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Prélogo

Cominmente en Ia representacion de reacciones quimicas se involucran
elementos quimicos, compuestos quimicos que pueden estar expresados en sus
formas i6nicas (si se encuentran en solucién acuosa u otro disolvente), ya sea
como electrolitos fuertes o débiles etc. Cuando se lleva a cabo un proceso de
reaccion ésta puede ser escrita por los componentes iniciales (reactivos) y el
balance con los componentes finales (productos) aplicando el principio de
conservacion de masa y energia en su caso. Por ejemplo, si el interés en el
proceso se inclina hacia un rendimiento alto de productos la reaccion se puede
optimizar manipulando las variables del proceso, que pueden ser aumento de
concentracion o cantidad de alguﬁos de los reactivos, aplicacion de calor,
agitacion, etc. Si después de manipular algunas variables se encuentra que lejos
de optimizar el proceso se disminuye la produccién, en principio existen
muchas posibilidades; sin embargo, una de ellas puede ser que el proceso no
necesariamente pueda describirse con una reaccién general, lo que implica que
esta reaccion es la suma total de varias reacciones que puedan ocurrr
mayoritaria 0 minoritariamente segin las condiciones del proceso. Si bien el
proceso puede ser descrito con esta reaccion general o global puede ser que la
optimizacion ocupe mas tiempo, debido a que no seria tan facil determinar las

variables que pueden controlar el proceso.

Un ejemplo que puede describir lo anterior es la produccion de tripolifosfato de
sodio, en forma general, a partir de fundir una mezcla de dos moles de
Na,HPO, por cada mol de NaH,POQy; si la mezcla se hace a partir de reactivos

en solucion basta con mezclar las masas anteriormente descritas. Pero si se



parte de acido fosforico, éste se debe neutralizar hasta un pH=7, la razén es
que en este valor de pH se cumple dicha condicion. Es bien sabido que el acido
fosforico es un 4cido triprético (los pKa's del acido fosforico son 205,731y
12.92). Cuando se hace la valoracion del acido fosforico con hidroxido de
sodio, y se sigue potenciométricamente, en la grafica pH = f (volumen de
NaOH agregado) se pueden apreciar dos cambios pronunciados de pH en
pequeftos incrementos de volumen y es en estas zonas donde se pueden
determinar los puntos de equivalencia; también se ven dos intervalos
relativamente grandes donde el pH cambia poco y en cada uno de estos
intervalos se puede determinar el pKa de la ionizacion correspondiente. La
ecuacion del tipo Henderson-Hasselbalch aplicada a la primera disociacion del
H3PO, (ecuacion 1) relaciona el pH con el pKa del par &cido-base conjugado y
el logaritmo del cociente de las actividades o, en este caso aproximado de las

concentraciones molares.
PH = pKa + log ([H,PO,J/[H;PO,]) (1)

De esta ecuacion se puede deducir que si las concentraciones del par conjugado
son iguales, el pH de la solucién es el pKa del par acido-base representativo. Si
la concentracion del acido fuera dos veces la concentracién de la base el pH de
la solucion seria el valor del pKa mas el logaritmo de 0.5. Si esto se aplica a la
segunda ionizacion del 4cido fosférico el pH de la solucién es
aproximadamente 7. Por lo tanto, dado el ejemplo, es importante saber la
reaccion principal que ocurre y que no necesariamente es la reaccion global de

todo el proceso.



El proceso de valoracion de acido fosforico con hidréxido de sodio se puede
describir con una reaccién global de relacién molar 1:3. Pero también se puede
describir como un proceso de tres etapas o reacciones que se pueden llamar
representativas, lo que implica definir las especies del fosfato en cada etapa y
que en este caso es 1:1 la relacion molar. Si se aplica la ley de Hess, de tal
manera que se sumen algebraicamente las reacciones quimicas se obtiene la
reaccion global, pero el desglose por etapas contribuye a determinar el pH en

que la relacion 1:2 del fosfato-acido y fosfato-diacido se puede lograr.

St se precisa el nimero de componentes, del ejemplo anterior, se puede ver que
el sistema es de tres componentes, tomando en cuenta que en la solucién

participaron principalmente fosfato, protén y agua (PO,>, H' y H,0).

Cuando dos o mas variables pueden cambiar la forma de uno o mds
componentes del sistema (como ocurre con el acido fosférico con la adicién de
hidréxido de sodio), en otras especies que contengan tales componentes. El
método de estudio para sistemas de dos componentes se puede estudiar
aplicando la metodologia de Gaston Charlot que en forma resumida se puede
decir que se elige la reaccion principal {mas no global) considerando la
estabilidad de las especies quimicas que pueden contribuir positiva 0
negativamente en el proceso de reaccion. Cuando el sistema se complica un
poco mas se puede aplicar una metodologia desarrollada por Anders Ringbom
(entre otros) en donde se utilizan reacciones con constantes condicionales, lo
que se puede lograr cuando una condicion se mantiene sin cambio alguno
(amortiguamiento) a través del proceso de reaccion. Pero cuando el es

multicomponente y muitirreaccionante se puede estudiar aplicando el “método

il



de especies y equilibrios generalizados para el estudio de sistemas quimicos en
equilibrio quimico bajo condiciones de amortiguamiento” desarrollado por
Rojas []. El método describe la teoria y algoritmos para la construccion de los

diagramas de zonas de predominio.

Retomando el ejemplo del 4cido fosforico, si se hace una comparacion de las
concentraciones de cada par icido-base en donde las concentraciones son
diferentes, es natural que el 4cido o su base conjugada tenga una concentracion
mayor (relativamente) a todas las especies involucradas de fosfato, y puede

traducirse tomando en cuenta la figura siguiente:

: , H3P0 H2P04- HPO 2- PO 3-
PO, 4] [I 4 [ 4 - H
2.05 731 12.92

Véase que hay cuatro especies de fosfatos, cada una en un intervalo de pH, y
delimitadas con un valor de frontera que en este caso corresponde al pKa de
cada par acido-base conjugados. Si se hace la aproximacion que en cada
intervalo de pH s6lo predomina la especie involucrada, entonces se puede decir

que ésta especie es la representativa, mas no implica que las demas no existan.

Ahora bien, notese que las cuatro especies tienen en comin al ion fosfato con
lo que se puede definir una especie que las involucre en una sola POy
llamada especie generalizada que aproximadamente corresponde a la especie

predominante segin el intervalo de pH que se considere.
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Si bien se puede argumentar que el proceso se globaliza al presentar especies
generalizadas, se puede demostrar que utilizando el método se indican todos
los procesos posibles de reaccion en graficas multidimensionales en donde se
puede ver el efecto sobre las especies que pueden predominar segin sean las

condiciones.

Aunque comunmente a nivel técnico, se habla de la reaccion quimica asociada
a un proceso, esta reaccion normalmente describe la estequiometria del mismo,
pero no da infofmacién relevante acerca de las especies mas importantes que
realmente estan involucradas y tampdco establece los cambios en los
equlibrios representativos, que estan en funcion de las condiciones del
proceso; sin embargo, es posible hablar de una reaccién quimica generalizada,
en donde las especies generalizadas participan en el proceso, bajo condiciones
de amortiguamiento, que si permite describir el proceso porque involucra todas
las especies, o en forma aproximada, las especies predominantes que

contribuyen mas a las propiedades del sistema.

Un enfoque como el que presenta este prélogo puede aportar informacion
mucho mas relevante para la comprension del proceso en cuestion y su

optimizacion.
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Introduccion

Existen muestras solidas que contienen metales que se explotan para fines
comerciales, como la roca fosforica que contiene fosfatos metalicos y que se
utiliza para producir (entre otros componentes) el acido fosférico. El método se
le conoce como proceso humedo de fabricacion de acido fosfornico [Casillas,
1991]. En general, consiste en tratar la roca fosforica con acido sulfirico, lo
que precipita al sulfato de calcio y se produce acido fosforico. Sin embargo,
para producir acido fosforico destinado a otras aplicaciones que no sean la de
los fertilizantes, es necesario purificarlo a partir de una extension del proceso
himedo porque en la hixiviacion se disuelven también iones tales como Fe, V,

Ca, Mg, Al

La purificacién puede variar entre la eliminacién de las materias que le dan
color, como el hierro y el vanadio o la preparacion de un acido fosférico de

grado alimenticio.

Existen varios procesos de purificacion, algunos de ellos son: (1) concentracion
del acido por evaporacion, lo cual aumenta la concentracion de los
componentes y permite la precipitacion de impurezas tales como fosfatos de
hierro, de aluminio, de calcio que conllevan a una pérdida de fosfato, (2)
purificacion por neutralizacion con carbonato de sodio o hidroxido de sodio
(esta técnica puede utilizarse como adicional a la primera). A medida que
aumenta el pH van precipitando el hierro, el aluminio, el calcio y magnesio
entre otros iones metalicos. Notese que en este caso ya no se tiene acido

fosforico sino fosfatos en solucion.



Existen muchas diferencias entre los procedimientos de diversos fabricantes
que emplean el proceso humedo para la produccion de fosfatos; los detalles de
los procedimientos dependen en grado considerable de la roca fosforica, del
acido fosforico impuro y de la pureza requenida en los productos resultantes,
como por ejemplo, en la produccion de ortofosfatos de sodio, ortofosfatos de

calcio, polifosfatos de sodio o fosfatos metalicos.

Dada la caracteristica del problema que existe para lograr productos de cierta
calidad que esta en funcion de la materia prima, en el presente trabajo se realiza
un estudio tedrico y experimental con el fin de tratar de interpretar el proceso
de neutralizacion del HsPO, con hidroxido de sodio en donde se parte de acido
fosforico de alta pureza y se le agregan cantidades conocidas de hierro (II),
hierro (II1), aluminio (IIT) y magnesio (II} (por separado), con la consecuente
precipitacion de los cationes metélicos y produccion de ortofosfatos de sodio

en solucion acuosa.

El estudio tedrico comprende la construccion de diagramas de zonas de
predominio (DZP), de fases condensadas (DFC)y de existencia-predominio
(DEP) aplicados a sistemas cuaternarios del tipo H;PO,-MX,-H,0-NaOH.

En los DZP se representa graficamente el conjunto especies solubles y
equilibrios quimicos de complejacion y acidez en el plano pPO,"/pH, para cada
uno de los metales en estudio. Similarmente, en los DFC se hace la
representacion del conjunto de especies condensadas y equilibrios de
interconversion de fase en el plano pPO,/pH, para cada ﬁno los metales,

suponiendo que la solucién esta sobresaturada y solo existe precipitacion en



funcién de la variacion del pPO,” y/o del pH. Finalmente los DEP muestran
graficamente las condiciones de saturacion en el plano pM™/pH a una
concentracién constante de fosfatos, en donde pM’’ es el inverso aditivo del
logaritmo de la concentracion del metal M. En los DEP se representan los
equilibrios de solubilidad, las especies solubles, las especies condensadas, las
fronteras de predominio y de interconversion de fase en funcién del pH.
También muestra la trayectoria de saturacion condicional ya que la
concentracién de fosfatos es casi constante y que dicha trayectoria depende

directamente del pH.

Por otra parte, en la experimentacion se pretende determinar la concentracion
de saturacién en funcion del pH de cada metal en solucion. Por lo que se

pretende obtener el diagrama de existencia-predominio experimental y concluir

acerca de la aplicacién de los diagramas (DZP, DFC y DEP) en la prediccion -

de las condiciones de precipitacion de fosfatos metalicos del tipo

Mi(P O4)ij.DH20.



OBJETIVO GENERAL

ESTUDIAR LA APLICACION DE LOS DIAGRAMAS DE EXISTENCIA-
PREDOMINIO PARA PREDECIR LAS CONDICIONES DE
PRECIPITACION DE FOSFATOS DEL TIPO M;(PO,)HxenH,0O EN EL
PROCESO DE NEUTRALIZACION CON HIDROXIDO DE SODIO.

OBJETIVOS PARTICULARES
DETERMINAR LA CONCENTRACION DE SATURACION EN FUNCION

DEL pH PARA LOS CATIONES Fe(I), Fe(II1), Mg(ID) Y Al(III} EN FORMA
INDEPENDIENTE PARA SISTEMAS AMORTIGUADOS EN FOSFATOS.



CONSIDERACIONES GENERALES

Comunmente, el dcido fosforico comercial tiene una concentracion porcentual
entre €l 37% y el 41% [Kirk, 1985]. También contiene impurezas de cationes
metalicos como hierro, vanadio, calcio, aluminio, magnesio, cromo, cobre,
niquel, plomo, zinc y uranio entre otros. Los primeros cinco cationes son los
mas solubles en el acido lo que implica concentraciones relativamente altas con
respecto a los cationes restantes, su orden de concentracion no sobrepasa las
15000 partes por millon, es claro que dicho orden depende de la procedencia
geografica de la roca fosforica y del tratamiento para la produccion del acido
fosférico que puede ser por acidulacion con &cido nitrico, acido clorhidrico o

por ataque con bisulfito de amonio de la roca fosforica.

Dado el interés de la posible aplicacion de los diagramas de existencia
predominio en el proceso industrial para predecir las condiciones de
precipitacion de fosfatos, es necesario definir una concentracion del acido
fosforico comercial para poder realizar los DZP, los DFC y los DEP en
condiciones equiparables a las de produccion industrial. En el presente trabajo
se utiliza una concentraciéon 6.31M de acido fosférico y que es la misma de
fosfatos debido a su relacion molar. Los DZP y los DFC se presentan en el
plano pPO,’/pH, y que como es de esperarse que la concentracion de fosfatos
permanezca casi constante debido a la alta concentracion relativa con respecto
a los cationes metalicos mayoritarios, s¢ toma como un sistema amortiguado en
fosfatos con el fin de definir o proponer los equilibrios representativos a una
concentracion de fosfatos constante. Como consecuencia de la representacion

es necesario transformar la concentracion molar de fosfatos a pPO.’, que



significa obtener el inverso aditivo del logaritmo de la concentracion molar de
fosfatos. Es preciso recordar que el apostrofe significa que implicitamente

incluye las cuatro especies de fosfato.

El desarrollo tedrico y experimental del presente trabajo es por cada catién
metalico. Los cationes estudiados son hierro (II), hierro (III), magnesio (II) y

aluminio (III).



Estudio del sistema Fe(II)-PO, -H,0 a pPO,=-0.8.

Como ya se ha mencionado anteriormente, la neutralizacion del acido fosférico
comercial implica reacciones de precipitacion, de complejacion y acido-base.
Un panorama global de los equilibrios quimicos y especies que pueden
intervenir en dicho proceso de neutralizacion lo da el DEP, pero para llegar a el
DEP correspondiente a cada metal es necesario construir los DZP y DFC. Este
conjunto de diagramas forman parte del “método de especies y equilibrios
generalizados™ [Rojas, 1993a] que se utiliza en el estudio de sistemas quimicos
bajo condiciones de amortiguamiento y en este trabajo se propone que la
concentracion de fosfatos en el sistema de neutralizacion permanece constante,

por lo que se constdera como un sistema amortiguado [Ringbom, 1979].

A continuacion se presenta la construccion metodoldgica de cada uno los

diagramas anteriormente mencionados.

En la tabla 1 se muestra el conjunto de constantes de equilibrio de los sistemas
fosfatos-protén, Fe (II)-hidroxidos y Fe (II)-fosfatos y que indican el tipo de
equilibrios acido-base, de hidrolisis, de complejacion y de precipitacion
involucrados en este sistema. También se presentan los valores logaritmicos de
las constantes de fonnacic’_m y la referencia correspondiente a partir de la cual

se tomaron dichos valores.



Tabla 1. Constantes de equilibrio por sistema de reaccién de las especies de Fe(II).

Sistema Equilibrio ' log p | Ref.
PO,* + H" & HPO,> 1292 7
Fosfatos-proton PO + 2H' & H,PO, 2023 7
PO, + 3H" < H;PO, 2228 7
Fe*" + H,0 < FeOH' + H' 950 | 3
Fe’* + 2H,0 < Fe(OH), (ot 2H* -20.60| 3
Fe(ll)-hidroxidos|  Fe + 3H,0 > Fe(OH); + 3H' 31.00 3
Fe** + 4H,0 < Fe(OH)* + 4H' -46.00| 3
Fe** + 20H & Fe(OH), 1470 3
Fe** + HPO,* < FeHPO, o) 3.60 | 4

Fe(Il)-fosfatos Fe** + H,PO, < FeH,PO,* 2.70 4 -
3Fe’" + 2P0, & Fes(POy), (o) 36.00 1 4
Fe’* + HPO,> < FeHPO, ¢ 7.00 1 8

En el diagrama de zonas de predominio (DZP) sélo se consideran las especies
solubles {Trejo, 1993], por lo tanto, de los datos de la tabla 1 se puede hacer la
construccion de los diagramas de zonas de predominio lineales (DZPL) de las
especies de Fe', PO;’y FePO," en funcion del pH (figura 1)[Rojas, 1988] en
estos DZPL se muestran las fronteras de predominio de la especie
predominante. EIl DZPL de Fe' contiene solamente las especies libres e
hidroxiladas de hierro (II), es evidente que para formar alguno de los complejos
de hierro-fosfato solubles es necesaria la presencia de fosfatos en la solucion,

vease en el DZPL correspondiente a fosfato (FePO,4") que pueden predominar




dos especies en funcién del pH, pero implicitamente dependen de Ia
concentracién de fosfatos. La forma de ver este efecto del cambio de la
concentracién de fosfatos y la de protones se hace por medio del diagrama

bidimensional en donde se grafica en el plano pPO,"/pH.

, Fe2* | FeOH*I Fe(OH), | Fe(OH),*
Fe | | | > pH
95 10.75 15.0
H.PO H,PO, HPQO,? PO -
PO4’ 3 4 i 2 4 i 4 i 4 - pH
2.05 7.31 12.92
) FeH,PO,* I FeHPO,
FePO, i > pH
6.41 '

Figura 1. Diagramas de zonas de predominio lineales (DZPL) de las especies generalizadas

de Fe (II), fosfatos y Fe-fosfatos.

De 1a figura 1 se puede definir el equilibrio generalizado siguiente,

Fe' + POs < FePO, log K-

en donde este equilibrio incluye implicitamente las especies representativas
mostradas en el DZPL y su comrespondiente logaritmo de la constante de
equiltbrio condicional (log K’), que depende directamente del pH. La
trayectoria log K'= f (pH) se puede obtener por aproximacion de rectas, aunque

se puede ocupar el método de coeficientes de complejacion [Rojas 1995]. La



metodologia por aproximaciéon de rectas consiste en definir equilibrios
representativos en intervalos de pH que se definen a partir de las fronteras de

predominio (figura 1).

El primer equilibrio representativo se presenta pH<2.05, en donde las especies

predominantes definen el siguiente equilibrio representativo,
Fe?* + H3PO, < FeH,PO," + H' log K=0.65

el log K=0.65, corresponde al valor termodinidmico del equilibrio quimico
propuesto y es obtenido aplicando la Ley de Hess [Castellan, 1976]. En este
equilibrio representativo puede verse que si se mantienen constante la
concentracion de Fe?*, la presion y la temperatura, entonces la concentracion
del H;PO, puede influir para que la reaccion sea desplazada o no hacia los
productos de acuerdo con el principio de Le Chatelier, esto mismo ocurre para
cuando se controla la concentracion de H'. Una descripcién de este efecto es'
que si se mantiene la concentracion de H" constante necesariamente se habla de
amortiguamiento en pH, y por lo tanto se define una constante condicional
[Ringbom, 1979]. La constante de equilibrio condicional se determina de la

forma siguiente,

_[FeH,PO"]H']
" Fe™ [P0, M

_ K __[FeH,PO,"]
[H'] [Fe”][H,PO,]

K @

10



en donde la ecuacion (1) es la ley de accién de masas del equilibrio
representativo a pH<2.05 y la ecuacion (2) muestra la constante de equilibrio
condicional (K"} en funcién del pH. Si se propone un valor de pH=0, €l valor de
K'= 10°% y si toma su valor limite de pH=2.05 el valor de K'= 10*™. Sin
embargo, hasta este momento este tratamiento no muestra la influencia de la
concentracion de fosfatos en el sistema de estudio. Si se toma en cuenta en la
frontera de predominio que las concentraciones del par donador-receptor
conjugado son iguales y que en este caso es el par Fe?*-FeH,PO,", la ecuacion

(2) puede representarse como se expresa en la ecuacion (3),

K 1
K'=z=——= -
H'l [po,]

si [Fe?"|=[FeH,PO,"] (3)

en donde [PO,|=[HsPO4], véase que la [PO4Jes el inverso de K, por lo tanto
si la concentracion de fosfatos esta en funcion de la constante condicional y la
constante condicional esta en funcion del pH, por lo tanto, la concentracién de
fosfatos también es funcion del pH. Si a la ecuacion (3) se le aplica el logaritmo

se obtiene la ecuacion (4),
log K'=log K - pH = pPO,’ 4)

y por lo tanto se puedeAgraﬁcar la trayectoria en el plano pPO,"/pH. Este
tratamiento se hace para los siguientes intervalos de pH con la finalidad de
obtener la trayectoria completa de la constante de equilibrio condicional. Ya
que se tiene la trayectoria de predominio (log K') se asignan las zonas de

predominio para cada una de las especies predominantes, por encima de la

11



trayectoria predominan las especies de hierro libres de fosfato y por debajo de
la trayectoria las especies de hierro fosfatadas. El diagrama que se obtiene se
muestra en la figura 2 y sus funciones se muestran en el anexo 1 (inciso a). En
dicha figura se sefialan las especies de hierro (II) que pueden predominar en
funcion del pH y del pPO,". Por la parte superior de la trayectoria se
representan las especies libres de fosfato que predominan, las cuales estan
dehimitadas por las lineas paralelas al eje de pPO,’, y ademas son las fronteras
de predominio de cada especie. Similarmente, para las especies de hierro (II)

complejadas con fosfato existe una frontera de predominio en funcion del pH.

La frontera de predominio entre las especies hierro(Il) libres de fosfato y las

complejadas con fosfato esti en funcion del pH y sus concentraciones son

iguales.
pPO,
8
ol Fe(OH)*
™
Fe? Fe(OH);
44
2-/ \
. Fe(H,PO,)*
ol e(H,PO.) FeHPO,
2 ' } | : : \
0 2 4 6 8 1*0 12 14

Figura 2. Diagrama de zonas de predominio de las especies de Fe(Il) en funcion de pH y

pP04 "
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Como la concentracién de fosfatos en H3;PO,4 comercial es aproximadamente
igual a 6.31 M (pPO,'=-0.8), entonces si se traza una linea constante a un valor
de pPO,=-0.8 sobre la figura 2, las especies de hierro (II) que pueden
predominar en funcién del pH son Fe**, Fe(H,PO,)*, Fe(HPO,), Fe(OH); y
Fe(OH)4* aunque ésta ultima especie no aparece en el diagrama mostrado ya
que su zona de predominio es a valores de pH mayores o iguales a 15. Las
fronteras de predominio, en funcién del pH, para cada una de estas especies se
determinan en la interseccién con las funciones de la trayectoria de
pPO,'=f(pH) (Anéxo la para las especies de hierro (II)). El DZPL a un
pPO;=-0.8 es el mostrado en la figura 3'y se ocupara en la construccion del

DEDP de las especies de hierro.

Fe'’ Fez‘*i FeH,PO,* i FeHPOdll Fe(OH)_{iFe(OH)dz'
-1.45 - 641 11.8 15.0

» pH

Figura 3. DZPL de las especies de hierro (II) (Fe'’) bicondicional en funcion del pH a

pPO4'=-0.8 como condiciones de amortiguamiento.

En forma similar como se construye el DZP para especies solubles se construye
el DFC para especies insolubles (tabla 1). Los DZPL en funcién de pH se
presentan en la figura 4. Estos diagramas estan acomodados en forma
ascendente en la relacion PO, ’/Fe’ y es esta la secuencia que se debe tomar
cuando se tienen complejos de diferente estequiometria y se definen equilibrios
generalizados sucesivos [Rojas, 1993]. Noétese que hay un cuarto DZPL que se
toma como auxiliar que es ¢l de pPO4" ya que para balancear los equilibrios
generalizados se necesita de la presencia de fosfatos. La metodologia de

construccion es similar a la obtencion del DZP solo que en este caso los
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equilibrios son de interconversion de fase y no de complejacion. También se
sigue el tratamiento matematico para la obtencion de la trayectoria del log K’
de interconversion de fase en funcion del pH y su representacion en el plano

pPO4 '/ pH

Fe(OH
Fer(s) ( )2 (s) - pH
, Fey(POy);
Fe;(PO,), = > pH
FePO,’ > pH
PO, H,PO,  H,PO, HPO2 PO _
! | | | pH
2.05 7.31 12.92

Figura 4. DZPL de las especies insolubles de hierro (II), hierro-fosfato en relacion de

PO, /Fe’ 2/3 y 1/1. También se muestra el DZPL de las especies de fosfato.

El hidroxido de hierro (I} es la unica especie hidroxilada reportada en la
bibliografia que se ha consultado. El Fe(OH), () es un precipitado blanco
gelatinoso en condiciones de precipitacion anaerobia y en condiciones
ordinarias, por tener lugar a una oxidacion parcial, el precipitado tiene un color
verde. El cambio del color del precipitado al exponerlo al aire se puede
observar al filtrar y el producto final de la oxidacion es Fe(OH)ys). Por otra

parte, el Fe3(PQOs)zs) ® 8H,O es un polvo azul grisaceo.
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En la figura 5, se muestra el diagrama de fases condensadas del sistema Fe(II)-
PO,’-H;0. En este diagrama coexisten las especies insolubles que tienen una
frontera entre ellas denominada de interconversion de fase, ia cual no implica
que la cantidad de precipitado es la misma en esta frontera. Las funciones del

pPO,;'= f (pH) se presentan en el anexo 1 (inciso b, correspondientes a hierro

(D).

pPO,

L P

44

104

61 Fe;(PO), s)

24

2 — — } " PE——
0 2 4 6 8 0 © “

pH

Figura 5. Diagrama de fases condensadas de Fe(II} en funcion del pH y pPO,".

Dadas las condiciones del sistema, las tres especies de hierro (II) insolubles
pueden coexistir con la disolucion (en diferentes intervalos de pH). Las
fronteras de predominio y.el diagrama de fases condensadas lineal (DFCL) se

muestra en la figura 6 para la especie Fe ().
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Fe'’ Fe2+i FeH,PO,* | FeHPO4|;Fe(OH)q'iFe(OH)az',_ pH

-1.45 6.41 11.8 15.0
Fe'’ FeHP04 (s) Fe3(PO4)2 (s) | Fe(OH)Z (s)
€ @ i | > pH
4.33 12.915
- 2- 3-
PO, H,PO, l H,PO, | HPO, | PO, _
| I | pH
2.05 7.31 12.92

Figura 6. DZPL y DFC para las especies solubles e insolubles de hierro (IT) a pPO,'=-0.8. Se

incluye el DZPL de fosfatos como auxiliar en el equilibrio generalizados de precipitacion.

En la figura 6 se muestran las especies generalizadas a segundo orden o
amortiguamiento de las especies de hierro solubles. El equilibrio generalizado

de precipitacion es el que se muestra en la ecuacion 35,
Fe”" & Fe''(5 log K" (5)

en donde el valor del log K~ (constante bicondicional de precipitacion) que
depende del pH y del pPO,'=-0.8. El diagrama que se construye a partir de

estos datos es el DEP de las especies de hierro y se grafican en el plano pFe''=

f(pH).

En el DEP (figura 7) se presentan las especies de hierro (II) msolubles y
solubles que demarcan la existencia de un precipitado y/o el predominio de un
complejo soluble. La frontera entre las especies solubles e insolubles es el valor

del pKs'* (-log de Ks bicondicional) que es funcién del pH. En este diagrama el
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valor del pKs'= pFe’’ (-log de la concentracion molar de hierro (II)

' bicondicional).
pFe (I1)”
! Fe(OH),
8 Fe(HPO,) e(OH),
Fe(H,PO,)* Feomy”
[
4l 1Yy \\‘
Fe'?
Jd ) o N
e
SR TeRe Fe(OH), s,
4lh
8 t + t : 4 : } }
2 0 2 4 6 8 1 © u %
pH

Figura 7. DEP de las especies solubles e insolubles de Fe(I1I) a un pPO,'=-0.8.

Como se ha visto, la secuencia para determinar el valor del pKs™™ de las
especies de hierro insolubles es necesario hacer un diagrama de zonas de
predominio en donde se utilizan solo las especies solubles conocidas de Fe
libre de fosfatos, formando complejos hidroxilados, especies complejadas de
Fe con fosfato, asi como la relacion existente entre el fosfato y sus especies

protonadas.
Sabiendo la solubilidad de un sistema que se encuentre en un equilibrio

dinamico, en este caso el Fe(II)-PO,"-H,O a pPO,=-0.8, y teniendo en cuenta

que este sistema tiene un determinado valor de pH o un cierto intervalo en
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donde el pH varia, se puede determinar el equilibrio representativo y las

especies predominantes.

Como la concentracién analitica de hierro es micialmente 0.1 M y por lo tanto
el pFe''=1.0, los equilibrios de precipitacion que sucedan a nivel experimental
son los que se muestran en la tabla 2 que se pueden determinar a partir del DEP

de las especies de hierro (figura 7).

Tabla 2. Conjunto de equilibrios representativos del DEP de la figura 7 esperados en la

experimentacion.
Equilibrio intervalo de pH log K’
FeH:PO," <> FeHPO, + 4H' 40<pH<433 -3.01+pH
3FeH,PO," < Fe3(POy4)yy + HoPO, + 4H" 4.33<pH <6.41 (-13.36+4pH)/3
3FeHPO, < Fey(PO.):(s) + H,PO, + H' 6.41 <pH <731 (5.87+pH)/3

3FCH2P04+ f—1 F33(P04)2(,) + HP042- +2H'

731<pH<118

(-1.44+2pH)/3

3Fe(OH)y + 2H,PO,*+ TH' (104.76-7pH)/3

Fe3(POy)z) + 9H0

11.8<pH < 12915

3Fe(OH);" +2H" < Fe(OH)yq) + H-0 12915<pH < 14 17.7-pH

Aunque el DEP proporciona informacion con la funcion pFe = f (pH), se puede
convertir el pFe'’, que es inverso aditivo del logaritmo de la concentracion
molar del Fe'’, a concentraciéon en partes por millon (ppm) y se obtiene por lo
tanto una trayectoria solubilidad que puede resultar conveniente para futuras
conclusiones (figura 8). En dicha figura se grafica de 0-200 ppm de hierro (II) y
un intervalo de pH de 4-9. Véase que en ¢l valor de pH=4.5 la concentracion es

de 200 ppm, mientras que al valor de pH cercano a 6 la concentracion es
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cercana a 0, haciéndose asintdtica la trayectona a partir de dicho valor de pH
hasta un pH=9 por lo menos y aunque la trayectoria completa indica la
redisolucion del hierro a valores de pH mas basicos como se indica en el DEP

mostrado en la figura 7.

[Fe”'(1)] ppm
2000

1600 &

1000 &

pH

Figura 8. La linea continua representa la trayectoria de solubilidad de Fe (II) calculada en _

funcion de pH.
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Experimentacion

Se prepard una mezcla de acido fosforico (85% y densidad 1.71 Kg/L, Fischer)
con FeSO, «7H,0 (Baker) para obtener una solucion acuosa 0.1 M deFe(IDy
6.31 M de H;PO,. Se tomaron alicuotas de 50 mL de la solucion de acido
fosforico y hierro. A cada alicuota se le agregé la cantidad suficiente de
hidroxido de sodio sélido para tener soluciones a diferentes valores de pH. Los
precipitados obtenidos por el cambio de pH se separaron por filtracion al vacio
a temperatura ambiente en una o dos etapas de filtracion dependiendo del tipo
de precipitado. Al filtrado obtenido se le determind su concentracion por

espectrofotometria de absorcion atomica.
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Resultados y anilisis

Los resultados obtenidos que se presentan en la tabla 3 contienen el pH,
concentracion de hierro (IT) en fase acuosa en ppm, concentracion molar y las
observaciones particulares en cada pH de precipitacion. En los valores de pH
de 1.81 y 2.14 se obtuvo un precipitado gris que corresponde por apariencia
fistca al Fe3(POg)ys) ® 8H,0. Al valor de pH=4.34 se obtuvo un precipitado en
apariencia gris, pero el filtrado mostraba la suspension de otro precipitado mas
fino en cantidad pequefia, por lo que se procedié a una segunda filtracion, el
precipitado fue de color verde que hace suponer la presencia de Fe(OH)jys) por
la oxidacién del Fe(OH)ys con el aire atmosférico. El hecho de la
coprecipitacion puede ser posible porque se encuentre cercana la frontera de
interconversion de fase. Véase que para valores de pH de 4.90 y 4.96 se tiene
la misma situacién anterior. A valores de pH de 5.00, 537, 549 y 5.60 el
precipitado obtenido hasta antes de la primera filtracion fue Fe(OH)ys, y el
filtrado obtenido mostré en pequefia cantidad el precipitado Fes(POy)y#8H,0.
En los valores de pH de 5.77, 6.00 y 8.18 se detect6 la presencia del Fe(OH)s
y a pH=11.3 no se cuantificé la concentracién de hierro debido a que el
precipitado se hidrat6 rapidamente formando una mezcla eutéctica. La mezcla
eutéctica es la solidificacion de una solucién que contiene dos o mas
componentes a una temperatura en la cual no se forma otro compuesto,
practicamente se forma a partir de una especie insoluble que tenga la propiedad
de hidratarse conforme se disminuye la temperatura en la que se formé dicha
especie insoluble. Como la solubilidad y el grado de hidratacion dependen de la

temperatura [Laitinen y Harris, 1982] (entre otros efectos como la fuerza
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16nica) entonces el sistema de dos 0 mas componentes se ven afectados en su
solubilidad y precipitan formando cristales hidratados.

Por otra parte, algunos precipitados presentaron hidratacion, lo cual puede
afectar en la solubilidad aparente del hierro segin el grado de hidratacion de tal
forma que aumente la concentracion del metal. Este efecto de hidratacion se

puede ver para los casos de valores de pH de 4.90, 4.96 y 5.60.

Tabla 3. Resultados experimentales de la precipitacion de hierro (II) en funcion del pH a

pPO,'=-0.8

pH [ [Fe(ID})] (ppm) pFe(Il) _ Observaciones

1.81 2730 1.31 precipitado (pp) gris.

2.14 2230 1.40 pp gris.

4.34 1116 1.70 pp verde y gris

4.90 500 2.05 pp gris y verde. Hidratacion del s6lido.
4.96 840 1.82 pp, gris y verde. Hidratacion del solido.
5.00 966 1.76 pp verde.

5.37 640 1.94 pp verde y gris.

5.49 449 2.09 pp verde y gris.

5.60 650 1.93 pp, gris y verde. Hidratacion del sélido.
5.77 380 2.17 pp verde.

6.00 242 2.36 pp verde.

8.18 23 3.38 pp verde.

11.3 - - pp verde se hidrata rapidamente.
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En la figura 9 se muestra una parte de la trayectoria del DEP (figura 8) de las
especies de hierro a pPO,'=-0.8 y los puntos corresponden a los resultados
experimentales mostrados en la tabla 3. Véase que la solubilidad del hierro (1)
es mayor a la esperada teéricamente. Este aumento de solubilidad, a partir de
valores pH mayores y cercanos a 5, se puede atribuir a la fuerza ionica (p), ya
que el pKs™ no varia mas all4 de un orden de magnitud tomando en cuenta que

el hierro en solucion se encuentra en el estado de oxidacion intermedio (Fe

[L1]).

pFe””

0 Il L
L

3 5 pH 7 9

Figura 9. La linea continua es la trayectoria del diagrama de existencia-predominio en el
plano pFe “/pH. Los puntos son los resultados experimentales de la precipitacién de Fe (IT)
con NaOH a pPQ4'=-0.8. -

En la figura 10, se muestran los resultados experimentales de la concentracion

del hierro en ppm en funciéon del pH (Tabla 3), se puede ver que la tendencia es

parecida a la determinada tedricamente correspondiente a la linea continua
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aunque esta desplazada hacia valores mayores de pH, la grafica se presenta en
el intervalo de 4-9 unidades de pH y de 0-2000 ppm de hierro. Nétese que
aunque la trayectoria pueda ser parecida a lo esperado ésta no indica cuales son
las especies predominantes y por lo tanto no se puede proponer el tipo de
equilibrio de reaccién ocurrida en un determinado valor de pH. Sin embargo,

resulta util como primera aproximacion para saber acerca de la solubilidad.

[Fe”{ll)] ppm
2000

1500 4

1000 4+

500 4

o
»

pH

Figura 10. Trayectoria de solubilidad del hierro en un funcion del pH. La linea continua
corresponde al calculo esperado de solubilidad. Los puntos corresponden a los resultados

experimentales.
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Estudio del sistema Fe(III)-PO,’-H,O a pPO, =-0.8.

Para la construccion de los diagramas correspondientes al sistema Fe(II)-PO, -

H,O a pPO,'=-0.8 se sigue la metodologia utilizada para ¢l caso de hierro (II).

En la tabla 4 se muestran las constantes utilizadas para la construccion de los

DZP, DFC y DEP. Las funciones para cada diagrama se encuentran en el anexo

1 para las especies de hierro (II).

Tabla 4. Constantes de equilibrio de las especies de Fe(HI).

Sistema Equilibrio log B | Ref.
PO, + H' < HPO,> 1292 | 7
Fosfatos-proton PO, + 2H' < H,PO, 2023 7
PO, + 3H' & H,PO, 2228 7
Fe'" + H,0 & FeOH* + 1 -3.00| 3
Fe(ILI)- Fe** + 2H,0 < Fe(OH)," + 2H* -6.60 | 3
hidréxidos Fe* + 30H o Fe(OH)s 37090 3
Fe’* + HPO,* < FeHPO,* 347 | 4
Fe(III)-fosfatos Fe'" + H,PO4 < FeH,PO** 8.30 4
Fe™ + PO, < FePO, 2190 8

El DZP mostrado en la figura 11 presenta cinco especies solubles

representativas. Por encima de la trayectoria predominan las especies libres de

fosfatos como son Fe’* a pH<3.0, Fe(OH)*" en 3.0<pH<3.3 y Fe(OH)," a
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pH23.3, por debajo de la trayectoria el hierro (III) se encuentra complejado con

fosfato siendo Fe(H,PO,4)** a pH<2.4 y Fe(HPO,)" a pH>2 4.

pPO,

Fe(OH)?

Fe*

2-/_

me(H2P04) 24 Fe(HPOd) +

Fe(OH),*

2 t t t i y t
0 2 4 6 8 10 12 "

Figura 11. DZP de Fe(111) en funcion de pH y pPO,’.

En la figura 12 se muestra el DFC que contiene dos especies insolubles de
Fe(III). Como puede verse el Fe(OH)s(s) se presenta a valores de pH basicos si
el pPO,4'=-0.8, siendo el FePOy el que esta presente en valores de pH 4cidos e

incluso neutro.

El FePOay) © 4H20 es un polvo blanco amarillento. El Fe(OH)ss, puede tener
una apariencia de coloracion roja-parda que es la forma estable del 6xido de
hierro (III) aunque cominmente es llamado hidréxido de hierro. En la seccién
anterior correspondiente a hierro (IT) se mencioné que el Fe(OH)s, formado a
partir de la oxidacién parcial del Fe(OH)y,, siendo el hidréxido férrico una

forma metaestable por lo que presenta una coloracion verde.
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Figura 12. DFC de las especies Fe(I1I) en funcion de pH y pPO. .

La figura 13 muestra el DEP para el sistexﬁa Fe(I1I1)-PO,"-H,O a pPO,=-0.8.
En las condiciones descritas, el diagrama indica que si se encuentra el hierro
(III) soluble pueden predominar tres tipos de especies solubles. Ahora bien, se
pueden presentar dos tipos de precipitados que pueden coexistir con la solucién
dependiendo del pH. Cuando el pH es menor que 6.4 el precipitado es FePOy,
y cuando el pH es mayor a 6.4 se tiene al Fe(OH)s). La frontera de pH=6.4

indica sélo el pH de interconversion de fase.

Del DEP (figura 13) se. pueden determinar los equilibrios de solubilidad
esperados en functon del pH. En la tabla 4, se muestran cuatro equilibrios de

solubilidad, el intervalo de pH, y la funcién que determina el log K™
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ZFe (1D

Fe(OH),"
14"Fe(H2PO4] 2+ Fe(HPO,)*
Fe(OH);
/ FePO,
-2 $ $ $ t $
6 8 10 12 14

Figura 13. DEP de las especies de Fe(IIl) en funcién de pH a pPO,'=-0.8.

Tabla 4. Conjunto de equilibrios representativos del DEP de la figura 13 esperados en la

experimentacion.
Equilibrio intervalo de pH log K”
FeH,P0,*" < FePQy, + 2H' 1.5<pH <248 -1.8+2pH
FeHPO," < FePOy, + H' 2.48<pH <6.57 0.68+pH
3H20 + FeHPO," <> Fe(OH)y) + H;POs + 2H'|  6.41 <pH <7.31 -5.89+2pH
3H,0 + FeHPO," <> Fe(OH)s) + HPO, + 3H” 731<pH<77 -13.2+3pH
2 H;0 + Fe(OH)," <> Fe(OH)y,) + H' 7.7<pH 2.2+pH

En la figura 14 se muestra la trayectoria de concentracién en ppm de Fe(lll) en
funcién del pH. Véase que' el Fe(IlI) es muy insoluble a valores de pH mayores

a 2 ya que el orden de concentracion en solucion es 200 ppm o menos en

funcion del aumento del pH.
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[Fe{il)] ppm
1000

600 |

400

pH

Figura 14. Trayectoria de solubilidad calculada del Fe [IIT] en funcidn dei pH.
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Experimentacién

Se prepar6 una mezcla de 4cido fosforico (85% y densidad 1.71 Kg/L, Fischer)
con FeCl; #6H,0 (Baker) para obtener una solucion acuosa 0.1 M de Fe (III) y
6.31 M de H;PO,. Se tomaron alicuotas de 50 mL de la solucion de acido
fosférico y hierro. A cada alicuota se le agregd la cantidad suficiente de
hidréxido de sodio sélido para tener soluciones a diferentes valores de pH. Los
precipitados obtenidos por el cambio de pH se separaron por filtracién al vacio
a temperatura ambiente. Al filtrado se le determind su concentracién por

espectrofotometria de absorcion atémica.
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Resultados y analisis

En la tabla 5 se presentan los resultados experimentales de pH, concentracion
de hierro (III) en ppm, el logaritmo negativo de la concentracion molar y las
observaciones correspondientes. Se formaron tres diferentes precipitados en
funcion del pH. En los valores de pH 2.15 y 2.48 se formo un precipitado
blanco gelatinoso que corresponde al FePOy) #4H,0; otro de color crema que
se formo en valores de pH entre 2.68-7 aproximadamente y corresponde por su
caracteristica fisica al FePOs; 4HO. A un pH de 5.47 ocurrid una
coprecipitacion ya que se obtuvieron dos precipitados uno crema y otro con
caracteristicas similares al de fosfato acido de sodio heptahidratado ya que el
coprecipitado fue blanco y cristalino y soluble en abundancia de agua. Por otra
parte, se observé que hubo formacion de mezclas eutécticas de dos diferentes
solidos de hierro (IIT) con fosfatos de sodio segiin el. pH de precipitacion. Las
mezclas eutécticas fueron redisueltas por calentamiento y también se hicieron
pruebas de solubilidad agregando suficiente agua de tal manera que se observo
que el precipitado crema o rojo no se disolvia tan rapidamente como el de los
fosfatos de sodio. A valores de pH de 7 y 12.4 se formé el precipitado
Fe(OH)s(s) con la propiedad de hidrataciéon conforme la temperatura tendio6 a la
temperatura ambiental, ya que la reaccion de neutralizacion es exotérmica, lo
que provoco la formacion de mezclas eutécticas. Del experimento en el
intervalo de pH entre 10.2-12.2 la separacion fue imposible debido a que el
Fe(OH);s) formado contribuyé a la aparicion de una mezcla eutéctica y como
se aplico calor y adicion de hidroxido de sodio el precipitado se volvid a

redisolver.
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Tabla 5. Resultados experimentales de la precipitacién de hierro (III) en un medio fosforico

de concentracion 6.31 M.

pH | [Fe(IIl)] (ppm) | pFe(IIl) (M) Observaciones
2.15 5843 1.29 pp blanco.
248 1499 1.57 pp blanco.
248 1483 1.57 pp blanco.
2.68 915 1.79 pp crema.
4.25 137 2.61 pp crema.
4.67 244 236 pp crema
4.73 188 2.47 pp crema
4,97 348 221 pp crema
5.00 103 2.73 pp crema
5.01 74 2.88 pp crema
5.18 79 2.85 pp crema
5.21 100 2.75 pp crema
5.34 75 2.87 pp crema
5.47 125 2.65 pp crema y pp de fosfato de sodio :
10.2- - - La solucidn se coloreé de rojo, precipit6 y se redisolvio,
12.2 dado que la neutralizacion fue exotérmica
7.00 - - Hubo pp de Fe y la sal de fosfato de sodio. Formandose
una mezcla eutéctica.
12.4 - - pp de color rojo que se hidrata rapidamente formando una
mezcla eutéctica.
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En la figura 15, se muestra la trayectoria del pFe(III)"" en funcién del pH y los
puntos experimentales (tabla 4). Si se considera que los precipitados obtenidos
dependen de la hidratacion y esta de la temperatura por lo que es posible
afirmar que la solubilidad puede verse afectada. Si en el sistema hay
hidratacion del precipitado, esto ocasiona que la solucién relativamente
sobresaturada al momento de la precipitacién siga sobresaturandose mas
conforme aumenta la hidratacién del precipitado y que por consecuencia exista

la precipitacion del fosfato de sodio lo cual produce la mezcla eutéctica.

pFe” i
10

p

Figura 15. La linea continua representa la trayectoria del pFe(III)"" calculado en funcién del

pH. Los puntos son resultados experimentales presentados de la tabla 5.

En la figura 15 puede verse también que la solubilidad es mayor que la
esperada, esto puede explicarse tomando en cuenta el efecto de la fuerza idnica
que varia en cada uno de los experimentos y va en aumento con el pH. Véase
que no es un corrimiento proporcional en la solubilidad ya que a valores de pH
entre 4.6 y 5.6 la distancia a la linea calculada es mayor que en los valores de

pH entre 2 y 3. Realmente el efecto de fuerza iénica podria ser aplicable para
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los valores de pH entre 2 y 3 ya que las constantes utilizadas para el calculo
teorico son de datos experimentales a fuerza ionica menores de 0.1 y en los
sistemas estudiados la fuerza iénica es mucho mayor que 0.1. Aun asi, la
capacidad de prediccion del DEP no esta alejada de los resultados obtenidos
experimentalmente. Si bien no son totalmente iguales los resultados, se puede
reestructurar la proposicion, a partir de la comparacion entre lo obtenido en la
experimentacion y lo propuesto tedricamente. Esto es, que para el intervalo de
pH entre 2 y 3 se puede recalcular la constante de equilibrio tomando en cuenta
el efecto de la fuerza idnica segin la ecuacion extendida de Debye-Hiickel v,
en el caso de los valores de pH entre 4.6 y 5.6, hacer calculos mas refinados
para los coeficientes de actividad a fuerzas idnicas elevadas utilizandose
ecuaciones semiempiricas tales como la de Davies o teorias de interaccion

modernas, como la de Pitzer.

[Fe{1t1)) ppm
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Figura 16. La linea continua representa la trayectoria de solubilidad de Fe (1T} calculada en
funcion de pH. Los puntos son los resultados experimentales de Fe (III) en funcion del pH

tomados de la tabla 5.
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Estudio del sistema Mg(II)-PO,"-H,O a pPO, =0.8
Construccién de diagramas de especies polinucleares.

La construccion de diagramas de zonas de predominio que involucran especies
polinucleares debe llevar una metodologia secuencial. Un ejemplo de la

aplicacion de esta metodologia es para las especies de magnesio.

Cuando se construye el diagrama de zonas de predominio lineal (DZPL) de las
especies del magnesio en funcion del pH, da por resultado la definicién de la
especie generalizada a primer orden del magnesio (Mg"). Se construye el DZPL
de las especies del fosfato en funcién del pH. Se construye el DZPL en donde
se representan las especies MgPO," que dependen del pH.

Dado que el magnesio puede complejarse con el fosfato con una estequiometria
1:2 se construye un segundo DZPL. Por lo que resulta la definicion de la
especie generalizada Mg(PO,),".

En la construccion de los DZPL se hace la definicion de las especies
generalizadas de Mg' y PO," y las especies que se pueden formar como son
MgPOs" y Mg(POy),". Es evidente que la formacién de los complejos
magnesio-fosfato dependen directamente de la concentracion del fosfato y el
PH (si se hace permanecer constante la concentraciéon de magnesio). Esto lleva
a la construccion de un diagrama de zonas de predominio (DZP) en donde se

muestran las zonas en las que una especie predomina sobre las demas. Ya que
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se tienen los DZPL de las especies de magnesio y fosfato se procede a definir

el equilibrio generalizado
Mg’ + POy < MgPO,;" logK’

El diagrama se puede hacer aplicando el método de coeficientes de
complejacion, aunque en este caso se hace por aproximacion de rectas,
desarrollado por Rojas. Este método considera la definicion de equilibrios vy

especies representativas que dependen del pH.

Si se aplica la ley de accién de masas al equilibrio generalizado y se despeja la
concentracién de [PO4'} (ecuacion del tipo Henderson-Hasselbalch) y se aplica

el operador logaritmo negativo (-log) a toda la ecuacion, se obtiene:

pPO,=log K’ + log ([Mg')/[ MgPO4]).
Como el log K’ es funcién del pH entonces pPO,” es funcion del pH. Dada esta
funcion es posible representar graficamente las especies representativas que

pueden predominar segin la condicion de pH y pPO, .

Como se tiene un segundo complejo, se procede a determinar el equilibrio

sucesivo de formacion representandose de la forma;

MgPQ,4" + PO, & Mg(PO,)," log K’
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La trayectoria obtenida se grafica en la que contiene el primer equilibrio y se

colocan las especies correspondientes.

Hasta este momento, se han hecho los DZP suponiendo una concentracion
constante de magnesio. Dado que existe la posible formacion del complejo
dimérico de magnesio es notable que éste depende de la concentracion de
magnesio y de fosfato. La representacion de este DZP es bidimensional a un
valor de pPO4'=-0.8. La anterior condicion lleva a la definicion de especies
generalizadas a segundo orden y el equilibrio generalizado de polinucleacién

directa a segundo orden.

2Mg” <> Mg,”  logK”

Las especies generalizadas a segundo orden de Mg'’ se representan en un
DZPL en funcion del pH a pPO,=0.8. La especie dimérica Mg, ‘es
Mg Hy(POy4); y en este caso es implicitamente independiente del pPO; y

predomina en toda la zona de pH.

Como el balance de reaccion se hace con fosfato se debe incluir el DZPL de las
especies de fosfato como auxiliar en la determinacion de intervalos de pH en
que predominan las especies metalicas.

Si se aplica la ley de accién de masas al equilibrio de polinucleacién directa
generalizado y se define que la concentracion total de magnesio es la suma de
las concentraciones de todas las especies monoméricas mas la concentracion de
la especie dimérica multiplicada por su coeficiente de polinucleacién. Como el

pPO4’ es constante es posible llegar a la ecuacion pMg”” = f(pH).
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Se grafica la trayectoria en al plano pMg" = f(pH) vy se colocan las especies en

sus zonas de predominio correspondiente.

Cuando se hace el estudio de especies en solucion basta solamente con el DZP
de las especies solubles. Cuando se tiene un sistema que presenta dos fases, es

necesario incluir la formacion de complejos sélidos de magnesio.

Se hace necesario un estudio en donde se representa la trayectoria de
interconversion de fase. A este diagrama se le llama diagrama de fases
condensadas (DFC) y en este se incluyen todas aquelias especies insolubles de
magnesio que son estables y que dependen, en este caso, del pH y del pPO,".
En la construccion de este DFC si se pueden incluir las especies polinucleares
en donde se representa la especie generalizada insoluble libre de fosfatos y
dada la presencia de fosfatos se forma un complejo generalizado insoluble con
la relacion molar PO, Mg minima. Subsecuentemente se determinan las

espectes generalizadas insolubles sucesivas en relacién molar.

Ya que se tienen el DZP y el DFC de las especies solubles e insolubles se
procede a hacer un diagrama en donde se muestre la zona en la que las especies
insolubles predominen y la zona donde existan las especies insolubles. A este

diagrama se le llama diagrama de existencia-predominio.

Notese que hasta este momento el pPO;’ se ha tomado constante y por lo tanto
se puede hacer la representacion del diagrama en el espacio pMg” =f(pH). La
trayectoria que se obtiene es el pKs'* de magnesio y que también corresponde

al logaritmo negativo de la concentracién total de magnesio de saturacion(-log
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Mg). Para la construccion de este diagrama se debe partir del equilibrio de
precipitacion o de disolucion del precipitado balanceando con la especie
monomerica de magnesio soluble (Mg"') con la especie de magnesio insoluble
(Mg"s)), de la forma Mg < Mg"(s,que en este caso son las especies que

existen o que se pueden formar si el pPO,'=-0 8.

Es importante hacer notar que las especies de Mg s) pueden ser especies
insolubles polinucleares. Cuando se ha obtenido Ia trayectoria correspondiente
se procede a graficarla y se define el predominio de las especies tanto solubles
como insolubles. Como se cuenta con la especie dimérica soluble de magnesio
se procede a plantear un segundo equilibrio de solubilidad de la forma
Mg, "<2Mg''(s), véase que aqui existe la diferencia con el DZP que no se
plantea el equilibrio sucesivo sino el global. La trayectoria obtenida se grafica y
se redefine el predominio de las especies solubles e insolubles. Las especies

que se representan son aquellas que tienen la mayor estabilidad.

Las funciones de los DZP, los DFC y los DEP correspondiente al sistema de
magnesio se muestran en el anexo 1. Los datos de constantes de equilibrio se
presentan en la tabla 6. En esta tabla se muestran los sistemas fosfatos-proton,
Mg(II)-hidréxidos y Mg(IT)-fosfatos con los equilibrios, constantes globales de

formacién (log B) y su referencia correspondiente.
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Tabla 7. Constantes de equilibrio por sistema de reaccién de las especies de Fe(Il).

Mg2 T+ I‘IPO42- = MgHPO4 (s)

Sistema Equilibrio log B | Ref.
PO, + H' < HPO,* 12921 7
Fosfatos-proton PO, + 2H' & H,PO, 2023 7
PO,* + 3H' & H,PO, 2228 7
Mg(1I)- Mg** + H,0 < MgOH* + H' -11.40] 3

hidroxidos Mg?* + 20H <> Mg(OH); 11.15

Mg** + HPO,* < MgHPO, (q) 291 | 2
Mg** + H,PO; < MgH,PO,* 060 | 4
Mg + PO,* < MgPO, 3.40 2
Mg(Il)-fosfatos MgH,PO,* + HPO,* = MgH;3(PO,),” 2.50 2
2MgHPO<=> Mg;H,(PO,), 3.00 1 2
3Mg™* + 2PO,™ & Mg:(POy), ) 25.20 4
582 | 4

En la figura 17, se muestra el DZP para el sistema Mg(II)-PO,"-H,O de

especies mononucleares de magnesio. Puede notarse que €l magnesio libre de

fosfatos tiene dos especies representativas. La frontera de predominio en

funcion del pH entre las especies Mg?* y MgOH" es 11.4. También pueden

verse las cinco especies de magnesio con fosfatos.
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Figura 17. DZP en el plano pPO,/pH para la especies de magnesio. Los datos para la

construccion del DZP se presentan en la tabla 7 y las funciones en el anexo 1.

En la figura 18, se muestra el DFC que contiene las especies MgHPOy),
Mgi(POs): sy y Mg(OH), (). Las fronteras de predominio estan en funcién del
PpH, sin embargo son paralelas entre dichas fronteras. Es preciso mencionar que
el MgHPOy(, ® 3H;0 es un polvo cristalino de color blanco, el Mg3(POg); (s) ®
5H,0 es también un polvo cristalino blanco y el Mg(OH), (s).€s un precipitado

blanco de consistencia gelatinosa.
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Mg;(PO,), o)

Figura 18. DFC para las especies de magnesio en el plano pPO,’/pH.

El DEP (figura 19) del sistema Mg(II)-PO4"-H,O a pPO,=-0.8 muestra que
existe una zona en donde puede predominar el dimero de magnesio soluble. La
trayectoria de solubilidad muestra dos intervalos de pH constante, uno
aproximadamente a pMg' '=2 y otro a pMg''=2.8, esto quiere decir que la

solubilidad del magnesio en la forma que se encuentre se mantiene constante.
Son nueve los equilibrios de solubilidad, intervalo de pH y el log K'' que

pueden ocurrir en la neutralizacién (tabla 7) ya que hay un niimero mayor de

especies solubles e insolubles en funcion del pH.
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Figura 19. DEP de las especies de Mg(II) en funcion de pMg"” y pH a pPO,'=-0.8

Tabla 7. Conjunto de equilibrios representativos del DEP de la figura 19 esperados en la

experimentacion.
Equilibrio intervalo de pH log K"
MgH;PO; & MgHPO,,, + H' 3.09<pH<4.01 -2.09+pH
MgH;(PO,),” < MgHPOy,, + HoPO, 4.01<pH £ 7.31 1.92
MgH3(PO4);” <> MgHPO,, + HPO,#+ H' 7.31<pH < 8.2] -5.39+pH
Mg:H;(PO.); < 2MgHPO . 8.21 <pH < 9.45 2.82
3Mg:HL(POL), & 945 <pH<9.585 | (-29.34+4pH)/3

2Mg3(PO.)s + ZHPO, + 4H"

(-10.17+2pH)/3

3MgHPO, <> Mgy(POy) + HPO,”+ 2H" 9.585<pH <1243

3MgPO, ™+ 2H' & Mgs(POy)ay + HPO” | 1243 <pH <12.8775 | (27.12-pH)/3

MgPO, ™+ 2H,0 < Mg(OH), + HPO,* +H' | 12.8775<pH < 12.92 | -8.13+pH

MgPO, "+ 2H,0 <> Mg(OH),, + PO,* " +H' 12.8775< pH 19.45+2pH
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En la figura 20 se muestra la trayectoria de concentracién en ppm de magnesio
en funcion del pH. La regién constante de la trayectoria en 300 ppm y un
intervalo de pH entre 4 y 7.3 aproximadamente se debe que el equilibrio sélo
depende de la concentracion de fosfato (las especies se pueden ver en la figura

19), aunque para la construccion del DEP el pPO,’es constante.

[Mg™) (ppm)

1000 9

800

‘oo -

200 T

Figura 20. Trayectoria de concentracion de Mg en ppm calculada en funcion de pH. Esta

trayectoria representa la conversion del pMg™* del DEP de la figura 19.

La trayectoria que se presenta en la figura 20 se construyd con las constantes
mostradas en la tabla 5 y fueron determinadas a la temperatura de 25°C y tiene
gran semejanza con los datos obtenidos industrialmente a temperaturas entre
80-85°C, la cual se muestra en la figura 21, véase que esta figura entre los
valores de pH de 4-6.5 permanece casi constante la concentracion de magnesio,
no obstante a pH=7 hay una disminucién pronunciada que se debe a fenémenos

fisicos y quimicos que estan fuera del alcance del presente trabajo. Lo que hay
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que tomar en cuenta que el método puede ayudar potencialmente a la
prediccion del comportamiento de la solubilidad y en este caso puede
proponerse para este intervalo el equilibrio siguiente,
MgH;(PO,),” <> MgHPO,,, + HPO S+ H

de donde en primera aproximacion la fuerza iénica no tiene efecto sobre la
constante de equilibrio, véase que en las figuras 20 y 21 la solubilidad es mayor
a la temperatura entre 80-85°C (6000-7000 ppm), mientras que a 25°C es del
orden de 300 ppm. Esto se debe mas bien a la diferencia de temperaturas que al
efecto de la fuerza ionica, sin embargo, el grafico de la trayectoria (figura 20)
puede ocuparse como primera aproximacion para predecir el comportamiento
de la solubilidad del magnesio y que pueden calcularse la constantes de
equilibrio a la temperatura de 80°C de tal manera que se pueda aproximar atin

mas el comportamiento tedrico al experimental.

[Mg] ppm

8000
A +
— 5

6000 | D/"r:

4000 1
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3.5 4 4.5 5 5.5 6 6.5 7 7.5

Figura 21. Trayectoria de solubilidad del magnesio en funcion del pH en planta industrial.

Experimentacion
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Experimentacion

Se prepar6 una mezcla de acido fosférico (85% y densidad 1.71 Kg/L, Fischer)
con la sal MgSO, «7H,0O (Baker) para obtener una solucién acuosa 0.1 M de
Mg (I) y 6.31 M de H3PO,. Se tomaron alicuotas de 50 mL de la solucién de
acido fosforico y magnesio. A cada alicuota se le agrego la cantidad suficiente
de hidroxido de sodio sélido para tener soluciones a diferentes valores de pH
stn control de la temperatura. Posterior a la precipitacion se dejo reposar el

precipitado obtenido en valores de pH entre 0-12.5 hasta temperatura ambiente.
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Resultados y andlisis

En la tabla 8, se muestran los resultados de la precipitacién de magnesio en
funcién del pH. Las precipitaciones se hicieron en un intervalo de temperatura
entre 70 y 80°C y las separaciones a temperatura ambiente. Se trato de separar
a la temperatura de precipitacién pero el fosfato acido de magnesio es
higroscopico que provoca que la filtracion fuera lenta, por lo que se formaron
mezclas eutéticas y la consecuente coprecipitacion del fosfato acido de sodio a
valores de pH mayores de 7. Los precipitados obtenidos fueron de color blanco
los cuales corresponden al fosfato acido de magnesio y fosfato de é4cido de

sodio.

En el presente estudio para el sistema Mg(1I)-PO,’-H,O a pPO,'=-0.8, el DEP
propuesto a partir de los datos de bibliograficos consultados no es aplicable ya -
que no se consideran las mezclas eutécticas, sin embargo, es preciso sefialar
que puede ser aplicable si se estudia en condiciones en la que no depende de
dichas mezclas. Para poder hacerlo es necesario disefiar un equipo de filtracién
con temperatura regulable y la elaboracién de un disefio experimental que
disminuya el posible error experimental por causas en las que las especies de
fosfatos de sodio -Na;PQ,, Na,HPO, vy las especies de magnesio fosfatadas e
hidroxiladas no precipiten cuando se vaya a determinar la concentracion de

magnesio por espectrofotometria de absorcién atdmica.
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Tabla 8. Resultados experimentales de la precipitacion de magnesio en funcion del pH.

pH Observaciones

0.22 Se presenta una fase homogénea
0.37 Se presenta una fase homogénea
0.47 Se presenta una fase homogénea
0.74 Se presenta una fase homogénea
2.90 Se presenta una fase homogénea

7.00 | pp blanco insoluble en agua. Si la solucion se lleva a

temperatura ambiente se forma una mezcla eutéctica.

7.27 | pp blanco insoluble en agua. Si la solucion se lleva a

temperatura ambiente se forma una mezcla eutéctica.

7.80 [pp blanco insoluble en agua. Si la solucion se lleva a

temperatura ambiente se forma una mezcla eutéctica.

9.25 | pp blanco insoluble en agua. Si la solucidn se leva a
temperatura ambiente se forma una mezcla eutéctica.

pp blanco insoluble en agua..

12.15 | pp blanco insoluble en agua. Si la solucién se lleva a

temperatura ambiente se forma una mezcla eutéctica.

- | La soluciones en donde se forma la mezcla eutéctica se

precipita el fosfato acido de sodio.
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Estudio del sistema AKII)-PO,"-H,0 a pPO, =0.8.

En forma similar a la construccion de los diagramas de especies polinucleares

descrita para las especies de magnesio, se procede para las especies de

aluminio en condiciones de amortiguamiento (pPO,=-0.8). Los datos de la

tabla 9 muestran las constantes de equilibrio de los sistemas fosfatos-proton, Al

(III)-hadréxidos y Al(III)-fosfatos siendo relevante comentar la presencia del

Al;;04(0OH),,"" (tridecamero de aluminio soluble) que en principio puede

aumentar la solubihdad del aluminio si predomina en una cierta zona, también

se presenta un dimero y un trimero solubles, mientras que sélo se muestra el

reporte de la especie AIPQy)para los diagramas mostrados en la tabla 9.

Tabla 9. Constantes de equilibrio por sistema de reaccion de las especies de AI(TII).

Sistema Equilibrio logB | Ref
PO + H" o HPO.> 12.92 7
Fosfatos-proton PO.* + 2H' < H,PO, 2023 7
PO, + 3H < H;PO, 22.28 7
Al + H,0 & AIOH* + H' -5.52 3
AP’ + 2H,0 < AI(OH)," + 2H' -10.40 3
Al(IID)-hidroxidos AP* + 3H,0 & AOH); oy + 3H' 1630 | 3
A" + 4H;0 < Al(OH), + 4H" -23.00 3
2AP" + 2H,0 < AL(OH),* + 2H -8.00 3
3AP + 4H,0 = AL(OH),™ + 4H' 42.50 3
39A1" + 84H,0 < 3A1;0,(0H).” + 96H" 296.19 + 3
Al +30H < AI(OH); (, 3350 4
Al(TIT)-fosfatos Al" + PO © AIPQy, 18.20 8
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En la figura 22, se muestra el DZP del aluminio (1II) y que presenta seis formas
solubles. Particularmente el Al;;04(OH)."* se forma muy facil a valores de pH
cercanos a la neutralidad en concentraciones alrededor de 10*M del monomero
de aluminio. También si se tiene una solucién acida el aluminio puede
predominar como Al;(OH)s*" (trimero de aluminio) aunque a concentraciones

altas como 10*°M o mas, que practicamente son inalcanzables.

En este diagrama de zonas de predominio no se grafica en el plano
pPO4'=f(pH) dado que en la literatura no se encuentra reportado dato alguno
de especies de aluminio(IIl) con fosfatos. Siguiendo la metodologia de
construccion de los DZP en donde se involucran especies polinucleares se debe

graficar en el plano pAl"=f (pH).

pAl,’
8

Al(OH),* Al(OH);

AOH),

41
8! A1;;0,(OH),,™
12 -
AL(OH)5
-16 ; : : : : :
0 2 4 6 8 10 12 “

Figura 22. DZP de las especies de Al(IIl) en funcion de pH y pAl. Notese que el trimero de
aluminio predomina en concentraciones de Al alrededor de 10'M o mas, lo cual

experimentalmente resulta inalcanzable.
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El DFC mostrado en la figura 23 contiene dos especies insolubles de aluminio.
El hecho que los sistemas se encuentren con una alta concentracion de fosfatos
(6.31M) implica que es mas factible que se formen AIPOy, - que éon cristales
blancos cristalinos y puede presentar diferentes grados de hidratacién - en
zonas acidas como en parte de la zona neutra de pH aunque intuitivamente se
pueda pensar que el AI(OH)s hidroxido se puede formar - que es un
precipitado blanco cristalino de consistencia gelatinosa. El hecho es que la
constante de equilibrio de formacion del Al(OH)s, precipitado empieza a ser
mayor con respecto al precipitado fosfatado conforme aumenta el pH y por lo

tanto esto provoca mayor estabilidad.

pPO4’ ]
8

Al(OH); s,

Figura 23. DFC de las especies de AI(IIT) en funcion del pH y pPOy".

En la figura 24 se muestran las especies solubles e insolubles en el DEP. Como
puede verse la presencia de la fase insoluble (AIPOyy) prevalece sobre la

estabilidad del trimero y tridecamero de aluminio soluble, sin embargo, la
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trayectoria de solubilidad indica que si el pH es mayor que 7.3, la especie
insoluble se interconvierte en Al(OH)s(,), mientras que las especies solubles

predominantes son las especies monoméricas.

pA!! b
12
AKOH),* — Al(OH),
81 3+
Al Al(OH),
4 1
4 f } t } !
0 2 4 6 8 1° 2 1"

pH

Figura 24. DEP de las especies de Al(III) en el plano pAl '/pH a pPO4'=-0.8.

Siguiendo el proceso de proposicion de los equilibrios de solubilidad que se
pueden presentar en la experimentacion, en la tabla 10 se muestran los
equilibrios de solubilidad representativos, el intervalo de pH de predominio vy la

funcion del log K** correspondiente a cada propuesta.

En la figura 25, se muestra la trayectoria de concentraciéon en ppm de Al en
funcion del pH. Se puede ver que el aluminio tiene la propiedad de solubilizarse
tanto en pH acido como basico (anfotero) y empieza a aumentar su solubilidad

en el orden de 50 ppm a valores de pH menores que 2 y mayores que 12.
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Tabla 10. Conjunto de equilibrios representativos del DEP de la figura 24 esperados en la

experimentacion.

Equilibrio intervalo de pH log K’
A" + H;PO, < AIPOy, + 3H' 0.76 < pH < 2.05 -3.28+3pH
AP" + H,PO, " AIPOy,, + 2H' 205<pH<52 -1.23+2pH
Al(OH)," + H,PO, © AIPQy,, + H,0 52<pH<5.9 9.17
AI(OH); + H,PO, + H' > AIPOy,, + 3H;0 59<pH<67 15.07-pH
Al(OH),+ H,PO, + 2H'& AIPQy, + 4H,0 6.7<pH< 727 21.77-2pH
Al(OH); + H' < AOH)s) + H,0 7.27 <pH 14.5-pH
[AI(iIn] ppm
1000
800 }
600 |
400 |
200 |
o 1 1 T 1 T T
0 2 4 6 pH 8 10 12 14

Figura 25. Trayectoria de solubilidad calculada del aluminio en funcién del pH.
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Experimentacién.

Se prepar6 una mezcla de acido fosforico (85% y densidad 1.71 Kg/L, Fischer)
con AI(NOs); ¢9H,0 (Baker) para obtener una solucién acuosa 0.1 M de Al
(III) y 6.31 M de H3PO,. Se tomaron alicuotas de 50 mL de la solucién de
acido fosforico y aluminio. A cada ah';:uota se le agregd la cantidad suficiente
de hidroxido de sodio sélido para tener soluciones a diferentes valores de pH.
Los solidos precipitados obtenidos por el cambio de pH se separaron por
filtracion al vacio a temperatura ambiente. Al filtrado se le determing la
concentracion de aluminio por espectrofotometria de absorcién atémica. Las

precipitaciones se hicieron en la region de pH de 0-12.5
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Resultados y analisis

En la tabla 11, se presentan los resultados experimentales de la precipitacion de
aluminio en funcién del pH. A las soluciones se le agregé hidroxido de sodio
solido para variar el pH. Se obtuvieron precipitados finos de color blanco que
corresponden al fosfato de aluminio. La concentracion del filtrado fue
disminuyendo conforme el pH aumentaba. Sélo pudo llevarse la solucién
fosfatada hasta un pH=6.83 con fines de separacion, ya que a valores mayores
se presentaba la coprecipitacion de fosfato acido de sodio y también la

formacion de mezclas eutécticas.

Tabla 11. Resultados experimentales de la precipitacion de Aluminio (II[) en un medio

fosforico de concentracion 6.31 M.

pH | [AI(IIT)] (ppm) | pAI(IIT) (M) - Observaciones
0 1639 1.22 solucion homogénea.
3.15 973 1.44 pp blanco.
3.62 900 1.48 pp blanco.
4.67 139 229 pp blanco.
4.71 169 2.20 pp blanco.
541 219 2.09 pp blanco.
5.52 351 1.89 ' pp blanco.
5.67 158 223 pp blanco.
6.2 274 1.99 pp blanco.
6.45 160 2.23 pp blanco.
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En la figura 26 se muestra la trayectoria experimental y la calculada en ppm en
funcién del pH. Las dos trayectorias son relativamente diferentes, ya que los
puntos experimentales presentan dispersion entre ellos mismos aparentemente,
sin embargo puede deberse que los equilibrios de solubilidad propuestos (tabla
10) no correspondan en las especies solubles e insolubles y que por lo tanto se

abre la posibilidad de que existan otras especies no reportadas.

[AI(I)] ppm

1000

600 1

400 1

200 | - @

¢ 2 4 6 pH 8 10 12 14

Figura 26. Trayectoria de solubilidad de AI(III) en funcion de pH y concentracién en ppm.
La trayectoria continua corresponde al calculo tedrico y los puntos son los resultados

experimentales de la concentracién en solucion del filtrado.

Por otra parte, notese que en la figura 27 se grafican los resultados
experimentales en el plano pAl”/pH y estos no son comparables con la
trayectorta tedrica (figura 24) pero refuerza la hipétesis de que los equilibrios

de solubilidad son parcial o totalmente distintos a los propuestos inicialmente.
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Figura 27. La linea continua representa la trayectoria del pAI(IIT)"" calculado en funciéon del

pH. Los puntos son resultados experimentales presentados de la tabla 11.

Con la finalidad de interpre_tar el comportamiento de so.lubilidad del aluminio a
pPO,=-0.8, enla figura 28 se muestran los resultados con barras de error y tres
lineas de tendencia. Recordando que el método de construccion de los DEP es
a partir de equilibrios quimicos, en este caso ya que no existen reportes de las
constantes de equilibrio que satisfagan el comportamiento experimental se
proponen tres diferentes equilibrios de solubilidad en los intervalos de pH 0-
3.82, 3.82-4.24 y 4.24-6.5, en donde la pendiente de la funcion describa la
tendencia log K"'=pAI(II)* del primer intervalo y que es una pendiente igual a
cero, para el segundo. intervalo la pendiente debe ser igual a 2
aproximadamente y para el tercer intervalo la pendiente es igual a cero lo que
implica independencia del pH aunque sélo sea posible en el intervalo de 0-3.82

y de 4.24-6.5 en valor de pH.
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pH
Figura 28. Modelo propuesto para la trayectoria del log K '=f (pH) para las especies de

aluminio (III) (lineas continuas) utilizando los datos experimentales con barras de error.

De acuerdo con lo anterior los equilibrios que pueden describir el
comportamiento experimental son los mostrados en la tabla 12, de acﬁerdo a
especies reportadas por [Kiihl, 1969]; a saber, AI(H,PO,)*. Notese que para
los equilibrios propuestos, las especies insoluble no estan reportadas en la
literatura, pero quimicamente puede darse la posibilidad de su formacion ya
que esta en la zona de predominio del fosfato didcido. Para el primer equilibrio
de la tabla 12, el complejo ANOH),H,POy podria representarse como el
fosfato de aluminio hidratado (AIPO4(H,0)y)), no se sabe con exactitud el
grado de hidratacién que tendria y podria tomar un valor mayor. En el segundo
equilibrio existe la interconversiéon de fase del Al(H,PO4)) en donde dicho
equilibrio depende directamente del pH y pPO,'=-0.8 y que la pendiente sea
igual a 2. En el tercer equilibrio cambia solamente el complejo fosfatado por el

AI(OH)," siendo independiente del pH y obteniéndose una pendiente igual a
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cero. Véase que en la tabla 12 se muestran los valores estimados de las

constantes de equilibrio.

Tabla 12. Conjunto de equilibrios representativos propuestos para describir el

comportamiento experimental.

Equilibrio intervalo de pH log K”
Al(H:POy)3<=> AI(HPOy)sq,) 0<pH<382 1.35
Al(H,PO4):+ 2H,0 <> AIPO, (H20)y+ | 3.82<pH <4.24 -4.69+2(-0.8)+2pH
2H,PO, +2H"
AI(OH)," + H,PO4 < AIPO, (H,0) 424 <pH<65 1.39-(-0.8)

Para poder demostrar Ia hipétesis del conjunto de equilibrios que se asemejan a
lo ocurrido experimentalmente habria que hacer estudios potenciométricos para
la especiacion en solucion, difraccién de rayos X (DRX) para los solidos e
incluso resonancia magnética nuclear del isétopo de aluminio 27 (*’Al-RMN)

en solucion y de solidos.

En la bibliografia consultada se encontré que existen especies aluminio tales
como Al(PO,),” que fue determinado por termogravimetria precipitando el
anién con Na' y K* pero no reportan la solubilidad [Kiihl, 1969} y el complejo
soluble ALHPO," con un log B=-1.96 [Hogfeldt, 1979], cabe mencionar que
este complejo se utilizd junto con los datos de la tabla 10 para construir un
DEP que lo incluyera y se viera el efecto en la solubilidad. E1 DEP mostro que
el aluminio total en solucién aumenté la solubilidad en un intervalo entre 0 y 2

unidades de pH por lo que no se incluy6 en el presente trabajo.
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Conclusiones
Sistemas quimicos propuestos y estudiados experimentalmente.

Se encontré que para el estudio de hierro () 1a trayectoria de solubilidad
experimental en funcion del pH es parecida a la calculada. Sin embargo, en la
comparacion del pFe'” experimental con la calculada muestra que no es tan
parecida y sugiere que los datos teéricos utilizados para el calculo de la
trayectoria pFe’” = f(pH) no incluye al grado de hidratacion de las especies
insolubles o la formacién de otras especies solubles, pero no implica que el
método sea deficiente sino que la inexistencia o no inclusién de las especies
eutécticas, de la fuerza idnica que en este caso es variable o no tomar en cuenta
el efecto del cambio de temperatura en el proceso de separacion limita el

método pero no necesariamente el algoritmo utilizado es ineficaz.

Con respecto a el estudio de hierro (IIT), el DEP puede ayudar en la prediccion
de la solubilidad. Aunque cualitativamente los sélidos obtenidos corresponden
a la caracteristica de color reportada en las referencias consultadas, es posible

determinar los equilibrios representativos y especies predominantes.

Es importante tomar en cuenta que para el caso del Fe(OH)s(s) metaestable
formado a por la oxidacion de F e(OH)ys) se tiene que hacer una representacion
grafica en donde se incluyan los estados de oxidacion del hierro (+2 y +3) que
cominmente se llama diagrama de tipo Pourbaix y que incluya también las

formas metaestables de los s6lidos que posiblemente se puedan formar.
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Para el estudio de magnesio se determiné que el DEP no es aplicable debido a
que los precipitados que se obtuvieron formaron mezclas eutécticas, sin
embargo, se muestra un estudio a temperatura entre 80-85°C en donde el
comportamiento en la region 4-6.5 en valor de pH es similar. Aun siendo la
comparacion con datos termodinamicos a 25°C. Lo cual descarta la posibilidad
de que el DEP propuesto no sea aplicable a equilibrios de precipitacion sino

que tienen la restriccion de no incluir las mezclas eutécticas.

Los resultados correspondientes al sistema de magnesio son exclusivamente
demostrativos ya que la separacion de los precipitados no fue factible debido a
la presencia de mezclas eutécticas a valores pH27, por una parte debido a que

el MgHPOy, es altamente higroscopico a temperatura ambiente.

Con respecto al estudio de aluminio se encontrd que los datos utilizados para la

construccién de los diagramas son insuficientes debido a la gran diferencia
entre lo determinado experimentalmente y lo teérico, sin embargo, se muestra
un estudio analitico que surge a través de la comparacion del DEP de las
especies de magnesio con un conjunto de tres tendencias de trayectoria
construidas a partir de los datos experimentales para las especies de aluminio,
por lo que, se propone la presencia de especies polinucleares solubles e
insolubles del tipo AL;(PO4);HxenH,0 y que se pretenden justificar proponiendo
equilibrios tales que el valor del log K'* cumpla con las tendencias propuestas.
También se pueden estudiar los sélidos y las soluciones por métodos

instrumentales o0 computacionales para determinar la estructura.
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Limitaciones y alcances del “Método de Especies y Equilibrios

Generalizados”

Con el presente trabajo se ha mostrado que el “Método de Especies y
Equilibrios Generalizados™ esta limitado por no considerar las mezclas
eutécticas a temperatura ambiente, la fuerza iénica, que en algunos casos debe
corregirse y puede ser determinante en el valor de la constante de equilibrio y
por lo tanto aumentar la solubilidad de los precipitados, la temperatura como
pardametro de ajuste en los valores de las constantes de equilibrio que en
muchos casos se incrementa. Otras limitaciones pueden deberse a especies no
reportadas y que por lo tanto no se incluyan en los equilibrios representativos,
también la probable formacién de compuestos agregados con sodio implican un

estudio *Na-RMN vy conductimétrico.

Para el caso de hierro (II) las limitaciones se pueden disminuir corrigiendo la
fuerza 16nica para la zona de pH menores que cinco utilizando la ecuacién
extendida de Debye-Hiickel y también la posible inclusién de un DEP que
pueda incluir equilibrios combinados de los estados de oxidacion del hierro, en
este caso hierro (II) y (III), incluyendo la posibilidad de considerar las especies
hidratadas.

Con respecto al estudio de hierro (III) la correccion de los coeficientes de
actividad con la ecuacion de Davies y por lo tanto recalcular las constantes de
equilibrio. También podrian calcularse los coeficientes de actividad de los
cationes y aniones con las ecuaciénes de Pitzer y Brewer propuesta en 1961, en

donde, 1a mayor importancia de las ecuaciénes radica en la estimacion de los
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coeficientes de actividad en mezclas de electrolitos que son llamados
coeficientes de interaccion entre el cation y el anion, los cuales pueden ser
evaluados a partir de los coeficientes de actividad de los electrolitos en
solucion. Aunque el método de Pitzer puede resultar de utilidad es necesario
hacer experimentaciones para determinar coeficientes de actividad de los
electrolitos que no se encuentren en la mezcla catidnica e idnica, ademas que
no se puede saber explicitamente el tipo de interacciones quimicas que pueden

presentarse en las mezclas estudiadas.

En el estudio de magnesio (II), éste se ve limitado en la temperatura en que se
trabaje, ya que a temperatura ambiente las mezclas son eutécticas. Por otra
parte si se libra la temperatura eutéctica como en el ejemplo mostrado a
temperatura de 85°C la tendencia es parecida a la propuesta teéricamente y que
en principio la solubilidad se ve afectada por la temperatura en contraposicion
de la idea de que la fuerza i6nica ocupe un nivel de importancia tal que cambiar
pueda la solubilidad de 300 a 7000 ppm en el intervalo entre 4 y 6.5 unidades
de pH y si se propone el equilibrio predominante realmente es independiente de
la fuerza ionica. Por lo tanto en este estudio es preciso determinar las
constantes de equilibrio en funcion de la temperatura y que ademas no se

presenten las mezclas eutécticas.

En el caso de aluminio (III) se propone tres equilibrios diferentes a los
esperados tedricamente. Estos equilibrios comprenden la inclusion de la
especie Al(H;PO,); en solucién, Al(H;PO4)3s5) y AIPO4(H;0),5y como las

especies msolubles y que pueden describir €l comportamiento experimental de
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la solubilidad del aluminio. Aunque las constantes de equilibrio de dichos

compuestos no estan reportados.

En forma general, el Método de Especies y Equilibrios Generalizados
demuestran ser una herramienta util para el disefio de nuevos experimentos que
traten de explicar lo observado a pesar de no haber hecho correcciones por
fuerza ionica; lo que permite sefialar la utilidad de los modelos quimicos como
oposicion a los modelos puramente electrostaticos (fuerza idnica) por
considerar directamente a las especies y reacciones quimicas que puedan

describir los procesos fisicoquimicos.

Propuestas de desarrollo de la aplicacién factible del método

Se propone realizar las separaciones de las soluciones heterogéneas en funcién

del pH con temperatura controlada.

Se propone una extension al “método de especies y equilibrios generalizados™
en donde se incluyan las mezclas eutécticas asi como la inclusion de las

especies hidratadas.

En el caso de las separaciones a temperatura ambiente se propone apoyarse en
la construccion de diagramas ternarios experimentales y tedricos y, ademas
estudiar la posibilidad de incluirles zonas de predominio de las especies

presentes en la solucion.
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Se propone realizar las separaciones de las soluciones heterogéneas en funcién

del pH con temperatura controlada.

Se propone una extensién al “método de especies y equilibrios generalizados”
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la construccion de diagramas ternarios experimentales y tedricos y, ademas
estudiar la posibilidad de incluirles zonas de predominio de las especies

presentes en la solucion.
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Con respecto a los metales en solucién se propone un estudio de especiacion

por métodos computacionales, sobre todo para el caso de AI(IIT).

Para la elucidacion de la estructura de los solidos obtenidos y Su pureza se
propone utilizar métodos instrumentales como la difraccién de rayos X,
espectroscopia infrarroja y resonancia magnética nuclear. También se puede
explorar la determinacién de estructuras de los cristales por .medio de la

quimica cudntica.
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Anexo 1
Funciones para la construccion de los diagramas de zonas de predominio, de
fases condensadas, y de existencia predominio para las especies de-hierro D,

(IIT), aluminio (I1T) y magnesio (II).

Funciones para las especies de hierro (II).
Las funciones del inciso a) son las utilizadas para la construccion de la fi gura 3,
las del inciso b) son las utilizadas para la construccion de la figura 2 y las del

inciso ¢) son las utilizadas para la construccion de la figura 3.

0.65+pH sipH<2.05

27 si 2.055pH=<6.41
-3.71 +pH si 6.41<pH<7.31
pPO,=— 38 si 7.31<pH<9.5
131-pH  si 9.5¢pH<10.75
346-3pH si 10.755pH<12.92
47.52-4pH si 12.92<pH<15.0
6252-5pH si 15gpH

a)

;g H i g";io:q 51 1567 i pH<2.05
pPO, = S9pT Sl 2. osphs/. _ | 17.72-pH si 2.055pH<7.31
10.84-2pH si 7.31spH<12.92 pPO,'= ;

2376 A G 12 eo 25.03-2pH si 7.312pH<12.92
-(8~3pH 81 12.925p 37.95-3pH si 12.92<pH
b)
[ 21 .36+0.8+2pH si pH<-1.45
-3.014pH si -1.455pH<4.33
(-12.56-0.8+4pH)3  si 4.33<pH<6.41
pFe(lly = — (B67-0.842pH)3 i 6.41<pHs7.31

(-0.64-0.842pH)/3 s 7.31<pH<11.8
(103.16+1.6-7pH)3 =i 11.8<pH<12.915
17.7-pH si 12.915<pH<15

32.7-2pH si 15<pH
L c)
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Funciones para las especies de hierro (III).
Las funciones del inciso a) son las utilizadas para la construccién de la figura 4,
las del inciso b) son las utilizadas para la construccion de la figura 5 y las del

inciso ¢) son las utilizadas para la construccion de la figura 6.

1.424pH s pH$2.05

347 si 2.05<pH=<2 .48 3.72 si pH<2.05
. 0.99+pH =i 2.48<pH<30 PO, = 5.77pH si 2.05<pH=<7.31
pPO = — i Prs g e
4 3.99 si 3.0<pH<3.3 13.08-2pH si 7.31<pH=<12.92
7.29pH  si 3.3<pHs7.31 26-3pH sl 12,92<pH

14.8-2pH si 7.315pHg12.92
|_27.52-3pH si 12.92<pH

a) b)
-1.8+2pH si pH<2.48
0.68+pH si 2.48<pH<6.57
pFe(lll)’=— .5.09-0.8+2pH si 6.57<pH<7.31
-12.4-0.8+3pH si 7.31<pH<7 7
2.2+pH si 7.75pH
c)

ESTR TESIS NO DEBE
SAUR BE ‘LA BIBLIOTEGA
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Funciones de las especies de magnesio (II)
Las funciones del inciso a) son las utilizadas para la construccion de la figura
10, las del inciso b) son las utilizadas para la construccion de la figura 11 y las

del inciso c) son las utilizadas para la construccion de la figura 12.

~1.45+pH i pH=2.05 -6.86+2pH i pH<2.05
06 81 2.05<pH<5.0 481+pH §i 2.05¢pH<5.0
-4.4+pH &I 5.0<pH<7.31 pPO,’= —{ 0.19 si 5.0<pH<7.31
PPO,=— 291 8i731<pHs114 7.5pH §i 7.31pH<12.43
1431pH si11.45pH<12.43 19.93-20H 8i 12.435pHs12.92
1.88 8i 12.43<pH<12.92 32.85-3pH oi12.024pH
14.8-pH s 12.92<pH ’ '
15595 8i pH<2.05 8.74 si pH<2.05
oPO, = | (35:28:20H)2 si 2.05<pH<7.31 Po. = _| 1079pH i 2055pH<7.31
«= =1 (49.914pHy2 si 7.315pH<12.92 PPO ™ =1 18.1-2pH 81 7.312pH<12.92
(75.75-6pH)/2 8i 12.92<pH 31.02-3pH si 12.92<pH
bj
-3.5440.8+2pH 8i pH<0.65
2.09+pH 5i 0.65<pH<4 04
2.72-08 8i 4.01<pH<7.31
.. | -45908+pH 8i 7.31<pH<8.3 282 si pH<9.45
PME™= — 5 g9 s 8.3<pH<9.45 My = | (27.74-16+4pH)3  si 9.455pH<12.8775
(-9.37-0.8+2pHY3  si 9.45<pHS12.43 pig -42.52-1 6+4pH si 12.8775spH<12.92
(27.92-08-pHY3 si 12.43<pH<12.8775 -68.36-1.6+6pH si 12.92<pH
-7.33.0.8+pH 8i 12.87755pH<12.92
-20.250.8+2pH si 12.92<pH
c}
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Funciones de las especies de aluminio (III)
Las funciones del inciso a) son las utilizadas para la construccion de la figura 7,
las del inciso b) son las utilizadas para la construccion de la figura 8 y las del

inciso ¢) son las utilizadas para la construccion de la figura 9.

-8.0+2pH si pH<5.2
pAl’= 12.8-2pH si 5.2<pH=5.9 pAl'=s -3.0+2pH - pH
24.8-4pH i 5.9<pH<6.7
38.0-6pH i 6.7<pH
) 12.069+4.4pH si pH<2.21625
{(-13.5+4pH)12 si pH<5.2 -8.2275+(3212)pH  si 2.21625<pH<5.2
pAl'= — (17.7-2pH)"2 5i 5.2<pHs5.9 PAI'= —{ (36.47+6pH)/12 si 5.2<pH<5.9
{35.4-5pH)2 si 5.9<pH<6.7 {113.17-7pH)/1 2 sl 59<pH<6.7
(55.5-8pH)2 si 6.7<pH (200.27-20pH)12  siB.7spH
a)
; -4.08+0.8+3pH si pH<2.05
g'ﬁ st pH<2.05 -2.03+0.8+2pH si 2.05<pH<5.2
. .47-pH st 2.05<pH<7.31 !
PPOs= " 13.78-2pH sl 7.31<pH<1292 pAl'= — 837408 Si9.2¢pH<>9
267-3pH s 12.92<pH 14.27+0.8-pH si 5.9<pHs6.7
) ‘ 20.97+0.8-2pH si 6.75pH<7.27
145-pH si 7.27<pH
b) o
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