidrélisis en la que los Atomos, 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 hidrélisls es necesariamente completa. Este tipo
de reaccién es caracteristico de algunos compuestos binarlios de

los no metales, por ejemplo:
PCl3s + 3HOH > 3HC1 + HsPO3

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

sales, como:
Mg3 N2 + 6HOH -» 3Mg(OH)z + 2NH3
CaCz + 2HOH » Ca(OH)z + CzHz

Si la reacién con los iones del agua es reversible, se establece
un sistema en equilibrio y la extensién de la reaccién depende de
varios factores. Este caso estd representado por la cléasica

reaccién de hidrélisis de las sales.

Segin el concepto de Bronsted-Lowry, dicho tipo de reaccién es
simplemente una reaccién acido-base como para representarse por
una ecuacién en que Ac_, un anién basico, reacciona con agua
(Acido) para formar los conjugados correspondientes, HAc y OH .
Consideraciones similares se aplican a la hidrélisis clasica de

los cationes (4cidos de Bronsted) como el NH4+.Aunque en un
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tratamiento moderno no es indispensable el concepto de
"hidrélisis" para este tipo de reaccién y de "neutralizacién"
para la reacclién inversa, estA firmemente impuesto en la
terminologia quimica y resultan palabras utiles para indicar 1la

"direccién” en ciertos sistemas acido-base conjugados.

Representando por A, a un acido, y por B, a su base conjugada, se

tiene que en disolucién acuosa:

A+ He0 2HO' + B (4.3.1)

Este sistema estd4 integrado por dos pares 4&acido-base que,

considerados separadamente, se representan por:
.)
AEH +B (4.3.2)

H0 2 H' + OH (4.3.3)

En las férmulas que se apuntan a continuacién, C indica la
concentracién analitica del soluto, prescindiendo de las
cantidades relativas lonizadas y sin ionizar, y los simbolos entre
corchetes, las concentraciones en equilibrio de las especies que

se indiquen.

En la disolucién acuosa de A, 1la concentracién de A en el
equilibrio serd la concentracién analitica del Acido menos 1la
concentracién del mismo que se haya ionizado dando H+ (y B); el
agua también aporta H+a1 sistema. EIl H+de1 acido A es, por lo

+
tanto, la concentracién de i6n hidrégeno en equilibrio, (H ],

menos el H+ procedente del agua y sera igual a [OH ]. Entonces;
[Al =Ca - ([H'] - [OH ]) (4.3.4)
De forma andloga si se afiade B al agua:

(B] =Cs + ([H'] - [OH 1) (4.3.5)
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4.4 CONSTANTES DE DISOLUCION DE UN ACIDO (Ka) Y DE UNA BASE (Kb)

La constante de equlilibrio de la reacciéon (4.3.2) es:

_ BTy _
[A)

K Ka (4.4.1)

Ka es 1la constante de 1ionizacién del 4acido A. Haciendo
operaciones y sustituyendo las ecuaciones (4.3.4), (4.3.5) en
(4.4.1) se obtiene:

('] = ka 1AL _ g, CA= [H"] + [OHT]

[B]

(4.4.2)

Cs + [H'] - [OH]

Esta es una ecuacién general para la concentracién del 1i6n
hidré6geno en una disolucién acuosa de una acido o de su base

conjugada.
Cabe sefialar que en determinadas condiciones y para ciertos tipos

de solutos, las ecuaciones anteriores se convierten en las

expresiones mas sencillas.
4.5 DEFINICIONES DE pH y pOH

Dada la ecuacién 4;3 para el producto idénico del agua y tomando

los logaritmos se tiene:

log Kw = log ([H'1[OH 1) (4.5.1)
log Kw = log (H'] + log [OH ] (4.5.2)
- log Kw = - (log [H'] + log [OH 1) si pX = - log X
(4.5.3)
pKw = pH + pOH
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como Kw = 1 x 10 * . PKw = 14 entonces, pH = pOH = 7 para
soluciones neutras. Resulta importante observar que la escala de
pH es logaritmica. Decir que dos disoluciones difieren en su pH
en una unidad significa que wuna disolucién posee una
concentracién de lones hidrégeno diez veces superior a la otra.

La tabla 4.5.1, muestra el pH de algunos fluidos:

Tabla 4.5.1. Valores de pH para algunos fluidos.

Fluidos pH
Agua de mar 7.0 - 7.5
Jugo gastrico 1.2 - 3.0
Saliva 6.35 - 6.85
Leche de vaca 6.6
Zumo de toronja 3.2
Coca Cola 2.8
Zumo de 1limén 2.3
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La tabla 4.5.2 representa la relacién entre [H+], [OH ] y pH, pOH
derivada de la ionizacién del agua:

Tabla 4.5.2. Relacién entre [H+], [OH ] y pH, pOH derivada de la
ionizacién del agua.

- -
(H"] pH [OH ] pOH Reaccién
1.0 x 10° 0.00 1.0 x 10_'* 14.00
1.0 x 10 1.00 1.0 x 10_ > 13.00 1
1.0 x 10_2 2.00 1.0 x 10_}° 12.00
1.0 x 102 3.00 1.0 x 10_]} 11.00
1.0 x 10_} 4.00 1.0 x 10_; 10.00
1.0 x 10_7 5.00 1.0 x 10_° 9.00
1.0 x 10_° 6.00 1.0 x 102 8.00
1.0 x 10_8 7.00 1.0 x 10_6 7.00 Neutra
1.0 x 10_7 8. 00 1.0 x 10_; 6.00
1.0 x 10_% 9.00 1.0 x 10_7 5.00
1.0 x 10_ ] 10.00 1.0 x 10_% 4.00
1.0 x 10_ 11.00 1.0 x 10_ 3.00
1.0 x 10_ > 12.00 1.0 x 10_° 2.00
1.0 x 10_17 13.00 1.0 x 10_ 1.00
1.0 x 10 14.00 1.0 x 10 0.00 w

* Hacia abajo aumenta la alcalinidad, hacia arriba aumenta la

acidez, por ejemplo:

1. En el agua y en disoluciones acuosas neutras (a 25°C),

[H'] = [OH ] = 1.0 x 10 " y pH = pOH = 7.00.

2. En una disolucién éacida la concentracién de i6n hidrégeno es

mayor que la del ié6n hidroxilo, el pH es menor de 7.00 y el

pOH es mayor de 7.00.

3. En una disolucién alcalina la concentracién del ién hidréxido
es mayor que la del ién hidrégeno, el pOH es menor de 7.00 y
el pH es mayor de 7.00.

4. Una variacién de diez veces en la concentracién de ién
hidrégeno o hidroxilo corresponde a una variacién de una
unidad del pH o del pOH, pues log 10 = 1.00.
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Ejemplos:

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

concentracién de H+ igual a 3 x 10—4M. JEs acida, alcallna o

neutra?
pH = - log (3 x 10 %) = 3.52
pOH = 14 - 3.52 = 10.48
14
fon’] =1%10  _ 353410y
3 x10*

2. ¢Cuanto vale la [H'] en una agua residual que tiene un pH de
10.707?

log [H'] = - pH = - 10.70

11 11

[H'] = 1.99 x 10 « 2 x 10~

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

anterior?
-14
o] =1%10 -5y 10™
2x10 M

De otra manera:

pOH = 14 - pH = 14 - 10.70 = 3.3
log [OH ) = - pOH = - 3.3

[OH] =5 x 10°*

4.6 SOLUCIONES AMORTIGUADORAS, ECUACION DE HENDERSON-HASSELBACH
Una disolucién buffer o amortiguadora es aquella que se opone a

variaciones en su pH y estd generalmente constituida por una

mezcla de un Acido y una base conjugada.
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Si la concentracién de [H+] y el pH de una disolucién no se ven
influidos apreciablemente por la adicién de un acido o de una
base, se dice que la disolucién estd amortiguada. Una disolucién
poseerd estas propiedades si contiene cantidades relativamente
grandes de un aclido y una base débiles; asi, tendrd un componente
4cido (donador de protones, acido de Bronsted) que reacciona con
las bases y al mismo tiempo, uno basico (receptor de protones,
base de Bronsted) que reacciona con los acidos. Por ejemplo, una
disolucién de bicarbonato s6dico presenta cierta accién
reguladora pues, el i6n bicarbonato, HCOS, puede ceder o aceptar

protones por reaccién con bases o con acidos:
HCO3 + OH - H20 + CO3 = (4.6.1)
HCO3 + H' > H2CO3 (4.6.2)
proviene de un acido débil H2COs3.

Cuando se lleva a cabo una valoraclén acido-base por medio de un
potencidémetro se va a presentar una zona llana que se extlende
alrededor de una unidad de pH a cada lado de su punto medio, en
esta regién el pH del sistema cambia relativamente poco cuando se
afiaden cantidades mas bien pequefias de H o de OH . El par
conjugado #éclido-base actua como amortiguadora es decir, el
sistema tiende a impedir el cambio de pH cuando se adicionan
iones H'6 OH .

pH

ml. de soln.

Figura 4.6.1 Valoracién potencidmetrica acido-~base.

Para valores de pH fuera de esta 4area hay menos capacidad

de resistencia los cambios de pH.
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La capacidad de amortiguamiento es méxima en un mismo punto medio
de la curva de valores, o sea, cuando la relacién (receptor de
protones) / (dador de protones) es igual a 1 con lo que se cumple

que pH = pK.

Los fluidos intracelulares y extracelulares de los organismos
vivos contienen pares conjugados &acido-basicos los que actuan
como amortiguadores al pH normal de dichos fluidos. El1 par
amortiguador mas importante en este campo de microbiologia es el
par conjugado acido-basico H2PO4 - HP04_(pK = 7.2). Los fosfatos
organicos tales como el blucosa-6-fosfato y el ATP contribuyen,

también, a la capacidad de amortiguamiento en la célula.

De esta forma, Henderson-Hasselbach elaboré una ecuacién en donde
aplica que un acido o una base débil es un electrolito débil o
parcialmente 1ionizado en una solucién acuosa, y que, como
resultado, se establece un equilibrio entre las formas quimicas
ionizadas y no lonizadas. La posicién de equilibrio dependera del

grado de ionizacién.

De acuerdo a la teoria de Bronsted, un &cido es un donador de
protones, y una base es un receptor de protones. Esto implica que
una ecuacién quimica indica la ionizacién de un acido monoprético
(contiene un hidrégeno por molécula de acido), el acido se escribe

como:
HA + H20 2 Hao' + A~ (4.6.3)
0, en una manera mas simplificada:
HA 21 + A7 | (4.6.4)

La expresiéon de la constante de equilibrio para la ecuacién 4.18

tiene la forma:

_ [H'11A7)
[HA]

Ka (4.6.5)
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donde Ka sefiala la constante de equilibrio termodinAmico para la

reacciéon (4.18). Resolviendo para (H'):

+_ ka [HA]

[H'] > (4.6.6)
[A ]
tomando logaritmos de ambos lados de la ecuacién
log [H'] = log Ka + log | [HAL (4.6.7)
[A ]
multiplicando por (-1) la ecuacién:
- log [H'] = - log Ka - log | WAl (4.6.8)
{A ]
sabiendo que pX = - log X se tiene que:
pH = pKa + log | LAL (4.6.9)
[HA]
o, de una manera mas general:
pH = pKa + log [ (receptor de protones)] (4.6. 10)

(donador de protones)

A la ecuaciéon (4.24) se 1le conoce como la ecuacién de

Henderson-Hasselbalch. Dicha ecuacién permite calcular:

a) El1 valor de Ka de cualquier acido si se sabe la relacién molar
de las especies donadoras y aceptoras de protones a un pH

determinado.
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b) E1 pH de un par conjugado 4cido-base que posea un cierto pK y;

c) La relacién molar del 4cido y su base conjugada si se

advierten los correspondientes valores de pH y pX.
Ejemplo:

A) Determine 1la concentracién molar relativa de fosfato
mono-a4cido a didcido para una solucién buffer de pH = 7.0 usando

la ecuacioén:

pH = pK2 + log LEEEEgil ; pKkea = 6.7

[ KH2PO4 ]

para acido fosférico se tiene:

].Og [K2HPO4 ] = pH - pKz = 7.0 - 6.7 =0.3

[KH2POa]

sacando antilogaritmo se tiene la siguiente relacién:

{ K2HPOa ]
rkizpos] -~ 29

por lo tanto la solucién debe estar preparada utilizando 2.0
moles de K2HPOs4 por cada mol de KH2POa.

B) Suponiendo que el pH de 7 de la solucién anterior se prepara
disolviendo 0.2 moles de K2HPO4 y 0.1 moles de KH2PO4 en un
litro de solucién; determine cudl sera el pH después de agregar

a la solucién 0.05 equivalentes de una base fuerte.

Al adicionar la base, camblara parte del fosfato diacido a

fosfato monoacido:
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H2POs~ + OH - HPOs = H20

y asi, la [HePOs~ ] final sera 0.1 - 0.05 moles/L y la [HPOs ]
serd 0.2 + 0.05 6 0.25 moles/L.

Sustituyendo en la ecuacién:

pH = pkz + log L9t 1 _ g7 4105 235 _74

[H2POs ] 0.05
De esta manera, el pH de la solucién buffer o amortiguadora se

elevard solamente de 7.0 a 7.4. Si la misma cantidad de base

se adiciona al agua destilada, el pH se elevara a 12.

C) De acuerdo con los datos anteriores gcual seria el resultado
si, en lugar de agregar base, se aumenta la cantidad de
acido?

HPOs~ + H' > HzPOs~

0.2 - 0.05 »>0.1 + 0.05

0.15
0.1S

pH = 6.7 + log = 6.7

y pH = pK2 1lo que implica que se estd obteniendo la maxima

accioén amortiguadora.

El &cido carbénico 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 4cidos

débiles lo cual es Gtil en los andlisis de las aguas residuales
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industriales. La mejor forma de evaluar la capacidad
amortiguadora de un desecho industrial es haciendo una titulacién
potenciométrica utilizando un 4cido o una base como titulante. Se
elaboran las curvas de pH contra mililitros de solucién
adicionada y se observa el rango de pH sobre el que la capacidad

de amortiguamiento es efectiva.

A continuacién se menciona la importancia de 1la capacidad

amortiguadora:

o Se aplica en los desechos que son sometidos a tratamiento

biolégico.

o En la oxlidacién de compuestos neutros, azicar, por ejemplo,

resultan intermediarios en la produccién de acidos organicos.

o Si la capacidad de amortiguamiento no es suficiente, el pH cae

a niveles donde destruye la accién de las bacterias.

o El inicio de la digestién anaerobia para producir metano a
partir de lodos se puede impedir por limitaciones de 1la

capacidad buffer.

4.7 VALORACIONES VOLUMETRICAS (DIRECTAS Y POR RETROCESO)

En este tipo de valoraciones la determinacién se realiza por
medio de 1la medida del volumen de una fase relacionada

cuantitativamente con el constituyente buscado.

En los métodos titrimétricos (es decir, mediante una titulacién),
se efectia la medida del volumen de una dilucién de concentracién
conocida lo cual es necesario para consumir con exactitud el
constituyente deseado con otra sustancia equivalente quimicamente
a él. Estos métodos implican una reaccién estequiométrica
definida, pueden subdividirse por el tipo de reaccién puesta en
Jjuego (de neutralizacién, de precipitacién, redox, etc.) o por

los métodos de indicacién del punto final (indicadores

coloreados, métodos eléctricos).
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En una valoracién directa, se cuantifica el constituyente de
interés mediante una relacién de la forma Ni1Vi = N2V2, debido a
que reaccionan equivalentes quimicos de una sustancia con otra de
una manera directa; tal es el caso de las reacciones de
neutralizacién para las determinaciones de alcalinidad y acidez
de una muestra dada.

Para una valoracién por retroceso o indirecta, el constituyente
buscado se encuentra al hacerlo reaccionar con otra sustancia de
la que se puede cuantificar el excedente y relacionarlo, de esta
manera, con el constituyente original como en la determinacién

volumétrica de oxigeno disuelto, entre otras.

4.8 CURVAS DE VALORACION. INDICADORES

El pH es uno de los parametros mas importantes para determinar el
grado de contaminacién de un agua y se fija mediante el empleo de
indicadores que, en su mayoria, son &acidos débiles (designados

como H Ind) con la siguiente reaccién de ionizacién:

HInd ¢H + Ind (4.8.1)
dador de aceptor de
protones protones

Si se va afiadiendo, poco a poco, una base a la disolucién de un
acido, el pH de la disolucién se incrementara con cada adicién de
base. Si se representa graficamente el pH en funcién de la
cantidad de base agregada, se produce un cambio de pendiente
brusco que indica el punto de equivalencia en que el &acido esta
neutralizado con exactitud. La regién de subida brusca se llama
punto final y al proceso de la adicién de la base y determinacién
del punto final se le denomina valoracién mientras que, al
diagrama que lo representa, se le conoce como curva de

valoracién.
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Una curva de valoracién tiene su ascenso mas brusco cuando la
valoracién es de un acido fuerte con una base fuerte y, menos

brusco, cuando tanto acido como base son débiles.
En la curva se distinguen cuatro partes:

1. Punto de partida, 0% de neutralizaci6én. En el acido fuerte la
[H'] es simplemente la concentracién del acido. En el &cido
débil, 1la [H+] se calcula conociendo 1la constante de

ionizacién y la molaridad.

2. Aproximacién del punto final del 5% al 96% de neutralizacioén.
La cantidad H+sin reaccionar es, en ese momento, la diferencia

entre la cantidad inicial de H+ y la cantidad neutralizada.

3. Punto final 100% de neutralizacién. El pH en este punto es el
mismo que para una disolucién de una sal que contenga los

iones que quedan en la neutralizacién.

4. Extensién mas alld del punto final. Neutralizacién por encima
del 105%; va a existir un exceso de OH en la disolucién el

cual se puede calcular.

El punto final de una valoracién o regién de subida brusca de la
curva de valoracién puede determinarse experimentalmente si se
dispone de un instrumento que mida el pH de la soluciédn después
de cada adicién de base. Una forma sencilla de hacer esto, es le
de afiadir a la disoluclién una pequefia cantidad de una sustancia
indicadora que tenga la propiedad de sufrir una variacién de
color con el pH para el valor de este punto final. Estos
indicadores son perfectamente conocidos y estan caracterizados
como acidos débiles (o bases conjugadas de Acidos débiles) cuyas

formas acidas o basicas conjugadas tienen color diferentes.

No es facil de introducir, para la explicacién de los cambios de
coloracién, los reagrupamientos electrénicos responsables que
acompafian a la ionizacién de estas sustancias; sin embargo, los

equilibrios entre las dos formas del indicador pueden
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comprenderse facilmente en funcién de los equilibrios acido-base.

Si la edicién acida del indicador se escribe en la formg:

Hin 2H + In

entonces,

('] = Ka [HIn] (4.8.2)

indicador

[In ]

La variacién de color mas potente aparece cuando la relacién
[HIn]/{In ] varia desde el valor justo por debajo de 1 a otro
Jjusto por encima de 1 (o viceversa). En otras palabras, un
indicador sufrird un cambio de color para [H+] préximo al Ka del
indicador o para valores del pH cercanos al pKa del indicador. Se
conocen un gran numero de indicadores cada uno con su propio pKa
en la porcién de subida brusca: de la curva de valoracién. Por
ejemplo, para los indicadores utilizados en ingenieria ambiental

se presentan en la tabla 4.5.3.

Tabla 4.5.3. Indicadores utilizados en Ingenieria Ambiental

Indicador pKa ind Intervalo pH Medio Acido Medio Alcalino

Fenolftaleina 9.3 8-9.8 Incoloro Rojo violeta
Anaranjado de 3.5 3.1-4.4 Amarillo Rosa canela
metilo

4.8.1 Calculo para curvas de valoracién
4,.8.1.1 Sistemas dcido fuerte-base fuerte
a) Antes de afiadir la base:

H® + OH - H20
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Desde el punto de vista practico, se admite que el &cido
fuerte esta completamente ionizado; por lo que, [H+] = Ca y pH
< 7.

b) Cuando se ha agregado un cierto volumen de base (sin llegar al

punto estequiométrico) y pH < 7

Volumen de Acido sin neutralizar (4.8.3)

[H'] = Ca
Volumen total de la disolucién

c) En el punto estequiométrico el sistema es sencillamente una

disolucién de sal, su pH es, entonces, el del agua (pH = 7):

') = (o] =v1x 107" = 1x 187

d) Después de pasado el punto de equivalencia hay iones OH en

exceso y el pH se calcula a partir de [OH ] y Ku:

[OH_] = Cs Volumen de base en exceso (4.8.4)

Volumen total de la disolucién

[H+] - Kw

[OH]
4.8.1.2 Sistemas base fuerte-acido fuerte

Esta valoraciéon es enteramente anadloga a la de un acido fuerte
con base fuerte, excepto en el sentido de la valoracién. Al
comienzo {(disolucién alcalina), la disolucién tiene una elevada
concentracién de OH y por tanto, un pH alto. El1 pH decrece
gradualmente en las proximidades del punto estequiométrico y de
nuevo, gradualmente, después de dicho punto.

4.8.1.3 Sistema dcido débil-base fuerte

HA+OH HO+ A (4.8.5)

Ac. débil sal
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- Diferencias con la valoracién acido fuerte:

La concentraclién de 16n hidrégeno al comienzo es
considerablemente mas pequefia (pH alto) que para el acido

fuerte,

En los primeros momentos de la valoracién, el pH de la
disolucién aumenta con relativa rapidez, debido a que la
ionizacién del acido esta restringida por el efecto del 1i6n

comin del anién (formado en la neutralizacién),

Para zonas distancladas del punto de semineutralizacién y a
ambos lados de é1, la curva de valoraclén es aproximadamente

lineal debido a que representa una regién amortiguadora.

El punto estequiométrico no corresponde a un pH de 7 pues la
reaccién inversa, segun la cual el anién A~ (base conjugada de
HA) toma cierto numero de protones del agua, hace a la

disolucién ligeramente alcalina:

a) Antes de afiadir el alcali:

b)

HA 2 H + A”

(H'] = [A"] y [HA] = CA

+ -
(s = [H A ]
(HA]
(' ] = v Ka [HA] . pH < 7 (4.8.86)
Al agregar la base se van neutralizando cant idades

equivalentes de acido débil Y se forman cantidades

equivalentes del i16n A por lo que:
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c)

d)

[H+] = ka Lgél
[A ]

[HA] = meq de HA sin neutralizar 1
volumen total ambos
. se
_ sustituyen

[A’] - eq de A formado

volumen total j
para [A ] << [HA]
6 [HA >> [A7]

W
+ + - +
[H] =Ka ([HA] - [H1)/(IA] + [H']) (4.8.7)

En el punto estequiométrico el sistema es una disolucién

acuosa de sal. El i6n A es la base conjugada del HA débil:
— _9 —
A + H20 & HA + OH

la disolucién, en este punto, no es neutra sino, débilmente

alcalina:
- Kw [A7] +. _  Kw

Después del punto estequiométrico se calcula el pH a partir
del exceso de alcall y del volumen total de la disolucién de
manera exactamente andloga a las valoraciones "acido

fuerte-base fuerte."

4.8.1.4. Sistema base debil-acido fuerte

Todos los aspectos de este tipo de valoracién son semejantes, en

principio, a los de la valoracién anterior.
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4.8.2 Resumen de férmulas de ionizacién &cido-base en medio

acuoso
Acido débil

A+ H0 2H0' + B A = acido
B = base conjugada

AC2H +B

H20 € H' + OH™

ka= BT gy oy, (AL

(Al [B7]
como: (H] =([B]

(Al =CA - (H'] .. (H'] =k CA-[HI

[H']

y [H']1%2 + Ka [H'] - Ka Ca = 0 (4.8.9)

(5] = vka (CA - (H'D) (4.8.10)
sélo si: [H'] < <CA = [H'] = V& CA (4.8.11)
Acido fuerte: [H'] = CA
Base fuerte: [OH ] = CB
Base débil: B + H20 2 OH + HB (4.8.12)
o - [0 1080 (.8.13)

[B']
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como: [OH ] = [HB]

[(B'] =Cb- [OH ]

[ON] =Ky CB-[OH] (4.8.14)
[OH ]
y: [OHI1°+Kh[OH )] -KbCB=0 (4.8.15)
[OH ] = vV Kb(CB - [OH 1) (4.8.16)
s6lo si: [OH 1 < <Cs » [OH ] = V Kb CB (4.8.17)

4.9 ALCALINIDAD Y ACIDEZ

La alcalinidad de una solucién se refiere a la capacidad que posee
una sustancia para neutralizar un &4cido y, por el contrario,
acidez, va a indicar a la capacidad que tendrad una solucién para

neutralizar una base

La alcalinidad se mide en mg/L como CaCO3 y en el laboratorio, por
medio de una valoracién volumétrica a través, de los indicadores
de fenolftaleina y de anaranjado de metilo, si la solucién no
presenta ni color ni demasiada turbiedad o, de una valoracién
potenciométrica anotando el volumen de titulante gastado al llegar
al pH de 8.3 (para alcalinidad a la fenolftaleina) y de 4.5 (para

alcalinidad total).

Las sustancias que van a dar alcalinidad a una solucién son los
COa=, HCO3 y OH y, los que le van a impartir acidez, el COz2 y
los a4cidos minerales. Al igual que para la alcalinidad, la acidez
se mide por potenciometria o por volumetria, denomindndose acidez
al anaranjado de metilo (pH = 4.5) y acidez total (pH = 8.3) o

acidez, a la fenolftaleina.
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Muchos autores representan graficamente las relaciones de acidez
y de alcalinidad de una manera esquemitica mediante diagramas de

curvas de valoracién como las siguientes:

; 10 —
1 9 |— punto final acidez a la fenolftaleina
: 8

g :: } acidez rango de CO2

5 — . .

4 |— punto final anarajado de metilo

3

? :: rango practico de acidez mineral

Este esquema muestra los tipos de acidez de importancia en
andlisis sanitarios comunes y el rango de pH en los cuales son

significativos.

Por otra parte, también son utiles las curvas de valoracién para

las mezclas de hidréxidos-carbonatos:

14 }—

13 == -

12 |—

11 |—

10 |—

e ¥ Punto de inflexi6n (pH=8.3)

8 [—

7 —

6 |—
1 5 |— ~ ™\ ¥ Punto de inflexién
1 4 |—= (pH=4.5)

2 @

2 —

1

mL de acido

Los puntos de inflexién corresponden a la conversién del 1ién

carbonato al i6n bicarbonato:
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COos + H' 5 HCO:  a pH = 8.3

y el segundo punto de inflexién se relaciona a la conversién del

ién bicarbonato al acido carbénico:

HCO3  + H' > H2C03

El punto final de la valoracién depende de 1la concentracidn

inicial del ién bicarbonato en la muestra.

Con respecto a 1la alcalinidad, 1las muestras que contienen
unicamente hidréxidos tienen s6lo alcalinidad de hidréxidos, un

pH superior a 10 y la alcalinidad es igual a la de fenolftaleina.

Si las muestras poseen alcalinidad de carbonatos tienen un pH de
8.5 o mayor. La titulacién a la fenolftaleina es exactamente
igual a la mitad de 1la titulacién total. En este caso, la

alcalinidad de carbonatos es igual a la alcalinidad total.

Las muestras que incluyen hidréxidos y carbonos contienen un pH
alto, generalmente arriba de 10. La titulacién de 1la
fenolftaleina representa un medio de la alcalinidad de carbonatos
al anaranjado de metilo para el punto final. Por tanto, la

alcalinidad de carbonatos puede calcularse como sigue:

Alcalinidad de carbonatos =

2 (titulacién desde AF hasta titulacién de AM) x

1000

mL de muestra

(4.9.1) f
alcalinidad de hidréxidos = alcalinidad total - alcalinidad de :
carbonatos, (4.9.2)

Cuando la muestra tiene carbonatos y bicarbonatos,ventonces, el pH

> 8.3 y, regularmente, menor que 11. La valoracién para el punto
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final a la fenolftaleina indica un medio de la de carbonatos y se

calcula como sigue:

Alc. de carbonatos = 2 (titulacién para el punto final del vire a

la fenolftaleina) x 1000 (4.9.3)

mL de muestra

y Alc. de bicarbonatos = alc. total-alc. carbonatos. (4.9.4)

Las muestras que contienen solamente alcalinidad de bicarbonatos
poseen un pH de 8.3 o menos que, en este caso, es la alcalinidad

total.

Cabe mencionar que las relaciones existentes entre estos
elementos se pueden encontrar en el libro Méladas estdndan pana
el anAlisia de aquas 4§ aguas nesiduales, 15a. Ed. 1981.

1.9.1 Calculos de las ecuaciones en el equilibrio

Para llevar a cabo los célculos de fas diferentes formas de
alcalinidad se deben tomar en consideracién las ecuaciones en el
equilibrio, los balances con respecto a la electroneutralidad en
solucién y, la de las concentraciones molares de los aniones

que debe ser igual a la suma de las concentraciones molares de

los cationes asociadas con los aniones dada por:

+ + alcalini@gg

[H] = [HCO3] + 2[COs ] + [OH ] (4.9.5)
50 000

Las ecuaciones de equllibrio que se deben considerar para el agua
y la constante de equilibrio para la segunda ionizacién del acido

carbénico son:

Kw = [0 ] (4] (4.9.6)
ke = LM 1CO3 | (4.9.7)
[HCO3™ ]
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A partir de la medida de pH, [H+] y [OH ] se determinan por la
ec. (4.5.3).

Las otras concentraciones, se encuentran a través de la
resolucién de las ecuaciones simultédneas (4.9.4) y (4.9.8). Las

siguientes ecuacliones surgen como resultado de ellas:

alcalinidad

+ +
de carbonatos = 50,000( (alcalinidad/50,000)+[H 1-(Kw/[H 1)]

(mg/L como CaCO3) 1+ ((H'1/ 2 Ka)

(4.9.8)

alcalinidad
- 50,000[(alcalinidad/50,000)+[H*]—(Kw/[H'])]

de bicarbonatos
(mg/L como CaCO03) 1 + (2Ke/[H'])
(4.9.9)

En ocasiones, se requiere el dato en miligramos por litro como

C03= o como HCO3

mg/L Coa mg/L (alc. de carbonatos) x 0.6 (4.9.10)

mg/L (alc. de bicarbonatos) x 1,22 (4.9.11)

mg/L HCO3

De esta manera, las concentraciones molares se obtienen dividiendo

miligramos por litro por el peso i6nico mol en miligramos:

_ mg/L CO3 y [HCO3 ] = mg/L HCO3
61,000 61, 000

[COo3 ] (4.9.12)

Cabe sefialar que se han desarrollado una serie de nomogramas para
conseguir rapidamente los valores de alcalinidad partiendo de

datos de pH, T y residuos filtrables totales.
Por otro lado, entre las aplicaciones que puede tener el

parametro de alcalinidad se encuentra la de que actua como

amortiguador y eleva la efectividad del coagulante, en el caso de
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la coagulacién quimica. En ablandamiento de agua asi como en el
control de la corrosién, se requiere para fines de calculo Yy,
sobre todo, porque es un medio para evaluar la capacidad
amortiguadora de un agua residual y de lodos..

Por lo que respecta a las aguas residuales, se les hace la
determinacién de alcalinidad debido a las restricciones que se
hacen para arrojar efluentes con altos contenidos de hidréxidos

{alcalinidad caustica).

La alcalinidad, Jjunto con el pH, es un factor importante para
fijar la factibilidad de un tratamiento biol6gico en aguas

residuales.

Por lo que se refiere a la determinacion de acidez, su importancia
radica en que se requiere en el campo de abastecimiento de agua ya
que si la acidez se presenta en aquella tiene consecuencias sobre
la corrosién de las tuberias por la presencia del CO2, razén por
la que se debe aerear o simplemente neutralizar con cal o
hidréxido de sodio. Las dimensiones del equipo dependen de 1la
concentracién de COz. Sin embargo, en las descargas de tipo
industrial no debe haber COz y se debe eliminar el que se arroje a

los cuerpos receptores.
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5 QUIMICA DE COORDINACION

La quimica de coordinacién se refiere a la formacién de complejos

quc van a cstar prescntes cn las aguas y aguas residuales.

Como los complejos modifican a las especies metalicas en solucién
Y, generalmente, reducen la concentracién del ién metalico libre,
las propiedades del agua se alteran y producen efectos que
incluyen el cambio de solubilidad, la toxicidad y, posiblemente,
las propiedades biocestimulatorias de los metales, la modificacién
de las propiedades superficiales de los sélidos y la adsorcién de

los metales de la solucién.

La formacién de complejos se utiliza ampliamente en analisis de
agua: la determinacidén de dureza, Ca2+ Yy Mg2+, emplea la propiedad
que tienen estos metales para acomplejarse con el agente
quelatante EDTA, acido etilen-diamino-tetracético; el final de la
titulacién de la prueba de demanda quimica de oxigeno usa el
agente acomplejante 1, 10-fenantrolina para detectar la presencia
de Fe y asi indicar el punto final de la valoracién; el analisis
de cloro por el método mercurimétrico depende de la elaboracién

del complejo HgClzo entre Hg2+ Yy el ién cloruro.

Por estos ejemplos, es necesario conocer el principio de la
formacién de los complejos asi como su estabilidad y los métodos

para calcular sus concentraciones en sistemas simples.

5.1. NOMENCLATURA Y DEFINICION DE TERMINOS

Un compuesto de coordinacién consiste, basicamente, de uno o mas
aAtomos centrales o iones centrales, por lo comin metales unidos a
otros liones o meléculas llamadas "liganda" que se colocan
alrededor del &atomo central unidos por un enlace covalente
coordinado ya que el 4atomo central es wun 4&cido de Lewis
(electré6filo) y los ligandos son bases de Lewis (nucleé6filos). El

numero posible total de puntos de unién al atomo central o 1i6n
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a)

b)

c)

central o el numero posible total de especies coordinadas es a lo

que se llama nimena de coondinacidn.

A continuacién se resumen las reglas de nomenclatura tomando en
cuenta la utilidad que tiene en quimica sanitaria la integracién
de complejos para variar la solubilidad de ciertas sustancias y

para determinaciones analiticas en el laboratorio.

Para el empleo de reglas mas complejas es recomendable el uso de

textos de Quimica avanzada.

1. Forma de nombrar a los ligandos:

Los ligandos negativos (aniénicés) poseen nombres que
terminan en "0O", generalmente derivados del nombre del
grupo al que pertenecen. Por eJjemplo: Cl (cloro),
Br. (bromo), SCN (tiocianato), CN (ciano), S04 (sulfato)
OH (hidroxo), 0% (oxo), 02H (perhidroxo) 02°” (peroxo),
NH2" (amido) y NH?(imido).

Observemos 1los siguientes puntos especiales: como el
SCN™ puede coordinar con el S o por el N, la distincién,
cuando es conocida, se hace usando 1los términos
tiocionato-S y tiocionato N. El1 ién NOz puede coordinar
via nitrégeno y, entonces, se llama nitro, o mediante

oxigeno, denominadndose, en este caso, nitrito.

Para los ligandos neutros los nombres no son sisteméaticos:
para los ligandos poco comunes se emplea el nombre de la
molécula libre como tal y para algunos de los mas conocidos
se utilizan nombres especiales, los mas importantes son:Hz20

(agua), NH3 (aminio), CO (carbonilo) y NO (nitrosilo).

2) Forma de nombrar a los iones comple jos mononucleares:

1 a) Si el complejo es i6nico, los cationes se mencionan al final
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(sean o 'no complejos).

b) Al nombrar un complejo, sea catiénico o neutro, se enumeran
los ligandos comenzando por los mas negativos; después, se
menciona el A&Atomo central seguido por un numeral romano
entre peréntesis que indica su numero de oxidacion: se

emplea (0O) para el estado de oxidacién cero.

c) Si el complejo es un anién, se agrega al nombre del atomo

central el sufijo -ato y luego, el numero de oxidacién.

d) El numero de ligandos de cada clase se especifica por medio
de los prefijos griegos: di-, tri-, tetra-, penta y

hexa-. Los ejemplos que siguen ilustran estas reglas:
[Co (NH3)] Cl3 Cloruro de hexaminocobalto (III)

[Cr (H20)aCl2] Cl Cloruro de biclorotetraaquocromo (III)
K (Pt Cl3 (NH3)] Tricloroaminplatinato (II) de potasio

Cabe sefialar que existen otras reglas adicionales para ligantes
complicados y para complejos polinucleares con puentes asi como
para isomeria geométrica y éptica. Algunos ejemplos utiles en

quimica sanitaria son:

Fe (CN)s®  hexaciano ferrato (II) (ién)

Al (H20)6" hexaquo aluminio (III) (ién)
5.2. ESTABILIDAD DEL COMPLEJO Y CALCULO EN EL EQUILIBRIO

La estabilidad de un complejo tiene que ver, mas directamente, con
la magnitud de la constante de equilibrio de la reaccién por medio
. de la cual el complejo se disocia en el ién o atomo central y en
los ligandos. Las constantes de equilibrio para complejos, por lo
general, se establecen para reacciones escritas en la direccién de

comple jos esto es:
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Ligando + atomo centralz comple jo

por ejemplo, para el complejo amin cobre:

NH3(ac) + cu®’ 2 cu (NHa)2+

2+
{Cu ENHS) ! = 10'* = K = constante de estabilidad
{Cu®"}{NHa(ac)}

De este modo, cuando se fija para la reaccién de la formacién del
complejo la constante de equilibrio, se le llama constante de
estabilidad. Por el contrario, si la constante de equilibrio se
establece para 1la disolucién del complejo, se le denomina

constante de inestabilidad o de disociacién.

Los valores grandes de las constantes de estabilidad indican que
el complejo es estable. No es posible formular otro criterio con
respecto a la estabilidad de un complejo. Tanto cationes como
aniones difieren en su capacidad de formar complejos; por ejemplo,
los ligandos fosfatos, hidréxidos y carbonatos integran facilmente
complejos mientras que los percloratos y nitratos tienen baja
tendencia para hacerlo. Los cationes alcalinos y alcalinotérreos
asi como el Al3+ Yy Si4+ tienden a formar compuestos de
coordinacién con ligandos que contienen oxigéno. Otros metales
iénicos incluyendo Ag+, Zn2+, ng+ Yy Pb2+ asi como Sn2+, tienen
tendencias altas para constituir complejos con ligandos que llevan
S, P 6 N como donadores de atomos, tales como amonio, sulfuros y
fosfatos, mas bien que con aquellos que poseen oxigeno como

donador de electrones.

Los metales alcalinos forman complejos menos estables con

cualquier 1ligando excepto H20 mientras que, 1los metales de

transicién, como el Cr2+, Cr3+, Fe2+. Fe3+ N4 Ni2+. tienen
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tendencia fuerte a complejos con una amplia variedad de ligandos.

Los complejos con anillos de 6 miembros son los mas estables; por
ejemplo, el EDTA4- (para dureza) y la 1, 10- fenantrolina con 5
miembros en el anillo, lo son mas que algunos carbonatos y
sulfatos que tienen 4 miembros en el anillo. Asi, la estabilidad
de un quelato es mayor conforme aumentan los puntos de unién y a

esto se le llama efecto quelatante.

Los sistemas tienden a tomar en cuenta mas de un equilibrio para
considerar la estabilidad del mismo, esto es, en la formacién de
un complejo a partir de un s6lido, se consideran las constantes de
equilibrio 1involucradas en la formacién del complejo y la
constante de solubilidad del sélido que se esta disolviendo. Por

tanto, para un atomo central M y varios ligandos, se tiene:

M+L<E M K1 = [ML1/[MI(L]

ML + L & M2 Kz = [ML2]/[ML}{L])
Mz + L ¢ ML3 K3 = [MLa]/[ML2][L]
M.n © + L & MLn Kn = [MLn)/MLn-1][L]

y, si se considera la constante de equilibrio para un sélido que

se esta disolviendo (Ks = cte del producto de solubilidad):

AB 2 A B Ks = [AT1(B7]

La constante de equilibrio del sistema serd el producto de la
constante de estabilidad del complejo por la constante del

producto de solubilidad dando, con ello, una nueva constante para
el equilibrio del sistema. Esto se ilustra en el siguiente

e jemplo:

Calcular el numero de moles de KCN que deben afiadirse para
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disolver 0.1 moles de Zn(OH)2 en suspensién en un litro de agua.

Para el Zn(OH)2 Kps = 3.3 x 10 '’ para Zn(CN)sa = K¢ = 5.8 x 10'°

La reaccién, prescindiendo de la hidrélisis del CN_, es:

Zn(OH)2 (s6lido) + 4CN~ - Zn(CN)a~ + 20H

[Zn (CN)a 1[OH )2
[eN"1*

=(3.3x107) (5.8 x18°%° ) =1.9

La disolucién de 0.1 moles de Zn(OH)2 da 0.1 moles de Zn(CN)a y
0.2 moles de OH . Luego:

A 010,292

19 = 0.21

[CN")
Esta es la cantidad de CN_ que debe estar presente en la
disolucién en el equilibrio; para la estequiometria de la reaccién
necesita 4 (0.1) = 0.4 moles de CN_ y, el KCN total necesario es,

por lo tanto, 0.4 + 0.21 = 0.61.

Otra manera de resolverlo es como sigue:

Lo = (0:2%00.1)
(c-0.4)*
2
(c-0.4)* = (0.§)9129.1) +C=0.4+ %208 =0.61

5.3 COMPLEJOS CON LIGANDOS INORGANICOS Y ORGANICOS

Los ligandos inorganicos se hallan fécilmente en aguas frescas y
aguas de océanos y pueden ser HCOa—, Cl_, SO42_, OH Y C032—

2+

. . + + 2+
unidos a cationes como el K, Na , Ca y Mg . En agua de mar se

encuentra el Ca2+ y el M32+ formando complejos con los SOs a pH
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neutros; si el pH y el SOa™ aumentan, los complejos también lo

hacen (alcalinidad).

Por lo que respecta a los lipgandos organicos, en quimica sanitaria
se emplean por dos razones muy importantes: una, que sirve para el
analisis de constituyentes (EDTA) para dureza de Ca2+ y Mg2+ y la
1, 10 fenantrolina para cuantificar al hierro por colorimetria que
se usa, también, como indicador en la prueba de DQO acomplejando
al Fe2+. La segunda utilidad es que una amplia variedad de
compuestos organicos en aguas naturales pueden actuar como agentes
acomplejantes; por ejemplo, el cobre mas los aminoacidos o con
materiales humicos; estos Ultimos, son substancias muy complejas
constituidas por diferentes grupos organicos (carboxilos, fenoles,
alcoholes, carbonilos, etc) cuyo origen son los productos de
plantas y animales en descomposicién de color negro o café, son
pobremente biodegradables y, se han dividido arbitrariamente, de
acuerdo con su solubilidad en 4cidos y bases diluidas, en 3 grupos
de compuestos: &acidos fulvicos solubles en ambos &cidos y bases
diluidas; &cidos huUmicos, solubles en bases diluidas pero que
precipitan en medios acidos (pH=1); y en humus (humin) insolubles

fn a4cidos y en bases.

Las sustancias humicas se combinan de forma sencilla con los
metales constituyendo grupos de coordinacién o complejos cuya
presencia es importante en aguas naturales porque se ha visto que
ellos influyen, fuertemente, en la distribucién de metales en los
estados disueltos y particulares. Dicha situacién llega a influir
en la productividad biolégica de la cantidad de organismos tales
como algas, plantas superiores y animales que pueden vivir en el

agua.

5.4 DETERMINACIONES CON FORMACION DE COMPLEJOS

Como se sefialé anteriormente, una de las pruebas del laboratorio

que involucra formacién de complejos es la determinacién de dureza
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en donde, al agregar el indicador negro eriocromo T , resulta un
complejo con el magnesio presente que permanecera en la disolucién
(de color rojo) hasta que el EDTA (solucién titulante de &acido
etilendiamino tetracético) haya consumido totalmente al calcio de
la disolucién y, entonces, empiece a consumir al Mg acomplejado;
con esto, se queda libre el NET y la solucién toma una coloracién

azul lo que indica el final de la valoracién.

En la prueba de DQO (demanda quimica de oxigeno) se usa Hg SOs
como una fuente de mercurio para acomplejar al ién Cl y prevenir
su oxidaclén a Clz(ac) por la accién del KeCr207 durante la
digestién en medio &acido. También, en esta prueba, se utiliza
como indicador la 1, 10- fenantrolina la cual acompleja al Fe2'.
Esta dltima formacién se emplea para realizar las pruebas de
hierro aplicando los principios de colorimetria. Cabe apuntar, por
ultimo, que, las técnicas de colorimetria usan, con frecuencia,
los ejemplos mencionados como es el caso de las determinaciones de
Nitrégeno en sus diferentes formas (NO3, NO2 y NH3) y la

determinacién de fosfatos, entre otras.
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6 EQUILIBRIO OXIDO-REDUCCION

En quimica Sanitaria el equilibrio O6xido-reduccién aparece en
muchos sistemas sobre todo en aquellos en donde esté presente el
oxigeno ya sea para determinarlo (pruebas de DQO y DBO) o como un
elemento que interviene en las reacciones en que se efectuarad una
transferencia de electrones: en las aguas y aguas residuales habra
elementos como los metales que sufriran un cambio en las ultimas
capas electréonicas por la presencia de elementos que les donaran o
les extraeran electrones. Esta propiedad se va a utilizar para
determinaciones especificas, utiles en Ingenieria Ambiental, asi
como para modificar procesos biolégicos y fisicoquimicos y, con
ello, elaborar operaciones para tratar el agua o eliminarle algun

contaminante.

Por medio de los equilibrios de 6xido-reduccién se pueden explicar
fendbmenos como la corrosidn de las tuberias y tratar de evitarlos

dandole al agua un tratamiento adecuado.

Cabe sefialar que el equilibrio también interviene en la

desinfeccién del agua.

6.1 DEFINICION DEL PROCESO OXIDO-REDUCCION.

Las reacciones en las que se tranfieren electrones de un atomo, ién

o molecula a otro se llaman de oxidacién-reduccioén.

La axidacibn es el proceso en que un atomo, 1i6n o molécula pierde

uno o mas electrones.

La neduccibn implica ganancia de uno o mas electrones por parte de

un atomo, 16n o molécula.

Un agente neducton es una sustancia que pierde uno o mas
electrones y en este proceso, se oxida; un agente axidante gana
uno o mas electrones y, con ello, se reduce. Dicho de otra forma,
un reductor es un donador de electrones y un oxidante es un

receptor de electrones.
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Por ejemplo, en la reaccién en donde el oxigeno del aire reacciona

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

(1) are®’ + O2(g) + aH' 2 arc®™ + 2H20 E = 0.46v
(2) Fe2+ :lga Fe3+ pierde electrones, se oxida
(3) 02° :ége 20 2 gana electrones, se reduce

asi, el 02 es un agente oxidante y el Fe2+ es un agente reductor.

Las reacciones (2) y (3) son semirreacciones (o medias reacciones)
Yy el simbolo E significa el potencial total de la reaccién

(1)expresado en volts (v).

En ocasiones, las reacciones se expresan de la sigulente manera:
Semirreaccién de oxidacién:

Zn > Zn++ + 2e

++ +4++ -
Fe > Fe + e

Semirreaccién de reduccioén:

Iz + 2¢ > 21

4+ +++

Ce +e - Ce
6.2 PILAS ELECTROQUIMICAS Y FUERZA ELECTROMOTRIZ (FEM)

Las celdas electroquimicas se wutilizan principalmente con dos
fines: a) convertir la energia quimica en eléctrica y, b)
el proceso inverso transformar la energia eléctrica en quimica.

Es necesario hacer una distincién entre celda o pila
electroquimica y Dbateria. La celda electroquimica es un
dispositivo simple que posee dos electrodos y un electrélito capaz
de dar electricidad por la accién quimica dentro de la celda, o de
producir una accién quimica por el paso de electricidad que pasa a
través de ella. Una bateria, por otra parte, es una combinacién

de dos o mas celdas dispuestas en serie o en paralelo.
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6.2.1 Semiceldas (electrodos sencillos)

S1 un trocito de un metal, por ejemplo zinc, se coloca en agua o
cn una disolucién diluida de iones zinc, este clemento presentara
tendencia a perder electrones y a convertirse en 16n zinc. Dicho
fenémeno continuard hasta que la concentracién de 16n zinc en 1la
disolucién alcance un valor tal que se establezca un equilibrio

entre el metal y sus iones:

Zn 22Zn ' + 2¢

Una situacién simllar se produce para los demas metales en contacto

con disolucién de sus iones como:

Cu 2 Cu++ 2e”

Cada semirreaccién esta caracterizada por un cierto potencial de
semicelda o de electrodo que representa la tendencia del metal a
oxidarse, formando iones, o, la 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, es posible saber la fuerza
electromotriz (fem) de la celda. Asi, la difenencia de patencial
que onigina el fluja de cowviente deade un electrwada de potencial
mao elesada a otha menoan oe denamina {fuenya-electromatniy de la
celda (fem). La siguiente figura muestra wuna celda o pila
galvéanica:

@

N

++

» SOL.- Cu SOL.

Fig. 6.1. Celda galvanica
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Dicha celda estd integrada por un electrodo de zinc sumergido en
una disolucién de sulfato de zinc y uno de cobre sumergido en una
disolucién de sulfato de cobre. Los electrodos, estan conectados
por el exterior mediante un conductor (alambre) y el circuito se
completa por medio de un puente salino B que contiene una
disolucién conductora como cloruro potésico que une eléctricamente
a las dos celdas. El voltimetro V mide la fem total. Si a una de
las semiceldas se le asigna arbitrariamente un potencial‘de valor

cero, la fem medida presenta el potencial de la otra semicelda.

6.2.2 Convenios (IUPAC)

1) Una celda galvanica (voltaica) debe mostrarse a través de un

diagrama; por eJjemplo, para la celda del dibujo:

Zn/ 2Zn T /7 Ca’T / Cu

en donde / significa una separacién de fases y // es un puente

salino.

2) La fem de las celda es igual en magnitud y signo al potencial
eléctrico del conductor metdlico de la derecha cuando el de un
conductor metalico similar a la izquierda se toma como cero estando
la celda en circuito abierto. De acuerdo con 1lo anterior, la

reaccién de la celda:

++ ++
Zn + Cu & Zn + Cu

es espontanea de izquierda a derecha cuando se cierra el circuito
Yy la fem es positiva.
Si la celda se formula en direccién inversa, es decir:
++ ++
Cu/Cu //Zn / Zn
la ecuacién correspondiente es:
++

+
cu+2zn’ 2cu’ + zn

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

fem es negativa. En cualquier caso, la reaccién consiste en la

reduccién del Cu++ por el Zn.
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6.3 ECUACION DE NERNST Y PREDICCION DE REACCIONES

En sintesis, la celda debe sefialarse en un diagrama. Por ejemplo:
a) Suponiendo a los iones en estado patrén (actividad unidad), la
celda representada en la Figura 6.1 (celda gavanica), se presenta

por el diagrama:

zn/szn't (M) szttt (M) s cu

b) La ecuacién ién-electrén que tiene lugar en la semicelda de la
derecha debe escribirse, en primer lugar, en forma convenida Jjunto
con su potencial E. Si todas las sustancias se hallan en estado
patrén, o sea, tienen actividad unidad, el potencial es el

potencial normal Eo.

c) La ecuacién i6n electrédn de la semicelda de la izquierda debe
escribirse en segundo lugar, también en la forma convenida y con su

potencial E.

d) La segunda ecuacién (semicelda de la izquierda) debera restarse
de la primera (semicelda de 1la derecha) transponiendo las
sustancias que en ella figuran a miembros opuestos de la ecuacién
para evitar signos negativos en la ecuacién final total de la
celda. Esta ecuacién, debe quedar ajustada en cuanto a los

electrones intercambiados.

e) El segundo valor E se restard del primero para obtener el

voltaje de la celda, E celda.

Nota: Aunque una o las dos ecuaciones ién-electrén tengan que
multiplicarse por un numero entero para conseguir la igualacién del
nimero de electrones puestos en juego en ambas semirreacciones, los
valores de E no se multiplican por dichos enteros sino que quedan
con sus valores originales; el valor E para una semicelda
determinada es independiente de cualquier otra semicelda con la que

la primera se combina.

f) El signo + 6 - de la E celda es la polaridad del electrodo de

la derecha en el diagrama de la celda.
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g) Si E celda es positiva, la reaccién mostrada por la celda es
espontanea en la direccién de izquierda a derecha, si la ecuacioén
se escribe segin la norma (d); si E de la celda es negativa, la

reacién es espontéanea de derecha a izquierda.

Ejemplo 1:
zn szt amysz ot (M) 7 cu

Sea la celda:

E° = -0.763v  E° = + 0.337v

Si los solutos se encuentran en estado patrén actisidad unidad, es
decir, las dos semiceldas estan formadas por metales puros Yy
disolucién 1 M de sus iones, los potenciales de los electrodos con

. 0
sus potenciales normales E° se anotan:

(1) cu't + 2 2cu E:° = + 0.337v
(2) zn't + 2¢ 2zn E2° = - 0.763v

(1)-(2) cut +zn2zn*" +cu E® cel = + 1.100v

Como E° celda es (+), entonces, el electrodo de la derecha es el
electrodo positivo y la reaccién de la celda es espontanea de

izquierda a derecha.

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

oxidante.

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

galvanica:
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+ ++

Pt / Fe' T, Fe*t s/ Mnos”, Mntt, HY / Pt

Tomando en cuenta las normas antes mencionadas y suponiendo que
todos los solutos tienen actividad unidad (1M), se deduce 1la

reaccién y la fem:

(1) MnOs~ + 8H' + Se € Mn' & + 4H20 E° = 1.52v

(2) 5Fe’ ' + 5e & 5Fe’’ E2° = 0.77v

(1)-(2) MnOs~ + 8H' + 5Fe’" 2 Mn"" + 4Hz) + SF' '
0
E cel = + 0.75v
como EO celda es (+) entonces, el electrodo de la derecha es el
electrodo positivo y la reaccién de la celda es espontanea de

izquierda a derecha.

Cuando la actividad de las soluciones no es de una unidad se debe
emplear una ecuacién que relaciona la concentracién y el potencial
normal o estandar; el E de la celda es, por tanto, la diferencia
entre los potenciales de la semicelda. Esto se halla representado
en la ecuacion de Nernst quien en 1883 formuldé una expresiédn como
la siguiente:

Para el caso general: Ox + ne 2 Red la ecuacién de Nerst es:

_ RT [Reducidal
E = constante NG 1n Oxidada ] (6.3.1)

potencial de la semicelda

constante que tiene el valor de 8.314 julios gr'ado_1

o2« B |
n

= numero de electrones que intervienen en la reaccién de la

semicelda

F = faradio que equivale a 86483 coulombios

[Red] y [Ox], las concentraciones molares (o mas exactamente, las
actividades) de las formas reducida y oxidada del sistema implicado

en la semirreaccién.
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Para una temperatura de 26°C (2980K) y utilizando el factor 2.303
de conversién de logaritmos naturales en decimales, la ecuacién de

Nernst sc presenta de 1a mancra siguicnle:

E = constante - 2.303 x 8.314 x 298 lo [Red]
n x 96463 & Tox ]
_ 0.0591 [Red]
E = constante —r;— log m—] (6.3.2)

Cuando los reactivos se encuentran en estado patrén o actividad
unidad, la relacién [Red]/[Ox] = 1 y su logaritmo es cero. Asi, E
es igual a la constante que se designa con el simbolo Eo, es el
potencial normal de la semicelda. La ecuacién de Nernst puede
escribirse en la forma:

E=E

0 _0.0591 )  [Red] (6.3.3)

n [Ox ]

Para la semicelda hecha por un metal en contacto con una disolucién

de iones:

M™ 4+ ne 2 M (6.3.4)

Lo} 0.0591 1
E=E - log
n 7]
1 E=©E + 29989 500 (M) (6.3.5)

Lo anterior debido a que el metal manifiesta actividad unidad y el E
potencial depende solamente de la concentracién del ién metdlico en
la disolucién.

Es importante que al representar la celda se indiquen las

condiciones por las que varia el potencial.
Por ejemplo:

zn/zn't (0.1M)//HY (IM)/Hz (1 atm)/Pt
+ -
pt/Fe’ (1M), Fe'™t (0.1M) /7 o't (1M), Mnos” (0.1M), HY (1M)/Pt
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Cuando las sustancias no se encuentran en estado normal o actividad
unidad (1M), el potencial de la celda se calcula con la ecuacién de

Nernst como sigue:

pt/cr’’ (0.001M), ot (amyzz VT 0.01M) VY (M) /Pt

E = - 0.41v E = - 0.26v
2 1

Para la semicelda de la derecha:

++

_ 0 _ 0.0591 v "1 _ _ B 1
E1 = E1 = log P = - 0.26 - 0.0591 log IORB)
[ ]
E1 = - 0.26 - (0.053 x 2) = - 0.26 - 0.12 = - 0.38v
Para la semicelda de la izquierda:
0.0591 tcr ™ 0.001
E2 = EC - =220 1og =L ___1 = - 0.41 -0.0591 log —
2 n +++ 1
(Cr ]
E2 = - -.41 - 0.0591 log 10 > = - 0.41 + 0.18 = - 0.23v

Por lo tanto, la reaccién y la fem son:

(1) v +ed V E1 = - 0.38 v
(2) "t v el E2 = - 0.23 _ v
M- v st 2vT s o™ Ecel=-0.15v

Como la E cel es negatina, la reaccién de la celda es espontanea
de derecha a izquierda, es decir, el Cr+++ es reducido por el V++
en las condiciones dadas de la concentracién. El1 eletrodo de
platino sumergido en la solucién de vanadio actia como negativo.
Por el contrario, obsérvese que cuando todas las sustancias se

hallan en estado normal, E cel es igual a -0.26 - (-0.41) =
0.15v; el Cr++ reduce al V+++ y el electrodo sumergido en la

disolucién de vanadio es positivo.
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Las relaciones entre el potencial estdndar de la celda y el cambio

de energia libre estan dadas por la siguiente ecuacién:
AG® neaccitn = - nFe’ celda (6.3.8)

De este modo, si E cel es negativa, AG° de la reaccién sera paaltira
y la reaccién no serd esponténea. Sin embargo, si E° cel es positiva
AG’ de la reaccién sera negaltiva y la reaccién serd espontanea de

izquierda a derecha.

Asi, la ecuacién de Nernst se escribe como se indica a continuacién:

E cel = - E° cel - *niglno=1-:°ce1- 0._0?12 log @ (6.3.7)

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

no estandar.
Ejemplo:

A. Suponer que la siguiente reaccién se encuentra en estado

estandar:
S5Hz S(g) + 6H (ac) + 2Mn)a (ac) & 2Mn°'(ac) + 5S(s) + 8H20(2)

Calcular el potencial de la celda, el cambio de energia libre y la

constante de equilibrio para la reaccién.

Respuesta: v
1) Obtener el potencial de la semirreaccién
2) Asegurarse que el mismo nimero de electrones aparecen en ambas

semirreacciones:

Oxidacién: SHaS -5 5S + 10H+ + 10e EC = - 0.14

- + - 2+
Reduccion 2MnO4 + 16H + 10e - 2Mn~ + 8H20 E

5HzS + 6H' + 2MnOs > 2Mn 2¥ + 5S + 8H20

+ 1.51
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3) Calcular el potencial estandar de la celda:
0 0 =0
E” cel = E'ox + Ered = (-0.14) + (+1.51) = 1.37

4) Calcular el cambio de energia libre de la reaccién de la

ecuacién:

- nFEo celda
- (10)(23 061)(1.37)
- 315, 936 cal/mol

AGo reaccién

5) Calcular la constante de equilibrio para la reaccién de

la ecuacién siguiente:

nFe® celda _ (10)(23 061) (1.37)

ln (ka) eq = RT = (1.98)(298)

= 535.4

B) Calcule el potencial de la celda, el cambio de energia libre y
la constante de equilibrio para la reaccién del ejemplo anterior

dado que las especies quimicas estan presentes en las sigulentes

concentraciones:
H2S = 0.2 atm Solucién:
H+ =10 M 1. Calcular el potencial de la celda utilizando
MnOs~ = 10 ' M el valor E° celda del paso 3. del ejemplo A
S =1.0 M
HoO =1.0M E celda = E° celda - g; ln Q

(10 °)?
(0.21%110771%1 10"

(1.98)(298)(2.3)
(10)(23,061)

E celda = 1.37 - log

4,2

]

2. Calcular el cambio de energia libre para la reaccién:

- nFE celda

- (10)(23,06)(1.28)
- 295, 181 cal/mole

AG reaccién
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3. Calcular la constante de equilibrio de la ecuacién (3.5.3.7)

AG reaccién = RT 1n [TKE%EE ]

log (Ka)eq = 203

Es necesario hacer notar que la misma informacién acerca de la
reaccién se consigue a partir de obtener energias libres estandar
dé formacién o, de los potenciales estandar de semirreacciones. La
unica diferencia es que el wuso de los potenciales  de

semirreacciones estia limitado a las reacciones redox.

Ejemplo

Dado el sistema

MnOa + 8 H + 5e > MnZ* + 4 H20 E = + 1.51 volts

MnZ* + 2 H20 5> 2e + 4 H' + MnOz(s) E° = - 1.23 volts

Cuil es el E para la semi-reaccién que representa la reduccién

de MnO4 a MnO2z2(s)?

Respuesta:
AG° (= -nFE’)
MnOs~ + 8 H' + 5e 5 MnZ" + 4 Hz20 -5F (1.51)
MnZ* + 2 H20 5 2e + 4 H + MnO2(s) +2F (1.23)
MnOsa + 4 H" + 3e » MnOz + 2 H20 -S5F (1.51) + 2F(1.23)
E° = -5F (1.51) + 2F (1.23) / (-3F)

m
]

+ 1.70 volts
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6.4 VALORACIONES VOLUMETRICAS

Gran parte de los elementos poseen mis de un estado de oxidacién,
por- csto, son muchas las sustanclas contaminantes que se
determinan por valoracién aadoximéinica. Para ello, son necesarlos
relativamente pocos reactivos valorantes ya que un oxidante
fuerte, como es el permanganato, puede'utilizarse para valorar un
gran numero de reductores y, de forma anadloga, un reductor fuerte
se emplea como reactivo para la valoracién de un elevado numero de
oxidantes. El primer método es el que mAds se usa pues una
disolucién patrén de reductores fuertes se oxida facilmente por el

6xido presente en el aire.

Entre 1los reactivos oxlidantes mas utilizados se hallan el
permanganato de potasio, el dicromato de potasio, y el yodo
mientras que 1los reductores mas empleados como reactivos
volumétricos son: las disoluciones ferrosas, el oxalato s6dico o el

acido oxalico y el tiosulfato de sodio.
6.4.1. Reactivos oxidantes

A) Permanganato de potasio
El enorme campo de aplicacién del permanganato se debe a que es
un oxidante muy fuerte y autoindicador, en general se usa en
disolucién acida dando Mn++ como producto de reduccién. No
obstante, en algunas aplicéciones, se utiliza en medio casi

neutro o incluso alcalino dando MnO2 como producto de reduccién:
4MnOs~ + 2H20 > 4MnOz + 40H + 302
B) Dicromato de potasio

Algunas sustancias que se valoran con KMnOs lo pueden hacer con

dicromato de potasio, no es un oxidante tan fuerte y la reaccién

en medio acido es:

Cr207 + 14H' + 6e » 2Cr' " + TH20 E° = 1.33v
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C) Yodo
El yodo es soluble en agua en la concentracién de 0.001 M, a la
temperatura ambiente. Sin embargo, en presencia de yoduro soluble,
como el de potasio, aumenta su solubilidad por formacién del

comple jo triyoduro:
Iz + 1 213

El i6n triyoduro constituye la especie principal que existe en

las disoluciones de yodo tanto en las usadas como reactivos

valorante en métodos directos como en las formadas por oxidacién
del i6n y duro en métodos indirectos.

| El potencial normal del sistema:

I3 + 2e €3I E® = + 0.536v
lo hace muy utilizable en volumetria. Los oxidantes fuertes oxidan

_:,4 el I a Is—y los reductores fuertes reducen el I3 a I . Por esta

razén, los métodos se dividen en dos grupos:

' 1) Métodos Directos (yodimetria) en que se emplea una disolucién
patrén de yodo para valorar los reductores fuertes normalmente
en disolucién neutra o débilmente acida.

3 2) Métodos indirectos (yodometria) en que los oxidantes se
determinan haciéndoles reacciones con un exceso de yoduro; el
yodo liberado se valora en disolucién débilmente acida con un
reductor patrén, como tiosulfato o arsenito sédicos; el primero
de estos compuestos, se usa con mas frecuencia: ‘

% I2 + 25203 > 21 + S406

semirreacciones 12o > 21 se reduce

25203 - S406 se oxida
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De tal forma que hay dos aspectos de las reacciones redox de
maximo

interés en el analisis cuantitativo de los contaminantes:

1) La cantidad de -electricidad asociada con las reacciones

quimicas que tienen lugar.
2) La fuerza o potencial con que los electrones se transfieren.
6.4.2. Peso equivalente.

Es el peso de sustancia que proporciona, reacciones con, o es
equivalente, a un atomo gramo o mol de electrones transferidos en

la reaccién de que se trate. Ejemplo:

De 1la siguiente reaccién de éxido-reduccién sin  balancear,

determinar el peso equivalente de a) HNO3, b) FeSOa.
FeSOs + HNO3 + HeSO4 € Fez (SO4)3 + NO + HeO

a) El numero de oxidacién del nitrégeno en el HNO3 es + 5 y en NO
es + 2 por lo que gan6 3 electrones. Entonces, su peso

equivalente sera el molecular entre 3, es decir 63.2/3 = 21.01.

b) El numero de oxidacién del hierro en el FeSO1 es + 2 y en
Fe2(S04)3 es + 3, por lo que perdié un electrén. De ahi que su
peso equivalente sea igual a su peso molecular, es decir,

151.92.
6.4.3. Determinaciones potenciométricas del pH

Una de las aplicaciones mas extensas de las mediclones de fem es la
determinacién del pH de diversas soluciones. En todo el trabajo
potenciométrico, el procedimiento seguido es muy similar. Primero
se disponel una celda en la cual uno de los electrodos sea
reversible a los iones hidrégeno y se sumerge en una disolucién

cuyo pH se busca, mientras que el otro electrodo, ordinariamente,
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es de calomel. La unién entre ambos se hace ya sea por medio de un
puente salino o sumergliendo el electrodo de referencia directamente
en una solucién. A continuacidén, se mide la fem de la combinacién,
E, con un buen potcnciémctro. De estce valor se resta la fem del
electrodo de calomel para dar el potencial simple del electrodo
reversible a los iones hidrégeno y, de este ultimo, a su vez, se
calcula el pH a través de la ecuacién de la fem aplicable al
electrodo particular utilizado.

Entre 1los diversos electrodos mads o menos adecuados para las
determinaciones potenciométricas del pH estid el de hidrégeno y el
de vidrio. El1 electrodo de hidrdogeno es el estandar de todas las

mediciones de pH y con respecto a él1 se controlan los resultados.
6.4.4. Curvas de valoracién

Las curvas de valoracién redox tienen mds o menos la misma forma
que una curva de valoracién de acido-base; en este caso, la curva
de valoracion redox se elabora con el volumen de solucién
adicionada y el potencial de la solucién E. Estas curvas se deben
realizar para cada sistema de oxidacién-reduccién y se estudian

separadamente:

- En las valoraciones redox la fem antes del punto estequiométrico
se calcula a partir de Eo de la semirreaccién de la sustancia

que se valora.

- Después del punto estequiométrico la fem se calcula a partir de

0 s . R .
E” de la semirreaccién en que interviene la sustancia valorante.

- En el punto estequiométrico, se deben tomar en cuenta los valores

de los Eo de ambas reacclones.

Para el siguiente ejemplo se supone que la valoracién se lleva a
cabo en una celda en que el electrodo de referencia es uno normal
de hidrégeno para el cual E = 0.00v, el electrodo indicador es un

alambre de platino (inerte) sumergido en la disolucién.
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Ejemplo:

Se valoran con disolucién 0. 1N de Ce4+ 50 mL de una disolucioén O. 1N

de Fe++. Para el sistcma Fe+++, Fc++ el E°= 0.77v, para Ce4+,

Ce+++, el E°= 1.61v. Calcular los valores de fem necesarios para

construir la curva de valoracion: (Para las sustancias dadas un

equivalente colincide con un mol, cada semirreaccién pone un Jjuego
un electrén).

Respuesta:

a) En un principic sé6lo hay Fe++ Yy, por lo tanto, la concentracién
de F+++, es cero; E, deberia valer menos infinito; este
potencial representa un reductor infinitamente fuerte y por
ello origina la reduccién de algin componente de la disoluccién
con formacién de un poco de Fe+++. Ademas, el Fe++ se oxida
facilmente al aire. Debido a estos hechos existe una cantidad
finita pero varlable de Fe+++ y el valor de E no queda definido

de forma exacta.

b) Durante la valoracién, E viene determinado por la relacliédn
(Fe' 1/IF'™] en 1a disolucién. Como las disoluciones
reaccionantes son de la misma normalidad (y molaridad) pueden
emplearse los volumenes en los calculos en lugar de las

concentraciones molares bajo las condiciones que se sefialan:

1) Cuando se ha afiadido 1 mL de Ce*’, [Fe' 1/Fe**").
Ei = 0.77 - 0.591 log (49/1) = 0.77 - (0.059 x 1.69)
Eit = 0.77 - 0.10 = 0.67v.

2) Después de agregados 5 mL de Ce4+, la relacion [Fe++]/[Fe+++]

= 45/5.
E1 = 0.77 - 0.591 log (45/5) = 0.77 - 0.0591 (0.96)
Et = 0.77 - 0.06 = 0.71v

3) Después de adicionar 25 mL de Ce4+(punto de semivaloracioén),
tFe*"1/lFe™™"] = 25/25 = 1, 1og 1 = 0.

~ E1 = 0.77v. En todo caso, en la semivaloracién: E1 = E2
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4)

5)

c)

Con 49 nL de Ce**, sumados [Fett1/[Fe***] = 1/40:
E1 = 0.77 - 0.0591 log (1/49 = 0.87v

Cuando se hayan afiadido 49.9 mL de ce'’, [Fe''i1/[Fe*™™)
0.1/49.9.
E1 = 0.77 - 0.0591 log (0.1,/48.8) = 0.93v

En el punto estequiométrico de la reaccién:

++ a4+ > +++ +++
Fe + Ce < Fe + Ce

Suponiendo que 1la reaccién es suficientemente completa como
para utilizarse en analisis volumétrico, practicamente todo el
Fe++ original ha pasado a Fe+++, habiendo aparecido wuna
cantidad equivalente de Ce+++ en la disolucién procedente de la
reduccién de Ce* en donde [Fe++] y [Cé4+] son valores finitos
pero, muy pequefios. A medida que ha ido aumentando la [Fe+++]
a expensas de [Fe++], a lo largo de la valoracién la fem se ha
ido haciendo mas y mAs positiva. Se ha alcanzado un momento en
que la fem debida al pequefio valor de la relacién (Fe*1/Fe™™)
es igual, por el elevado valor de la valoracién [Ce+++]/Ce4+]
E1 = E1° - 0.0591 log ({Fe' '1/[Fe**"])

Ez = E2° - 0.0591 log ([Ce’ *1/lce*'])

y sumando ambas ecuasiones resulta:

[Fe +T[Ce A |

[Fe'W 1(c&" )

E1 + E2 = E1° + E2° - 0.0591 log

Punto estequimétrico:

[ 1:,e++-l'] = [ce+++ ]

++

[Fe '] = [Ce4+]

Por lo que el logaritmo de 1 es cero en este punto E1 = E2 = E

eq del punto de equivalencia. Por lo tanto, 2 E eq = E1° + Ebo y
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_ Ei1 + E2
E eq= 5
E cq = (0.77 + 1.61) _ 1.19v.

2

d) Después del punto estequiométrico, la fem se calcula aplicando

la ecuacién de Nernst al reactivo valorante de Ce4+.

Para este caso, en el punto de equivalencia, 50 mL. de Fe++ 0.1 N
necesitan 50.0 mL de Ce4+ 0.1N y el volumen total sera de 100 mL que

+++ . . .
contienen al Ce originado por reduccién:

1) Para un mililitro de Ce'’ en exceso, [Ce''] = % = 0.001

+++

[Ce - ] =0.1 x (50/101.0) = 0.05

por tanto,
++4+
Ez = E2° - 0.0591 log |LC& 1
ce’ |
_ _ 0.05 . _ _ _
Ez = 1.61 - 0.0591 log (5gor) = 1.61 - 0.1 = 1.51v

O bien, operando con volumenes equivalentes,

tce***1/1ce*™ 1 = 50/1 y E2 = 1.51v

2)} Con un exceso de Ce4+ de 10 mL [Ce4+] = 94%%%9 = 0.009
[Ce+++] = 0.1x50 _ 0.045 entonces,
110
0 0.045, _ _ _
Ez = E2 - 0.0591 log (0.009) = 1.61 0.04 = 1.57v

El mismo valor se consigue usando los volumenes equivalentes

tce***1/1ce**1 = sor10.
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También, por el procedimiento indicado, pueden calcularse mas
puntos durante la valoracién o después del punto estequiométrico.
La tabla 6~1 da varios valores, ademas de los célculos del ejemplo

anterior:

Tabla 6-1 Valoracién de 50 mL de Fe ' 0.01 N con Ce' 0.1N

4+

Ce afiadido (mL) E,v
0.0 -
1.0 0.67

10.0 0.73
25.0 0.77
45.0 0.83
49.0 0.87
49.9 0.93
50.0 1.19
50.1 1.45
51.0 1.51
60.0 1.57
100.0 1.61

6.4.5 Indicadores redox.

Los 1indicadores redox son sustancias intensamente coloreadas
capaces de sufrir oxidaccién o reduccién a potenciales
caracteristicas y que deben elegirse de manera que éstos sean muy
cercanos a los valores de la fem del sistema principal que
reacciona en el punto estequiométrico de forma que un débil exceso
de reactivo reaccione con el indicador. Si el reactivo valorante es
fuertemente coloreado y los productos de la reaccién son incoloros
0 poco coloreados, el primer exceso pequefio de reactivos puede
servir como autoindicador; este es el caso de las valoraciones con
permanganato en disolucién acida. El punto final viene indicado por
la primera tonalidad rosdcea a que da lugar un exceso pequefio de

permanganato.

Los iIndicadores redox tipicos se representan por la semiecuacién
general:

>
In + ne ¢ In
ox red
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La semirreaccién del indicador estad caracterizada por un potencial
normal definido. Para cada valoracién debe elegirse un indicador
cuyo potencial coincida o sea suficientemente préximo a la fem del
punto de equivalencia del sistema que se valora. Es tolerante una
diferencia moderada debido a que la fem del sistema se modifica con

gran rapidez en los alrededores del punto estequiométrico; por

ejemplo:
Color
Indicador Reducido Oxidado Eo Y
Azul de metileno Incoloro Verde azulado 0. 36
Defenilamina Incoloro Violeta 0.76
1, 10-fenantrolina ferrosa
(ferroina) Rojo Azul 1.06

Algunos compuestos organicos intensamente coloridos que sufren

oxidacién o reduccién irreversible, pueden utilizarse como

indicadores redox intensos, si presentan un viraje muy sensible
con un exceso minimo de reactivo valorante. El rojo de metilo y el
anaranjado de metilo, que también son indicadores acido-base, son
rojos en disolucidén acida y se decoloran de forma irreversible con
oxidantes fuertes. Al utilizarse indicadores irreversibles deben
evitarse excesos locales de reactivo valorante, que podrian
producir el viraje antes de alcanzarse el verdadero punto de

equivalencia.
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6.5 DEMANDA BIOQUIMICA DE OXIGENO, DBO.

Se define como la cantidad de oxigeno requerido por la bacteria
para degradar a la materlia organica cen condiciones aecrébias. Se

interpreta como "degradar", cuando la materia orgéanica sirve~como
alimento de la bacteria y obtiene de ella energia derivada de su

oxidacién.

La prueba de DBO, se utiliza para determinar el grado de
contaminacién de wuna corriente y, también, para evaluar la
capacidad de purificacién de los cuerpos receptores de agua ademas
de ser un parémetro para evaluar la eficiencia en una planta de
tratamiento. Se considera como un procedimiento de oxidacién himeda
en el que los organismos vivientes oxidan a la materia organica a
diéxido de carbono y agua. Esto se representa por medio de una
ecuacién que relaciona al compuesto organico con la cantidad de
oxigeno que se necesita para formar diéxido de carbono, agua y

amoniaco:
ChnHa Ob Nc + (n + 2 -2 -2¢) 02 5 nCO2 + (% - % c)H20 + cNH3

Con estas bases se pueden interpretar los datos de la DBO en
términos de materia organica asi como la cantidad de oxigeno
empleada para la oxldacién la cual se considera completa a los 20
dias, que préacticamente es un periodo grande tomando uno razonable

de 5 dias como tiempo de incubacién.

Para propésitos practicos se consideran las reacciones de DBO con
una cinética de primer orden es decir, que, la velocidad de la
reaccién es proporcional a la cantidad de materia organica oxidable
permanente en cualquier tiempo segﬁn se modifique por la poblacién
de organismos activos. Cuando se ha alcanzado un nivel de
poblacién de microorganismos en el que s6lo ocurren muy pequefias
variaciones, la velocidad de reaccién se controla por la cantidad
de alimento disponible para el organismo y se expresa comovsigue:
_ de dc

g %° 6 - T = k’c (6.5.1)
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donde: c = concentracién de materia organica oxidable
dt
. k’

intervalo de tiempo

es la constante de velocidad para la reaccién

Por ciertas consideraciones, es costumbre utilizar L en lugar de C,

donde L representa la demanda ultima, y la expresién cambia a:

dL

—E=k’L (6.5.2)

La férmula explica la velocidad de destruccién de la materia
organica. Integrando 1la ecuacién se encuentra 1la siguiente

expresion:

=e = 10 (6.5.3)

donde: k = k’/2.303

Esta Ultima expresién se emplea ampliamente en estudios de control

de la contaminacién.

Para esquematizar los cambios en la materia organica durante la

oxidaciéotn biolégica de aguas contaminadas bajo condiciones

anaerdbicas se usa la siguiente figura:

\ matenia orgdnica
Materia oxidada

yd .
anica ;
organi maternis ongdnica permanenid

tiempo (dias)
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Existe otra curva caracteristica para la demanda bioquimica de
oxigeno contra los dias de incubacién (a T = 20°C) en 1a que
aparece el efecto de las bacterias nitrificientes cuya poblacién no
ejerce un efecto apreciable de la demanda de oxigeno hasta cerca de

los 8 a 10 dias para la prueba de DBO:

Curva para demanda

Demanda combinada
, .. (carnbondcea + nitrnificacidn)
Bioquimica (a] L
de d ,
, Curva para demanda carnbondecea a 20°C
Oxigeno y = L{1-10-kE)

02‘06810121‘0161820222‘0262830

ticmpo (dias)

Donde (a) es la curva normal para oxidacién de materia organica y
(b), la influencia de la nitrificacién.

La ecuacién:

y = L(1-10"K% (6.5.4)
es una modificacién de 1la ecuacién (6.10) debido a que,

frecuentemente, se desea trasladar el resultado de la DBO a la DBO

total (L) o a la DBO en otro tiempo.
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6.5.1. Prueba de DBO.

Se basa prlnclpalmente en las determinaclones de oxigeno disuelto;
este se puede medir directamente o empleand6 el método de las
dilucliones; la muestra se lncuba con una solucién que contiene los
nutrientes necesarios a una temperatura adecuada y con una solucién

amortiguadora que evita los cambios bruscos de pH.

El siguiente problema ilustra el método de Winkler utilizada para
la determinacién del oxigeno disuelto inicial y final en la prueba
de DBO. Ejemplo:

La determinacién de oxigeno disuelto mediante el método de Winkler
involucra la formacién de MnOz2(s) por la oxidacién de an+ con

oxigeno. El1 MnOz(s) reacciona con el I para formar I2(ac).

Determine el valor de E de una solucién que contiene 8 mg de
OD/1litro en el punto en que la mitad del MnOz2(s) se ha formado

debido a la reaccién con el 0D que lo ha reducido a MnZ" por el

I (se oxida a Iz2(ac)). La concentracién de H es aproximadamente 1M.

Se emplean las siguientes concentraciones y cantidades de

reactivos:

1. MnSO4. 2H20: 2 ml. de una solucién de 400 g/1 por 300 ml de
muestra.

2. KI: 2 ml. de una solucién de 150 g/1, por 300 ml de muestra.

Respuesta:

Desprecie los cambios de volumen causados por la adlcién de

soluclones de MnSOs: y KI:

CT, Mn, 400 g/1 de MnSOa. 2H20 = 2.14 moles/l.

(2 m1/300 ml de muestra) (2.14 moles/1) = 1.43x107}
Ct, I, 150 g/1 de KI = 0.90 moles/1
(2 m1/300 ml de muestra) (0.90 moles/l) = 6x10_3 M
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El 1ié6n manganaso reacciona con el OD para formar diéxido de

manganeso.

2 x (MnZ' + 2H20 2 MnOz2(s) + 4H + 2¢7)
ge” + 4H' + 0Oz(ac) 2 2H20
2Mn?" + Oz2(ac) + 2H20 € 2MnOz2(s) + 4H'

Asi, 8 mg/l1 . de OD [ = (8 mg/1)/(32000 mg/mole) = 2.5x10 * moles/L]
producira 2 x 2.5 x 10 * = 5.0 x 10™* moles de MnOz2(s)/1.

Después de la reacclién de la mitad del MnOz(s) a Mn2+ con I :

[Mn2+] = Ct, Mn - numero de moles de MnO2(s)/L
1.43 x 1002 M - 0.5 (5.0 x10°¥ M) = 1.4 x 102 M

La reacci6én de MnO2(s) con I produce.

g 21" 2 Iz(ac) + 2e
: MnOz(s) + 4H' + 2¢~ 2 Mn2" + 2H=20
MnOz2(s) + 21 + 4H' 2 Iz(ac) + MnZ' + 2H20

Entonces;

= - 0 = - =
Ecel = E I”* I2¢ac) * E MnOz' MnZ' 0.62 + 1.23 = + 0.61

1 mole de MnO2(s) produce 1 mole de I2(ac). Por lo tanto, 2.5 X
10 *M de Mn)2(s) produce 2.5 x 10 *M de Ia:

(1}

CT, I 2l Iz(ac)]

6 x 102 -2(2.5 x 104

5.5x 10 ° M
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_ [I2(ac)]Mn 3]

{Mn)a(s)}(1 12(H"1*

Q

_ (2.5 x 1071 (1.4 x 10°%)
(1)(5.5 x 10 )% ()*

= 0.116

Aplicando la ecuacién de Nernst, a la reaccién total, se

encuentra que:

o _ 0.0591

E=E a log Q
= +0.61 - 943531 log 0.116
= + 0.64v

De donde se deduce que el MnOz remanente continuara oxidando

al I .

Para determinar el oxigeno disuelto inicial 6 5 dias después
de la incubacién, se puede emplear un método volumétrico,
como el descrito anteriormente o un instrumento con mayor
precisién, ya que en la prueba de la DBO, se incuba una
muestra diluida de agua residual por un periodo determinado
(5 dias a 20°C para la prueba normal de DBO) y se mide la
cantidad de oxigeno consumido durante este tiempo. La DBOs se

calcula entonces como

DBOs = [oxigeno disuelto (mg/L)] / (factor de dilucién)

donde

volumen de muestra

factor de dilucién =

vol. de muetra + vol. de agua de dilucién
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6.6 DEMANDA QUIMICA DE OXIGENO, DQO.

Esta es una prueba que, al igual que la DBO, se emplea mucho para
la caracterizacién de las aguas residuales y tiene la ventaja de
ser mas rapida que 1la determinacién de 1la DBO. Se basa

principalmente, en la oxidacién de la materia organica a través de
un oxidante fuerte en condiciones &acidas. El1 oxidante que se usa
actualmente es el dicromato de potasio y la reaccién que se

presenta es la siguiente:

+

Hz0 + 2cCr

Cn Ha Ob + cCr207 + 8cH *2, ncoz + 9_%_‘32

donde: c = g +

e
wlo

El exceso de dicromato de potasio es el que se cuantifica mediante
un agente reductor [Fe (NH4)2(SO4)2], el punto final de la
valoracién se detecta con el indicadotr ferroin con un potencial de
oxldacién de 1.06v, dando una coloracién café; con lo que se
realiza una valoracién por retroceso del equilibrio éxido-reduccién

(dicromato de potasio-sulfato ferroso amoniacal).

Esta prueba, como la mayoria, mostrard interferencia producidas
fundamentalmente por iones inorganicos reducidos que se pueden
oxidar durante la determinacién dando resultados erréneos. Por
ejemplo, uno de los iones que mas problemas causan son los cloruros
(C17) cuya interferencia se elimina por la adicién de sulfato
mercurico. Otra interferencia son los iones NOz que se llegaria a
oxidar a NO3; esta ultima interferencia se evita adicionando acido

sulfurico.

A continuacién se toma como ejemplo el caso de los cloruros:

6C1~ + Crz07 ~ + 14H T5 3Clz + 2cr 3+ 7H20
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Asi:

Hg't + 2c17 2 HgClz Kp = 2.6 x 105

cuando se agrega el Hg, se evita la interferencia.

Ejemplo:

Cuando se lleva a cabo la reaccién del sulfato ferroso amoniacal
con el dicromato, se efectian las sigulentes ecuaciones de 6xido

reduccion:

6e + 14H' + Cr207 2 2Cr°" + TH20
6 (Fe2+ Y Fe3+ +e)

127 + cr20% + sFe?t 2 2cr®t + BFe + TH20

El dicromato se reduce a i6n créomico mientras que el 16n ferroso se
oxida a férrico. Para indicar el punto final de la valoracién se
emplea la 1-10 fenantrolina ferrosa que integra un complejo rojo

con el hierro libre pasando por diversas coloraciones.

Para estar seguros de que esta reaccién se pueda llevar a cabo, se
debe determinar el cambio de energia libre A¢° de 1la reaccion,
establecer si es negativa y obtener el valor de la constante de

equilibrio.
Solucién:

De las tablas se tiene que:
0

Especles AG", K cal/mol
H 0
Cr207"" - 315.4
Fe?" - 20.30
cr? - 51.5
Fe ' - 2.82
H20 - 56.69

Sustituyendo en la siguiente ecuacién:
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AG® = (= v ATY) - (= v A6
productos reactivos

0 =0 =0 =0 =0 =0
AG™ = T7AG H20 + BAG Fe3+ + 2AG Cr3+ BAG Fe2+ AG Cr2072
14A§°H+ s
= 7(-56.69) + 6(-2.52) + 2(-51.5) - 6(20.30) - (-315.4) - 14(0)
=-177.8
Despejando K de la ecuacién AG® = - RTInK:
0
-AG
] K = antilog WAL
% 2.3(1.98 X 10 “)(298)
K = antilog 57.33
K=2.13 x 10>
K tiene un valor grande y Ac® es negativa por leo que la reaccién se
desplaza a la derecha.

Despreciando los efectos de la fuerza iénica y suponiendo que la

reaccién procede, se tomardn las siguientes concentraclones:
[Fe®*) = 1073
[Fe*') = 107"
cr®') = 107%4
[Cr207) = 10727
[(H'] = 1013

: Que son las concentraciones reales que existen en la titulacién de
1 la DQO.
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Calcular las cantidades Q, que reaccionan en esta prueba.

_ Ire¥%er® 2

Q
iFe2* 1% [cr2022" 1 (1" 1%
_(10®) %o M2 _ o Fao ™H®
(100" Hyad* Y (id* 163 a2
-22.8
= 19:§—§- =10 %% =501 x 107"

10

Para calcular AG a ZSOC se usa la ecuacién AG = AG0 + RT1nQ

AG = - 77.8 + RT 1n 10 %3
= - 77.8 + (1.98 x 10 °)(298)(2.3) log 10 '3
= - 77.8 + (1.36)(-14.3)

AG = - 97.206

Por lo tanto, la reaccién es espontanea a la derecha.

De tal forma que en la prueba de la DQO, el agente oxidante es

el dicromato, Cr2072" y se utiliza en lugar del oxigeno. Durante
la prueba, se determina el numero de equivalentes por 1litro de
Cra07>" empleados para oxidar a la materia organica. La suposicién
que se hace es la siguiente: si el 02 se utiliza en lugar del
Cr2072_ podrian reaccionar el mismo numero de equivalentes. Asi el
"numero de equivalentes por litro x 8000 mg de O2 por equivalente"
va a dar la concentracién de materia organica en "mg/litro como

02".
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7 EQUILIBRIO EN MEDIO HETEROGENEO

El equilibrio quimico se aplica con frecuencia en los sistemas en
lés que intervienen electrolitos muy poco solubles. Por ejemplo, si
se agregan unos cuantos gramos de un compuesto Mm Nn (s6lidos), al
agua, sabiendo de antemano que no es un compuesto muy soluble, una
pequefia parte del mismo se disolvera formando iones en solucién:

-m (7.1)

Mn Nn (s61idos)E mM'™ + nN
En cuanto se ha disuelto algo del compuesto Mn Nm comienza la
reaccién inversa de reprecipitacién de M+ny N~ ™ Después de un
cierto tiempo se haran iguales las velocidades de disolucién y de
precipitacién estableciéndose wun equilibrio dinémico. Las
reacciones de solubilidad pueden tardar mucho tiempo antes de
alcanzar el equilibrio; esto las diferencia de las reacciones

adcido-base.

Se ha probado de diversas maneras cémo se establece el equilibrio
dinadmico en un sistema en el que se encuentra un s6lido en contacto
con una disolucién una de ellas es por medio de las impurezas
presentes en el s6lido las cuales se disuelven y aparacen en la
disolucién suendo nuevamente atrapadas por los cristales del

s6lido del sistema.

Otra forma de demostrar 1lo anterior es mezclando sustancias
radiactivas a un sistema s6lido-liquido en equilibrio donde,
después de un tiempo, un contador geiger detecta que ya esta
presente el compuesto radiactivo en el sé6lido mientras que la radio
actividad va disminuyendo en la solucién (y aumentando en el

precipitado) hasta que se alcanza el equilibrio.

7.1 DEFINICION DE SOLUBILIDAD

La solubilidad de un compuesto x se refiere al numero de moles de

dicho compuesto que se disuelven en un litro de agua.
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Si se acepta que la ecuacién (7.1) corresponde a una reaccién en
equilibrio, se puede expresar su constante de equilibrio de la
siguiente manera:

M*™1" (N7 )"

K = ¥ WnT(s611dos) (7.1.1)

s6lo que [Mn Nn] va a permanecer constante debido a que se ha
logrado un limite de solubilidad del compuesto ya que se han
considerado soluciones saturadas. Bajo estas condiciones se

obtendra una nueva constante del producto de solubilidad.

7.2 SOLUBILIDAD DE COMPUESTOS IONICOS Y KPS

Los compuestos ionicos tienden a solubilizarse, unos en mayor
proporcién que otros, dependiendo de los enlaces quimicos que

mantienen unidas a las moléculas.

De la ecuacién (7.1.1) se obtiene una nueva constante para este

tipo de sistemas heterogéneos, la ks:

ks = K [Mn Nn] sélidos = [M'1™ [N"™P (7.2.1)
La ks, es una ‘"constante del producto de solubilidad" y,
consecuentemente:
pKs = - log Ks (7.2.2)

La ecuacién (7.2.1) indica una disolucién saturada del compuesto Mm
Nn que se encuentra en equilibrio con al menos un pequefio cristal
del compuesto Mm Nn (sé6lidos); el producto de las concentraciones

del ién M+ny del ién N permanece constante con independencia de

su procedencia.

Se debe hacer notar que la expresién del producto de solubilidad,
al contrario de la mayoria de las demis expresiones de constantes

de equilibrio, carece de denominador.
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Es importante distinguir entre la solubilidad del compuesto x y el
producto de solubilidad del mismo. La solubilidad sefiala solamente
el nimero de moles de x s6lidos que se disolvera en un litro de
agua y el producto de solubilidad c¢s una constante dependicente de
las concentraciones del cgtién y el anién.

Estos compuestos se aplican a dos tipos de problemas:

a) Del tipo primero, en los que interviene el precipitado o nada
mas el sb6lido sin iones comunes en la disolucién. Por ejemplo,
cuando un electrolito ligeramentesoluble se mezcla con agua,
formando una disolucién saturada, se puede calcular Ila
solubilidad del precipitado y las concentraciones iénicas en la

disolucién a partir de la expresién Ks.

b) Del tipo segundo, en los que existe en la disolucién otra
fuente de iones contenidas en el precipitado. En este tipo de
problemas, se habla de precipitados en presencia de sus iones

en disolucién Jjunto con los mismosiones pero procedentes de

otros origenes.

Ambos tipos de problemas se utilizan en Quimica Sanitaria debido a
la necesidad de conocer las concentraciones de los iones en el agua
¥, en especial, en las aguas residuales industriales ma&s que en las
domésticas pues, son ellas, las que llevan ciertas concentraciones

de iones segin el proceso del que provengan.

Se emplea este equilibrio para la separacién de algunos compuestos
presentes en las aguas residuales, tratadas y que se obtengan
compuestos puros mas que mezclados dependiendo del objetivo de la

separacion.

7.3 CONDICIONES DE PRECIPITACION

Una parte importante dentro del equilibrio en medio heterogéneo es
cuando lo que interesa encontrar son las condiciones necesarias
para que tenga o se complete la precipitacién. Estos cdlculos se

basan en los siguientes principios:
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1)

2)

La precipitacion tendrd lugar cuando el producto de las
concentraciones de los lones, elevado a la potencia adecuada

en la expresién dc Ks, sea mayor quc Ks.

Dada la concentraciém de cualquiera de los iones en la
expresién del Ks, la concentracién del otro ién se calcula

directamente.

Se presentan tres condiciones para la aplicacién del producto de

solubilidad a la precipitacién:

1.

Precipitacidn. De acuerdo a la ecuacién (7.1):

Mm Nn (sélidos) P mM+n + nN ™
Kps del Mn Nn = (" ™
Si MM (™™ > ks (7.3.1)

Habré precipitacion.

El principio del producto de solubilidad permite explicar y
prcdecir hasta qué punto e¢s completa wuna reaccién de
precipitacién Siempre que el producto de las potencias
adecuadas a las concentraciones de dos iones cualesquiera en
una disolucién exceda del valor del correspondiente producto de
solubilidad, la combinacién catidén-anidén precipitard hasta que
el producto de las concentraciones de dichos iones que quedan
en disolucién (elevadas a sus respecivas potencias) alcancen

nuevamente el valor del producto de solubilidad.

Disoluciones de precipitacioén:

RN ¢ ks (7.3.2)

Si (M N
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siempre que el producto de las concentraciones de dos iones
cualesquiera (elevadas a las potencias adecuadas) en una
disolucién es menor que el valor del producto de solubilidad
correspondicente, la disolucién no cstd saturada. Si se afiade a
la disolucién alguna de las sales sélidas correspondientes se

disolverad una parte de ella.

3. Prevencién de precipitacién:

hm < Ks

Si [M N
R, 2
"o

—m]n

concentracién baja

Para prevenir la precipitacién de una sal ligeramente soluble
tiene que afiadirse alguna sustancia que mantenga la
concentracién de uno de los iones tan baja que no se alcance el
producto de solibilidad de 1la sal ligeramente solubre. Por
ejemplo, el H2S no precipitard FeS de una solucién fuertemente
acida (HC1l), pH < 2, donde haya‘Fe2+. La gran concentracién de
H+ proporcionada por el acido clorhidrico evita la ionizacién
del H2S (efecto del ién comin) y reduce, asi, la (s*"] a un
valor tan bajo que no alcanza el producto de solubilidad del
FeS.

Ejemplo 1.El1 producto de solubilidad del Pbl2¢ Pb'%+ 21 es 6.5x10 °
;Cual es la solubilidad del Pblz?

a) en moles/L, D) en g/L
Pblz 2 Pb> + 21

a) Sea x = solubilidad de Pbl2 en moles/L entonces, [Pb2+]= X;
[1 )= 2x
(P2 1[171% = Ks

sustituyendo:

(x)(2x)% = 6.5 x 10~
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x> = 6.5 x 10 °
x> =6.5x 10 /4 = 1.62x10"
x = 1.18 x 10 > moles/L

9

b) Para convertir a g/L:

1 mol de PblI2 - 460.99 g
1.18 x 10 ° moles de Pblz - x = 0.5439 g

Ejemplo 2. La [Ag+] de una disolucién es de 4 x 10—3M. Calcular

[c1} que tiene que sobrepasarse antes de que el AgCl precipite.

El Kps del AgCl a 26°C es de 1.8 x 10 '°
. -3 - -10
Sustituyendo (4 x 10 7)[C1 ] = 1.8 x 10
[C17] =5x10°M

Debe sobrepasarse esta concentracién de cloruros y en este caso los

iones que forman el precipitado se suministran a 1la solucién

independientemente.

Ejemplo 3. El cromato de potasio (K2CrOs) es un indicador que se
emplea para la determinacién de cloruros mediante una solucién
valorada de AgNO3 como titulante, el punto final de 1la

determinacién es cuando se forma el Agz2CrOs4 de color rojizo.

La solubilidad del Ag2Cr0O4 en el agua es de 0.024 gramos por litro.

Determinar el producto de solubilidad:

Ag2CrOs & 2Ag” + Cr0s™2
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a) Convertir a moles: »

0.024g
332 g/mol

b) Cada mole de Aga2Cr0O4 da 2 moles de Ag y 1 de Cr042_ por tanto

= 7,2 X 10_5 moles

[Ag'] = 2(7.2 x 107%) = 1.4 x 10* mol/L
[cro,*” = 7.2 x 10° M

Ks +]

(Ag"1% [Cro,®1 = (1.4 x 107)° (7.2 x 107°)

Ks = 1.4 x 10 2,

Los fendémenos de precipitacion y disolucién son muy importantes
tanto en aguas naturales como en los procesos de tratammiento de

aguas residuales.

La disolucién de minerales es un factor que se debe de considerar
para la determinacién de la composicién quimica de las aguas
naturales. Dicha composicién, se altera por precipitacién de éstos
s6lidos a partir de las soluciones sobre salaradas. Los procesos
de tratamiento de agua y aguas residuales tales como! el
“"ablandamiento” con cal, la remocién de hierro, la coagulacién con
sales metalicas hidrolizadas y la precipitacion de fosfatos se

basan en fendmenos de precipitacién.

Asi mismo, el conocimiento de las relaciones en el equilibrio
permite el calculo de las concentraciones y de esta forma se
calculan las cantidades de precipitado o cantidades de materfial
que se disolveran. En muchos casos, el tiempo para que se alcance

]
el equilibrio de la reaccion se prolonga por varias horas.
&
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7.4 EFECTOS DEL ION COMUN Y ION DIVERSO. PRECIPITACION FRACCIONADA

Tomando como base los problemas anteriores, se puede hablar de la
llamada precipitaci6én fraccionada, es decir, la precipitacién de
ciertos iones de una disolucién. Esta técnica se emplea para
eliminar interferencias en los procesos analiticos y constituye el
fundamento de diversos procedimientos de analisis cuantitativo.
También en Quimica Sanitaria sirve para separar paulatinamente los

contaminantes existentes en el agua.

La ley de accién de masas permite predecir el efecto de los

iones

comunes en el equilibrio de solucién. Agregando un gran exceso de
uno de los iones que intervienen en el equilibrio se puede reducir

la concentracién del otro i6n (o iones).

Internamente la solubilidad de una sal ligeramente soluble es menor
en una solucién que contiene uno de sus iones que cuando esta en

agua pura.

Asimismo, se puede predecir cuil de las diversas especies quimicas
precipitard primero cuando haya una competencia por un ién comun

precipitante. La sal menos soluble precipitara primero (menor Ks).

Es importante hacer notar que el efecto del ion diverso, describe
el efecto contrario de iones no relacionados que frecuentemente
afectan la solubilidad de algunas sustanciés relativamente
insolubles. La explicacién para este efecto, es que las fuerzas de
atraccion causadas por la carga de los 1iones no relacionados,
decrece la concentracién efectiva o actividad de 1los iones

ligeramente solubles.

Ejemplo 4. La concentracién del 1ién Ba®" en una soluci6n es de

2.07 x 10-8 moles/L. se desea separar de esa solucién mediante
CaCO3. Calcular la concentraciéon del exceso de COs que debe

afladirse para precipitar BaCO3:
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Ks = 6.2 x 10 1°

1) BaCO3 ¢ Ba'? + cos 2

2) Ks = [Ba'2]1[CO3 %] = 6.2 x 10 '°

[CO37%] = x moles/L
(Bal = 2.07 x 10 °

Sustituyendo en 2)

Kps = (2.07 x 10°%) x = 6.2 x 10 °
6.2 x 10 1°

x=———_—é-
2.07 x 10

x =2.00 x 102 M

Para que se forme el precipitado de BaCO3 es necesario que la

concentracién de C03—2sea mayor de 3 X 10-2M.

Ejemplo §. A una solucién que contiene un precipitado de AgCl se le
afladieron 0.01 moles de NaCl sélidos. Calcular el cambio de la

concentracién del ién plata [Ag+] en la solucién:

Kps para el AgCl = 1.1 x 10 '°

a) Calcular la [Ag+] en la primera y en la segunda solucién la que

contiene NaCl:

AgCl 2 Agt + 1
10

Ks = [Ag']IC17] = 1.1 x 10”

En la solucién original [Ag'] = x moles/L y [C1 ] = x moles/L:
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1.10 x 10"

x
x
]

x2 =1.1 x 10_10

x = 1.05 x 10 ° moles/L de Ag'

Y en la segunda solucién

Aag']

X

[c17] 0.01 + x

Kps = [Ag'1IC17] = x (0.01 + x) = 1.1 x 10 1°.

Para evitar una ecuacién de segundo grado, se desprecia x:

x . (0.01) = 0.01 x = 1.1 x 10 ©

Kps

10 -10
X = 1.1 x 10 - 1.1 x 10 - 1.1 x 10—8

0.01 1x 10 2

la adicién de 0.01 moles de NaCl por litro cambié la

concentraciénde Ag+de 1.05 x 10_5M al.lx 10_Bmoles/L:

Ejemplo 6. Los desechos de la industria de cobrizado contienen 40
mg/L de Cu++. Si se agrega Ca(OH)2 para precipitar todo el cobre
excepto 1 mg/L, determine el pH a que debe llevarse la reaccién

para obtener este resultado:

Ks = [Cu'T1{oH 1% = 2 x 10°°

++ 1 mole 1g _ -5
[Cu '] =1 mg/L x 63 15g X 1o00mg 1.58 x 10 ~ moles/L.
-9
Despejando [OH 1% = 2X10 =127 x 107"
1.58 x 10
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[OH] = 1.13 x 10 2

pOH = - log (1.13 x 10 %)
pOH = 1.95 como pH = 14 - pOH
pH = 14 - 1.95 = 12.05

i pH = 12.05

Ejemplo 7. Calcule el pH requerido para disminuir la concentracién

de hierro en un abastecimiento de agua a 0.01 mg/L si:

a) El hierro est4 en la forma de Fe++y b) si esta en la forma de

+3
Fe .

a) Fe(OH)2 €+ 2 (OH )

Ks = [Fe'T1[0H 1% = 5 x 1078

% [Fe++] = 0.01 mg/L x 1 mol/55.85 g x 1g/1000mg
| [Fe**] = 1.8 x 1077
| [oH 1% - 5—5—1§ii:;— =278 x 10°°
: 1.8 x 10
; [oH 1% = 2.78 x 10" ®
| [OH] = 1.66 x 10 *

pOH = - log (1.66 x 10™%)

pOH = 3.78

pH = pKw - pOH = 14 - 3.78 = 10.22

b) Fe (OH)3 € Fe'> + 3(OH )

Ks = [Fe™1[0H"1® = 6 x 1078

i fon1®= 2X20 _ =3.33x10"
1.8 x 10
[OH ] = 6.93 x 10" !
pOH = - log (6.93 x 10 1)
pOH = 10.16
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pH
pH

pKw - pOH = 14-10.16 = 3.84
3.84

Ejemplo 8. Calcule el pH requerido para disminuir la concentracién

de manganeso en agua a 0.005 mg/L:

a)

a)

b)

para mntt , b) para Mot

Mn (OH)z 2 Mn'' + 2(0H)
Ks = M "1lon 1% = 8 x 107
iMn'"] = 0.005 mg/L x 1 moles/54.94 x 1g/100 mg = 9.1x10 % M
—-14
[OH™1% = 9—5—19——:3— = 0.88 x 10 °
9.1 x 10
[OH] =0.93 x 10 °
pOH = - log (0.93 x 10 °)
pOH = 3.03
pH = 14-3.03 = 10.965

+ +

Mn(OH)3 & Mn ' + 3H

Ks = [Mn "T1[oH"1® = 1 x 1036
-36
fon 1= 12210 _ =gy x 107
9.1 x 10
[OH ] = 2.2 x 10 *°
pOH = - log (2.2 x 10 %)
pOH =0.66 y pH =14 - 9.66 = 4.34

Ejemplo 9. Se desea fluorar agua agregando fluoruro de sodio hasta

incrementar la concentracién de fluoruro a 0.8 mg/L. Determine si

el fluoruro es soluble en esta concentracién en agua que contiene

50 mg/L de calcio:

Ks = [Ca TI1[F1%2=3x10"°
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[Ca*®] = 50 mg/L x 1 moles40g x 1g/100mg = 1.25x10 ° 99%35

Despejando de Ks:

2. 3x10 "

1.25 x 10 °

8

(F =2.4x 10

"

1.55 x 10—4 mole/L
1.55 x 10" * mole/L x 19g/molex100mg/g=2. 945 mg/L.

[F )

Si es soluble el fluor

Ejemplo 10. Si una muestra de agua tiene un contenido de COs  de

50 mg/L, determine la maxima solubilidad en mg/L para a) ca't, b)

++

Mg

a) Ca co® Z Ca++ + CO3

Ks = [Ca' "1[COs ] =5 x 10°°
[C03= ] = 50 mg/L x 1 mole/60g x 1g/1000 mg = 0.83x10 " mole/L

Despe jando de Ks:

-9
[ca**1 =3%X10  _ 5024 x 107°

8.3 x 10 ¢

(ca**] = 6.02 x 107 mole/L x 40g/mole x 1000 mg/g
= 0.24 mg/L.
b) Para Mg
Ks = [Mg""1(CO~ 1 =4x10°
++ 4x10° —2
[Mg ] = —-'——*""_—4 = 4.8 x 10
8.3 x 10
++ -2
(Mg '] = 4.8 x 10 “ mole/L x 24.3 g/mole

x 1000 mg/g = 1.17 x 10° mg/L.
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Ejemplo 11. ;Cuil es la solubilidad del Al (III) considerando

propiedades anfotéricas del aluminio?

a) pH =
b) pH =
c) pH = 11
Solucién:
(1) (A1%")10H7)® = kps = 1.0 x 10732
(2) [AIOZ-][H+] =Kps = 4 x 10 3
A1%" + 300" 2 AL(OH) 3+ H0
Despe jando [A13+] resulta:
-32 -32 -32
[A13+]= 1.0‘x310 - 1 x ;O X [H+]3 - 10 — [H+]3=101°[H+]3
[OH ] Kw (10* P
f -13 ;
[Al0,7) = 2x 0 :
(5]
Sumando (1) y (2) entonces: é
3+ - 10 +.3 4x10 -13 é
solubilidad = [A1°"] + [A10 7] = 10" [H']® + 222
2 +
[H" ] i
a) pH = 4 = solubilidad = 10'° x (107%)° + 4—i—f%—— =1x192M
10
-13
b) pH = 7 » solubilidad = 10"°(107)% + X0 =4 x 10 ¥
10 :
-13 %
c) pH = 11 » solubilidad = 10'°(1071")% + 4_"1_8_1__1__ =4x10°2M
10 :
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7.5 DETERMINACIONES GRAVIMETRICAS. VALORACION POR PRECIPITACION

Fn los métodos de precipitacién gravimétrico el constituyente
buscado se separa en forma de sustancia insoluble que se pesa
directamente o se transforma en otra sustancia. Diversos requisitos
y propiedades de la forma de precipitacién y de la forma pesada
tienen influencia en el éxito del andlisis. Las desviaciones de
estas exigencias conducen a errores en el resultado. En Quimica
Sanitaria la determinacién gravimétrica mas importante es la s6lidos
en todas sus formas ya que el "precipitado" es tan insoluble que
los sé6lidosque quedan en la disolucién son inferiores al pesos mas
pequefio que puede detectarse con la balanza analitica (0.1 mg).Cabe
sefialar que la existencia de otros constituyentes presentes en el
agua residual no interfiere ni impide 1la precipitacion del

constituyente buscado.

Para otras determinaciones gravimétricas, la forma de precipitacién
no debe quedar contaminada con las sustancias solubles que hay en la
disolucién. Normalmente dicha condicién no se cumple si bien se
trata de reducir al minimo 1la contaminacién eligiendo las

condidiones de precipitacién mas adecuadas.

En cuanto a la preparacién para la pesada, la forma de precipitacién
debe ser facilmente filtrable y lavable, quedando 1libre de
impuirezas solubles. En muchos casos la precipitacién no es correcta
para la pesada y es preciso disolverla y volver a precipitar de otra

manera o calcinarla para transformarla en forma pesable.

Las operaciones generales dentro de la gravitacién son las

siguientes:

- Muestreo: Las operaciones de muestreo requieren técnicas
especiales, segin se trate de sé6lidos, liquidos o de gases,

- Preparacion de la muestra: Si se trata de sélidos, se pulverizan
para asegurar homogeneidad y pesarlas con exactitud,

- Pesado de la muestra: La pesada se hace por diferencia, pesando el
pesafiltro sin la muestra, colocando la muestra en elpesafiltro y

volviendo a pesar.
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- Precipitacién: Una de las operaciones fundamentales en elanalisis

gravimétrico es la precipitacién, esta operaciénconsiste en la
formacién en el seno de un liquido de un compuesto que contenga el
clemento por cuantear y que sea insoluble.

- Filtrado : Después de obtener el precipitado es necesario
separarlo mediante la flltracién. Los medios empleados en la

filtracién de precipitados son, por ejemplo, el papel filtro y

el crisol de Gooch,

- Secado, calcinado de precipitados: Segin la naturaleza de un
precipitado, éste debe ser secado a temperaturas superiores a
1009C, pero inferiores a 250°C; o bien, debe ser calcinado a
temperaturas hasta de 1200°C. El objeto de secar o de calcinar
un precipitado es el de quitar el agua o cualquier otro liquido
en una forma \quimica estable. Un precipitado se somete a secado
entre 100 Yy 250°C cuando a esa temperatura no hay
descomposicién. En cambio, si el precipitado no adquiere una
composicién definida a 1la temperatura de secado, entonces se
calcina a la temperatura a la que se obtenga un compuesto

estable.

La gravimetria se utiliza mucho en Ingenieria Sanitaria Yy
Ambiental principalmente en la determinacién de sélidos en aguas

residuales, ya que es una técnica basada en la obtencién del pesado

en balanza analitica del compuesto estable que contiene 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
dela Quimica Sanitaria y Ambiental cuyo comportamiento se
comprende con las bases quimicas adquiridas en los capitulos
anteriores. Por eJjemplo, los procesos de remocién de tales
compuestos y elementos se explican facilmente con los equilibrios
acido-base, 6xido-reduccién, en medio heterogéneo o cambinacién de
ellos. A continuacién se presentan algunos elementos y sus
compuestos asi como el proceso fisicoquimico propuesto para su

eliminacién. Fig. 8.1.

En la figyra siguiente (Fig. 8.2) se muestra una clasificacién de
los parametros que se emplean para caracterizar a las aguas
residuales. Cabe mencionar dque los métodos de analisis se
encuentran en el "Standard Methods for the Examination of Water

and Wastewater.
8.1 HIERRO Y MANGCANESO.

El hierro y el manganeso se hallan en las aguas naturales Yy, en
algunas residuales. En ciertos procesos no es deseable su
presencia y por eso se eliminan tomando en cuenta sus propiedades

quimicas como son sus solubilidades a diferentes pH.

El hierro y el manganeso estan presentes de manera insoluble y
cantidades significativas en casi todos los suelos sin embargo,
las plantas lo absorben de éste en forma soluble. Ambos elementos
se encuentran bajo condiciones anaerobias en el estado de
oxidacién de + 2 y, en condiciones aerobias o en aguas
superficiales y capas de suelo externas como Fe+3 Yy Mn** que son

los estados mas estables.
Si el agua tiene cantidades significativas de diéxido de carbono y

se halla carbonato ferroso, se llevard a cabo la siguiente

disolucién:
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Fig. 8.1 Matriz parimetro - proceso de eliminacién

Des. Contrhol
s [ Ba|Bredicel en®™ len™ lewlen |7 | Fe | b {Mn |Hg [Ne [grasos| pH |Fenct|Sel|Ag|soT

Flotacién con aire X

Sedimentacién X

Oxidacibn-neduccidn X

Evaporacibn X

Flltnos de canbén X X

bad el Kal Kal
>~

Pp con cal X X

Newthalizacibn X

>~
Pad Kol Kol Fad BadlKal

Pp alumina X X

>~

Pal EaliRad Kol Kol
>
>

Pp sulfato §érnnico x| x

Pl Mol ol Fadl Ral

CLonacibn X

Pad

Pp CRoruwrio §&ruico X X

>~
Pas

Pp Dolomita X

Pp Hidrnbxido §E&uico x| x X

Filtrnos Lecho de
sulfurno ferrnoso X

7 X
Filtros de arena X x| x| x

Filitnacion al vacio X

X
Pp con sulfuros X X X X

Pp con sulfato de
s0dio X X

Pp con carbonatos X X X

X
Ozono X X X

X[ X X
Intencambio L{énico xTx[x [x lx X x| x x| x| x| x

X
0smosLs Lnversa XIx | x |x X | x X X

Pp polimerncs X

Destilacdbn ; X

Extracelén con
so0lvente X X

Pp con hidndxidos
mds §iLtrnacibn X X X

Atheacion X X

Co-pp de hidndxido ferrosd X

Catdlisis X

Congelacidn X X

Inyeccibn pozo profundo

ba
by

Evapornacion solan X

X
tlecthnblisis X |x x| x [x




CLASIFICACION DE

PARAMETROS
+
. . BIOLOéICOS %
FISICOS QUIMICOS MICRO/MACRO RADIOLOGICOS
1. Tempe- 1. Cationes E.Coli, placa 1 1. Total « B 7
ratura
Color Aniones 2. DQO, DBO, COT
Turbiedad 2. pH (COz) Macroalgas
Conduc- Hco; 4. Indice de
Olor CO: Diversidad
Gas OH 5. Otras Bacterias
Algas Dureza fecales
Gusanos Ca 6. Hongos, gusanos
Lodo Mg 7. Virus
(visible) 3. P205 8. Bacterias del
fierro
NH , No No
3 2 3
Norg, NTK 9. Bacterias del azufre
4, As,
Cd
Co
Cr K
Hg Se
Pb Na
Ni Sr
Zn Cl
2
CN F
NH oD
3
Fenol SO~

Fig. 8.2 Parametros empleados para la caracterizacién de las aguas y las

Biocidas 6.

SAAM
Cl

B

Cu
Mn

Grasas y aceites

Taninos

Lignina
Trihalometanos
(THMs)

aguas residuales
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FeCO3 + CO3~ + HeO ——» Fe ' + 2HCO3

El Fe++se oxida a Fe+++y se precipita en forma coloidal; lo mismo
sucede con la oxidacién del manganeso. De acuerdo con Morgan y
Stumm, citado por Sawyer, las velocidades de oxidacién no son
rapidas por lo que las formas reducidas pueden persistir por algun
tiempo en las aguas aereadas. Esto es clerto cuando el pH es
inferior a 6 para la oxidacién del hierro y abajo de 9 para el
caso del manganeso; estas velocidades se efectan por la accién de
los catalizadores 1inorganicos o por 1la presencia de los

microorganismos.

Debido a que el hierro imparte sabor al agua aun a muy bajas
concentraciones, en Estados Unidos de América se recomienda una
concentracién maxima de 0.3 mg/L de hierro o 0.05 mg/L como maximo
de manganeso. Si dichas cantidades se exceden, se debe evaluar la

posibilidad de un tratamiento para reducir las concentraciones.

Las reacciones redox del hierro se manifiestan en importantes
fenémenos en las aguas naturales y en los sistemas de tratamiento

de aguas residuales. Por ejemplo, la oxidacién de minerales como

la pirita (FeSz(s)) produce aguas acidas que causan problemas en

los drenajes. En aguas superficiales, el hierro tiene el siguiente

equilibrio:

Fe(OH)3(s) + 3H € Fe>' + 3H20 K = 10°

Por otra parte, el hierro contenido en el agua de pozo (forma

reducida) posee el siguiente equilibrio:

2_
FeS(s) ¢ FeZ' + S2 K =102

En una zona intermedia, nl muy profunda ni muy superficial se

realiza el siguiente equilibrio:

+ 2+
(._

FeCO3(s) + H Fe“  + HCO3 K = 10
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La oxidacién de FeS (s) a sulfato ferroso en el agua se puede

efectuar de la siguiente manera:

2 x (8Hz20 + FeSz(s) ¢ Fe2' + 25047 + 18H + 14e7)
S5
(—

7 x (4e” + 4H" + 02

2H20 + 2FeS2 (s) + 702 ¢ 2Fe?’ + 4S04?” + 4H

Asi, Snoeyink cita "algunas relaciones quimicas entre las especies
de azufre y hlerro ferroso disuelto", en donde se encuentran los
equilibrios de Fe2+, FeS2, Fe(OH)2, Fe(GOH)3 y Fe>' a diferente pH

y diversos potenciales (E).

También, Snoeylink presenta un esquema clasico de estequiometria de
aguas residuales acidas provenientes de minas en donde se efectuan

las siguientes reacciones:

4FeSz2(s) + 1402 + 4H20 € 4FeZ” + 8H' + 8S042

aFe®" + 8H' + 02 € aFe® + 2H20

aFe®" + 12H20 2 4Fe(OH)3(s) + 12H'

El cual se traduce en que por cada mol de pirita que se oxida se
produce un mol de Fe(OH)3(s) que es el causante del color café

amarillento presente en estas aguas.

Otra reaccién que se realiza es la oxidacién del FeSz(s) por el

hierro férrico, con la siguiente estequiometria:
FeSa(s) + 14Fe® + 8H20 2 15Fe®’ + 2504~ + 16H"
Para complementar lo que sucede en este tipo de desechos, se debe

considerar la presencia de microorganismos que a pH bajo catalizan

la oxidacién del Fe2+y que requieren bajas cantidades de oxigeno

para sobrevivir.
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En las aguas naturales, el hilerro y el manganeso tienen niveles
superiores a 10 mg/L y 2 mg mg/L respectivamente. El hierro es un
elemento que se encuentra en mayor porporcién y mas frecuentemente
que el manganeso. Como se ha venido mencionando, el hierro existe
en dos estados de oxidacién + 2 6 + 3, mientras que, el manganeso,
posee cinco estados de oxidaciéon (+2, +3, +4, +6 y +7) en el agua;
Morgan y Stumm (1964) han demostrado que en agua que contiene
oxigeno disuelto el hierro se halla como hierro (III) y el
manganeso como mangneso (IV). Sin embargo, en la mayoria de las
aguas subterraneas el hierro y el manganeso existen principalmente
en la forma reducida y en ausencia de especies como los sulfarosy
los carbonatos; la solubilidad de los dos metales est& controlada

por el hidréxido del metal en fase sé6lida:
Fe(OH)z(s) & Fe®' (ac) + 20H (ac)
Mn(OH)2(s) < MnZ' (ac) + 20H (ac)

Suponiendo una solucién ideal en el equilibrio, las relaciones

seran:
-15.1

10 a 25xC

Ks

.. [Fe*)[0H 12

10 1%:9 4 25xC

Ks (Mn®* 11012

Mn

En realidad ambas reacciones estdn compitiendo ademas de que
existe la formaclén de iones complejos los cuales incrementan la
solubilidad asi como las variaciones de pH y alcalinidad pues, el
hierro y el manganeso solubles presentes en estas aguas se

controlan, con frecuencia, por la solubilidad de sus carbonatos:
FeCOa(ac) 2 Fe?* (ac) + C03® (ac)
MnCO3(s) 2 Mn®* (ac) + C0s® (ac)

Suponiendo una solucién ideal, las relaciones en el equilibrio

estaran dadas por:
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-10.7

(FeZ*1(c03%"] = 10 a 25xC

&

10

MnZ*11c03%7] = 10719 % a 25xC

&

Nota: las KsF y KsH estan muy cercanas por tanto, ambos
e n

precipitan casi Jjuntos.

2.1.1 Métodos de remocién del hierro y del manganeso

Reh (1972) 1list6 los siguientes procesos para remover el hlerro y

el manganeso tomandolos solos o en combinacién:

1. Oxldacién con oxigeno, cloro o permanganato de postasio seguido
de sedimentacion y filtracién. Cal o NaOH se pueden adicionar

para Justar el pH.

2. Ablandamiento con cal para remover el hierro y el manganeso

Jjunto con otros metales que también causan dureza.

3. Intercambio i6énico operado en el ciclo del sodio. En este caso,
el agua no deberia de oxligenarse antes de pasar por el
intercamblio i6nico ya que se puede precipitar el Fe(OH)a y el
MnO2 en el lecho.

4. Proceso de zeolita de manganeso. En este proceso la zeolita de
arena verde se convierte a zeolita manganosa por medio de una
solucién de permanganato de potasio y sales de manganeso (II).
La zeolita de manganeso tiene una capacidad de intercambio de
cerca de 0.08 1b/ft2 para hierro o manganeso. La velocidad del
flujo es aproximadamente de 3 gpm/ftzy, normalmente, cerca de

0.18 1b/ft2 se requieren por generacién.

Por lo general el método mé&s comin utilizado para remocién de

hierro y manganeso es la aereacién segulda de sedimentacién y de
filtraclén. La aereacién eleva el pH del agua por eliminacion de

CO2 e introduce oxigeno para la oxidacién de hierro (II) y
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manganeso (II). O’Connor (1971) establece que la unidad de
sedimentacién por lo regular no se incluye si el hierro y el
manganeso se encuentran en iones de 10 mg/L. Reh (1872) recomienda
la coagulacién con aluminio si se trata de hierro y manganeso

organico seguida de sedimentacién y filtracién.

8.2 SULFUROS Y SULFATOS

Los sulfuros y los sulfatos estan intimamente relacionados por las
reacciones de 6xido-reduccién que se llevan a cabo en los sistemas
en donde se encuentra presente el elemento azufre y esto se puede
visualizar en la siguiente figura que muestra el ciclo del azufre
en donde la presencia de bacterias, bajo condiciones aerébicas,

permite los cambios de estado de oxidacién del elemento:

En condiciones anaerobias Sawyer (1957) cita la siguiente ecuacién

de la reduccién del sulfato:

SOs~ + materia organica bacterias > S + H20 + CO2
anaerobias

S” + 28" 2 HaS

Los 1iones sulfato (SO4=) son de las sustancias que se hallan en
mayor cantidad dentro de las aguas naturales y, debido a sus
efectos sobre la salud y su accién sobre los materiales de los
ductos que conducen aguas que contienen estos iones, en estados
Unidos de América se toma como limite superior 250 mg/L de sulfato
en aguas destinadas a consumo humano. Dentro de las aguas
residuales los mayores problemas son el del olor y el de la
corrosién resultante de 1la reduccién de sulfatos a 4acido

sulfhidrico (sulfato de hidrégeno) con un pH acido.

Existen relaciones entre HeS, HS Yy S= a varios de pH. Asi, a
valores de pH iguales o mayores que 8 la mayoria del azufre
reducido se presenta en solucién como HS—y S=; la cantidad de H2S

es tan pequefia que su presién parcial es Iinsignificante y no
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surgen problemas de olor. A niveles de pH abajo de 8, el
equilibrio cambia rapidamente Jjunto con ia formacién de HaS
desionizado y es cerca de B80% completa a pH 7; bajo tales
condiciones y siempre que la reduccién de sulfatos produzca una
cantidad significativa del ié6n sulfuro, la presién parcial del
sulfuro de hidrégeno viene a ser bastante grande con 1lo que se

ocaslonan serlos problemas de olor.

Cuando en los desechos domésticos las temperaturas son altas, los
tiempos de retenciétn en las alcantarillas son grandes y la
concentracién de sulfatos es apreciable, se presentan problemas de
corrosién que van asoclados a 1la reduccién de sulfatos.
Actualmente el H2S, o acido sulfhidrico, es un acido mas débil que
el acldo carbdénico y tiene poco efecto sobre concretos de buena

calidad.

Cierto tipo de alcantarillas proveé un medio ambiente no usual
para cambios biolégicos en los compuestos del azufre existentes en
. aguas residuales. Las alcantarillas son realmente parte de un
sistema de tratamiento para cambios biclégicos que suceden
constantemente durante el transporte. Estos cambios requieren de
oxigeno y si no hay suficientes cantidades de este elemento a
través de la aceleracién natural de la alcantarilla, ocurre una
reduccién de sulfatos y se forma el ién sulfuro. En los niveles de
pH usual de aguas residuales domésticas la mayoria de los sulfuros
se convierten en 4acido sulfhidrico y parte de él1 pasa a la

atmésfera; no habran problemas si el sistema esta bien ventilado.

Las bacterias capaces de oxidar sulfuros de hidrégeno a &acidos
sulfurico son ubicuas en la naturaleza y estdn siempre presentes
en aguas de desecho doméstico. Debido a las condiciones aerébicas
que normalmente prevalecen en las aguas residuales, estas
bacterias oxidan al sulfuro de hidrégeno a acido sulfurico:
HaS + 202 -» H2S04

que por ser un &acldo fuerte ataca al concreto. En cuanto a sus
propiedades, se puede mencionar que el acido sulfhidrico es un gas
incoloro, sumamente venenoso y posee un desagradable olor a huevos

podridos, se encuentra también en algunos depésitos de petréleo y
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es un producto de la descomposicién de las proteinas. En las zonas
costeras, pantanos y turbas, se produce en grandes cantidades

debido a la descomposicién anaerébica de la materia orgéanica.

El diéxido de azufre, SO2, es un gas incoloro, venenoso con un
olor asfixiante y se emplea para blanquear el papel, los textiles
y la harina y, en algunas ocasiones, se usa en pequefias cantidades
para secar los frutos naturales. Ademds, se utiliza en la

elaboraci6én de papel.

El diéxido de azufre se produce al quemar combustibles que
contienen azufre lo que contribuye a la contaminacién del aire.

En la digestién anaerobia de lodos y aguas residuales industriales
los sulfatos se reducen a sulfuro de hidrégeno que se une con el
metano y el diéxido de carbono. Conociendo la cantidad de sulfatos
en los lodos alimentados al digestor se puede estimar el contenido
de H2S gaseoso que se producira. Este dato se utiliza en el disefio
de las unidades para eliminar el gas. Cabe mencionar que las
determinaciones de sulfato se han empleado en investigaciones como
un medio para demostrar 1la degradabilidad biolégicade los
sulfatos de alquilo y los alquilbencensulfonatos que se usan en la

produccién de detergentes sintéticos.

Se ha propuesto un cierto numero de métodos volumétricos para la
determinacién de sulfatos pero ninguno de ellos se ha
estandarizado pues carecen de sensibilidad y precisién y no son
aplicables a aguas naturales o potables. MAs bien, son empleados

para el andlisis de aguas de calderas y aguas salinas.

Hay dos métodos para determinar sulfatos empleando procedimientos
gravimétricos o turbidimétricos Yy que se consideran
estandarizados; la eleccién de cualquiera de ellos depende del
prepdosito de la determinacién. E1l método gravimétrico se basa en
la adicién de Ba'® para dar BaSOs muy insoluble (Ks = 1 x 10 %)
el cual se separa a través de un medio filtrante y controlando las
condiciones de pH. Elv método turbimétrico aprovecha el hecho de
que el sulfato de bario forma un precipitado coloidal, la tubiedad

formada se mide y se compara con una curva patrén previamente

ta%s
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realizada. Ambos métodos son sensibles en muestras con mas de 10

mg/L de SOs™.

Ejemplo:

¢Es posible a 25°C oxidar el sulfuro en aguas naturales con
nitrato?. Las concentraciones tipicas que existen son de 10—4M
de especies reaccionantes y pH de 8. Suponga que los efectos de la

fuerza iénica son despreciables. La reaccién es:
H  + NO3~ + HS + H20 & SO04% + NHe'

Se debe encontrar si la reaccién es espontadnea asi como esta

escrita.
AGF® (calorias)
H20(1) -56. 69
HS + 3.01
NOs -26.41
H 0.0
SO -177.34
NHs"* - 19.0
AG® = (-19-177.34) - (-26.41 + 3.01 - 56.69) = - 116.25 cal
AG = AG° + RT 1n Q
Q [NHa' 1150427 ]
[NO3 1{HS 1[H"]
Donde:
[NHe'] = 107%, [S0e%7) = 10°%, [No3") = 10 %, [HS') = 10}

y [H']=10"°

-4 -4
E:O )510 )—s = 1078
(10 7)(10 ")Y(10 7)

Q=

116.25 + 1.987 x 10 > x 298 x 2.3 log 10°
116.25 + 10.9 = - 105.35

Por tanto: AG
AG

Como AG < O (negativa), la reaccién procederi espontaneamente con

estas concentraciones.
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8.3 FOSFORO Y FOSFATOS.

El fésforo (P) tiene numero atémico de 15 uma, su peso atémico es

de 30.974, su configuracion electrénica es la sigulente:

[Ne] 35° p°
Sus estados de oxidacién son de * 3, 5 y 4.

Existe un gran nimero de oxoaniones del fésforo siendo los méas
importantes los derivados del acido tribasico, acido
ortofosférico, H3POs4. Los ortofosfatos poseen grupos PO4
tetraédricos. Se conocen los fosfatos P043—, HP042— y H2PO+ de la

mayoria de los 1iones metalicos. Algunos son de importancia
practica como por ejemplo, el fosfato aniénico en los
fertilizantes, los fosfatos alcalinos como soluciones
amortiguadoras en andlisis y otros. Los minerales naturales del
féosforo son todos rellos ortofosfatos y el principal es el

fluorapatito, Cas (POa)s. Ca Fz.

En algunas aguas naturales el fosfato se presenta en huellas y en
otras, se encuentra en cantidades apreciables en periodos de
escasa actividad biolégica. Las huellas de fosfato estimulan la
tendencia al desarrollo de las algas en depdsitos y embalses. Las
aguas que reciben aguas negras crudas o tratadas, drenajes
agricolas y cilertos desechos industriales, 1llegan a contener

concentraciones apreciables de fosfato.

Ademas de esto, diversas formas de fosfato se agregan con
frecuencia a aguas domésticas o industriales y, en ocasiones, se
identifican en wuna misma muestra tanto ortofosfato como
polifosfatos (fosfatos deshidratados molecularmente), en tales
casos, los resultados analiticos del ortofosfato son demasiado

elevados, en particular los obtenidos por el método volumétrico.

El fésforo esta presente en varias formas de fosfato que son de
interés en la amplia variedad de procesos biolégicos y quimicos en
aguas naturales, aguas residuales y aguas tratadas, por ejemplo,

el fosfato es un nutriente requerido para el crecimiento de todes
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los protoplasmas vivientes que contienen aproximadamente 2 por
ciento de fosfato en una base seca, como tal, el fésforo puede ser
elemento escaso que limita el crecimiento de plantas acuaticas
fotosintéticas. Los fosfotas se utilizan como un nutriente por
organismos en procesos de tratamiento biolégico de residuos asi
como en la industria en los procesos de ablandamiento de agua por

su habilidad para formar sales de calcio de solubilidad limitada.

También, los fosfatos condensados se emplean como agentes para
formar complejos de ca®t y Fe** en aguas de calderas como "agentes
de tratamiento de entrada“ por ejemplo, el uso de tripolifosfato
de sodio el cual absorbe en la superficie de cristales de calcita
y asi previene la precipitacién del carbonato de calcio o como
constituyente en formulaciones de detergentes sintéticos (el
tripolifosfato estabiliza las particulas sucias donde forma
complejos con Ca2+ y Mg2+ para prevenirlos de combinarse con la

molécula del detergente).

Las clases mas comunes de compuestos son: ortofosfatos (POf),
pclifosfatos pirofosfatos (P207—4); tripolifosfatos (P3010_5);
metafosfatos, trimetafosfatos (P309-3); fosfatos organicos,
glucosa 6- fosfato (PCeOgHs). En el anién ortofosfato, el atomo de
fésforo estd unido centralmente a los atomos de oxigeno los cuales

estan localizados en los vértices del tetraedro.

Los fosfatos condensados (los polifosfatos y metafosfatos), estén
formados por la condensacién de dos o mas grupos ortofosfatos y
tienen la uni6én caracteristica P-0-P) pero, mientras que los
polifosfatos son moléculas lineales, 1los metafosfatos son

ciclicos.

En aguas residuales domésticas frescas y crudas, los fosfatos

estan distribuidos aproximadamente como sigue:

ortofosfatos, 5 mg/L como fésforo
tripolifosfato, 3 mg/L como fésforo
pirofosfato, 1 mg/L como fésforo
fosfatos organicos, 1 mg/L como fésforo
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El tratamiento biolégico secundario y el contacto prolongado
verdadero con los microorganismos en desechos crudos, aseguran la
hidré6lisis de fosfatos condensados a ortofosfatos. Los

tripolifosfatos, por ejemplo, se hidrolizan como sigue:
H P3010*” + 2H20 » 3HPO:®  + 2H"

La hidré6lisis es catalizada por H+a 10°C; el tiempo para 54 de
hidrélisis de una solucién de pirofosfatos a pH 4 es la cerca de 1
afio; a pH 7 es de bastantes afios y, a pH 10, es de varios siglos.
De hecho, la catalisis de la reaccién de hidrélisis por enzimas es
importante en aguas naturales no estériles. Los efluentes de aguas
residuales y aguas naturales contienen cantidades significativas
de fosfatos unidos organicamente. Se ha estimado el contenido de
fosfatos en aguas naturales entre 30 y 60% de los fosfatos totales

a la categoria de unidos organicamente.

El comportamiento del fosfato de calcio precipitado en soluciones
acuosas diluldas sirve para ilustrar algunas de las dificultades
que se pueden afrontar cuando se intenta aplicar los calculos de
equilibrio para predecir concentraciones de solucién de iones en
contacto con sé6lidos. El sistema de fosfato de calcio por si mismo

resulta muy complejo.
Ejemplo:

La magnitud de la concentracidon de fosfatos que se podria predecir
en el equilibrio con hidroxiapatita (es el sélido estable bajo
condiciones de agua natural tipica de concentracién en solucién,

pH y temperatura) son las siguientes:

De la Tabla 6.5 (Snoeyink, 1982) el pK para la siguiente reaccién
es de 55.9 (Ks = 1.258 x 10 °)

Cas(POs)3 (OH)(s) € 5Ca®’ + 3P0s° + OH~

1ca®*1%1Pos® 1% [0H"] = 1.258 x 10°%°
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Respuesta:

Para condiciones tipicas de pH 8 y [Ca2+] = 1.5 x 10°°M (150 mg/L

como CaCO03)

(1.5 x 10 )°[P04a>"13(1078) = 1.258 x 10>
[POa37] = 1.1835 x 10 2 M

3.7 x 10 ° ug/L como fésforo

Por 1o tanto, se deduce que 1las aguas naturales estan en
equilibrio con las hidroxiapatita que controla la concentracién de
ortofosfatos y ésto podria aprovecharse para el problema del
crecimiento de algas asociadas con la existencia del fésforo pues
se podria precipitar éste como fosfato agregando sales de calcio

como cal.

Por dltimo, las concentraciones tiplicas de fésforo total en agua

y aguas residuales, de acuerdo con Snoeyink (1980), son las

siguientes:

Aguas residuales
domésticas 3-15 mg/L como P 1-5 x 107* M
Drenajes agricolas 0.05-1 mg/L como P 1-5 x 10°° M
Agua superficial

de lagos 0.01-0.04 mg/L como P 3-13 x 100’ M
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8.4 NITROGENO Y SUS COMPUESTOS

Los compuestos de nitrégeno son de particular importancia para el
Ingeniero Ambiental debido al papel que Jjuegan sus compucstos cen

la atmésfera y en los procesos de vida animal y vegetal.

La quimica del nitrégeno es compleja a causa de los diferentes
estados de oxidacidn que éste toma y que pueden ser positivos o

negativos segun se mantengan condiciones aerobias o anaerobias.

Desde el punto de vista de la quimica inorgénica, el nitrégeno

existe en los siguientes estados:

-3 0 +1 +2 +3 +4 +5
NH3 N2 N20 NO N203 NOz N20s

La asimilacién relativa de C-N-P en los seres vivos es muy grande.

Estos elementos limitan el desarrollo de la vida y, a su vez, los
organismos regulan efectivamente 1la concentracién de aquellos

elementos que son de proporcionalidad variable.

Existe una enorme reserva de nitrégeno molecular en forma de gas
atmosférico y disuelto en el agua pero esta reserva es sélo
asequible a un reducido nimero de seres, bacterias y cianéfagos o

cianoficeas.

El nitrégeno se encuentra en el agua en tres formas: gas disuelto,

combinaciones inorganicas y en combinaciones orgéanicas.

El nitrégeno inorganico no gaseoso se halla en forma de nitratos,
nitritos y amonios. Por lo que se refiere a este Ultimo, solamente
a pH superiores a 9 pueden encontrarse concentraciones importantes
de amoniaco. En condiciones normales, la fraccién de amonio es muy

pequeiia.

El amoniaco es oxidado por accién quimica, fotoquimica y
bateriana. En las aguas este proceso se acelera por la actividad
de las bacterias. Interviene también en el equilibrio la

asimilacién por parte de 1los vegetales. Las algas asimilan
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directamente el nitrato y el amonio (éste a velocidad mayor). Los
aminodcidos son desaminados de modo que su nitroégeno es asimilado
igualmente como amonio. Aunque el nitrito se considera mas o menos

toxico puede ser asimilado por el fitoplancton en presencia de luz.

Las proporciones entre las distintas formas de nitrégeno en un
volumen de agua representan el equilibrio de multitud de procesos.
Si todo ocurre normalmente, es natural encontrar la mayor fraccién
en forma de nitrato, que es precisamente la forma mas oxidada. La
concentracién relativa de amonio y de nitrito es mayor donde la

descomposici6én de la materia organica es mas activa.

Los elementos quimicos, incluidos todos los elementos esenciales
del protoplasma, tienden a circular en la bidsfera por vias
caracteristicas del ambiente a los organismos y de éstos otra vez
al punto de partida. En la figura 8.4 puede apreciarse la
esquematizacién de este ciclo. El nitrégeno en el protoplasma se
descompone, de organico en inorganico, mediante una serie de
bacterias desintegradoras, especlializadas cada una, en una parte
especifica de la tarea. Una porcién de este nitrégeno termina en
nitrato que es la forma de uso mas facil por parte de las plantas

verdes; con esto se completa el ciclo.

El aire que contiene 80% de nitrégeno es a la vez el mayor
depésito y la mayor valvula de seguridad del sistema. El nitrégeno
penetra continuamente en el aire por la accién de las bacterias
desnitrificantes y regresa de la misma manera al ciclo por la
accion de las bacterias fijadoras de este elemento a las algas

verdi-azuladas o por la accién del relampago.

La introduccién de materias nutrientes a los lagos o depé6sitos
pone en movimiento una cadena Unica de sucesos porque las aguas en
reposo son, esencialmente, comunidades cerradas en las que los
materiales alimenticios se mantienen o acumulan por circulacién a

través de los diferentes niveles tréficos.

Sawyer ha concluido que cualquier lago estratificado que tenga més

de 0.3 ppm de nitrégeno orgadnico y 0.1 ppm de fésforo inorgdnico
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en el tiempo de la inversién de primavera, producira

florecimientos molestos de algas.

La correlacién entre el ciclo de los nutrientes en los lagos y los

valores criticos presentados por Sawyer es como sigue:

1) Las algas toman y almacenan fésforo y nitrégeno.

2) Al morir se asientan en el fondo de los lagos.

3) Los depésitos sépticos del fondo desprenden nuevamente fé6sforo
y nitrégeno a las algas.

4) La inversion primaveral arrastra fésforo y nitrégeno hacia la
superficie en donde éstos promueven el crecimiento de nuevas
cosechas de algas.

La actividad de la vida biolégica en las aguas residuales produce

muchos cambios en la composicién quimica de sus s6lidos. Estos

cambios bioquimicos no solamente indican las actividades de los
microorganismos sino que miden, asimismo, el grado de
descomposicién de 1los sé6lidos y por ende 1la eficiencia en

cualquier proceso de tratamiento en particular.
8.4.1 Fuentes de contaminacién del nitrégeno.

Las fuentes de contaminacién de nitrégeno como amoniaco, nitratos

y nitritos asi como de nitrégeno organico, son las siguientes:

o Contaminacién por nitré6geno amoniacal: proviene principalmente
de las industrias de galvanoplastia, elaboraciéon de
fertilizantes, fabricaciéon de fosfatos, de las plantas
generadoras de potencia eléctrica con vapor y de la fabricacién

del vidrio.

o Contaminacién por nitrégeno organico: viene, basicamente, de

la fabricacién de fertilizantes.
o Contaminacién de nitrégeno de nitratos: procede, esencialmente,

de la fabricacién de fertilizantes y de la manufactura del

hierro y el acero.

176




La concentracion de nitratos en aguas naturales es relativamente
pequefia. Pueden existir compuestos nitrogenados en las aguas de
desecho los cuales, mediante una serie de oxidaciones

bacteriolégicas, se transforman a nitratos.

La concentracién de nitratos en aguas naturales varia con las
épocas del afio. Se ha establecido como norma una concentracion de

10 ppm maximo en agua para beber.

—~ El nitrégeno de los nitridos tienen una vida corta ya que a
travées de agentes oxidantes y reductores son transformados

rdpidamente a nitratos.

Sin embargo, el nitrito de sodio se usa ampliamente para evitar la
corrosién del acero en sistemas de enfriamiento abierto débido a
sus propiedades oxidantes que favorecen la inhibicién al formar
una pelicula de 6xido de hierro sobre el acero. Para llevar a cabo
este proceso se debe alimentar a nitrito en concentraciones

superiores a las normalmente requeridas.

Por otra parte, el aire conforman la baja atmdsfera terrestre y,
considerando como gas ideal, tienen los siguientes principales
compuestos presentados como pocentaje en volumen:

N 0] Ar Co Ne Gases varios
2 2 2

78.09% 20.94% 0.93% 0.033% 0.0018% 0.0052%

Cualquier sustancia distinta de las indicadas significa, de por

si, una contaminacién. Estos contaminantes pueden ser: gases (se
hallan en proporciones muy pequefias por unidad de volumen),
particulas (corpisculos liquidos o sélidos cuyo tamafio varia de O
a 10 micras) y aerosoles (suspensiones coloidales producidas por

la interaccién fisica de contaminantes s6lidos y liquidos).

Los dos contaminantes méas caracteristicos son: NO y NOz,
midiéndose, generalmente, su suma y obteniéndose una medida de los
6xidos totales NOx. Los dos 6xidos provienen de procesos de

combustién ei: donde se alcanzan temperaturas muy elevadas
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como dentro del conducto de la chimenea por combinacién de N y

02 del aire.

Los focos emisores de NO y NOz2 son los escapes de vehiculos
automotores, procesos de combustién en la industria del acero,

petroquimica, centrales termoeléctricas, etcétera.

El gran peligro que presentan los o6xidos de nitrégeno estéa
vinculado con la accién de la luz solar que incide sobre una
atmésfera muy contaminada dando lugar a procesos fotoquimicos con
la produccién de contaminantes secundarios de mayor toxicidad como
son el ozono (03) y el nitrato de peroxibenzoilo; este WGltimo
sospechoso de ser un agente cancerigeno. Se trata de un
contaminante que, emitido por chimeneas industriales, tiene un

color rojiso y al descargarse en una atmésfera saturada de vapor
de agua puede dar lugar a la formacién de acido nitrico muy
perjudicial para el suelo y el agua donde se haya descargado

finalmente.

Ejemplo 1:

Una muestra de agua contiene 10 mg/l1 de N-NH3, 2 mg/l1 de nitrito y
25 mg/l de nitrato. Calcular 1la concentraciétn de nitrégeno
inorganico total.

Respuesta:

Nitrégeno inorganico total = N-NH3 + N-NOz + N-NO3

N-NH3 = 10 mg/1 x %; = 8.2 mg/l
14

N-NO2 = 2 mg/1 x a6 = 0.6 mg/1
14

N-NO3 = 25 mg/1 x 55 = 5.6 mg/1

nitrégeno inorganico total = 14.4 mg/l

178




Ejemplo 2:

JCuadnto nitrato podria producirse de la oxidacién total de:
a) S mg/l1 de NH3 y b) 5 mg/l de N-NHs?

Respuesta:

a) Las siguientes ecuaciones
2NHs + 302 —> 2NO2 + 2H + 2Hz0
2NO2~ + 02 —— 2NO3
indican que 1 mole de NH3 puede transformarse en 1 mole de NO3~

Por tanto:

b) Relacionando la concentracién de las especies al nitrégeno,
los calculos se pueden simplificar a partir de que el

nitrégeno se conserva en la reaccion:

5 %g N-NH3 deben producir 5 Eg de N-NO3

Ejemplo 3:

Utilizando los siguientes datos de una planta de tratamiento,, del
proceso secundario determinar el por ciento de remocién de

nitrégeno total y de nitrégeno organico.
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Influente Ef luente

{mg/L) {mg/L)
NTK 40 8.2
N-NH3 30 9.0
N-NO2 0 4
N-NO3 0 20
Respuesta:
A. Convertir todos los valores a términos de nitrégeno. Los

factores de conversién son como siguen:

a) para N - NH3 14/17 = 0.824
b) para N -~ NOz 14/46 = 0.304
c) para N - NO3 14/62 = 0.226

aplicando estos factores, se obtienen los siguientes valores:

Influente Efluente

(mg/L) (Mg/L
NTK 40 8.2
N-NH3 24.7 7.4
N-NO2 0 1.2
N-NQOa 0 4.6

B. Como el valor de NTK incluye al amoniaco, el nitrégeno total

es la suma de los valores NTK, NOz y NO3

N total en el influente = 40 mg/L

N total en el efluente = 14 mg/L
40 - 14

% de remocién = —i0 x 100 = B65%
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C. El nitrégeno orgdnico es la diferencia entre el nitrégeno
total Kjeldahl (NTK) y el N-NH3
N organico en el influente = 40-24.1 = 15.3 mg/L
N organico en el efluente = 8.2-7.4 = 0.8 mg/L
15.3 - 0.8 :

% de remocidén = —453 x 100 = 95%

Es conveniente mencionar que en varios sistemas de tratamiento se
va a llevar a cabo la denitrificacién [la conversién de NO3 a
N2(ac)] 1la cual es una reacciém comin catalizada por muchas
bacterias y que puede proceder rapidamente. Sin embargo, sucede
que el microorganismo que cataliza esta reaccién, no es capaz de

catalizar el proceso inverso (N2(ac) > NO3 ).

De tal forma que es evidente que la reaccién que involucra la
conversién de Na2(ac) a NHa® 6 NO3~ procede lentamente. Esta
suposicién estd bien apoyada ya que la interconversién de las
otras especies involucradas en el ciclo del nitrégeno procede

relativamente facil y rapido.
-

Por otro lado, el NOz es una especie transitoria en las aguas
naturales y en los procesos de tratamiento de aguas residuales
-sb6lo existe en cantidades insignificantes y se convierte

rapidamente a NO3 6 a NHa'.
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8.5 CLORO Y SUS COMPUESTOS

El cloro puede estar presente en las aguas bajo las formas de
cloro libre disponible, como lOCl y/o iones OCI_, o de cloro

combinado disponible en cloraminas u otros cloros derivados. Cabe

sefialar que estos clases de cloro llegan a estar presentes

simultaneamente:

El cloro no es estable en solucién acuosa y su contenido en
muestras o soluciones, especialmente en aquellas muy diluidas,
tiende a disminuir rapidamente. La exposicién a la luz solar o a
la luz intensa, lo mismo que la agitacién, reduce aun mas el cloro

presente en tales soluciones.

En la industria, el cloro se usa en la elaboracién de papel,
tinturas, textiles, medicinas, insecticidas, pinturas, plasticos,
hules, cloroformo, tetracloruro de carbono, soluciones
blanqueadoras y bromo. En el tratamiento de agua y aguas
residuales el cloro se utiliza como un agente oxidante y un
desinfectante. Como agente oxidante se emplea para control de
sabor y olor asi como para remocién de color en el tratamiento de
aguas municipales pues en estas se realiza una oxidacién de
compuestos organicos. Se usa, también, para la oxidacién de Fe
(IT) y Mn (II) en abastecimiento de agua superficiales; en el
tratamiento de residuos industriales se utiliza el cloro para
oxidar compuestos como los cianuros. En el tratamiento de rggiduos
domésticos, sus usos incluyen control de olor, oxidacién de
sulfuros, remocién de amonio y desinfeccién. Como desinfectante se
utiliza en el tratamiento de agua potable municipal y, como se

mencioné anteriormente, para desinfeccién de agua residual.

El cloro se emplea para control de lamas o de obstruccién por
organismos en aplicaciones de tratamiento de aguas industriales
tales como torres de enfriamiento y condensadores. Ademas, en una
parte que pueda ser considerada como desinfeccién seleetiva o

destruccién selectiva, el cloro se utiliza para el control de

microorganismos filamentosos (abultados) en el tratamiento de
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lodos activados de aguas residuales. Asimismo, el cloro se usa

ampliamente como un desinfectante en albercas.

Es importante apuntar que algunos compuestos indeseables se
llegaran a formar, bajo ciertas condiciones, cuando el cloro

reacciona con materia organica.

El término cloro acuoso, como se emplea en tratamiento de agua y
aguas residuales, se refiere no solamente a la especie de cloro
elemental Clz2, sino, también, a una variedad de otras especies’
incluyendo el &acido hipocloroso, HOCl, ién hipoclorito, ocl~ y

varias especies de cloraminas tales como monocloraminas NHz2Cl, y
dicloramina NHCl2. El cloro es usado (o aplicado) en varias

formas. Actualmente se utiliza como gas Clz2(g) generado de la
vaporizacién de cloro 1liquido almacenado bajo presién. Cabe
destacar que las sales de HOCl tal como hipoclorito de sodio o
blanqueador, NaCl e hipoclorito de calcio, Ca(0Cl)2, sea asimismo

empleadas para diversos fines.

A temperatura ambiente y presién atmosférica, Clz es un gas verde
claro que en algunos casos, llega a comprimirse hasta quedar como
un liquido verde amarillento. El cloro en forma de gas o liquida
reacciona con agua para hidratarse. El cloro liquido constituye

los compuestos Clz2 . 8H20 cristales de cloro a una temperatura

menor de 490F.
El gas cloro se disuelve en agua de la siguiente manera:
Y -2
Clz(g) € Clz(ac) Ko = 6.2 x 10 (8.5.1)

El Cla2(ac) reacciona con agua, un atomo es oxidado a Cl (+1) y el

otro es reducido a Cl (~1), esto es:

4

Clz(ac) + H20 € HOC1 + N' + c1” Ki = 4 x 10 =~ (8.5.2)

El 4acido clorhidrico creado se disocia completamente bajo
condiciones de solucién acuosa diluida. El &cido hipocloroso, por

otro lado, es un acido relativamente débil:
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Hocl 2H  +oc1” pKa = 7.5 (8.5.3)

De las ecuaciones (B8.5.2) y (8.5.3) se deduce que la cantidad
relativa de las diferentes especies oxidadas de cloro es una

funcién del pH.

A partir de los valores de pKa a 25°C se puede deducir que a pH de
7.5 las actividades de {HOC1} y {OCl } son iguales. A valores de
pH abajo de 7.5 predomina el HOCl mientras que, arriba de 7.5, es
predominante la especie {OCl }. Esto es de mas interés académico
debido a que la habilidad desinfectante del HOCl es considerada
por lo general mayor que la de OC1 . E1 HOCl es cerca de 80 a 100
veces mas efectiva para & €ali que el i6n OCl . El Clz2(ac) no es
importante arriba de un pH de 12. En el rango de pH de las aguas
naturales (pH de 6 a 9) las cantidades relativas de HOC1 y OCl1 son
sensibles al pH. Como ya se dijo, el HOCl y el OCl1~ difieren mucho
en su habilidad desinfectante asi que el pH puede ser un factor
critico en determinar el grado de desinfeccidén por un cierto nivel

de cloro.

La forma en la que el cloro se adiciona al agua afecta en alguna
manera las propiedades quimicas de ésta: la adicién de cloro
gaseoso al agua bajara su alcalinidad debido a la produccién de
4cido fuerte y HOCl por la reaccién en la ecuaciéon (8.5.2). Sin

embargo, si el cloro es dosificado como sal de acido hipocloroso:
+ -
Na OC1 > Na + OCl
y 0C1~ + H20 2 HOC1 + OH
habra un incremento en alcalinidad para el punto que reaccione con

H=0. El uso de hipoclorito de calcio incrementa tanto la

alcalinidad como la dureza total (Ca2+) del agua:

ca(0Cl)2 » CaZ' + 20c1”

20C1  + 2H20 - 2HOC1 + 20H
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Si se agrega una cantidad conocida de cualquiera de las clases de
cloro y, después de un intervalo de tiempo (tiempo de contacto),
se analiza el agua clorada (cloro residual) se puede encontrar
menos cloro presente que el adicionado. Entonces, se dice que el
agua tiene una demanda de cloro después de un clerto tiempo de

contacto; es decir:
Demanda de clona = dbaioa de clora — clora neaidual

Por lo que, la demanda de cloro es el resultado de una variedad de
reacciones en las cuales el cloro se consume por varios
constituyentes del agua y por descomposicién. Las reacciones del

cloro con los constituyentes del agua se agrupan en:

a) provocadas por la luz del sol
b) con compuestos inorganicos
c) con compuestos de amonio

d) con compuestos organicos

a) Reacciones provocadas por la luz solar. Las soluciones acuosas
de cloro no son estables cuando estan expuestas a la luz solar. La
radiacién en la regiétn ultravioleta proveé energia para la

reaccién de cloro con agua:
2 Hocl 2 2H" + 2C17 + 02

Esta reaccién es valida para la mayor parte del cloro consumido en

albercas exteriores.

b) Reacciones con compuestos inorganicos. Las reacciones entre

cloro y compuestos inorganicos reducidos por ejemplo, Mn(+2),
Fe(+2), No;, S(-2), son comunmente rapidas. Asi, cuando el cloro
se usa para oxidar hierro ferroso a hierro férrico por ejemplo, en

tratamiento de aguas subterraneas, las reacciones:

Clz(ac) + 2FeZ’ 2 2Fe®* + 2c1°
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6 HOC1 + H' + 2Fe®” 2 2Fe® + €17 + Hz0

proceden casi Iinstanlancamcnle a valores de pll cercanos y arriba
de la neutralidad. No aparecera cloro residual hasta que todo el
Fe2+haya sido oxidado a Fe3+. Cuando esto sucede el cloro

residual aparece y la désis mas amplia de cloro resulta en la
aparienclia de cloro igual a la désis adicional. Las reacciones de
cloro con S(-2), Mn(+2), NO2 siguen este comportamiento excepto

con Mn(+2) en que ocurre solamente a pH mayor de 8.5.

c) Reacciones con amonio. Las reacciones de cloro con amonio'y
nitrégeno organico son bastantes diferentes de aquellas de cloro
con otros compuestos inorganicos. El cloro reacciona con amonio
para producir una serlie de compuestos clorados llamados cloraminas
(NH2C1, NHClz, NCl3) y eventualmente oxida el amonlo a gas
nitrégeno (N2(g)) o a una variedad de productos libres de cloro

que contienen nitrégeno; por ejemplo:

Hidrazina (NzHa) Nitrito (NOz )
Hidroxilamina (NH20H) Tetr6xido de nitrégeno (N20a)
Nitrégeno (Nz) Nitrato (NO3 )

Oxido Nitroso (Nz20)
Oxido de nitroégeno {NO)

d) Reacciones con sustancias organicas. El cloro en
concentraciones empleadas para tratamiento de agua y aguas
residuales, reacciona con compuestos organicos en el agua. En
algunas reacciones tales como aquellas con compuestos de nitrégeno
organico y fenoles, el cloro es sustituido por un atomo de
hidrégeno produciendo, asi, los compuestos clorados. El cloro
también puede incorporarse dentro de la molécula por reacciones de

adicién o reaccionar con un compuesto para oxidarlo sin clorarlo.
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Algunos de los organicos clorados que se crean durante la
cloracién de aguas naturales y residuales se presentan a

continuacién, (otros no han sido identificados).

d. 1) Reacciones con nitrégeno organico. El cloro reacciona
facilmente con muchos compuestos de nitrégeno orgaénico tales como

la metilamina:

HOC1 + CH2NH2 - CH3NHC1 + H20

En la formacién de diclorometilamina:
HOC1 + CHaNHC1 -» CHaNClz + H20

d.2) Reacciones con fenoles. En este tipo de réacciones el cloro
sustituye al fenol y a los compuestos que contienen los grupos
fenbélicos debido a que estos compuestos se presentan en
abastecimientos de agua resultado de las descargas industriales o
procesos de decaimiento natural y, a que varios de los fenoles
clorados son muy olorosos. La formacién de dichos compuestos tiene

gran importancia.

d.3) Formacién de trihalometanos. Estos compuestos tienen la
forma general CHX3 donde X puede ser Cl, Br o I. El cloroformo,
CHCla, es de interés particular debido a que es un carcinégeno

sospechoso:

o) oH 0

R-C-CH_ + HOC1 ¢ R-C-OH + CHC,,

Por otras parte, no todos los compuestos que tienen el grupo
0
acetileno - C- CH3 reaccionan tan rapidamente como para

plantear un problema durante el tratamiento de agua.

d.4) Reacciones de adicién y oxidacién. El cloro se puede

adicionar a compuestos organicos con doble ligadura:
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c +HOCl] —— -C-C -

OH Cl

Para muchos compuestos con dobles enlaces esta reaccién es muy

lenta para ser tomada en cuenta en el tratamiento de agua.

Asimismo, el cloro llega a oxidar a compuestos organicos como
sigue:
o
R-CHO + HOCl — R-C-OH + H' + C1~

La reaccién de oxidacién con un carbohidrato es muy lenta y se
producert di6éxido de carbono y agua. Esto mismo ocurre con una
grasa o con un &cido grado, por ejemplo:

Ci12H22011 + 24HOC1 2 12C02 + 11H20 + 24Cl + 24H+

8.5.1 Cloruros.

El i6n cloruro es uno de los iones que se hallan siempre presentes
en las aguas, su concentracién depende de los terrenos drenados y

se puede encontrar en limites muy amplios.

Sus cantidades son muy pequefias sobre todo si se comparan con el
contenido de agua de mar el cual alcanza 2.7% aproximadamente de

cloruro de sodio.

El origen de los cloruros en las aguas continentales, se debe
badsicamente al intercambio con el agua de mar, de tal forma que,
las aguas dulces (pozos y rios) se contaminan con el agua de mar,
con el lavado de terrenos salinos de origen marino y por
capilaridad al llegar las sales desde las capas inferiores de la

tierra hasta la superficie.
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Igualmente la disolucién de las rocas, es otra fuente de los

cloruros.

Por otro lado, en las proximidades de la costa, el agua de lluvia
va a presentar cantidades importantes de cloruros, debido a la
atmosfera sulurada de las sales de cloro. Es un hecho, la
contaminacién dg los pozos profundos situados cerca de la costa,

por el agﬁa de mar o por rios de agua salada.

Para que en los pozos haya contaminacién por agua del mar, es
necesario que la profundidad del pozo y el nivel del agua en el
mismo, esté por debajo del nivel del mar, ademas, que la
estructura geolédgica del terreno sea tal que permita la filtracién
del agua. A veces, aunque se cumplan las condiciones anteriores,
no hay normalmente contaminacién hasta que son muchos pozos
perforados y se ha extraido una cantidad de agua tal que se altere

el equilibrio anterior a la misma.

Como los cloruros son sustancias inorgéanicas en solucién, no
actuan sobre ellos los procesos biolégicos. Tampoco la

sedimentacién tiene influencia apreciable en su contenido en el

agua.

Ejemplo 1
El ozono (03) y el diéxido de cloro (C102) son ambos agentes
oxidantes fuertes. Dadas las reacciones de las semiceldas para

estas especies como sigue:

0, + o + 2¢7 2 0, + HO E® = 2.07 volts

Clo +e 2cCl0_
2 2

o]
]

1.15 volts

a) Escriba la ecuacién estequiométrica para la reaccién que ocurre

cuando el 03 estd mezclado con el NaClO2 en soluciédn acuosa.
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b) 4Cual es el valor de la constante de equilibrio para esta
rcacclon? ¢E1 ozono es un agente oxidantc mas fuertec o mas débil

que el diéxido de cloro?

c) ¢Cual es el cambio de energia libre estandar para esta

reaccion?
Respuesta:
a) O+2H +2 20 +H +HO E° = 2.07 volts
3 2 2 2 :
- o
2C102 <« 2C102 + 2e E" = - 1.15 volts
o + 20" +2c10 50 + 2cL0 E® =  0.92 volts
3 2 « 2 2
(o]
b imk=ME _ (202.00)0.92) 4 g
(1.987 x 10 2)(298)
K=1.3x 100

De donde el O3 oxidara al C102_ y esto implica que el O2

es el agente oxidante mas fuerte.

c) AG = - nFE
= - (2)(23.06)(0.92)
= - 42.4 K cal
Ejemplo 2

Un arquedlogo necesita disponer de agua no salina en su
laboratorio y a veces resulta dificil disponer de ella en regiones
desérticas. La receta de un manual de arqueologia sugiere ensayar
la presencia del i6n cloruro en el agua mediante el siguiente

procedimiento: se disuelven 5.0 g de AgNOa(peso molecular 170) en
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agua destilada acidulada para obtener 500 ml de disolucién. Se
afiaden 0.5 ml de esta disolucién de plata a 10 ml del agua que
tiene que ser ensayada.  Cuidl es la minima cantidad de cl

mediante formacién de un precipitado?

Ks = 2.8 x 10 1°
(agcC1)

Respuesta:

a) Calcular la concentracién de la disolucién de plata:

-1
s
5.0g?170g moles _ 1 mol

+
[Ag 1 = 0.500 litros 1

b} Calcular la concentracién 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

. »
disolucién de plata antes de que comience la precipitacién [Ag] .

R | 0.5 mL
[Ag] - "1_ molal" X m

»
[Ag] = 0.002801
Kps = [Ag'1[C17] = 2.8 x 10 *°

10
[Cl1] = ng—E—lg:g— =1 x 10’ molar, cuando empieza a
2.8 x 10 precipitar.

A una concentracién menor de C1 no se formara precipitado.

Observacién. La disolucién se acidula para evitar la formacién de

AgOH(S) que puede interferir en el ensayo.

191 -




8.6 FLUOR Y SUS COMPUESTOS.

El Fluor (F) es el elemento mas reactivo desde el punto de vista
quimico y se combina directamente a temperaturas normales o altas
con todos los elementos a excepcién del oxigeno, el helio, el neén

y el kriptén con quienes 1o hace a menudo con extrema violencia.

No se utiliza en su forma elemental en la Ingenieria Sanitaria.
Asimismo, ataca a muchos compuestos destruyéndolos y
transformdndolos en fluoruros; la materia organica se inflama y

arde con frecuencia en atmésfera de fldor.

El fldor, con estado de oxidacién de (-1) y numero atémico 9, esta
ubicado en la tabla periodica en la séptima familia que es la de
los halégenos. Su masa atémica es de 18.9984 y como fluor
elemental es practicamente desconocido en 1la naturaleza.
Constituye aproximadamente el 0.077% de 1la corteza terrestre
(13° en orden de abundancia), el agua de mar lo contiene

aproximadamente en 1,3 mg/L. en promedio.

La gran reactividad del fluor es atribuible en parte a la baja
energia de disociacién del enlace F-F y al hecho de que las
reacciones del fluor son- fuertemente exotérmicas. La pequefia
energia del enlace F-F se debe, probablemente, a la repulsién

entre electrones no enlazantes.
Los minerales mas comunes del fluoruro son:

- espato fluor: fluoruro de calcio o cluorita
- criolita: sales de sodio y aluminio
- apatita: complejo compuesto de calcio, fluoruros, carbonatos y

sulfatos.

Casi todas 1las aguas que contienen fldor proceden de Ila
infiltracién sobre y a través de minerales que incluyen fluoruros.
Las’formas principales en las cuales los fluoruros se adicionan a

los abastecimientos de agua son:
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NaZSi Fs silico fluoruro de sodio
HQSi F6 4dcido hidrofluorosilicico
(NH4)2 Si F6 fluorosilicato de amonio

Existe un doble interés en la determinacién de cluoruros ya que
tanto su ausencia como su exceso provocan problemas a la salud.
Si la cantidad de fluor presente en el agua de abastecimiento esta
afriba de 1.5 mg/l. se presentan problemas de fluorosis (esmalte
manchado) y por otro lado, si existe una deficiencia en la
cantidad de fldor (por debajo del 1 mg/L), la incidencia de caries

dentral crece considerablemente.

Entre otros métodos para agregar fluoruros al agua se encuentran:
« Las aplicaciones locales hechas por los dentistas

- Las pastas dentales que se traducen en sobredésis

- Las tabletas de compuestos de fluor

« El agua embotellada, que presenta un costo altisimo

Las caracteristicas del compuesto del fluor seleccionado influyen

directamente en la seleccién del dosificador.

El mejor dosificador serad aquel que combine 1los siguientes
factores:

a) Operacién sencilla y exacta

b) Minimo manejo de los compuestos quimicos

c) Facilidad en la recopilacién de registros correctos

d) Mantenimiento sencillo

c) Costos minimos de instalaci6én, mantenimiento y de operacién

Estos dosificadores se pueden dividir en dos grupos:

1) De disolucién: Constan de bombas pequefias que alimentan una

cantidad cuidadosamente medida de solucién de
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fluoruro.
2) De materiales secos:
Dosifican una cantidad predeterminada de un

material sé6lido.

En cuanto a la remoci6n de fluoruros, el primer agente quimico que
se investigé péra su eliminacién de agua potable fue el'sulfato de
aluminio que actualmente todavia se usa pero solo o en combinacién
con otros productos (Benefield, Judkins y Weand. Process Chemistry
for Water and Wastewater Treatment 1982). Cuando se adiciona al

agua, el sulfato de aluminio reacciona con los bicarbonatos

presentes en ésta para producir hidréxido de aluminio insoluble:

A . .
12 (SO4)3 14 3H20 + 3Ca(HCO3)2 > Al(OH)3 + 3CaSO4

+ 14.3H 0 + 6CO
2 2

Rabosky y Miller (1974) opinan que los iones del fluor se remueven
de la solucién por adsorcién dentro de las particulas de hidréxido
de aluminio. El hidréxido de aluminio y los fluoruros adsorbidos

se separan del agua por sedimentacioén.

El fluoruro puede ser eliminado del agua potable o del agua
residual por aquellos procesos que involucran intercambio idnico

o adsorcion. Estos procedimientos se llegan a aplicar a soluciones
concentradas o diluidas siendo capaces de efectuar una remocién
completa del i6n fluoruro bajo condiciones qdecuadas. Resulta mas
econ6tmico tratar agua con bajo contenido de fluoruros pero, si se
trata agua potable, es conveniente que ésta, conserve algo de
fluoruros. Los medios empleados para eliminar el fldor incluyen
carbén de hueso, materiales de intercambio 1iénico y alumina

activada.

a) Carbén de hueso.- La captacién del fluoruro sobre la
superficie del hueso fue uno de los primeros métodos sugeridos
para eliminar el fluor del agua para uso potable (Smith y Smith
1937). El proceso se reporté como un intercambio iénico en el que

el radical carbonato de 1la apatita contenido en el hueso,
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Ca(POA)B. CaCOa, se reemplazaba por el fluoruro para formar
fluorapatita insoluble (Smith y Smith, 1973):

2—-

Ca(PO) . CaCO + 2F » Ca(PO ) . CaF_ + CO
4 6 3 4 6 2 3

En poco tiempo se observé y reconocié6 que el carbdén de hueso
producido a temperaturas entre 1100 y 1600°C tenia mejores
resultados que aquel de hueso no procecado asi, el carbdon de hueso
se adopté como un agente para eliminar el fldor. El1 carbdén de
hueso en un tamafio de 28 a 48 mallas se ha utilizado con éxito en
grandes instalaciones (Harman y Kalichman, 1965). Una vez agotada,
la columna se regenera mediante una solucién de sosa caustica al
1.0%4, con lo que la fluorapatita se convierte a hidroxiapatita y

el fluoruro se remueve de la columna.

Si el fluoruro de sodio se encuentra en forma soluble, la
regeneracién con la sosa, eleva el pH el cual se estabiliza
nuevamente con un lavado acido. En la forma regenerada, el radical
hidroxilo viene a ser el material intercambiable en la reaccién de
remocién del fluor. (Maier, 1953). Las propiedades tipicas del

carbén de hueso se enlistan en la siguiente tabla.

TABLA 8.8.2. Propiedades tipicas del carbén de hueso (después de
Mantell, 1945).

Constituyentes y propiedades Contenido
Caa(P04)2 73.50%
CaCO3 8.50%
Oxido de hierro y aluminio 0. 40%
Magnesia 0.20%
Ceniza 4cida insoluble 0.30%
Volatiles totales 16.50%
Densidad aparente (ib/ft°) 40-46
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b) Método sintético de intercambio iénico. Los intercambiadores
aniénicos y catiénicos se han empleado para remocién de fluoruros.
Benson y Colaboradores, han investigador el proceso de intercambio
en el que los iones sodio fueron eliminados de la solucién por
material catiénico durante la primera etapa y reemplazados con

iones hidrégeno de acuerdo con la siguiente ecuacién:
2NaF + HZ ¢ HF_ + Na2Z
2 2 2 2

El fluoruro de hidrégeno se eliminé de la solucién por un material

de intercambio aniénico durante la segunda etapa:

2RN + HF. < 2RNHF
3 22 3
Usando dos partes de lechos en serie se suprimiran iones fluoruros

desde una concentracién de 10 mg/l hasta concentraciones abajo de

1.0 mg/1.

La Amberlita IRA 400 (fabricada por Rohm and Hass) consiste de un
material de intercambio idnico que se ha utilizado para eliminar
fluoruros (Staebier 1974). Este material tiene una naturaleza
fuertemente basica por lo que eleva el pH de la solucién de 6.4 a
11.6, aproximadamente, después de su paso por la columna.

Alimina Activada. La alumina activada es una material altamente
poroso que consiste, en esencia de triéxido de aluminio. Se emplea
ampliamente como un desecante comercial y en muchos procesos de

secado de gases.

La alumina activada ha sido utilizada exitosamente para eliminar
flior del agua potable. Algunos investigadores han concluido que
la remocién fue el resultado del intercambio iénico (Savinelli y
Black, 1958), pero Wu y Nitya (1979) han demostrado que el proceso

es primero por adsorcién y después, por la isoterma de Langmuir.

La alumina activada se puede regenerar con HCIl, }2504. sulfato

de aluminio o hidroéxido de sodio. El empleo del NaOH, seguido por
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el paso de neutralizacién para eliminar el NaOH residual del

lecho, parece ser el método mas practico para regeneraracién.

Las propledades de la alumina activada asi como las del medio
sintético de intercambio iénico se encuentran en algunos textos
del tema y particularmente en el 1libro de Process Chemistry for
Water and Wasterwater Treatment de Larry D. Benefield, Joseph F.
Judkins y Barron L. Weand. Ed. Prentice-Hall.

Ejemplo:

Supongamos que se va a utilizar CaF2 como un agente de
fluoruracién en un sistema de agua municipal. sCual es [F ] si un

agua extremadamente dura ([Ca2+] = 0.07 M) se satura con Can?

10

(Kps(CaF_) = 1.7 x 10 "1

Respuesta:
CaF,(s) 2 Ca®™ (ac) + 2F (ac)
Inic 0.07 0

1

moles litro 0.07 + 2x

ks = [CaZt1[F 12 = (0.070 + x)(2)% = 1.7 x 1071°

aproximacién: 0.070 + x = 0.070

dado que el Ks es tan pequefio que se supone la disolucién de poca

cantidad de sal.

de aqui que: [F]1=2.5x 10° M
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