TEMA 5. EQUILIBRIOS REDOX EN AGUAS NATURALES
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5.1 EQUILIBRIOS REDOX'Y pE

Oxidacion — pérdida de electrones
Ox + ne” — Red Reducciéon — ganancia de electrones.

Ox1+ Red2<>Redl+ Ox2 Especie Reducida —especie que tiene capacidad de
perder electrones. DONANTE de electrones.
Especie Oxidada — especie que tiene capacidad de

ganar electrones. ACEPTADOR de electrones

El tratamiento formal de estas semirreacciones escr itas en funcion de los
electrones, puede hacerse de dos formas distintas:
— Mediante el concepto de actividad del electron (pe)

— Mediante la ecuacion de Nernst (Eh)

Ambos tratamientos son equivalentes y los valores d e pe y Eh pueden ser

facilmente calculados uno a partir del otro.




* Laintensidad de la oxidacion o reduccion puede expresarse por el pE
pE =-log a,
a, = actividad del electrén

» El potencial de la reaccion depende de concentracion de reactivos y productos.

5.1.1 Ec. de Nernst : R =8.3 J/mol.k

T=298k

E = E° _ B,
nF nQ F = 96500 C/mol

n=n’electrones intercambiados.

pE =pE® — S log ()

Q = [productos]/ [reactivos]

Desde el punto de vista termodinamico

AG=AG"4+ RT'In0)
En equilibrio:

1-AG" _ FE°
n23RT  23RT

pE® = lluzug K =
n




Diagrama de energia libre en soluciones acuosas

AG = —nFE

AG = Cambio en la energia de Gibbs

couple E¢(v) AG" k] logK,,; PpE®°
Na* + e~ — Nafs) —2.71 2615 —45.8 —45.8
Ca?+ + 2~ — Caf(s) —2.67 5152 —497.0 —48.5
AP 4 3em — Alfs) —1.66 480.5 —84.3 —28.1
Zn*t + 2~ — Zn(s) .76 146.7 —-25.719 —129
Fe?+ + 2~ — Fe(s) —0.44 B4.01 —14.8 —T74
ot 4 e — G —0.41 39.56 —6.9 —6.9
Cd*t + 2 — Cd(s) —0.40 77.19 —13.61 —68
Pb*+ + e — Phys) —0.13  25.09 —4.27 —2.1
H* 4. ¢ — 2 Hm) 0 0 0 0
Gt 4 8 —» Onfa) +0.34 —6561 11.44 5.7
Fe*t 4+ e — Fe?t +0.77  25.09 13.0 13.0
Fe(OH)s(s) + 3H* + e~ — Fe?* + 3H,0 +1.06 -1023 179 17.9
Os(g) + 4H* + 4de— — 2H,0 +1.23 4747 83.10 20.8
NO; + 6H* 4 5e” — 3 Naofg) + 3H,0 41.24 -—5082 1052 21
2HOC1 + 2H* 4+ 2e~ — Clyfg) + 2H,0  +1.60 —-3088 540 27.0

Table 1: Standard EMF’s and pE” values for some common redox couples.
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5.1.2 DIAGRAMAS DE EQUILIBRIOS REDOX EN AGUAS

» Ecuaciones de equilibrio redox
» Balance de masas

 Balance de electrones

TIPOS:

#DIAGRAMAS pC — pE
#*DIAGRAMAS pE - pH




5.2 DIAGRAMAS - log C- pE

5.2.1 LIMITES DE ESTABILIDAD EN EL AGUA.

pE
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o OXIDACCION DEL AGUA

L0y + H*Y 4+ e — L0 pE° =+20.75

o REDUCCION DEL AGUA

pE = pE° + log( P& [H+))

2H20 + 2e= — Ho + 20H™ pE°=-14

pE = pE° —log PHZ[OH ]2




5.2.2 DIAGRAMA pC — pE para Fe(ll)/Fe (lll) a pH =2

Equilibrios redox: PE P
0 -5 4] +_5 +10 +15 +20
Fe''+ ¢ - Fe'* pE°=13 = '
i
FeaZ+
Balance de masas: -
i
[Fe**] + [Fe™t] = 0y PC=-10g Cr, Fe g
g 10
Balance de electrones: g
©
pE =- log [e-] 2 15
8
8
g 20 -
| | TT =
-4 =2 0 +2 +.4 +.6 +.8 1.0
Resolucion:

pE =pE° _ [Fé"] = [Fe'']

pE < pE® | [Fe®*] ~ % log[Fe?*] = log Cr g + pE — pE®
[FE‘E;] e % 10’5[Fﬂz+] = log Cr pe
= i l|::l"[',]:'ﬁ'-l'i':_l T34 )
pE > pE°® | [Fet] = —=— log[Fe**] = log Cr pe
e t] = —Ig2 og[Fe’t] = log Crpe + pE° — pE
Fe?t] = STElT) | 10 ipm?4] — 1og © E° _ pE




5.2.3 DIAGRAMA pC — pE para HS ~/SO,* a pH= 10

Equilibrios redox:

SO +9H +8 ¢ - HS+4H,0 pE®=4.25 12 8 4 0 4 8 12 pE
4 1. [SO3”][H*]® Slofta
pE = 3 log K —I—g log HS | 4 4
—
o 2 s B 2
pE =T+ S log[SO3;7] — 3 log[HS ] S 8l
para pH =10 E
&
Balance de masas: § 12 | POy
Crs=[SOi] + [HS] 8
pC=-log Cr,s=4 -16

—44 -28 12 +4 -og pO,
+4 4 12 20 28 36 —44-jogpH,

Balance de electrones:
pE =-log [e-]

Resolucion:
pE =pE’ - [SO] =[HS] - pE =-7
pE < pE° — [HS] >>[SO/] - log [SO/] =8 pE+ 7+ log Cps
pE > pE° — [SO/] >> [HS] — log [SO/] =-8pE - 56 + log Cps

Stumm and Morgan




5.3 DIAGRAMAS pE — pH

SISTEMAS REDOX DEL HIERRO

Importancia de los equilibrios Redox del Hierro rad ican;

* Las reacciones redox del Fe son importantes en agu  as naturales y

en sistemas de tratamiento

¢ La oxidacion de materiales de hierro como pirita pr oduce aguas
acidas y problemas adicionales de DRENAJES ACIDOS DE MINAS.

¢ La oxidacion y reduccion de Fe en suelos y aguas su  bterraneas determina

el contenido de Fe en las mismas

“* Reacciones redox intervienen en la eliminacion de F e de aguas




5.3.1 DIAGRAMA pE — pH para especiesde Fe (I)y F e (lll)

201 - 4172
16| Fe3
FelH2* *- D02 =1 atm +0.9
A e ., ‘--‘-,_
|2 ""-\-\.__\_R_ H20 .__\.-
N\ +0 6
8 \
_ . Fe(OH)s (s)
PE Fe2+ 5 ’ 1403 E,
\'\
0k \ 10
H.O
4 ’
-4 -03
p,, = 1atm .
—B Hz T .. - FEGH -
a_\hq‘ HDE;
10 Fe(s) --.‘_F_?{F'Hhis
—12
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pH
— -7
Cree=10"M

Solidos ; Fe(OH),, Fe(OH)3

Solucion: Fe **, Fe**, FeOH?*", FeOH*, FeOH,", Fe?"

o Valores altos de pE y bajos pH - Fe*

especie predominante

Valores bajos de pE y bajos pH - Fe*
especie predominante

pH altos y pE bajos - precipita Fe(OH) ,
pH muy altos y pE bajos - precipita
Fe(OH)3

Gran area de Fe “* en ausencia de oxigeno

y de Fe(OH) ; en condiciones aerobias

Linea A

Fe'' +e- < Fe*' pE =-pK

Linea B

Fe(OH); + 3H + ¢ « Fe + 3H,0
pE = -pK- 3pH + pFe’”




Equilibrios y ecuaciones para la construccion del diagrama pe-pH para Fe(ll)-Fe(lll} acuoso

Ntmero de
linea (figu-
Frontera Reaccion Log K Condicién de equilibrio ra 7-7)
I. Para franteras antre dos sélidos
FelOH).., 'FalOH),,,, FelOH),., | H' 4 @ — FolOH),., 1 H,O +4.62 pH | pe + 4.B2 1
2. Para franteras entre componentes sélides y en solucién
FelOH),,/Fe?" FelOH);., — Fe?' + 20H —15.1 pH = +6.5 - ;log [Fe'] 2
FelOHI,., FeOH" FelOHlyy + H' — FeOH' + 2H,0 +4.6 pH = 44.5 - log [FeOH'| 3
Fe(OH),, Fe* Fe(OH)y — Fe* + 20H: +e- -282 pe = +0.2 + 2 pH + log [Fe] 4
Fe(OHl,,, FeOH?* FelOHly,, + H* = FeOH?* + H;O + e~ -2.2 pe = +2.2 + pH - log [FeOH?*) S
FelOH};,/FelOH! FelOH)y, — FelOH);" 1+ e -6.8 pe = +6.9 + log [FelOH)'] &
FelOHl,, Fe FelOH),, = Fe'' + 3OH- -37.2 pH = +1.6 — 3 log [Fe¥'] 7
FelOHly,,/FeQH?" Fe{CHlys + 2H' — FeOH?" + 2H,0 +24  pH = +1.2 - }log [FeOH?] 8
Fe(OH)y, /FelOHI," FelOH)y, + H* — Fe[OH);” + HO -2.3 pH = +2.3 - log [FelOH) "] a9
Fe(OH),, Fe?* Fe(OH)y,, + IH* + - — Fe* + GH,0 +17.8 pe = +17.9 — 3pH — log [Fe?] 10°
FelOHl,,, FeQR* FelOH).y + 2H* + e~ — FeOH* + ZH,O +9.25 pe = +9.25 - 2pH - log [FeOH") 112
[continuacién)
Numero de
finea (figu-
Frontera Reacclén Log K Condicion de egullibrio ro 7-7)
3. Paro fronteras entre companentes de la selucidn
4+
Fe*/Fe? Fe** + e~ —Fe* +13.1 pe = +13.0 - log%% 122
FeOH?
Fe!*/FeOH? Fe' + H,0 — FeOQH?* + H- —2.4 pH = +2.4 + log % 13
FeQOH*
Fel*/FaOH" Fe? + HyO + e~ — FeOH"* + H* +4.4 pe = +4.4 + pH — log %}-—]‘ 14
Fe{QH),*
Fa''/FelOH);" Fa’* + 2H,O — Fe(OH),* + H” =7l pH = +36 + ileg l—T—:,_.a,—IJ’T-] 15
QH*
Fe?"/FeOH" Fe® + HO — FeOH* + H* -8.6 pH = +8.6 + log u};eb]] 182
FeQH*"
Fe'*/FaCH* Fe®* + H,O — FeOH™ + H* + e~ -15.5 pe = +15.5 = pH + log [_Iefm'} ! 172
FelQH);"
Fa?*/FelQH);" Fe?* + ZH,O — Fe(CH)," + ZH" + e~ -20.2 pe = +20.2 - 2pH + IDQ[E#E.)]:] 18
FeOH™
FeOH '/FnOH?' FeOH* — FeOH" + e~ -6.9 pe = +6.9 - leg %-H_']] 18
_ ) [Fe{OH),')
FeOH'/FelOH)y' FeOH' + H,O — FelCH);' + H' + & -11.6 pe = +116 - pH + leg [FeOH] 20
FeCOH?'
FeCH /T'alOH};" FalQH};' + H' = FeOH? + H,O +4.7 pH = +4.7 - log P 2} 214

[Fa(OH)')




5.3.2 COMPORTAMIENTO DEL Fe EN DIFERENTES AMBIENTES

Eh volt

» Aguas de lluvia o rios ambiente aireado

Fe(OH); + 3H + ¢ « Fe'" + 3H,0 pK =-3
_. baja solubilizacién de Fe**, a pH bajos
aumenta Fe**

« Aguas subterraneas ambiente no aireado,

con predominio de Fe reducido, como
sulfuros
FeS«— F" +8°  pK=17.3

_. baja solubilizacién de Fe**

e Zona intermedia, con predominio de Fe

reducido, como carbonatos

FeCO;+H + e < Fe’ + HCO;  pK= 0.4

_, alta solubilizacion de Fe?"




DIAGRAMA pE — pH. Zonas 0 ambientes en sistemas naturales

O,+4H +4e <> 2H,0

QO
Q
. ' R
2H +2e —>H2(g) HzO | : l;;::::‘:fpu
54 Hpope e . range of
= : Pl e N L ' natural
_ S waters

Eh volt




5.4 EQUILIBRIOS REDOX DE IMPORTANCIA BIOLOGICA EN E L MEDIO ACUATICO

* La reactividad, solubilidad y movilidad de element 0S esenciales para
sistemas biologicos (Fe, S, N, C, P y elementos met  alicos) dependen del
potencial redox

0 A potenciales altos Fe y Mn estan en estado oxidad 0y precipitan
como hidroxidos — no biodisponibles

**y Mn®*, solubles —

0 A potenciales bajos Fe y Mn estan como Fe
biodisponibles

o El potencial redox disminuye en aguas sometidas ae  stratificacion —
presencia de compuestos reducidos (NH 3, S%, Fe**, CH,)

¢ La distribucion espacial de microorganismos aerobio S y anaerobios esta
determinada principalmente por el potencial redox
o Microorganismos aerobios — activos a potenciales positivos
0 Microorganismos anaerobios  — activos a potenciales negativos

 Existe un orden de utilizacion preferencial de aceptores de electrones




Valores de pE° para reacciones en medio acuoso

OXIDANTES

REDUCTORES

Reaction pE° pE° (W)
1 10,4+4H"+e — 1H0 +20.75  +13.75
2 INO;y + SH* + = — £Na(g) + 2H20 +21.05 412,65
3 L MnOs(s) + 1 HCO; + $Hy0 + e — L MnCO;(s) + Hy0O +8.9
4 iNOy + Hf + e — INO; + 1H,0O +14.15  47.15
5 fNOjy + 2HT + e” — iNH} + £H0 +14.9  +6.15
6  £NO, + 3HT + e — ZNHf + $H:0 +15.14  +5.82
7 JCH3O0H + H'Y + ¢ — 3 CHy(g) + $H0 +9.88  +2.88
8  1CH0 + HY + ¢ — X CHy(g) + + H,0 +6.94  —0.06
9  FeOOH(s) + HCO; + 2H* + ¢~ — FeCOs(s) + 2H,0 ~0.08
10 JCHs0 + HT + ¢ — 1CH;0H +3.99  —3.01
11 £SO3” + 2HT + ¢& — S(s) + 2H20 +6.03  —3.30
12 1SO5™ + 2H* + o0 — iIb(y + 3110 525  —3.50
13 18037 + 2H" + ¢ — L{HS + 1H20 +4.25  —3.75
14 1S+ HY + 0 — $HoS(g) + $H0 +2.89  —4.81
15 1CO; + HY + e — 1CHyg) + $H0 +2.87  —4.13
16 LNy + $HY + o — INHf +4.68  —4.68
17 ZADP* + 1H* + ¢ — L ADPH —2.0 —5.5
18 Ot + e” — $Ha(g) 0.0 0.0
19 oxidized ferridoxin + e~ — reduced ferridoxin -7.1 -7.1
20 1CO2(g) + T + 60 — L CH)1206 + 11,0 —0.2 ~7.2
21 $HCOO~ + §H* + ¢ — {CH0 + 0 +2.82  —T.68
22 1C0s(g) + HY + = — 1CHO + 1 H,0 ~1.20  —8.20
23 5CO0s(g) + $HY + ¢ — LHCOO™ ~433  -8.33

This data is reproduced from Stumm & Morgan’s Aquatic Chemistry. The pE(W) values refer to
pH 7.0 and 25°C. Oxidants and reductants are assumed to be at unit activities, except for HCO7 ,
which is at 0.001 M concentration.




5.4.1 ORDEN DE UTILIZACION PREFERENCIAL

Perfil vertical de potencial redox (mV) en sedimentos Microorganismos seleccionan de los

4 ™ aceptores de electrones los que le
permitan obtener mayor ganancia
RESPIRACION AEROBIC/ energética bien de sustrato organico
& 10 (heterdtrofos) o inorganico
3 (quimioligotrofos).
E + 450 — M 13'
e {denitrificacion) ( NOg- : :
% > * pE (E, mV) (+) - microorganismos
Nz
e,
s 150 — o~ S04% estrictos aerobios
™  (reduccion de sulfato) (
3 = .S _ _ _
< microorganismos facultativos
& 250 — 7 “Y2
: (metanogonesis) -
X & CHy * pE (E, mV) (-) - microorganismos

L J
* Modificada de Lynch y Poole (1979). estrictos anaerobios




Rangos de potencial redox para la utilizacion de aceptadores —. condiciones anaerobias y en
alternos de electrones.

ausencia de oxigeno, el orden

4 . . )
MnO; Oy NOy- Fe(OH)3 5042 HCOy- preferencial de aceptador de los
+G00
electrones provenientes de la

"ré 100 — oxidacion de la materia organica
% . seria:
E Fote
ge +200
- | Muit? N,
— - 2.
E 0 NH4+ MnO, > NO3 > SOy
= FeCO 5
° _

200 —

MnS Fes S en,
7 I
—— —»-
Orden de utilizacion preferencial

. /
Y Modificada de Atlas v Bartha (1993).

Datos ariginales de Nedwell (1984).




EQUILIBRIOS REDOX DE IMPORTANCIA BIOLOGICA
PROCESOS DE OXIDACION DE MATERIA INORGANICA AEROBIA S

PROCESO REACCION
Oxidacién de sulfuros 40,+2HS — 2S0,~+2H*
Oxidacién de hierro O, + 2 Fe”+ 4H" — 2 Fe® + 2 H,0
Nitrificacion 2NHz+ 40, — 2NOz +2 H'+ 2 H,0O
Oxidacién de manganeso 2Mn% + 2 H,0 + O, —» 2 MnO,+ 4 H*
Oxidacion de sulfuro de hierro 2FeS, +40,+ 6 H,O > 2 Fe(OH )3+ 2S04~ +6H*

BACTERIAS IMPLICADAS

* Hidrégeno — B. Oxidadoras de H,: Pseudomonas

*HS", S° — B. del azufre: Thiobacillus tiooxidans, Thiobacillus ferroxidans
*NH, ", NO,” — B. Nitrificantes: Nitrosomonas, Nitrobacter, Nitroccocus,
* Fe*? — Bacterias del hierro Thiobacillus ferroxidans

PROCESOS ANAEROBIOS QUE CONSUMEN MATERIA ORGANICAY REDUCEN COMPUESTOS
INORGANICOS

PROCESO REACCION
Desnitrificacion 5CH,0 + 4NO3 — 5HCO3+ 2N, + H' +2 H,0O
Reduccion de hierro CH,O+ 4 Fe(OH )3+ 7 H" — 4 Fe** + HCO5 + 10 H,0
Reduccion de manganeso CH,0 + 2 MnO,+ 3 H" - 2 Mn* + HCO3 + 10 H,O
Reduccion de sulfatos 2 CH,0 + 2 SO, — HS+ 2 HCO3 + H*
Formacién de metano 2 CH,O + H,O — CHy + HCO3+ H*

BACTERIAS IMPLICADAS
Thiobacillus denitrificans
Sulfato-reductoras: Desulfovibrio, Desulfobulbus
Methanobacterium, Clostridium




5.4.2 COMPUESTOS DE AZUFRE
DIAGRAMA pE — pH. Especies de azufre oxidadas y red

Equilibrios acidos:
pKa H,S,HS = 7; pKa HS /S*=13.8;
pKa HSO,, SO,~ = 1.8

Equilibrios redox:

a) SO, +9H + 8¢ — HS+4H,0 pE°=4.25
b)H,S - S(s)+ 2H +2¢ - 4H,0 pE°=-29
¢) SO, + 10H +8 ¢ — H,S+4H,0 pE°=7.75
d) SO +8H +8¢ - S,y+4H,0  pE°=6.0

Balance de masas:

Cr,s= [SO4"] + [HSO4 ] + [H,ST + [HS T+ [S]
pC =-log Cr,s= 4

Resolucion. ejemplo

pE

+15

+10

+5 |~

-10

-15

Linea SO,”/HS - a)pE =pE°’+ 1/8 log [SO,”] [H']/[HS] — pE=4.25-9/8 pH

Stumm and Morgan

ucidas
HSO,~
8042_
g S(s)
NS
H5S(aq)
HS- _
S2-
|
0 2 4 6 8 10 12 14




5.4.3 COMPUESTOS DE NITROGENO

DIAGRAMA log C- pE

0
4

i -

[

5 1 B[

e

c -12r

= 0

g -3z

]

L=

[Sturnm & Morgan: Aguatic Chemistry |

* N, especie predominante en un amplio rango de pE - gran cantidad de N, en agua, no

es asi, velocidad lenta, solo por la accion de microorganismos

e PN, =0.77 atm, PO, = 0.21 atm, pH =8 - pE =12.5 - predominan NH;"; NO,, NO3’




COMPUESTOS DE NITROGENO

DIAGRAMA pE — pH.

I ~
EN,, =107 mol L™ /4
12+ p, = 0.77 atm NH_2 ~ -12 ¢ Pn, = 0.77 atm

3

L NOD2-

0 2 4 6 8 10 12 14 0
pH

6

pH




5.4.4 COMPUESTOS Fe y Mn

FeS FeS, FeCOj

L A A A o A

FeOOH, Fe(OH);

solid phases

P e e e e e e T e e e e T T T T e e e T T [ DRI AR DL
“MnCO3 Mnd>

Mn304

log C /:2\ an,\
-8 i

\FE(OH)Z \

16

[Stumm & Morgan: Aquatic Chemistry |




5.4.5 COMPUESTOS DE CARBONO

pE — -12 -8 —d 0 -
0 > e C(s) !
CHy "co,
sl
Q.
s -8-
c
0
*@ -12 |-
= HCOO
& 18-
5 CO5
= —20 -
- CH»50 .
_24 B 2 \\
l L
fermentanun
-
G005 and organic matter reduced organic matter oxidized

[Stumm & Morgan: Aguatic Chemistry |




RESUMEN

*» En las aguas naturales aparecen compuestos de C, N, S, Fe y Mn en distinto

estado de oxidacion

¢ Los procesos de tratamiento de aguas utilizan produ ctos quimicos (Cl »,
MnOg4, H,O,, O,, O3, etc.) que alteran la naturaleza de los constituye  ntes del

agua debido a reac. Redox.

* Los microorganismos intervienen en muchos procesos redox, tanto en aguas

naturales como de tratamiento.

¢+ En muchos casos los sistemas naturales no estan en equilibrio desde el

punto de vista redox, debido a que las cinéticas es  tan inhibidas

APLICACIONES DEL SISTEMA REDOX: CORROSION Y CLORACI ON




