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4.1 INTRODUCCION

» Las aguas naturales interaccionan con rocas y sedimentos produciendo la

solubilizaciéon de ciertos soélidos.

» La composicion quimica del agua natural se puede alterar por precipitacion de
minerales, por la subsiguiente sedimentacion de estos solidos en soluciones

sobresaturadas.

» Los solidos pueden ser transportados y ser eliminados precipitar o por los

organismos —......organismos marinos incorporan silice y calcio
» La solubilidad de ciertos metales Cd, Hg, Pb repercute en su toxicidad

> Equilibrios entre las fases soélida y disuelta es lenta y no se da en todos los casos.
Incluye diferentes fases como la formacion de complejos, formacion de especies

polinucleares, intercambio con las arcillas, interaccion con CO, gaseoso, etc

» La solubilidad de ciertos elementos metalicos dependen del estado redox




Precipitacion supone: nucleacion, crecimiento del ¢ ristal, aglomeracion y
maduracion de los soélidos

LIMITACIONES E INCONVENIENTES

» Los célculos de equilibrio en que intervienen soélidos en aguas son, en general,
menos representativos de las situaciones reales que los calculos de equilibrio
acido-base, debido:

1. Algunos equilibrios heterogéneos se establecen con lentitud

2. La fase solida termodinamicamente estable puede que no sea la que se
forme.

3. La solubilidad depende tanto del grado de cristalinidad como del tamafio de
la particula de los sélidos (que pueden variar segun el caso)

4. Puede haber sobresaturacion, es decir que las concentraciones en solucion
excedan a las que se predicen en los céalculos de equilibrio.

5. Los iones producidos por disolucion de solidos pueden seguir reaccionando
en la solucion.

6. Los valores de las constantes de equilibrio en sistemas heterogéneos que
se encuentran en la informacioén bibliografica hay variaciones considerables




4.2 EQUILIBRIOS EN FASE SOLIDA

Calculos de equilibrio

“Solo si existe un exceso del sélido de interés”

» Una fase solida o precipitado en un agua que no con tiene otros
constituyentes mas que los derivados por la disoluc ion del precipitado no
hay formacion de complejos, hidrolisis (BaSO 4, CaF,)

» Precipitados que se disuelven para dar solutos reac  tivos — CaCOQOsg,
Al(OH);
» Solidos que se disuelven en una solucion que contie ne especies iguales a

la que resulta de la disolucion del precipitado Efecto del ibn comun

» Sistemas mas complejos con transferencia de gases y reacciones redox

con disolucion y precipitacion. Se dan en la naturaleza y en tratamentos

de agua.




4.2.1. PRODUCTO DE SOLUBILIDAD

P [Ca?t1{8077}
® 1CaS0, (s}

actividad fase sélida es 1

K, =2 [Ca2t][SOT]

e Balance masa

» Balance de carga: condicion de electroneutralidad

[CaZ+] 4 [SOZ7] =10

2 APLICACION : Ablandamiento




4.2.2 EFECTO DEL ION COMUN
- disminuye la solubilidad del sélido

solid saolubility

electroneutrality condition

CaSO, log[Ca®*] = —pK, +pSO;_
Ag,S0,; log[Ag*]|=—41pK,+ 3pS0O;

MgF4 log [Mg®+] = —pK; +2pF-

log [CaZt] = log[SO; ]
log [Agt] = .3 +log[SO5 ]

log[Mg®] = —.3 + log[F -]

—log concentration

log [anion]

Figure 1: Solubility of “non-hydrolyzing” salts as a function of the common ion concentration.

Dashed lines indicate regions of ion-pair or complex formation.

Stumm and Morgan




4.3 SOLUBILIDAD DE OXIDOS E HIDROXIDOS EN FUNCION D EL PH
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Solubilidad de los hidroxidos de Ca y Mg. Diagrama pC-pH

Mg (OH); &> Mg* +20H"~ pKa=
10.74

Ca(OH), - Ca* +20H  pKa=5.34

— log [Ca**] +2pOH = 5.34

— log [Mg?+] + 2pOH = 10.74

Condicién de electroneutralidad:

9[Ca%t] + [H*] = [OH]
2[Mg?t] + [Ht] = [OH]

Si:
[H*] < 2[Ca®*]

SICa**] = [OH ]
pOH = —log [Ca®t] — .3

1 pOH = -log|Ca2+] -0.3
2 log [Ca?*] = log [OH"]

10
1)Ca®* =0.01M - pOH=1.7
2)Mg? =10°®*M - pOH=3.5
3)Mg?* =10*M - pOH =3.5

Snoeyink and Jenkins




4.4 SOLUBILIDAD DE CARBONATOS

Solubilidad de carbonatos metalicos en sistema cerr ado. DIAGRAMA - log C-pH

—og 8

—log [M2+]
n

solubility of
£ metal carbonates
{closed system)

Stumm and Morgan: Agualic Chemistry

Stumm and Morgan




4.4.1 SOLUBILIDAD DEL CARBONATO CALCICO EN SISTEMA CERRADO

CaCO; <> CO3% <> HCO3 ™ < H,CO5

Especies:

2

Crcos, S, CaZt, H,CO3, HCO5, COs %, H', OH
=
Crcoz = s (solubilidad) = cte 4 5
L]
Equilibrios : K, K1, Kz, Ks ogC 8 p
Eg}
Balance de masa : 8 g
lighter parts of plots indicate | 5

regions in which solid
carbonate not stable

Ca?*] = Cr = [H,C03] + [HCO ] + [CO3 ]

10
Condicion de electroneutralidad: Clearbonate = 10-2°M
2[Ca2+] + 2[H*] = [HCO;] + 2[COZ] + [OH-] o881
En equilibrio: Cr co3= 10%°M, Ks =[Ca*"][CO5"]
(E)% (2—on — 2a3) + [Hr =i hl =0 CT’ co3 ™ [Ca2+]
oty [HH] . [Ca2+] = (Ks/ av) 1/2

Stumm and Morgan
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Solubilidad del CaCO ; en sistema cerrado.-Efecto de la C 1 de Carbonatos

100
Ejemplos

1 4
a) C1,co3=10°M y[Ca*]=10"M 001
- pH saturacion = 8 agua ED-DDD" -
sobresaturada, precipita el CaCO 3 S 1E-06
b) Ct cos= 10*My [Ca2+] =10"*M 1E-08 -
— pH saturacion = 10.3 1E-10

K, K. 1E-12

I.I_'_ LI T+ T — T 1/ 1T "1 1T 717 1T 7T
[Ca“T] 001 2 3 4 8§ 6 7 8 9 10 11 12 13 14

~ [C0T] T Cra; o
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4.2 SOLUBILIDAD DEL CARBONATO CALCICO EN SISTEMA AB |IERTO

CaCO; <> CO3% «» HCO3 ™ <> Ho,CO3 <> Pcop

Especies:
Crcos, Ca?*, H,COs, HCO5, CO3 %, H", OH"

Crcos #£S (SOlUbllldad)
Equilibrios: K 4, Ky, K1, Kz, Kg
[CO2@ac)]= Kh Pcoz

Balance de masa:

: O = [HCO3] 4+ [HCOZ] 4 [CO3 7]
Condicién de electroneutralidad:
2[Ca?t+] + 2[H+] = [HCO;] 4+ 2[C0O2] + [OH]
En equilibrio:

2 K,(Kky Feo,)oag

ko ) iy

Ky Feo, |

Graficamente:
pH equilibrio para CaCO ;3 - 8.4
2[Ca*']= [HCO3]

t l“‘ — iy + 2003 ) 4 —

i g 10 12 pRy

log C

Solubilidad de carbonatos metalicos en funcion

del pH para sistema abierto a P co, =10 atm

(Stumm and Morgan)

Frim Stomm & Moman, Agratc Chemisiry
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4.4.3 COMPARACION SISTEMAS ABIERTOS-CERRADOS

cerrado Pco=102°atm | Pco,=102atm pH &cido
pH 9,95 8,3 7.3 8,0
[Ca®", mol/L 1,27.10* 5.10" (12,5 a 15).10* 2,5.10°
[Ca®] mg /L CaCO 12,7 50 125 a 150 250
Alcalinidad, eg/L 2,5.10" 10® (2,5a3).10° 5.10"

» Sistemas cerrados (aguas de lagos estratificados ) — baja alcalinidad y dureza.

« Sistemas abiertos la concentracion de bicarbonatos aumenta — pH disminuye al
burbujear CO , aumenta alcalinidad y dureza.

« Aguas subterraneas o freaticas — efecto disolverte del CO, (procesos
biologicos) sobre las rocas carbonatadas — mayor alcalinidad y dureza

- Sistemas abiertos, agua de lluvia (pH acidos ) sobre el suelo — valores altos de

alcalinidad y dureza

13




4.4.4 APLICACION A LOS TRATAMIENTOS DE AGUA: ABLAND AMIENTO Y
ACONDICIONAMIENTO DE AGUA

“* Agua esta saturada respecto a CaCO g
¢ Si no es asi ¢ esta subsaturada o sobresaturada?
% ¢ Qué cantidad de productos quimicos debe adicionars e para obtener agua de

una alcalinidad, pH, dureza y grado de saturacionr  especto al CaCO 3?

RESOLUCION:

% Sistema cerrado
“ Composicion del sistema antes de la dosificacion
s Composicion después del tratamiento

“ Determinar si la solucion esta en equilibrio

14




SOLUBILIDAD DE CARBONATOS

o PARA CONOCER SI UN AGUA ESTA EN EQUILIBRIO CON CaCOxs(s)
SE PUEDE USAR EL I.L.

vIL=0 (AG=0) Equilibrio
v I.L. <0 Agresivo Subsaturada
v I.L. > 0 ingrustante Sobresaturada

a PARA CONOCER LA CANTIDAD DE CaCOs3(s) QUE PRECIPITA O SE
DISUELVE — INTENSIDAD DE AMORTIGUACION
a I.L. + INTENSIDAD DE AMORTIGUACION — POTENCIAL DE PRECIPITACION
(4-10 mg/L CaCO 3 )

v En los sistemas heterogéneos la adicion o eliminaci on de CaCOxs(s) no
afecta a la acidez total . Es decir, la acidez es constante en soluciones en

contacto con calcita o sedimentos. Esto es debido a que:

Acidez Total = 2 [H ,CO3'] + [HCO3] + [H] = [OH], no hay COz*

15




v Para sistemas con precipitacion: mientras se de la precipitacion y la disolucion)

Alcalinidad Total — [Ca ] = Constante (en eg/L)

#£Una ligera sobresaturacion de  CaCO; (5) Yy alcalinidad elevada aumenta la
capacidad de amortiguacion del agua contra el CO  , generado en los sistemas

de distribucidn y evita la corrosion

+Aguas con bajo Ca y poca alcalinidad baja intensida  d de amortiguacion se

debe elevar el IL para evitar corrosion

16




4.5 COMPETICION ENTRE FASES INSOLUBLES

Diagrama de solubilizacion FeCO 3y Fe(OH), competicion entre fases insolubles

Equilibrios:
pr
a) 0 ? T 6 . 8 10 12 14
FeCQa(s) = Fe?t + CO3 | R [t
U e o 7 T 101 - FeCOjyq)
Ht + CO;” =HCO3 1/Ks=10"" 7 ;
3 8N
FeCOs(s) + HY =Fe?* + HCO; K,"=10"2 s ’E*
log [Fe?*] = log K,'' — pH — log[HCO; ] i fe(omz(;;'
61— Cr, fe(lly
b) Fe2* [Fe(OH)*]
. ’ 4 (Fe™ (FelOH);™]
Fe(OH)a(s) = Fe®t 4+ 20H" K,=10"1= § | | | | | J
SH4-20H — 2H:0 1/2K,, = 108
Snoeyink and Jenkin
Fe(OH)a(s) + 2H+ — Fe?+ + 2H,0 K9 = 10135
o Ejemplo:
log [Fe?*t] = log K.Y — 2 pH o ) 4
pH = 6.8 y alcalinidad = [HCO 3]=10"M

log [Fe?"1=-2.3  (ec. a)

Graficamente:
FeCO5; controla solubilidad del Fe
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4.6 EQUILIBRIOS DE FORMACIONDE COMPLEJOS

Complejos estan formados por un atomo central (meta ) rodeados de una serie de

ligandos (iones o moléculas )

TIPOS DE COMPLEJOS

a Metales A (Na, k, Mg, Ca, Al, Si) forman complejos estables con ligandos que
contiene oxigeno como dador de electrones (COs*, OH", boratos)

a Metales B (Ag, Zn, Hg, Pb, Sn) forman complejos estables con ligandos que
contiene azufre, fésforo o nitrégeno (NHs, S, PO,%)

a Metales de transicion contienen al memos diez electrones externos asociados a
diferentes intermedios. Seria el caso de Fe**, Fe*", Cu**, Mn*, Mn®

a Metales alcalinos forman los complejos menos estables

 Ligandos PO,>, CO3*, OH" son excelentes formadores de complejos

18




4.6.1 FORMACION Y ESTABILIDAD DE COMPLEJOS

Estabilidad viene determinada por la constante de equilibrio

ligand + central metal 1on — complex
Mgt (ag) + C!E}"E]_._’aq,' e h-IgGDS_'._’aq}

= — = 10%4
{Mg2+}{CO;"}

19




4.6.2 CONSTANTES DE FORMACION

0 CONSTANTE DE FORMACION SUCESIVAS: constante de formacion del

complejo por incorporacion de un ligando en cada etapa

Hg*t + ClI- == HgClt Ki=10715
HeClt + Cl- = HgCl} Ko = 1089

HgCl] 4+ Cl- — HgCly K = 1020
HeCly 4+ Cl- = HgCli~ Ky =107

0 CONSTANTE DE FORMACION TOTAL O GLOBAL : constante de formacion del
complejo a partir de sus componentes primarios, metal y ligando
Hg?+ 4+ Cl- = HgClt Gy = 10718
He** + 2017 = HgClj Gy = 10145

Helt 4 301" = HgCly G = 10160
Hg o440 = Hg(.‘-lﬁ‘ Gy = 101678

20




Diagrama pC-pL complejos del Hg con CI

Especies:

HgCl*, HgCl,°, HgCls', HgClL*, Hg*",
ClI', H', OH

Ligando = Cl

Metal = Hg

Equilibrios: Ki, K3, Kz, K4 (constantes
de formacioén sucesivas)
Balance de masa:

Cr, g = [Hg”']+ [HgCI']+ [HgCL"]+
[HgCls]+ [HgCls*]

Cr. o = [CI+ [HgCI']+ 2[HgClL°+
3[HgCl5 ]+ 4[HgCl,?]

Concentracion (M)

pK 7.2/6.9/2.0/0.7 Ct= 0.0100 M

Hg 2+

pL =-log L= -

log [Cl ]

21




Diagrama de distribucion complejos del Hg con CI

1.0 | : i
0.8 I
0.7
0.6
0.5
0.4
R
ood—\/ NN

Beta’'o

Beta'1

—1| Beta’2

Beta’3

Fracciéon molar (Beta’)

Beta’'4

Beta’0 = [Hg*']/ Ct 1y Beta’l = [HgCl')/ Cr p, Beta'2 = [HgCL/ Cr 1y Beta'3 =[HgCls)/ Cr g Beta’'4 = [HgCly*)/ Cr. g
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4.7 COMPLEJACION Y SOLUBILIDAD

a Formacion de complejos aumenta la solubilidad de un elemento
a Solubilidad del Fe(OH)3s)
. Solubilidad del CaCOg,

23




4.7.1 HIDROLOSIS DE IONES METALICOS

Diagrama de solubilizacion del Fe(OH) 3

con formacion de complejos a 25°C

Equilibrios para trazar el diagrama

Fe’+ 4+ H,0 — FeOH2+ + H+ K, = 10-3:05
Fe*t + 2H,0 — FeOHJ + 2H' By = 10631
2Fe* + 2H,0 = Fe,OHA" +2H* Bz =10 —29

Fe(OH)a(s) + 3HT = Fe®* 4 3H,0 K.,o=103%
Fe(OH)a(s) + HpO — Fe(DH); + HY K., = 10— 187

10

12

Fed+

~_CyFe(lll

Fe(OH)s(s)

Graficamente se concluye:

- alos pH aguas naturales (7-9) - Fe* es insignificante,

- especies solubles predominantes FeEOH

+

Snoeyink and Jenk in

Snoeyink and Jenkins: Water Chemisiry
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4.7.2 SOLUBILIDAD DEL CARBONATO CALCICO CONSIDERAND O ESPECIES
COMPLEJAS

CaCOz° « Ca’" + COz% logKgy = -3.22
CaHCO3;" » Ca®" + HCOg logKq=-1.26
CaOH" < Ca*"+ OH logKq = -1.49
CaCOs) ~ Ca”™ + COs” logKs= - 8.3

Balance de masas:

[Ca]r = [Ca®']+ [CaOH"] + [CaHCO3'] + [CaCO5°]
CT, co3 = [H3C03] + [HCOg] + [CaHC03+] + [C&COgﬂ + [CO 3 2_]

+ L a formacion de complejos incrementa la solubilidad de sélidos ligeramente

solubles, CaCOg

+ Ablandamiento: el Ca residual inferior al calculado

25




-log C

10

12

Ca2+

i

2 4 6 &8 10 12 14

Diagrama - log C - pH de especies carbonatadas co

complejos, Ct cos =10° M

n formacioéon de
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4.7.3 OTROS COMPLEJOS EN AGUAS NATURALES

» Complejos entre Na, Ca, Mg, K con Cl, SO,*, CO5~

» Complejos inorganicos de metales traza: OH’, HS", HCO3, CI', SO,%, CO5~, S*-y
en menor medida con NHs, F, Br, CN’, PO,>

» Complejos organicos: sustancias humicas, agentes fuertemente quelantes (EDTA,

NTA), ligandos producidos por el plancton
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