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1. Objetivos
Investigar cudles son los pardmetros que influyen en la determinacion de la
demanda de cloro a punto de quiebre.

Objetivos Particulares

1. Determinar los pardametros que influyen en la reaccion entre acido
hipocloroso y hierro (ll).

2. Determinar los parametros que influyen en la reaccion entre &cido
hipocloroso y manganeso (Il).

3. Determinar los parametros que influyen en la reaccién entre &cido
hipocloroso y amonio.

2. Justificacion

Del total de las aguas residuales que generamos en México, Unicamente alrededor
del 10 % se logra tratar y reutilizar. El tratamiento y redso de aguas residuales
representa una de las principales estrategias para lograr la sostenibilidad de las
zonas urbanas del pais. Sin embargo, el problema también radica en que un gran
namero de &reas metropolitanas desecha sus aguas en cuencas Sin previo
tratamiento, contaminando de esta manera los suministros.

El principal objetivo del tratamiento de aguas residuales es la conversion en un
efluente aceptable y de calidad para las condiciones ambientales (estético,
organoléptico y de salud publica), con ello también se desea evitar la contaminacion
quimica, fisica, bioldgica, bioquimica y radiactiva de los cuerpos de agua.

La desinfeccion del agua se realiza con el fin de destruir o inactivar los
microorganismos patdgenos, especialmente las bacterias de origen intestinal, con
el fin de evitar, en la medida de lo posible, las enfermedades gastrointestinales.

El uso del cloro como desinfectante ha sido trascendental, ha ayudado al control de
enfermedades como el colera, la disenteria, la tifoidea y la hepatitis A.

La cloracién es un método quimico de desinfeccion, su principio se basa en dafiar
la membrana citoplasmatica de los microorganismos como Vvirus, esporas Yy
bacterias. El cloro también actlia como agente oxidante, por lo que en presencia de
agentes reductores como Fe(ll), Mn(ll) y H2S reaccionara, por esta razon es
necesario agregar la dosis necesaria para que el desinfectante reaccione con todas
las especies presentes y dejar un residual; a esta concentracion se le denomina
demanda de cloro. El cloro también puede reaccionar con moléculas organicas, sin
embargo, una cuestion mas preocupante es la reaccion con el nitrogeno presente



en el agua, en forma orgénica, como proteinas, en forma inorganica, como
amoniaco o amonio. Conocer la demanda de cloro del agua es de suma importancia.
Un exceso importante de cloro residual (cloro que no fue consumido) puede dar
lugar a la formacién de subproductos; trihalometanos, acidos haloacéticos,
haloacetonitrilos, haloaldehidos, haloacetonas y clorofenoles, compuestos que al
exponernos o consumirlos durante periodos de tiempo prolongados en cantidades
relativamente pequefas son cancerigenos.

Se ha demostrado que entre los factores que influyen en la eficacia de la
desinfeccion tenemos el tipo y la concentracion de los microorganismos, el tiempo
de contacto, las caracteristicas quimicas y la temperatura del agua tratada. La
velocidad de las reacciones que se llevan a cabo depende de parametros como el
pH, la concentracién de las especies y la temperatura.

Antes de decidir la dosis de cloro que se agregara para desinfectar, es de suma
importancia determinar la demanda de cloro, es decir, la cantidad de cloro que se
consume hasta que quede un residual (cantidad de cloro disponible para la
desinfeccidn). Generalmente a este punto se le conoce como demanda de cloro a
punto de quiebre (Spellman, 2020; Davis, 2010; Mazhar, y otros, 2020). Dentro del
cloro involucrado esta el necesario para oxidar el nitrdgeno amoniacal en disolucién
a nitrdgeno gas y otros compuestos estables. Quiza la ventaja mas importante de
este proceso es que, con un control apropiado, todo el nitrégeno amoniacal del agua
residual es oxidado. Sin embargo, debido a que el proceso tiene varias desventajas
relacionadas con los costos, la acumulacién de &acido (HCI), el cual reacciona con la
alcalinidad, el aumento de solidos disueltos y la formacion de compuestos
organoclorados indeseables; raramente la oxidacion del nitrégeno amoniacal es
usada en efluentes que no han sido nitrificados. En efluentes nitrificados, la
cloracion al punto de quiebre puede ser una herramienta efectiva para alcanzar altos
niveles de desinfeccion y eliminar el nitrgeno amoniacal residual.

Un procedimiento para determinar la demanda de cloro a punto de quiebre se basa
en la formacion de un compuesto entre el cloro libre y la o-toluidina. La absorbancia
de éste se mide a una longitud de onda de 490 nm. Durante la determinacion de
esta demanda en algunas plantas de tratamiento de agua se han obtenido
resultados poco precisos con respecto al tiempo de reaccion entre las muestras de
agua y el cloro, sobre todo cuando esta presente el manganeso (I1) (Comunicacién
personal, SACMEX 2021). En este sentido, el presente trabajo busca conocer
cuales son los parametros que influyen en la determinacion de demanda de cloro a
punto de quiebre cuando estéa presente el Fe(ll), Mn(ll) y amonio.

De acuerdo con la metodologia planteada por el Laboratorio de la planta de
tratamiento de aguas de Cerro de la Estrella, las muestras se recolectan en
recipientes de plastico de 10 L, éstos deben llenarse por completo para evitar que
exista contacto entre el efluente y el aire, las muestras deben preservarse a una
temperatura de 4 °C. Se recomienda analizarlas inmediatamente o en un lapso



inferior a 24 h. Antes de llevar a cabo el analisis, las muestras se llevan a
temperatura ambiente.

Para la determinacién de Demanda de Cloro a Punto de Quiebre se toman 100 mL
de muestra en un frasco ambar y se agrega el hipoclorito, se dejan en contacto de
15 a 25 min, durante este lapso deben de reaccionar los reductores presentes en la
muestra de agua con el hipoclorito, a continuacion, se vacian 10 mL, y se agregan
0.5 mL de o-toluidina, dando un tiempo de reaccién de 5 min. EI complejo formado
entre el cloro y la o-toluidina se lee a 490 nm, habiendo trazado la curva de
calibracion correspondiente con anterioridad (Comunicacién personal, SACMEX
2021).

3. Antecedentes
3.1. Aguas residuales
Las aguas residuales se definen como aguas de compaosicion variada provenientes
de las descargas de usos municipales, industriales, comerciales, de servicios,
agricolas, pecuarios, domesticos, incluyendo fraccionamientos y en general de
cualquier otro uso, asi como la mezcla de ellas (Comision Nacional del Agua
(CONAGUA); Secretaria del Medio Ambiente y Recursos Naturales (SEMARNAT),
2015).

Las descargas de aguas residuales se clasifican en municipales y no municipales.
Las municipales son generadas en los nucleos de poblacion y colectadas en los
sistemas de alcantarillados urbanos y rurales, las no municipales son aquellas
generadas por otros usos, como puede ser la industria autoabastecida y que se
descargan directamente a cuerpos de agua nacionales sin ser colectadas por
sistemas de alcantarillado (Comision Nacional del Agua (CONAGUA); Secretaria
Nacional del Medio Ambiente y Recursos Naturales (SEMARNAT), 2018).

A lo largo de la historia, la calidad del agua ha sido un factor determinante del
bienestar humano. Las enfermedades propagadas por agua “potable” contaminada
con materia fecal diezmaron a la poblacion de ciudades enteras, incluso
actualmente, el agua insalubre contaminada por fuentes naturales o humanas sigue
causando grandes problemas a las personas que se ven obligadas a usarlas, tanto
para beber, como para la irrigacion de hortalizas y otras plantas comestibles crudas
(Manahan, 2007).

Generalmente, la mayor preocupacion sobre la seguridad del agua es la presencia
de contaminantes quimicos. Estos pueden incluir productos quimicos organicos e
inorganicos y metales pesados (Manahan, 2007).

Manahan (Manahan, 2007) hace una division de los tipos de contaminantes
generales del agua, la cual se muestra en la siguiente tabla:



Tabla 1. Tipos de contaminantes del agua.

Tipo de contaminante

Impacto

Elementos traza

Metales pesados

Metales enlazados organicamente
Radionuclidos

Contaminantes inorgénicos
Asbesto

Nutrientes de algas

Sustancias que dan acidez, alcalinidad
(en exceso)

Contaminantes organicos traza
Medicamentos, anticonceptivos, etc.
Bifenilos policlorados

Plaguicidas

Residuos de petréleo

Alcantarillado, residuos humanos y de
animales

Materia  organica medida como
demanda bioquimica de oxigeno
Patogenos

Detergentes

Compuestos cancerigenos quimicos
Sedimentos

Sustancias que dan sabor, olor y color

Salud, biota acuatica, toxicidad

Salud, biota acuatica, toxicidad

Transporte de metales

Toxicidad

Toxicidad, biota acuatica

Salud humana
Eutrofizacion

Calidad del agua, vida a

Toxicidad

Calidad del agua, vida a

cudatica

cudatica

Posibles efectos biologicos

Toxicidad, biota acuatica, fauna

Efectos en la fauna,

visual

contaminacion

Calidad del agua, niveles de oxigeno

Calidad del agua, niveles de oxigeno

Efectos en la salud
Eutrofizacion, fauna,
visual

Incidencia de cancer
Calidad del agua, vida a
Calidad del agua,

contaminacion visual

contaminacion

cudtica, fauna

vida acuatica,




3.2. Tratamiento de aguas residuales.

El principal objetivo del tratamiento de aguas residuales es la conversion en un
efluente aceptable y de calidad para las condiciones ambientales (estético,
organoléptico y de salud publica), con ello también se desea evitar la contaminacién
quimica, fisica, biologica, bioquimica y radiactiva de los cuerpos de agua. Sin
embargo, hasta 2017 la Organizacion de las Naciones Unidas (ONU) informaba que
tnicamente el 20 % de las aguas residuales eran sometidas a algun tipo de
tratamiento (Aragoneses & Zarzosa, 2020).

Dependiendo de cada autor, los tratamientos de aguas residuales pueden ser
clasificados de acuerdo con los procesos que se utilicen: fisicos, quimicos o
bioldgicos, o bien, se pueden clasificar las etapas en que se llevan a cabo cada uno
de estos procesos. Con base en esta clasificacion, el tratamiento puede constar
hasta de cuatro etapas que se dividen en: pretratamiento, tratamiento primario,
tratamiento secundario y tratamiento terciario. El nUmero de tratamientos que se
apligue a un efluente dependera de la calidad final que éste requiera. A
continuacion, se describen las etapas en las que consiste el tratamiento de aguas
residuales conforme con la segunda clasificacion:

1. Pretratamiento. Este es independiente del nivel de contaminacion del agua
bruta, se sitla en la cabecera de la instalacién para tratar el agua, pues su
objetivo es proteger a la misma de los fragmentos grandes que pueda
contener el efluente.

e Cribado. Consiste en hacer pasar el agua bruta a través de rejas y
tamices, reteniendo los solidos gruesos.
e Desarenado. Consiste en separar arenas y gravas que contenga.

2. Tratamiento primario o mecanico. Las particulas mayores se depositan en
forma de lodos. En este proceso se elimina cerca del 30 % de la demanda
bioquimica de oxigeno.

e Sedimentacion. Al disminuir la velocidad del agua bruta se separa, por
efecto de la gravedad, el sobrenadante.

e Coagulacion. Se adiciona un agente coagulante con el objetivo de
aumentar el tamafo de los soélidos y, por ende, la velocidad de
sedimentacion.

e Floculacién. Es el proceso de formacion de floculos por la union de las
particulas en suspension presentes en un liquido.

e Flotacion. Tiene como objetivo la suspension de particulas de
densidad baja. Se emplean generalmente burbujas, ya sea utilizando
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aire disuelto (DAF, por sus siglas en inglés) o por aire cavitado (CAF,
por sus siglas en inglés).

e Separacion de aceites y grasas. Consiste en separar los aceites y
grasas que no formaron emulsiones en el proceso de flotacion.

¢ Neutralizacidon. Se adicionan agentes acidos o basicos a los tanques
hasta obtener el pH que se desea.

e Sedimentacidn-decantacion. En esta etapa se separa la mezcla
sobrenadante del lodo que se concentra en la parte inferior por efecto
de la gravedad y al ser disminuida la velocidad del paso del efluente
(Aragoneses & Zarzosa, 2020).

3. Tratamiento secundario. También es conocido como tratamiento biolégico.
Estos procesos estan disefiados para reducir la demanda bioquimica de
oxigeno en el agua. Basicamente consiste en agregar microorganismos, ya
sea en disolucion o en suspensién, que interactuaran con la materia organica
presente en el agua, esto se realiza hasta obtener niveles de Demanda
Biogquimica de Oxigeno (DBO) aceptables. La DBO puede disminuir
mediante: (1) oxidacién de la materia organica para proporcionar energia a
los procesos metabdlicos de los microorganismos y, (2) incorporacion de la
materia organica a la masa celular (Manahan, 2007; Ibanez, Hernandez-
Esparza, Doria-Serrano, Fregoso-Infante, & Mohan, 2007).

4. Tratamiento terciario. Este tipo de tratamiento suele ser adicional. Es
necesario para la remocién de particulas suspendidas, coloides y especies
disueltas que no fueron eliminadas en el tratamiento previo. Estas pueden
ser iones inorganicos relativamente simples (por ejemplo; Ca?*, PO4%, K*,
S04%, NO3), o0 bien, compuestos organicos complejos (lbanez, Hernandez-
Esparza, Doria-Serrano, Fregoso-Infante, & Mohan, 2007).

Procesos quimicos (Eliminacion de hierro y manganeso).

La forma de eliminar la mayoria de los metales es por medio de la precipitacion de
éstos, ya sea por lote o de forma continua, seguida de una filtracion. Generalmente
se logra modificando el pH del medio o agregando compuestos que al reaccionar
con el metal que se encuentra en disolucion dé como resultado una especie
insoluble (Russell, 2019).

El hierro presenta dos estados de oxidacion: +2 y +3. El hierro puede eliminarse
satisfactoriamente en estado de oxidacibn +2 por precipitacion con otros
compuestos, sin embargo, en su estado +3 forma un precipitado altamente insoluble
con el hidroxilo, pero es dificil de filtrar debido a que forma un limo (lodo), esto
reduce significativamente la eficiencia de filtracion y con esto se pierde compuesto
(Russell, 2019).
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La velocidad de oxidacion tanto del hierro como del manganeso depende del pH, un
pH elevado favorece la velocidad de ésta. La oxidacion de Mn (1) soluble a MnOz2
insoluble es un proceso complicado que parece estar catalizado por el MnO:2 sélido,
el cual se sabe que adsorbe al Mn (I). Este Mn (ll) adsorbido se oxida lentamente
en la superficie del MnO2 (Manahan, 2007).

3.2.1. Desinfeccién.

La desinfeccion forma parte de los procesos quimicos para el tratamiento de aguas.
La NOM-127-SSA-1997 a su letra define la desinfeccion como “destruccion de
organismos patogenos por medio de la aplicacion de productos quimicos o procesos
fisicos”. Es decir, se hace una destruccion selectiva de los organismos presentes
en el agua residual, en este campo es importante eliminar bacterias, virus y quistes
amebianos. Los requisitos que debe tener un desinfectante quimico ideal se
presentan en la siguiente tabla (Tabla 2), en la cual se comparan estas
caracteristicas con las propiedades del cloro y el hipoclorito de sodio por ser los
agentes quimicos mas utilizados en la actualidad.

Tabla 2. Caracteristicas ideales y practicas de los desinfectantes quimicos.

Caracteristica Propiedad/respuesta | Cloro Hipoclorito de
sodio
Toxicidad para los Debe ser altamente Alta Alta
microorganismos toxico a altas
concentraciones
Estabilidad Pérdida de accién Estable Ligeramente
germicida debe ser estable
baja
Solubilidad Debe ser soluble en Ligera Alta
agua y en tejido celular
No téxico para Debe ser toxico para Muy toxico Toxico
formas superiores los microorganismos y
de vida no toxico para el ser
humano y otros
animales
Homogeneidad La disolucion debe ser | Homogéneo | Homogéneo
uniforme en su
composicion
Penetracion Debe tener la Alta Alta
capacidad de penetrar
a través de las
superficies de las
células
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No corrosivo y no No debe atacar los Muy Corrosivo
colorante metales ni tefiir la ropa | corrosivo
Disponibilidad Debe estar disponible a | Costo bajo Costo
un precio accesible y moderadamente
en grandes cantidades bajo
Accion Debe desactivar o Reaccion Reaccion
relativamente rapida | destruir los relativamente | relativamente
microorganismos en un | rapida rapida
tiempo considerable
Interaccion con otra | No debe tener Oxida la Oxida la materia
materia interaccidn con otro materia organica
tipo de materia organica

Adaptacion (Metcalf & Eddy. Inc., 1995; Spellman, 2020)

Como es posible observar en la tabla anterior, tanto el cloro en su estado elemental
como el hipoclorito cumplen con la mayoria de las caracteristicas deseadas en un
desinfectante.

También es importante que el desinfectante sea seguro a la hora de manipularse,
asi como cuantificable (Metcalf & Eddy. Inc., 1995).

La eficacia en la desinfeccion del agua dependera de varios factores como: el tipo
y la concentracion del desinfectante agregado, el tiempo de contacto establecido,
las caracteristicas quimicas y la temperatura del agua tratada. El agua puede ser
desinfectada mediante varios métodos, inclusive se utiliza una combinacién de
éstos para obtener mejores resultados (Macizo, 2006).

A pesar de gue el objetivo principal de los desinfectantes es la inactivacion selectiva
de microorganismos, €stos suelen tener otros usos, entre los que se encuentran:

e Oxidacién de hierro y manganeso.

e Eliminacion de olores y sabores.

e Eliminacion de color.

e Prevencion de crecimiento de algas.

(Spellman, 2020)

La desinfeccidén se puede llevar a cabo de diversas maneras, a continuacion, se
presentan algunas de ellas.

3.2.2. Ozonizacion.

El ozono es un gas inestable formado por tres atomos de oxigeno; Os. Debido a que
se descompone rapidamente con el aire se genera in situ y los métodos para
producirlo son; fotoquimicos, electroquimicos y radioquimicos. El método mas
utilizado y eficaz en la actualidad consiste en generar este gas a partir de aire u
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oxigeno haciendo circular entre dos electrodos, que estan separados por una
distancia muy pequefia, una corriente de alto voltaje.

El ozono es un oxidante extremadamente reactivo y esta ampliamente aceptado
que la destruccidn de las bacterias por ozonacion ocurre debido a la ruptura de la
pared celular (lisis celular), también se han estudiado sus propiedades viricidas, las
cuales son superiores a las del cloro. El método de ozonaciébn no depende
directamente del pH, ni se ve afectado por la presencia de nitrégeno amoniacal
(Metcalf & Eddy. Inc., 1995).

Sin embargo, a pesar de las ventajas que presenta este método, el equipo
necesario, asi como el costo de operacién para poder llevarse a cabo es muy
elevado comparado con los demas desinfectantes quimicos. Otra de las
desventajas que lo caracteriza es su nulo poder residual (The Environmental
Protection Agency, 2011).

3.2.3. Radiacion Ultravioleta (UV)

La luz ultravioleta es muy eficaz para destruir microorganismos. El principio de la
desinfeccidn con luz ultravioleta se basa en irradiar con luz que se encuentra en una
longitud de onda de 200-280 nm, la cual sera absorbida por el material genético de
las células e impedira su desarrollo y posterior reproduccion.

Actualmente el principal proceso de generacién de radiaciéon ultravioleta para la
desinfeccion de aguas residuales es la lampara de arco de mercurio a baja presion.
El 85 % de la luz emitida por esta lampara esté constituida por luz monocromatica,
con una longitud de onda de 253.7 nm, valor que se haya dentro de los requeridos
para la obtencién de efectos germicidas.

Es conveniente que al utilizar este tipo de método las muestras no presenten
turbiedad, para evitar que la radiacion sea absorbida y actie como un escudo ante
los microorganismos. A continuacion, se presentan algunas de sus ventajas y
desventajas.

Ventajas Desventajas

Es efectiva para inactivar la mayoria
de los virus, esporas y bacterias.
Corto tiempo de contacto comparado
con otros procesos (20-30 s).
Productos residuales no dafinos para
los seres vivos.

En pequeiias dosis puede no inactivar
los microorganismos.

Los organismos pueden reparar 0
revertir los efectos destructivos de los
rayos UV a través de un mecanismo
de reparacibn  conocido como
<<reparaciones oscuras>>.

La turbidez en el agua residual puede
hacer que la radiacion con luz
ultravioleta sea ineficaz.
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3.3. Cloracion.

Desde inicios del siglo XX el cloro ha sido uno de los desinfectantes preferidos para
tratar el agua para consumo humano. La desinfeccion con cloro ha desempefado
una funcion transcendental desde el siglo anterior, se ha reconocido ampliamente
que tanto la filtracion como la cloracion han permitido controlar enfermedades como
el cllera, la disenteria, la tifoidea y la hepatitis A (Macizo, 2006). Sin embargo,
debido a su poder oxidante, el cloro puede ser Util para otros fines como:

= Prevencion de crecimiento de algas.

= Eliminacién de hierro y manganeso.

= Destruccion de acido sulfhidrico.

» Blanqueamiento de ciertos colores organicos.

= Mejora de la coagulacion vy la filtracion.

» Eliminacién de amonio, previa transformacién en cloramina.

= Mantenimiento de la calidad del agua del sistema de distribucion.

(Spellman, 2020; Ramirez, 2005)

En México la norma NMX-AA-124-SCFI-2006 establece las especificaciones que
deben cumplir los hipocloritos de sodio y calcio utilizados para la potabilizacién del
agua para uso y consumo humano, asi como la metodologia de muestreo y los
métodos de prueba para determinarlas.

Tabla 3. Parametros, método de anédlisis y limite maximo permisible en el
hipoclorito de calcio segun la NMX-AA-124-SCFI-2006.

Parametro Método Limite
maximo
permisible
Transmitancia Transmitancia Minimo 87 %

Formacion del complejo con 1,10-
ortofenantrolina

Hierro 3 mg/L
Formacion del complejo sulfociano
férrico
Cloro disponible Yodometria 130 g/L
Alcalinidad total Titulacion acido-base 24 g/L

(como NaOH)
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Adaptacion de NMX-AA-124-SCFI-2006.

Tabla 4. Aplicaciones adicionales del cloro en la recogida, tratamiento y
evacuacion de aguas residuales.

Aplicacion

Observaciones

Recogida.
Control del crecimiento de
peliculas biologicas.

Control de la corrosion (H2S).

Control de olores.
Tratamiento.

Eliminacién de grasas.
Reduccién de la DBO.
Oxidacion del sulfato ferroso.
Oxidacion de amoniaco.

Evacuacion.
Reduccién de bacterias.

Control de olores.

Control de hongos y bacterias productoras de
peliculas biologicas.

Control llevado a cabo por la destruccién de
H2S en las alcantarillas.

Especialmente en estaciones de bombeo y
redes de alcantarillado de gran longitud y poca
pendiente.

Afadido antes de la preaireacion.

Oxidacion de sustancias organicas.

Produccién de sulfato y cloruro férricos.

El amoniaco se oxida a nitrdgeno gas.

Caudales aliviados.

Adaptacion de (Metcalf & Eddy.

Inc., 1995)

A continuacién, se resumen los parametros de uso y dosis tipicos para el caso

del cloro.

Tabla 5. Parametros de uso y dosis de cloro.

Aplicacién Dosis pH Tiempo de
optimo reaccion
Hierro 0.62 mg/mg Fe 7.0 <1lh
Manganeso 0.77 mg/mg Mn 7-8 1-3h
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9.5 Minutos
Olor/sabor Variable 6-8 Variable
Color Variable 4-6.8 Minutos

Desventajas del uso de cloro como desinfectante:

e Forma subproductos halogenados.

e Su efectividad depende del pH.

e En algunos casos puede provocar problemas de olor y sabor, dependiendo
fundamentalmente de la calidad del agua.

¢ El hipoclorito de sodio se degrada con el tiempo y al estar expuesto a la luz.

Adaptacion (Ramirez, 2005)

Una de las desventajas que mas se ha estudiado sobre el uso del cloro como
desinfectante es la formacién de subproductos, entre los que se encuentran los
trihalometanos, los &cidos haloacéticos, haloacetonitrilos, haloaldehidos,
haloacetonas y clorofenoles (Griindwald, Stastny, Slavickova, & Slavicek, 2002).

3.3.1. Trihalometanos (THMs).

Los trihalometanos, como su nombre lo indica, son compuestos derivados del
metano (CHa4), en cuya molécula tres dtomos de hidrégeno han sido sustituidos por
hal6genos (flaor, cloro, bromo, yodo). De todos ellos, el que comiUnmente se
encuentra es el cloroformo (CHCIs).

Durante la década de 1970 fueron identificados en la cloracion de agua potable. En
un inicio se creia que provenian de desechos industriales o de la descomposicién
del cloro, sin embargo, tras varias investigaciones se demostr0 que estos
compuestos se originan debido a la reaccion entre el cloro y la materia organica. A
partir de este hallazgo, los THMs han sido de gran relevancia, investigando sobre
ellos se descubri6 que tienen efectos carcinégenos, por lo cual es de suma
importancia regular su produccion.

En México la NOM-127-SSA1-2021 indica los siguientes limites permisibles para
estas sustancias:

Tabla 6. Limites permisibles de subproductos de formacidén en México.

Subproducto Limite permisible (ug/L)

Bromodiclorometano 60
Bromoformo 100
Cloroformo 300
Dibromoclorometano 100
Acido cloroacético 20
Acido dicloroacético 50
Acido tricloroacético 200
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La formacion de estas sustancias se ve influenciada por ciertas condiciones, las
cuales fueron recopiladas en un review hecho por (Trusell Rhodes & Umphres,
1978) y se mencionan a continuacion:

a) Temperatura: El aumento en la temperatura, supondrd un aumento en la
formacién de subproductos.

b) pH: La formacion de trihalometanos aumenta al incrementar el valor del pH,
debido a su accion catalitica sobre el haloformo.

c) Precursores organicos: Mientras exista una mayor cantidad de materia
organica en el agua, es mas probable que se formen los THMs.

d) Cloro residual: La concentracion de cloroformo aumenta de manera directa
en razon con el cloro residual presente en el agua.

(Red Iberoamericana de Potabilizacién y Depuracion del Agua, 2003; Spellman,
2020)

3.3.2. Reacciones del cloro en el agua.

El cloro esta disponible en varias formas distintas: (1) como cloro elemental puro
(un gas de color amarillo verdoso mas pesado que el aire, no inflamable, ni
explosivo); (2) hipoclorito de calcio solido (en tabletas o granulos); o (3) en una
disolucién liquida de hipoclorito de sodio (Spellman, 2020).

Cuando se agrega al agua cloro gaseoso, hipoclorito de sodio o hipoclorito de calcio,
inmediatamente reaccionan con el agua para producir acido hipocloroso:

Cl,(g) + H,0 2 H*(ac) + Cl~(ac) + HClO(ac) Keq=4.5*10% (ecuacion 1)
NaClO(ac) + H,0 2 Na*(ac) + OH™ (ac) + HClO(ac) (ecuacion 2)
Ca(Cl0),(ac) + H,0 2 Ca?*(ac) + 20H™(ac) + 2HCIO(ac) (ecuacion 3)
(Russell, 2019)

En funcién de la temperatura y el pH de la disolucién, el HCIO, que es un acido débil,
se disociara segun la reaccion:

HCIO 2 H* + ClO~ (ecuacion 4)
Con una constante de ionizacion de 2.7 x 1078, (Russell, 2019; Manahan, 2007)

Nota: A partir de este apartado se mencionara como acido hipocloroso atodas
las especies de cloro con las que se trabajo experimentalmente, aunque
sabemos que a valores superiores de pH 7.57 la especie predominante es el
ion hipoclorito.
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Figura 1. Diagrama de distribucién de especies HCIO/CIO- en funcién del pH.

El &cido hipocloroso posee un poder oxidante y bactericida mayor que el ion
hipoclorito, en la Figura 1 se muestra el diagrama de distribucion de estas especies
en funcién del pH, con base en esto es evidente que, de ser posible, se preferira
trabajar a un pH bajo.

3.4. Formas del nitrégeno.

El contenido total de nitrégeno esta compuesto por nitrdgeno organico, amoniaco,
nitrito y nitrato. El nitrgeno amoniacal se encuentra en disolucidon acuosa, en
funcion del pH de acuerdo con la siguiente ecuacion:

NH; + H,0 2 NH; + OH~ (ecuacion 5)
El pKa del par amonio/amoniaco es igual a 9.25 (Ringbom, 1979).

El nitrégeno amoniacal proviene de procesos metabolicos, agricolas e industriales.
En medio anaerobio, la accidn de bacterias puede oxidar el nitrbgeno amoniacal a
nitratos y nitritos; el nitrito es un ion relativamente inestable que facilmente puede
oxidarse a nitrato.
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En las aguas residuales el amoniaco se origina a partir del ataque enzimatico de
moléculas que contienen nitrégeno y éste se combina con el acido hipocloroso
formando monocloraminas, dicloraminas y tricloraminas:

NH;(g) + HCIO 2 NH,Cl + H,0 (monocloramina) (ecuacion 6)
NH,Cl + HCIO 2 NHCI, + H,0 (dicloramina) (ecuacion 7)
NHCI, + HCIO 2 NCl; + H,0 (tricloramina) (ecuacion 8)

(Manahan, 2007; Ibanez, Hernandez-Esparza, Doria-Serrano, Fregoso-Infante, &
Mohan, 2007)

Estas reacciones dependen directamente de la temperatura, del pH y de la relacion
de concentraciones cloro/amoniaco. Las dos especies que predominan en la
mayoria de los casos son la monocloramina y la dicloramina, la primera de estas
especies se forma a un pH igual a 8, la dicloramina se forma a un pH entre 3y 5. El
tricloruro de nitrégeno, de igual manera, se forma a un pH igual a 3 (Gaul Frau,
2005).

3.5. Demanda de cloro.

El cloro en el agua es un agente quimico muy activo. Cuando se agrega en una
muestra de agua una porcion de éste reaccionard inicialmente con materia organica,
compuestos inorganicos y metales, a esta concentracion se le conoce como
demanda de cloro, mientras que al cloro restante se le conoce como cloro total. El
cloro total se divide en cloro libre y cloro combinado. El cloro combinado actiia como
un desinfectante débil o es totalmente inaccesible para la desinfeccion cuando se
combina con iones inorganicos como los nitratos, o bien, cuando se combina con
especies organicas como la urea. El cloro libre es la medida de potabilidad del agua,
ya que es el cloro sobrante para inactivar agentes patdégenos. La Figura 2
representa la adicion de cloro. La demanda de cloro esta en funcion de la calidad
del agua, pH y temperatura (Spellman, 2020; Davis, 2010; Mazhar, y otros, 2020).
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Cloro agregado

Cloro inicialmente
agregado al agua.
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Cloro libre Cloro combinado

Cloro residual que no ha reaccionado con Cloro combinado con nitégeno y
ningin contaminante y esta disponible paral amoniaco presente en el agua y no

la desinfeccion. esta disponible para la desinfeccion.

Figura 2. Diagrama de flujo de adicién de cloro en muestras de agua.

Adaptacion de (Mazhar, y otros, 2020).

Demanda de
cloro
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Figura 3. Diagrama de flujo de demanda de cloro.
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Al agregar cloro a una muestra de agua, inicialmente el cloro reacciona con el Mn
(1), Fe (Il), &cido sulfhidrico y la materia organica presente, para reducirlo en gran
parte a ion cloruro. Tras satisfacer esta demanda inmediata, el cloro continla
reaccionando con el amoniaco para formar cloraminas. A un pH superior a 8
tendremos la presencia de monocloraminas, en un pH entre 5 y 3 existen las
dicloraminas, mientras que a un pH inferior a 3 se comienza a formar el tricloruro de
nitrogeno. El cloro combinado (cloraminas) también posee un poder desinfectante,
sin embargo, es menos efectivo que el cloro libre.

Las dicloraminas y monocloraminas se oxidan a 6xido de nitrégeno y nitrégeno y el
cloro se reduce a ion cloruro. Una vez completa la oxidacién de los compuestos
susceptibles de ser oxidados por cloro, todo el cloro agregado desarrolla un residual
de cloro libre. El punto en el cual la oxidacion de los productos del amoniaco es
completa y la curva comienza a presentar una pendiente préxima a 1 se conoce
como punto de quiebre.

En la Figura 4 se puede observar que inicialmente el cloro agregado reacciona con
el Mn (I1), Fe (ll), acido sulfhidrico o la materia organica y lo reducen en gran parte
a ion cloruro. Tras satisfacer esta demanda inmediata, el cloro continla
reaccionando con el amoniaco para formar cloraminas, proceso que corresponde a
la zona 2. Para relaciones molares entre cloro y amoniaco inferiores a uno se forma
monocloramina y dicloramina. La distribucion de estas dos formas esta dictada por
sus velocidades de formacion, que son funcion de la temperatura y del pH. Entre la
zona 2 y la zona 3, algunas de las cloraminas se transforman en tricloruro de
nitrégeno, mientras que las restantes se oxidan a 6xido de nitrégeno y nitrégeno y
el cloro se reduce aion cloruro. Si se continta afiadiendo cloro, todas las cloraminas
se oxidan en el punto de quiebre. Tedricamente, la relacion ponderal entre el cloro
y el nitrdgeno amoniacal en el punto de quiebre es de 7.6:1 (Metcalf & Eddy. Inc.,
1995).
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Figura 4. Reacciones de cloro en el agua.
(Asociacion Espafiola de Abastecimientos de Agua y Saneamiento (Aeas), 1984)
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3.5.1. Decloracion.
La decloracion es la practica que consiste en la eliminacion del cloro tanto residual
como combinado, su principal objetivo es reducir los efectos toxicos de los efluentes
descargados a los cursos de agua o destinados a la reutilizacion.

Para lograr la decloracibn cominmente se usan uno o varios de los siguientes
métodos:

a) Remocion quimica del cloro. Los agentes reductores mas comunes para la
decloracion son el tiosulfato de sodio (Na2S20s3), sulfito de sodio (Na2S0O3) y
bisulfito de sodio (NaHSO3).

b) Aeracion.

c) Filtro granular de carbon activado. El carbén activado remueve el cloro por
adsorcién. El acido hipocloroso reacciona con el carbon activado formando
un éxido en la superficie, mientras que las cloraminas y los compuestos
organoclorados se absorben mas lentamente.

3.5.2. Efecto de los olores.
A bajas concentraciones, la influencia de los olores sobre el nivel normal del
desarrollo de la vida humana tiene mas importancia por la tensién psicoldgica que
generan que por el dafio que puedan producir al organismo. Estos pueden reducir
el apetito, provocar menores consumos de agua, producir desequilibrios
respiratorios, nduseas y vomitos y crear perturbaciones mentales en los individuos.
(Metcalf & Eddy. Inc., 1995)

Durante algunas décadas se ha tratado de explicar el mecanismo del olfato, sin
embargo, uno de los impedimentos a la hora de armar una teoria global es la
imposibilidad para explicar por qué algunos de los compuestos con estructuras
similares producen olores distintos y compuestos con estructuras totalmente
distintas producen olores similares. Actualmente, parece tener gran aceptacion la
premisa de que el olor de una molécula esta relacionado con su estructura global.
(Metcalf & Eddy. Inc., 1995) En la siguiente tabla se enlistan algunos de los
compuestos olorosos presentes en el agua residual sin tratamiento:
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Tabla 7. Compuestos olorosos asociados al agua residual bruta.

Sulfuro de hidrégeno

Mercaptanos

(p.e_.
metilmarcaptano y

etilmercaptano)
Mercaptanos
(p.e. terbutiltiol y
butanotiol)

Sulfuros orgénicos

Escatol

CHsSH, CH3(CH2)SH

(CH3)3CSH, CH3(CH2)3SH

H2S

(CH3)2S, (CsHs)2S

CoHoN

Compuestos Férmula quimica Olor caracteristico
Aminas CHsNH:2 Pescado
Amoniaco NHs Amoniacal
Diaminas NH2(CHz)aNH2, NH2(CH2)sNH2 | Carne descompuesta

Huevos podridos

Coles descompuestas

Zorrillo

Coles podridas

Materia fecal

(Metcalf & Eddy. Inc., 1995)
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3.5.3. Métodos para determinacion de cloro residual.

En general, los métodos para la determinacion de cloro residual en el agua basan
su principio en el poder oxidante de éste, como consecuencia, cualquier analito con
poder oxidante podria interferir en las pruebas.

Tabla 8. Métodos para la determinacion de cloro residual en agua.

Método Determina Reactivos Procedimiento Interferencias
Dietil-p- Cloro total N,N-dietil-1,4- Titulacion Oxido de
fenilendiamina | Cloro libre fenilendiamina manganeso pH
(DPD) Cloro combinado | Disoluciéon buffer entre 6.2y pH 6.5

Monocloramina de fosfato
Dicloramina Yoduro de
Tricloruro de N potasio
Disolucion de
sulfato
ferroamonico
Color y turbidez
o-toluidina o-toluidina Colorimetria | > 0.3 mg/L Fe
(OT) &cida Cloro total (medio &cido) > 0.01 mg/L Mn
> 0.1 mg/L NO2
o-toluidina
Cloro libre (medio acido) Colorimetria
OT flash test Cloro total Disolucion de Fotometria Color
arsenito de sodio
Cloro combinado
Cloro libre oT
SNORT Monocloramlna Dls.olumo_r] de Kl Eotometria Turbidez
Dicloramina Disolucion de Mn
Cloro total arsenito de sodio
Tricloruro de N
. Oxido de
Cloro libre . ) )
. fenilarsina Tricloruro de
Cloro combinado . . o
o Arsenito de sodio . . nitrogeno
Amperomeétrico Cloro total Titulacion S,
) Yoduro de Di6xido de cloro
Monocloramina .
) . potasio
Dicloramina
Yoduro de
potasio Fe(ll)
Yodomeétrico Cloro total Almidon Titulacion Mn(l1)
Tiosulfato de NO2
sodio
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Acido acético
glacial

- : : Indicador de Fotometria
Siringaldazina Cloro libre . ) . .
siringaldazina Colorimetria
Cloro libre Indicador de
Violeta de . violeta de . . Mn (lII)
: Cloro combinado . Colorimetria .
cristal leuco leucocristal Cl-> 100 mg/L
Cloro total
. Cloro libre Disolucion de Br
Anaranjado de . : . . Mn(IIl) > 0.3 mg/L
: Cloro combinado anaranjado de Colorimetria
metilo : Fe(lll) > 3 mg/L
Cloro total metilo

NO2 > 10 mg/L

Adaptacion de (Caceres, 1990).

4. Metodologia
A continuacién, se presenta en forma de diagrama de flujo la metodologia seguida.

Preparacion de
disoluciones

estandar.

4.1.

e Acido sulfurico (H,50,)

L)

Reacciones de Fe(ll),
Mn(Il), NH,* con HCIO
evaluando distintos
parametros.

L)

Reactivos y materiales.
a) Reactivos

e Agua destilada.
e Almiddn soluble.
e Sulfato de amonio ((NH,),S0,).

4 N\
Registrar la
diferencia de
potencial en

funcion del tiempo
a diferentes

concentraciones,
relaciones molares

y pH.

- J

U

Graficar E=f(t)
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Disolucion comercial de hipoclorito de sodio marca Cloralex concentracion
6% miv.

Oxalato de sodio (Na,C,0,).

Permanganato de potasio (KMnO,).

Sulfato ferroso heptahidratado (FeSO, * 7H,0).

Tiosulfato de sodio pentahidratado (Na,S,05 * 5H,0).
Yodato de potasio (K1053).

Yoduro de potasio (KI).

Materiales

Potenciometro marca Orion Research modelo 701 A.
Potenciometro para medir pH marca Metrohnm modelo 620.
Pipeta volumétrica de 5.0 mL.

Pipeta graduada de 5.0 mL.

Micropipeta de 100 a 1 000 pL marca Labmate Pro.

Bureta de 25.0 mL.

Bureta de 5.0 mL.

Vaso de precipitados de 100 mL.

Matraz volumétrico de 10.0 mL.

Pipeta volumétrica de 7.0 mL.

4.2. Preparacion de disoluciones estandar

Disolucion de acido hipocloroso 0.01 mol/L.

Se tomo una alicuota de 4.1 mL de disolucion comercial de hipoclorito de
sodio marca Cloralex con numero de lote: P 19/09/17 05:12 y se llevd a un
volumen de 250 mL, posteriormente esta disolucion se valoré con tiosulfato
de sodio (Na,S,03;) 0.01 mol/L previamente normalizado con yodato de
potasio (K105).

Disolucion de Fe(ll) de concentracion 1 357 ppm.

Se pesaron 0.680 g de sulfato de hierro (ll) heptahidratado FeSO, * 7H,0,
posteriormente se disolvieron y se llevaron a un volumen de 250 mL. Esta
disolucién se valoré con permanganato de potasio (KMn0,) concentracion
0.01 mol/L previamente normalizado con oxalato de sodio (Na,C,0,).
Disolucién de Mn (1l) de concentracién 1 200 ppm.

Se pesaron 0.834 3 g de sulfato de manganeso (MnS0,), se disolvieron y se
llevaron a un volumen de 250.0 mL.

Disolucion de NH4* de concentracion 200 ppm.

Se pesaron 0.192 4 g de sulfato de amonio ((NH,),S0,), se disolvieron y se
llevaron a un volumen de 250.0 mL.
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4.3. Estudio de las reacciones con acido hipocloroso.

Se estudiaron las reacciones de hierro (II), manganeso (ll), la reaccion simultanea
de hierro (II) y manganeso (Il) y la reaccion de amonio con &cido hipocloroso,
variando la concentracion inicial, la relacion molar, la relaciéon molar con exceso de
acido hipocloroso y el pH del medio.

En todos los casos el orden de adicion fue primero el agente reductor y
posteriormente el acido hipocloroso, las disoluciones se mantuvieron en agitacion
constante. Se consideré como tiempo de reaccion 0 el momento en que se pusieron
en contacto las disoluciones, el tiempo de lectura del potencial varié, debido a que
éste fue distinto para cada reaccion.

4.3.1. Reaccioén con Fe(ll).

La reaccion que se lleva a cabo entre el hierro y acido hipocloroso depende del pH
del medio.

Cuando el pH es menor que 7.57 la reaccidn que se lleva a cabo es la siguiente:
2Fe?* + HCIO + H* 2 2Fe3* + C1™ + H,0 (ecuacion 9)

Cuando el pH es mayor que 7.57 la reaccion que se lleva a cabo es la siguiente:
2Fe?* + Cl0™ + H,0 2 2Fe3* + C1~ + 20H™~ (ecuacién 10)

Cabe sefialar que el Fe3* precipita como hidréxido férrico mas o menos a partir de
pH 2.5.
Los valores de potencial para estos pares son:
EOFe3+/ Fe2t = 0.771 Vvs. ENH
EOHC]O/ c- = 1.482 V vs.ENH
Esta reaccidon se estudié variando la concentracion inicial de hierro y &cido
hipocloroso, la relacién hierro-acido hipocloroso y el pH de la disolucién.
a) Variable: concentracion inicial.
Se fueron aumentando las concentraciones de ambas especies,
conservando unarelacion 2:1 (Fe:HCIO) por la estequiometria de la reaccion.
Se trabajé en un intervalo de concentracion de Fe?* entre 47 y 520 ppm.
b) Variable: relacion molar.
Para este experimento se estudio la reaccién entre Fe(ll) y &cido hipocloroso
considerando un exceso de acido hipocloroso. El intervalo de relaciones
molares en el que se trabajo fue desde 13:7 hasta 3:5 (hierro-acido
hipocloroso).
c) Variable: pH.
Se vario el pH de ambas disoluciones (Fe(ll) y HCIO) desde pH acido hasta
pH neutro utilizando acido sulfurico (H,S0,) e hidréxido de sodio (NaOH)
para ajustar el pH. El estudio se hizo en el intervalo de pH de 0.5 a 7.0.
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4.3.2. Reaccion con Mn (I1).

La reaccion que se lleva a cabo entre manganeso (llI) y &cido hipocloroso esta
directamente relacionada con el pH del medio.

Cuando el pH es menor que 7.57 la reaccion que se llevara a cabo es la siguiente:
Mn?* + HCIO + H,0 2 MnO, + CI~ + 3H*  (ecuacion 11)
Cuando el pH es mayor que 7.57 la reaccion que se lleva a cabo es la siguiente:
Mn?* + CIO~ 2 MnO, + CI~ (ecuacion 12)

El valor de potencial para el par del manganeso es:

E°Mno,/ Mn2+ = 1.224 V vs.ENH
Esta reaccion se estudid variando la concentracidon de manganeso, la relacién
manganeso-acido hipocloroso y el pH de la disolucion.

a) Variable: concentracion inicial.
Se vario la concentracién de ambas especies, conservando una relaciéon 1:1.
Considerando un intervalo de concentraciones de Mn?* de 37 a 489 ppm.

b) Variable: relacion molar.
Se fue variando la concentracion de ambas especies comenzando con una
relacion molar de 5:3 y concluyendo con 2:3 (manganeso-acido hipocloroso).
c) Variable: pH.
Se vari6 el pH de ambas disoluciones (Mn?*y HCIO), desde pH éacido hasta
pH alcalino utilizando &cido sulfarico (H,S0,) e hidroxido de sodio (NaOH),
para ajustar el pH. Se trabajé en un intervalo de pH de 1.5 a 8.9.

4.3.3. Estudio de la reaccién con los dos analitos mezclados Fe
(1) y Mn (I1).

La reaccién que se lleva a cabo entre hierro (II) y manganeso (ll) con acido
hipocloroso esta directamente relacionada con el pH del medio.

Cuando el pH es menor que 7.57 la reaccién que se lleva a cabo es la siguiente:
2Fe?* + Mn?* + 2HCIO 2 2Fe3* + MnO, + 2Cl~ + 2H* (ecuacién 13)

Cuando el pH es mayor que 7.57 la reaccion que se lleva a cabo es la siguiente:
2Fe?* + Mn?* + 2CI0~ 2 2Fe3* + MnO, + 2Cl~ (ecuacion 14)

29



Los valores de potencial para estos pares son:

EoFe3+/ Fe2t = 0.771 Vvs. ENH
E°Mno,/ Mn2+ = 1.224 V vs.ENH
EOHCIO/ ca- = 1.482 V vs. ENH

Esta reaccion se estudié variando la concentracion inicial de hierro, manganeso y
acido hipocloroso, la relacion molar entre ellas considerando la estequiometria de
la reaccion, la relaciéon molar entre ellas agregando un exceso del 100 % de acido
hipocloroso y el pH de la disolucién.

a)

b)

c)

Variable: Concentracion inicial.

Se aumento la concentracion de todas las especies presentes en disolucion
considerando la relacion molar 1:1 hierro-manganeso y agregando la
cantidad necesaria de acido hipocloroso para llevar a cabo la oxidacion de
ambas especies a Fe(lll) y MnOgz, respectivamente. El intervalo de
concentracion en el que se trabajé fue desde 0.001 hasta 0.004 M para
ambas especies.

Variable: relacion molar.

Para este experimento se fue variando la relacion molar del hierro y el
manganeso, agregando la cantidad necesaria de &acido hipocloroso para
llevar a cabo la oxidacibn de ambas especies a Fe(lll) y MnOg,
respectivamente. Las relaciones molares hierro-manganeso fueron las
siguientes: 2:3, 4:3, 9:5, 25:4,5:9, 1:11y 7:4.

Variable: relacién molar con exceso de acido hipocloroso.

Para este experimento se fue variando la relacion molar del hierro y el
manganeso, agregando un exceso del 100 % de acido hipocloroso para llevar
a cabo la oxidacion de ambas especies, a Fe (lll) y MnOz2, respectivamente.
Las relaciones molares hierro-manganeso fueron las siguientes: 2:3, 4:3, 9:5,
25:4,5:9,1:1y 7:4.

d) Variables: pH y relacién molar.

Se vari6 la relacion molar de las especies Fe (I)y Mn () a 1:1, 5:1, 2:1y 1:2
(relacién hierro-manganeso), agregando acido hipocloroso necesario para
oxidar a estas especies de acuerdo con la estequiometria planteada.
Relacion molar 1:1: Se vari6 el pH de 1.6 hasta 9.0.

Relacion molar 5:1: Se vari6 el pH de 2.3 hasta 9.0.

Relacion molar 2:1: Se vari6 el pH de 3.0 hasta 9.0.

Relacion molar 1:2: Se vari6 el pH desde 3.0 hasta 9.0.
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4.3.4. Reacciébn con amonio.

Para las reacciones de amonio con acido hipocloroso el producto depende
de la concentracion del oxidante, ya que se pueden llevar a cabo las
siguientes reacciones de oxido-reduccion:

NH} + HCIO 2 NH,Cl+ H* + H,0 (ecuacién 15)
NH; + 2HCIO 2 NHCI, + H* + 2H,0 (ecuacién 16)
NH; + 3HCIO 2 NCl; + H* + 3H,0 (ecuacién 17)
Los valores de potencial para estos pares son:
E°Nu,nu,c = 1.144 V vs. ENH
E°Nu,cinuct, = 1.321V vs.ENH
E°Nuciynci, = 1.376 V vs. ENH
(Trogolo & Arey, 2017)
Estas reacciones se estudiaron variando la concentracion inicial de amonio y acido
hipocloroso, la relacion molar entre ellas y el pH de la disolucion.
a) Variable: Concentracion inicial.
Para este experimento se fue aumentando la concentracion de ambas
especies considerando una relacién estequiométrica (HCIO:NH4*) 3:1.
Intervalo de concentracion de NH4* entre 10 y 209 ppm.

b) Variable: Relacion molar.
Se mantuvo una cantidad de NH4* constante (1.16*10-° mol) y se fue variando
la relaciébn molar con &cido hipocloroso desde 11:38 hasta 3:19 (relacion
amonio-4acido hipocloroso considerando la formacién del NCls).

c) Variable: pH.
Se vari6 el pH de ambas disoluciones (NH4* y HCIO) desde pH acido hasta
pH alcalino utilizando acido sulfdrico e hidroxido de sodio para su ajuste. El
intervalo de pH en el que se trabajo fue de 2.0 a 9.0.
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5. Resultados y discusion.
5.1. Estudio de las reacciones con acido hipocloroso.
A continuacion, se presentan los resultados obtenidos en las reacciones del Fe(ll),
Mn(ll) y amonio con acido hipocloroso.
5.1.1. Reaccion con Fe(ll).

a) Variable: Concentracion inicial.
En la siguiente figura (Figura 5) se presentan las gréaficas de E medido en funcién
del tiempo de contacto para diferentes concentraciones de Fe(ll), desde 47 hasta
520 ppm con acido hipocloroso, considerando la relacion estequiométrica:

E=f(t) para diferentes concentraciones de Fe?* (Fe?*:HCIO 2:1)
800.0
750.0
Fe2+]=47

700.0 [Feze=47 ppm
- [Fe2+]=104 ppm
E 650.0 [Fe2+]=130 ppm
[
i [Fe2+]=260 ppm
S
£ 600.0 [Fe2+]=390 ppm
L

e [Fe2+]=520 ppm

550.0

500.0

450.0

00 20 40 60 80 100 12.0 140 16.0 180 20.0
t(s)

Figura 5. Potencial en funcién del tiempo variando la concentracion de Fe (1) y HCIO; relacién molar 2:1,

Como se puede observar en la figura anterior (Figura 5), existe un punto de inflexién
en las curvas, el cual corresponde al tiempo de reaccion entre el hierro (Il) y el &cido
hipocloroso, éste oscila entre 2y 3 s.

En general, las mezclas se estabilizan a un potencial entre 650 y 700 mV vs el ENH,
tomando en cuenta que el potencial estandar del par Fe®*/Fe?* es igual a 771 mV,
nos encontrariamos bajo condiciones de exceso de hierro (Il). Considerando que la
relacion molar inicial (hierro-acido hipocloroso) es 2:1, al equilibrio las especies en
mayor concentracion seran Fe3* y CI, por lo tanto, el potencial al equilibrio estara
dado por la semisuma ponderada de sus potenciales estandar, y podra ser
calculado tedricamente de la siguiente manera:

E°pe3+ o2+t 2E°HCI0/C1—

Eeq = 2 (ecuacion 18)
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De acuerdo con el potencial teérico calculado, el potencial de estabilizacion deberia
ser aproximadamente 1 245 mV, sin embargo, debemos recordar que este valor
esta calculado a un valor de pH igual a 0. Considerando los valores medidos, el
potencial estaria impuesto por el sistema del Fe.

b) Variable: relacion molar.

A continuacién, en la Figura 6 se presentan las graficas de E medido en funcion del
tiempo de contacto, contemplando un intervalo de relacion molar, Fe:HCIO, desde
8:3 hasta 5:6.

E=f(t) para diferente relacién molar Fe?*:HCIO

1400.0
1300.0 8:3
1200.0 2:1
L 1100.0 85
Z
' 1000.0
@ —10:7
> 900.0
é 6:5
W 800.0
—
700.0
—53
600.0
500.0
0.0 20.0 40.0 60.0 80.0 100.0

t(s)

Figura 6. Potencial en funcion del tiempo variando la relacién molar Fe2*:HCIO; concentracion de
Fe(ll) 130 ppm.
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Tabla 9. Variacion de la relacion molar para la reaccién entre hierro (Il) con acido

hipocloroso.
Composicion de la mezcla Relacion molar Condiciones
(Fe?*:HCIO)
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=6.27*10% mol 8:3 Exceso de Fe?*
([Fe?*]1=130 ppm + [HCIO]=66 ppm)
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=8.55*10% mol 2:1 Relacion
([Fe?*]1=130 ppm + [HCIO]=90 ppm) estequiométrica
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=1.03*10" mol 8:5 Exceso de
([Fe2*]=130 ppm + [HCIO]= 108 ppm) HCIO
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=1.14*10" mol 10:7 Exceso de
([Fe2*]=130 ppm + [HCIO]=120 ppm) HCIO
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=1.4*10" mol 6:5 Exceso de
([Fe?*]1=130 ppm + [HCIO]=147 ppm) HCIO
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=1.7*10"° mol 1:1 Exceso de
([Fe2*]=130 ppm + [HCIO]=178 ppm) HClO
Fe2*=1.65*10"° mol + HCIO=2*10" mol 5:6 Exceso de
([Fe2*]=130 ppm + [HCIO]=210 ppm) HClO

Para este experimento, es posible observar saltos en el potencial en tiempos
similares a los que se encuentran registrados en la Figura 5, posteriormente, en
todos los casos, se reportaron valores de potencial constantes alrededor de los 15
s. Conforme se fue incrementando la proporcion de acido hipocloroso en disolucion,
de acuerdo con el comportamiento de las gréficas, se puede notar un asentamiento
en un tiempo menor, lo que indica una mayor rapidez de la reaccion. De igual
manera, el potencial aumenta con el exceso de acido hipocloroso agregado
inicialmente, alcanzando un valor maximo de 1 300 mV.

El potencial después de haberse llevado a cabo la reaccion dependeréa directamente
de las condiciones iniciales de la mezcla:

a) Cuando la relacion molar hierro-acido hipocloroso indica que hay un exceso
de hierro. Al haber reaccionado todo el &cido hipocloroso con cierta cantidad
de hierro (1), tendremos como productos hierro(lll) y cloruro. Considerando
gue una porcién de hierro (Il) no reacciond, el potencial estard dado por la
ecuaciéon de Nernst del par Fe(lll)/Fe(ll) y se calcula de la siguiente manera.

1 .
Eeq =0.771V + 0.059 log (m) (ecuacion 19)
Esto sucede cuando la relacibn molar (hierro:acido hipocloroso) es de 8:3 y el
potencial al que se estabilizé la mezcla fue alrededor de 720 mV vs ENH. Este
potencial corresponde con el esperado, ya que al trabajar con un exceso de hierro
(), se esperarian potenciales inferiores a 0.771 V.
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b) Cuando la relacion molar es igual a la relacién estequiométrica, como se ha
analizado, los productos de la reaccion son hierro (lll) y cloruro, un oxidante
y un reductor, respectivamente. En este caso, se considera que el hierro (lI)
y el acido hipocloroso reaccionaron practicamente en su totalidad, por lo
tanto, el potencial al equilibrio estara dado por la semisuma ponderada de los
potenciales de ambos pares, la cual esta descrita en la ecuacion 18.

Para esta relacion molar el potencial que se registré fue igual a 1 090 mV, el
potencial esperado tedricamente es igual a 1 245 mV, sin embargo, debemos
recordar que este valor esta calculado a pH igual a 0, y en estos experimentos no
se ajusto el valor de pH, mas adelanta se presenta el estudio en funcién del pH.

c) Cuando la relacion molar hierro-4cido hipocloroso indica que existe un
exceso de acido hipocloroso, al haber reaccionado todo el hierro (II) con
cierta cantidad de acido hipocloroso, tendremos como productos hierro(lll) y
cloruro. Considerando que una porcion de &cido hipocloroso no reacciond, el
potencial de equilibrio estara dado por la ecuacion de Nernst del par HCIO/CI
, ¥ se calcula de la siguiente manera.

A
E°ciojcr- = 1.482 + 0.03 log (F-2]

e )Vvs.ENH (ecuacion 20)

Como se puede observar en la grafica anterior, los casos en donde hay un exceso
de &cido hipocloroso el potencial se estabiliza alrededor de 1 230 y 1 310 mV.
Mientras exista una mayor cantidad de &cido hipocloroso en la mezcla el potencial
sera mayor, tal como se muestra en la ecuacion 20.
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c) Variable: pH.

En la Figura 7 se presentan las graficas de E medido en funcion del tiempo de
contacto variando el pH entre 0.5y 7.0 en las disoluciones de hierro (1) y acido
hipocloroso, considerando su relacion estequiométrica.

E=f(t) para diferentes valores de pH (Fe2*:HCIO 2:1)
1100.0
1000.0 /—
~_
900.0 ——pH=0.5

= 8000 / P

E . pH=3.2

2]

= 700.0 ——pH=4.0

S _

£ pH=5.5

= 600.0 —

w _V ——pH=6.0
500.0 "l pH=7.0
400.0 j
300.0

0.0 5.0 10.0 15.0 20.0 25.0 30.0
t(s)

Figura 7. Potencial en funcion del tiempo variando el pH. Fe(ll):HCIO 2:1; [Fe?*]= 130 ppm.

Tabla 10. Variacion del pH para la reaccion entre hierro (Il) con acido hipocloroso.

pH inicial | pH final |Precipitado
0.5 0.7
1.0 1.1 No
3.2 3.4
4.0 4.3
5.5 4.5 ]
6.0 4.2 S|
7.0 6.1

A valores de pH mas bajos (0.5 a 4.0), el pH al equilibrio aumentd con respecto al
pH inicial, recordemos que la reaccion entre el Fe (II) y el HCIO (ecuacion 9)
consume protones, sin embargo, con base en la tabla 10 podemos notar una
disminucién en el pH cuando se forma hidréxido de hierro (1) (5.5 a 7.0), esto podria
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deberse a que la hidrdlisis de Fe (lll) proporciona protones al medio, tal como se
muestra en la siguiente ecuacion:
Fe3* + 3H,0 @ Fe(OH); + 3H* (ecuacion 21)

En la Figura 7 se observa en todos los casos un salto de potencial antes de 5.0 s.
El precipitado de Fe(OH)s se formoO casi instantaneamente después de haber
mezclado las disoluciones de hierro (II) y acido hipocloroso con un pH inicial igual o
superior a 4.0. A partir de la grafica correspondiente a pH igual a 1.0 se puede
observar que el potencial aumenta con rapidez, y posteriormente se mantiene
constante, conforme el pH inicial aumenta se puede observar un desplazamiento a
mayores tiempos de reaccion. Este desplazamiento es muy evidente para el caso
donde el pH impuesto es de 7.0, pues la pendiente de la curva disminuye
considerablemente.

En todos los experimentos la relacion hierro-acido hipocloroso es 2:1, en estas
condiciones al equilibrio tendriamos Fe (lll) y CI, y el potencial se calcularia con la
ecuacion 18, en la Figura 7 se observa que el potencial al que se estabiliza depende
del pH al que se lleva a cabo la reaccion. Conforme el medio que se impuso es mas
acido, el potencial al que se estabilizé la mezcla fue mayor; éste varié desde 1 050
hasta 597 mV. Esta variacion es debida a que el sistema HCIO/CI- es dependiente
del pH, tal como se muestra en la Figura 8. Por lo tanto, la tendencia observada en
los experimentos concuerda con la variacion del potencial observada en su
diagrama de Potencial en funcion del pH.

1.600

1.500 HCIO
1.400 : clo-

1.300

ENH

. 1.200

1.100

E (V) vs

1.000 cr
0.900
0.800
0.700

0.00 2.00 4.00 6.00 8.00 10.00 12.00 14.00
pH

Figura 8. Diagrama de potencial en funcién del pH para el sistema HCIO/CI".
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En un pH igual a 7.57 observamos un cambio de pendiente, esto es debido a que
este valor corresponde al pka del par acido hipocloroso/hipoclorito.

Cabe remarcar que, en todos los casos, la reaccion entre el Fe (Il) y el HCIO es de
cinética bastante rapida, inferior a los 5 s.

5.1.2. Reaccion con Mn (ll).
a) Variable: Concentracion inicial.
En la Figura 9 se presentan las graficas de E medido en funcion del tiempo de
contacto para diferentes concentraciones de Mn (Il), entre 37 y 489 ppm con &cido
hipocloroso, considerando su relacion estequiométrica:

1100 OE=f(t) para diferentes concentraciones de Mn2* (Mn2*:HCIO 1:1)

1000.0

[Mn2+]=37 ppm

[Mn2+]=61 ppm
900.0 [Mn2+]=122 ppm
[Mn2+]=245 ppm

800.0

[Mn2+]=489 ppm

E (mV) vs ENH

700.0 |

600.0 /

500.0
0.00 5.00 10.00 15.00 20.00 25.00 30.00 35.00 40.00
t (min)
Figura 9. Potencial en funcion del tiempo para diferentes concentraciones de Mn (1) y HCIO; relacion molar
1:1.

En la Figura 9, se observa que conforme la cantidad de materia presente en
disolucion es mayor, la concavidad de la curva correspondiente a la reaccion entre
manganeso (ll) y acido hipocloroso se desplaza a tiempos menores; tenemos como
ejemplo la segunda disolucion menos concentrada de Mn (1), 61 ppm, en donde se
puede observar un punto de inflexion en 8 min, sin embargo, para la disolucion mas
concentrada (489 ppm) el punto de inflexion se encuentra en un tiempo igual a 5
min, esto nos indica un incremento en la velocidad de reaccion entre el manganeso
(I) y el acido hipocloroso al aumentar la concentracion inicial de los reactivos.

En las graficas presentadas en la Figura 9, se observa que las curvas inician en
potenciales elevados, esto podria deberse a que, aunque la reaccion entre
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manganeso y acido hipocloroso esta favorecida termodinamicamente, es de cinética
relativamente lenta. Por lo tanto, en tiempos inferiores a 5.0 min el potencial lo
estaria imponiendo el par HCIO/CI, conforme se va consumiendo el &cido
hipocloroso, el potencial comienza a descender. Posteriormente, se observa un
cambio en la concavidad en las gréaficas, se puede asumir que es debido a la
produccion de oxido de manganeso (IV) y cloruro, por lo tanto, el potencial al
equilibrio se podria calcular con la siguiente ecuacion:

EMno,/mn2+ E HCI0/C1~
2

Eeq = (ecuacion 22)

El potencial para las dos disoluciones mas concentradas después de haberse
llevado a cabo la reaccion se estabilizé entre 950 y 1 000 mV, este valor es similar
al que se calcul6 teéricamente el cual es igual a 1 353 mV con base en la ecuacién
22.

Es posible observar que, para las tres disoluciones menos concentradas, el
potencial no alcanza un valor constante, incluso después de haber transcurrido 40
min de que el manganeso (ll) y el acido hipocloroso entraron en contacto. Esto es
muy relevante para este trabajo, ya que de acuerdo con el procedimiento para la
determinacién de demanda de cloro a punto de quiebre del Laboratorio de la Planta
de Tratamiento de Aguas de Cerro de la Estrella, se establece un intervalo de tiempo
de contacto entre las muestras y el agente oxidante (ya sea acido hipocloroso o
hipoclorito) que va desde 15 hasta 25 min, para después agregar la o-toluidina para
realizar la determinacién. Considerando que en general las concentraciones de
manganeso en el agua son menores a las utilizadas en estos experimentos, y con
base en la tendencia mostrada en estas graficas, se recomienda mayores tiempos
de contacto para garantizar que el manganeso (Il) se oxide a éxido de manganeso
(V).
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b) Variable: relaciones molares.

A continuacion, en la Figura 10, se presentan las graficas de E medido en funcion
del tiempo de contacto, contemplando un intervalo de relacién molar, Mn?*:HCIO,
desde 5:3 hasta 2:3.

E=f(t) para diferente relacién molar Mn2*:HCIO
1100.0
1000.0
—5:3
% 900.0 54
L
[
> 800.0 k/ / 1:1
> i
E | .
W 7000 | 56
2:3
600.0
500.0
0.0 5.0 10.0 15.0 20.0 25.0 30.0 35.0 40.0
t (min)

Figura 10. Potencial en funcion del tiempo para diferente relacion molar Mn2*:HCIO.

En la Tabla 11 se presenta la relacion molar inicial de las mezclas de acuerdo con
Su composicion:

Tabla 11. Variacion de la relaciébn molar para la reaccion entre manganeso (I) y
acido hipocloroso.

Composicion de la mezcla Relacién Condiciones
molar
(Mn?*:HCIO)
MnZ*=1.1*10"° mol + HCIO=6.8*10% mol 5:3 Exceso de Mn (lI)
[Mn2*]=121 ppm + [HCIO]=71 ppm
Mn2*=1.1*10"°mol + HCI0=9.1*10° mol 5:4 Exceso de Mn (Il)
[Mn2*]=121 ppm + [HCIO]=96 ppm
Mn2*=1.1*10"°mol + HCIO=1.1*10"°mol 1:1 Relaciéon
[Mn?*]=121 ppm + [HCIO]= 115 ppm estequiométrica
Mn2*=1.1*10"°mol + HCIO=1.4*10"°> mol 5:6 Exceso de acido
[Mn?*]=121 ppm + [HCIO]=147 ppm hipocloroso
Mn2*=1.1*10"mol + HCIO=1.7*10"° mol 2:3 Exceso de acido
[Mn?*]=121 ppm + [HCIO]=178 ppm hipocloroso
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En la Figura 10 observamos que para las muestras en donde se tiene un exceso de
acido hipocloroso la pendiente de la curva aumenta, el tiempo de reaccion
disminuye y el potencial se mantiene constante en un menor tiempo. Para el primer
caso, donde la relacion molar (manganeso-acido hipocloroso) es 5:3 no es tan
notorio el cambio en la concavidad de la curva, para la segunda mezcla (relacion
molar 5:4) se puede observar un punto de inflexibn en un tiempo de
aproximadamente 5 min. Cuando la relacion molar es de 1:1 el tiempo de reaccion
disminuye hasta 3.5 min.

El potencial de equilibrio oscila entre 880 y 1 002 mV, siendo mayor cuando se tiene
un exceso de acido hipocloroso en el medio. Este potencial esta directamente
relacionado con la relacion molar inicial de las mezclas y tenemos tres casos:

a) Cuando la relaciéon molar manganeso-acido hipocloroso indica que existe un
exceso de manganeso (lI). En este caso el potencial lo impondra el par
MnO2/Mn?*. La ecuacion para su calculo se describe a continuacion:

+14
E.q =1224V + 0'(;59log ([[H . ) (ecuacion 23)

MTl2+]

Para este caso las relaciones molares manganeso-acido hipocloroso con las
gue se trabajo fueron 5:3 y 5:4, dando un valor de potencial al equilibrio de
880 mVy 952 mV, respectivamente. Considerando la ecuacion 23, y tomando
en cuenta que para estos experimentos el pH fue el mismo en todos los
casos, estos valores concuerdan con los esperados, los cuales deben ser
inferiores a 1 224 mV, ya que mientras exista un mayor exceso de la especie
reductora, en este caso el manganeso (Il), el potencial al que se estabilicen
las muestras sera menor, con respecto al que tenga un menor exceso.

b) Cuando la relacion molar manganeso-acido hipocloroso es igual a la
estequiométrica. En estas condiciones, consideramos que al equilibrio
tendremos en disolucién Unicamente los productos de la reaccion, ya que la
concentracion de reactivos es muy baja. De esta manera el potencial al
equilibrio lo podremos calcular con la ecuacion 22.

Para este caso el valor del potencial al equilibrio fue de 980 mV, mientras
que el valor tedrico es de 1 017 mV, esto representa una diferencia de 37
mV, la cual es muy pequeiia, considerando ademas que el potencial de estos
sistemas depende del pH.

Como se observa en la grafica correspondiente a la relacion estequiométrica
(1:1), la cual se aproxima a la proporcidn de oxidante que debe ser agregada
para evitar que exista un residual mayor a 1.5 mg/L (Secretaria de Salud,
2006), para lograr que el potencial sea practicamente constante, son
necesarios entre 35y 40 min, es decir, cuando las especies han reaccionado
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practicamente en su totalidad. Tomando como base la metodologia utilizada
en el Procedimiento para Determinaciéon de Demanda de Cloro a Punto de
Quiebre de la Planta de Tratamiento de Aguas de Cerro de la Estrella, donde
se propone un tiempo de contacto entre 15 y 25 min, en la grafica
mencionada, a los 25 minutos adn se presenta un incremento en el potencial
y podemos considerar que todavia no se alcanza el equilibrio, lo cual indica
gue las especies siguen reaccionando y por lo tanto, seria necesario utilizar
un tiempo de contacto superior a los 25 min, podriamos proponer alrededor
de 40 min, tiempo para el cual se observa una estabilizacion del potencial.

c) Cuando la relacion manganeso-acido hipocloroso indica que existe un exceso
de acido hipocloroso. Teniendo en cuenta que en disolucidn existe una porcion
de acido hipocloroso que no reaccion0, debido a que el manganeso es el
reactivo limitante, el potencial estara dado por la ecuacion de Nernst del par
HCIO/CI- mostrada en la ecuacién 20.

Las relaciones molares con las que se trabajé fueron 5:6 y 2:3, el potencial
de asentamiento fue de 977 y 992 mV, respectivamente, estos valores
coinciden con los esperados, que de acuerdo con la Figura 8, debe ser
mayores a 870 mV e inferiores a 1 482 mV, dependiendo del pH del medio.
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c) Variable: pH.

En la Figura 11 se presentan las graficas de E medido en funcion del tiempo de
contacto variando el pH entre 1.5 y 8.9 en las disoluciones de manganeso (1) y
acido hipocloroso, considerando su relacion estequiométrica.
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Figura 11. Potencial en funcién del tiempo variando el pH. Relacién molar 1:1. [Mn?*]=245 ppm

Tabla 12. Variacion del pH de Mn (1) con acido hipocloroso.

pH inicial | pH final
1.5 1.3
2.8 2.8
6.3 4.4
8.2 4.6
8.9 4.4

De acuerdo con las ecuaciones 11y 12, las cuales se muestran a continuacion, la
reaccion entre manganeso (ll) y acido hipocloroso produciran protones, esto explica
el decremento en los valores del pH del medio.

Reaccion de manganeso (Il) con acido hipocloroso a pH inferior a 7.57:

Mn?2* + HCIO + H,0 2 MnO, + CI~ + 3H*

(ecuacion 11)
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Reaccion de manganeso (ll) con &cido hipocloroso a pH superior a 7.57:
Mn?* + CIO~ + H,0 2 MnO, + Cl~ + 2H"(ecuacion 12)

Como se observa en la Figura 11, un pH relativamente mas bajo dara como
resultado un potencial mas alto, esto es debido a que el potencial del sistema acido
hipocloroso/cloruro depende del pH tal como se muestra en la Figura 8. Se observa
un potencial de equilibrio de 1 260 mV para un pH de 1.5 y de 902 mV para un pH
de 8.9.

Conforme con las graficas presentadas en la figura anterior (Figura 11) observamos
para los experimentos donde el pH se ajustd a 8.2 y 8.9 la presencia de un punto
de inflexion alrededor de 20 min, posteriormente el potencial aumento, sin alcanzar
un valor constante, incluso después de haber transcurrido 40.0 min.

La relacibn molar con la que se trabajé en estos experimentos fue igual a la
estequiométrica, por lo cual, cuando consideramos el asentamiento del potencial
asumimos que las especies que lo imponen son el 6xido de manganeso (IV) y el
cloruro, y éste puede ser calculado teéricamente por medio de la semisuma de los
potenciales de ambos pares (ecuacion 22), dando un valor de 1 353 mV a pH igual
ao.

Cabe remarcar que la reaccion entre el Mn?* y el 4cido hipocloroso es de cinética
mas lenta que la reaccion entre el Fe?* y el acido hipocloroso.
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5.1.3. Reaccion simultanea con Fe (ll) y Mn (II).
a) Variable: concentracion inicial.
En la Figura 12 se presentan las graficas de E medido en funcion del tiempo de
contacto, contemplando una relacion molar Fe:Mn aproximadamente 1.1 y
utilizando la relacion estequiométrica con 4cido hipocloroso:

E=f(t) para diferentes concentraciones de Fe2*y Mn?* (Fe2*:Mn?* 1:1)
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[Fe2+]=67 ppm +
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Figura 12. Potencial en funcién del tiempo variando las concentraciones de Fe?* y Mn?*, Relacion
molar Fe?*:Mn?* 1:1.

A juzgar por el estudio de las reacciones de hierro (ll) con acido hipocloroso y
manganeso (II) con acido hipocloroso solos, podemos considerar que la primera
reaccion que se llevara a cabo, debido a su cinética rapida, es entre el hierro y el
acido hipocloroso, por lo tanto, cuando se observan dos puntos de inflexion el
primero corresponderia a ésta. Las cuatro mezclas menos concentradas muestran
como tendencia que al presentar una menor concentracion de las especies, la
reaccion entre el hierro (Il) y el acido hipocloroso se llevé a cabo en un menor
tiempo, comparado con las muestras que contenian mayor concentracion de las
especies. El potencial medido para la primera mezcla fue de 820 mV.

Las gréficas correspondientes a las mezclas menos concentradas ([Fe?*]=67 ppm +
[Mn?*]=60 ppm y [Fe?*]=123 ppm + [Mn?']=110 ppm), presentan un punto de
inflexion en un tiempo inferior a 0.25 min, y posteriormente un cambio en la
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concavidad alrededor de 0.5 min. La forma de estas gréficas después del primer
punto de inflexion se asemeja a las presentadas en la Figura 9, donde se trabajo
con diferentes concentraciones de manganeso (ll) y acido hipocloroso. Los valores
de potencial al que se estabilizan variaron entre 117 y 181 mV con respecto a las
disoluciones que contenian 61 y 122 ppm de manganeso (ll) estudiadas
previamente, es decir, probablemente nos encontrdbamos en presencia de exceso
de acido hipocloroso que no habia reaccionado con el manganeso presente.

En las muestras a partir de [Fe?*]=140 ppm + [Mn?*]=121 ppm el potencial aumento
para a continuacion asentarse, esto podria deberse a que la reaccion entre
manganeso (II) y &cido hipocloroso es relativamente lenta comparada con la
reaccion de hierro (Il) con &cido hipocloroso, como se pudo establecer en el estudio
de las reacciones del Fe (II) y Mn (Il) por separado, por lo tanto, después de llevarse
a cabo la reaccién entre Fe (Il) y &cido hipocloroso, en disolucion existe un exceso
de acido hipocloroso, en este intervalo de tiempo el potencial estaria dado por el par
HCIO/CI, posteriormente el manganeso reacciona con el acido hipocloroso
presente en la disolucion (cambio en la concavidad), para que finalmente el
potencial se estabilice y esté dado por la semisuma del par del MnO2/Mn?* y
HCIO/CI-.

Al haber transcurrido 7.0 min para las seis disoluciones mas concentradas,
consideramos que la reaccion se ha llevado a cabo con ambos cationes, por lo tanto,
en la mezcla tendremos principalmente hierro (Ill), 6xido de manganeso (IV) y
cloruro, debido a que los dos ultimos son el oxidante y el reductor méas fuerte,
respectivamente, impondran el potencial del medio, tal como se muestra en la
ecuacion 22. El potencial al que se estabilizaron las mezclas fue de 1 040 a 1 070
mV, y este valor coincide con el esperado tedricamente, el cual debe encontrarse
en un valor de 1 353 mV considerando un pH igual a 0.
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b) Variable: relacién molar.

En la siguiente figura (Figura 13) se presentan las gréaficas de E medido en funcion
del tiempo de contacto, considerando distintas relaciones molares Fe?*:Mn?*, y
utilizando la relacién estequiométrica de acido hipocloroso:
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Figura 13. Potencial en funcion del tiempo variando la relacién molar Fe?*:Mn?*,

Tabla 14. Variacion de la relacion molar de hierro (II) y manganeso (Il), para la
reaccion simultdnea de hierro y manganeso con acido hipocloroso.

Relacion molar
Fe(l): Mn(ll)

Condicién

Concentracion de la mezcla

25:4

Exceso de hierro

[Fe2*]=0.002 5 M +[Mn?*]=0.000 4 M
([Fe?*]=139 ppm +[Mn?*]=22 ppm)

9:5

Exceso de hierro

[FeZ]=0.002 0 M +[Mn?*]=0.001 1 M
([Fe?*]1=112 ppm +[Mn?*]=60 ppm)

7:4

Exceso de hierro

[Fe2]=0.003 9 M +[MnZ*]=0.002 2 M
([Fe?*]1=217 ppm +[Mn?*]=121 ppm

4:3

Exceso de hierro

[Fe?]=0.001 5 M +[Mn2*]=0.0011 M
([Fe?*]1=84 ppm +[Mn?*]=60 ppm)

1:1

No hay exceso

[Fe2*]=0.002 0 M +[Mn?*]=0.002 2 M
([Fe?*]1=112 ppm +[Mn?*]=121 ppm

2:3

Exceso de manganeso

[Fe?]=0.001 5 M +[Mn2*]=0.002 2 M
([Fe?**1=84 ppm +[Mn?*]=121 ppm)

5:9

Exceso de manganeso

[Fe?]=0.001 2 M +[Mn2*]=0.002 2 M
([Fe**]=67 ppm +[Mn?*]=121 ppm
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El tiempo en el que el potencial se mantiene constante esta directamente
relacionado con la relacion molar de las especies presentes en la mezcla. Cuando
la proporcién de hierro (Il) es mayor es evidente que el tiempo de reaccion entre las
especies reductoras con el acido hipocloroso es mayor, para estos casos el valor
del potencial aumenta debido a un exceso del agente oxidante que no ha
reaccionado con el manganeso presente en las mezclas. Para la disolucion en
donde se tenia una mayor concentracion de hierro (ll), relacion molar 25:4, el
potencial después de haber transcurrido 12 min fue igual a 1 210 mV, de acuerdo
con la ecuacion 22, el potencial tedrico debe ser igual a 1 353 mV, sin embargo, hay
gue recordar que ese valor estd dado a un pH igual a 0, a un pH superior debe ser
menor.

Mientras tanto, con base en los experimentos realizados en la reaccion de hierro (1)
con &cido hipocloroso, podemos notar que los tiempos de reaccién se encuentran
alrededor de 2.0 s, es decir, la presencia de manganeso (ll) retarda la reaccion entre
estas dos especies. Sin embargo, mientras la concentracion de manganeso (Il) sea
mayor, la oxidacion de hierro (Il) se llevara a cabo en un menor tiempo.

Cuando tenemos una proporciéon mayor de manganeso (ll) con respecto al hierro
(1), relacion molar 5:9, se observa un desplazamiento del punto de inflexion a un
tiempo menor, es decir, la reaccidn del hierro (II) se vuelve mas rapida. El potencial
en esos instantes de la reaccién se calcula por medio de la ecuacion de Nernst del
par acido hipocloroso/cloruro, debido a que todavia no ha reaccionado todo. A
continuacion, el &cido hipocloroso y el manganeso (ll) reaccionan, por lo que
observamos un descenso en el potencial y éste se estabiliza. El potencial al que se
estabiliza la mezcla se calcula por medio de la semisuma de los pares MnO2/Mn?*
y HCIO/CI. Experimentalmente se encontré entre 1 038 y 1 060 mV y tedricamente
deberia ser 1 353 mV, sin embargo, no hay que olvidar la influencia del pH.
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c) Variable, relacion molar (exceso de acido hipocloroso).

En la Figura 14 se presentan las graficas de E medido en funcion del tiempo de
contacto, considerando distintas relaciones molares Fe:Mn, y utilizando un
exceso del 100 % de acido hipocloroso:

E=f(t) para diferente relaciéon molar Fe2*:Mn2* y exceso de HCIO
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Figura 14. Potencial en funcién del tiempo variando la relacién molar Fe?*:Mn?*, exceso de 100 % de &acido
hipocloroso.

En los experimentos correspondientes a la Figura 14., se consideraron nuevamente
las relaciones molares presentadas en la Tabla 14, pero aqui se trabajé en
presencia de un exceso de 100 % de acido hipocloroso con respecto a la relacién
estequiométrica para que reaccione con el Fe (II) y Mn (). Al agregar un exceso de
acido hipocloroso en la mezcla, los tiempos de reaccibn se reducen
significativamente con respecto a los presentados en la Figura 13, en donde se
estudiaron las reacciones con las mismas relaciones molares Fe:Mn sin un exceso
de acido hipocloroso. El exceso de acido hipocloroso provoca que la reaccion se
vuelva mas rapida.

De acuerdo con los resultados obtenidos en la Figura 13, una mayor proporcion de
hierro (Il) retrasa la reaccion entre manganeso (Il) con acido hipocloroso, sin
embargo, en los casos donde nos encontramos bajo condiciones de exceso de
hierro (1), relaciones molares Fe:Mn 4:3, 9:5, 25:4 y 7:4, se muestra una tendencia
similar a la expuesta en las demas graficas, es decir, el potencial incrementa y
posteriormente se estabiliza. La Unica excepcién la encontramos cuando se trabajé
con una relacién molar 7:4, aqui el potencial increment6 hasta 1 290 mV en
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alrededor de 0.5 min, y posteriormente descendié hasta estabilizarse, siendo esta
mezcla la que se estabilizé6 en un mayor tiempo. Esto es debido a que en este
experimento la concentracion que se manejo de hierro (Il) fue la mas elevada, por
lo tanto, llevdé mas tiempo en oxidar una mayor cantidad de hierro (ll), y en esos
instantes, en disolucion tendremos porcentaje de exceso mayor al 100 % de acido
hipocloroso, ya que éste no ha reaccionado con el manganeso (Il). Ulteriormente la
reaccion continla para que reaccione el manganeso (Il) y una parte del acido
hipocloroso, para dejar finalmente un 100 % de exceso de éste. Al final el potencial
se estabiliza en un valor de 1 166 mV, y el calculo teorico se realiza con la ecuacion
de Nernst para el par acido hipocloroso/cloruro y da un valor de 1 482 mV, sin
embargo, debemos recordar que este valor esta dado a un pH igual a 0.

El potencial de la disolucion después de la reaccion del acido hipocloroso con hierro
y manganeso se estabiliza entre 1 100 y 1 170 mV; estos valores concuerdan con
los registrados en las figuras 6 y 10, donde también se trabaj6é bajo condiciones de
exceso de 4cido hipocloroso.
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d) Variable: relacion molar y pH.

En las siguientes figuras (Figuras 15 a 18) se presentan las graficas de E contra
tiempo de contacto para la reaccion simultanea de hierro y manganeso con acido
hipocloroso considerando la variacion de la relaciéon molar Fe:Mn y el pH del medio,
contemplando en todos los casos la relacion estequiométrica para el acido
hipocloroso.

E=f(t) para diferentes valores de pH, Fe?*:Mn?* 1:1

1500

1300

=
[N
o
o

pH=1.6

pH=4.5
900 pH=6.0
pH=7.0

pH=8.5

E (mV) vs ENH

700

pH=9.0

500

300
0.0 1.0 2.0 3.0 4.0 5.0 6.0 7.0
t (min)
Figura 15. Potencial en funcién del tiempo variando el pH. Relacién molar Fe?*:Mn?* 1:1.

De acuerdo con la Figura 15, se puede observar un salto en el potencial en un
tiempo de contacto inferior a 1.0 min, de acuerdo con los valores de potencial
reportados en la literatura, asi como los resultados obtenidos experimentalmente
éste corresponde a la reaccion entre hierro (I1) con acido hipocloroso.

Para los experimentos donde el pH inicial fue de 1.6, 4.5y 6.0, se observa el cambio
en la concavidad antes de haber transcurrido 1.0 min, y posteriormente el potencial
de la mezcla se estabiliza. Para el caso donde el pH inicial fue de 1.6, el potencial
después de haber transcurrido 6.5 min es de 1 357 mV, teniendo una diferencia de
124 mV con respecto al potencial teorico, la cual no consideramos significativa.

Cuando el pH se ajusté a 7.0 el potencial aumentd casi instantAneamente y se
estabilizé. Sin embargo, para los casos en donde se trabajo con un pH relativamente
basico, el tiempo que tomd para que el potencial aumentara fue mayor, y se
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presentaron dos puntos de inflexion, la aparicion de estos dos puntos de inflexién
se observa a partir de un pH inicial de 8.5.

De acuerdo con la semisuma de potenciales a su respectivo valor de pH,
encontramos que la mayor diferencia con respecto al valor experimental se halla a
un pH basico de 8.5y 9.0, esto concuerda con lo mostrado en la Figura 15, ya que
cuando se ajustd a estos valores de pH podemos notar las velocidades de reaccién
mas lentas.

Comparando el potencial al que se estabilizaron las mezclas y el potencial tedrico,
se encuentra una diferencia que va desde 116 hasta 90 mV.

En la Tabla 14 se presentan los resultados en cuanto a variacion del pH para estas
reacciones.

Tabla 14. Variacion del pH para la reaccion simultanea de hierro y manganeso con
acido hipocloroso con relacion molar 1:1 de Fe(Il):Mn(ll).

pH inicial | pH final ¢Formacion de

precipitado?

1.6 14 No

4.5 4.2 Si, Fe(OH)s

6.0 3.7 Si, Fe(OH)s

7.0 4.3 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

8.5 6.8 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

9.0 8.4 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

A juzgar por la Tabla 14, existe una disminucion entre el pH inicial y el pH final, para
valores de pH inferiores a 7.57 la reaccion que se lleva a cabo corresponde a la
ecuacion 13 en donde observamos que se producen protones. Cuando el pH del
medio es superior a 7.57 (ecuacién 14) la reaccion de éxido-reduccién ya no provee
protones, sin embargo, la hidroélisis del Fe (l1l) produce iones H*, tal como se muestra
en la ecuacion 21.

2Fe?* + Mn?* + 2HCIO 2 2Fe3* + MnO, + 2Cl~ + 2H* (ecuacién 13)
Fe3* + 3H,0 2 Fe(OH); + 3H™ (ecuacién 21)

Con base en la tabla 14, los casos en donde el pH inicial de la mezcla fue de 4.5y
6.0, no se observo la formacion de 6xido de manganeso (IV) precipitado, sin
embargo, comparando el comportamiento de las graficas anteriores con las
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presentadas en las Figuras 12 y 13, donde se estudio la reaccion simultanea de
hierro y manganeso, es posible notar que existe una gran similitud con éstas.

Para los valores de pH inicial superiores a 6.0, en la mezcla tendremos la presencia
de Fe(OH)s, oxido de manganeso (IV) y cloruro, las primeras dos especies son
oxidantes, sin embargo, el 6xido de manganeso (IV) es un oxidante mas fuerte. Con
base en esto, el potencial se calcula teéricamente por medio de la semisuma de los
potenciales estandar de los pares MnO2/Mn?* y HCIO/CI, tal como se muestra en la
ecuacion 22, obteniendo para el primer valor de pH un valor teérico de 1 353 mV,
cuyo valor varia Unicamente por 4 mV con el potencial medido experimentalmente.
De la Figura 15, en general, se observa un incremento en el potencial al que se
estabilizaron las mezclas conforme el pH inicial es méas acido, esto concuerda con
la variacién observada en el potencial del par HCIO/CI- en funcion del pH presentada
en la Figura 8.

El cambio en la concavidad correspondiente a los experimentos de pH inicial 8.5y
9.0 se presenta en un potencial alrededor de 960 y 860 mV, respectivamente, esta
inflexion podriamos asumir que se debe a la formacion de Fe (lll), por
termodinamica y cinética, como ya se mencion0, esta reaccion esta mas favorecida.
Por lo tanto, en disolucién tendremos manganeso que no ha reaccionado, acido
hipocloroso y cloruro, las dos primeras especies reaccionaran posteriormente, para
dar lugar a la segunda inflexion, tal como se muestra en la Figura 14. El potencial
se estabilizdé en 1 050 y 990 mV, basadndonos en el diagrama de potencial en funcion
de pH para el sistema HCIO/CI y haciendo el calculo correspondiente (ecuacion 20),
existe una diferencia de 146 mV y 220 mV, respectivamente.
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E=f(t) para diferentes valores de pH, relacién molar Fe2*:Mn2+ 5:1
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Figura 16. Potencial en funcién del tiempo variando el pH. Relacién molar Fe?*:Mn?* 5:1.

Las graficas presentadas en la Figura 16 muestran una tendencia similar a las
exhibidas en los experimentos donde se trabajo la reaccion de hierro (II) con acido
hipocloroso en ausencia de manganeso (lI).

En las muestras donde los experimentos se realizaron a pH de 2.3, 6.2y 7.0, se
observa un incremento en el potencial antes de 0.5 min de tiempo de contacto con
el acido hipocloroso, posteriormente el potencial se estabiliza.

Para el caso donde el pH inicial fue igual a 4.1, se observan dos puntos de inflexion,
ambos se encuentran en un tiempo inferior a 0.5 min.

Cuando el pH es igual a 9.0 no se observa la misma tendencia, debido a que el
hierro(ll) se encuentra como precipitado.

Estos experimentos son de suma importancia debido a que, aunque sabemos que
cada efluente tendra una composicion distinta, la proporcién tipica de manganeso y
hierro ronda entre 4:1 y 5:1. En el Procedimiento para Determinacion de Demanda
de Cloro a Punto de Quiebre que se lleva a cabo en el Laboratorio de la Planta de
Tratamiento de Aguas de Cerro de la Estrella no se menciona que se imponga un
pH en éste, sin embargo, comparando los resultados recabados en la Figura 16 con
los presentados en la Figura 14, donde se trabajo con una relacion similar de Fe:Mn
(relacién 24:5), podemos notar que al variar el pH del medio el tiempo en que
reacciona el hierro (II) y el manganeso (ll) con acido hipocloroso disminuyen.
Mientras que en la Figura 13 notamos que incluso después de 12.0 minutos de estar
en contacto las especies no se estabilizé el potencial, en la Figura 16, observamos
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que cuando el pH se ajustdé a 2.3, 4.1, 6.2y 7.0, el tiempo de reaccion fue inferior a
0.5 min.

Tabla 15. Variacion del pH para la reaccion simultanea de hierro y manganeso con
acido hipocloroso para relacion molar 5:1 de Fe(Il):Mn(ll).

pH inicial pH final ¢ Formacion de

precipitado?

2.3 2.2 No

4.1 3.5 Si, Fe(OH)s

6.2 2.5 Si, Fe(OH)s

7.0 6.4 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

8.0 8.0 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

9.0 9.0 Si, Fe(OH)s y MnOz2

Basandonos en la Tabla 15, existe una disminucion del pH al ocurrir las reacciones.
De acuerdo con las reacciones propuestas, a un pH menor que 7.57, la reaccion
simultanea entre hierro (II) y manganeso (Il) con acido hipocloroso, genera protones,
lo que evidentemente produce un decremento en el pH del medio. Cuando el pH es
superior a 7.57 las especies que reaccionan son hierro (II), manganeso (Il) y acido
hipocloroso, en esta reaccién de Oxido-reduccion no tenemos como productos
protones, sin embargo, independientemente del valor del pH al que se trabaje una
de las especies que se generan es hierro (lll), la cual al entrar en contacto con el
agua se hidroliza dando lugar a la reaccion que se presenta en la ecuacion 21, en
la cual podemos observar que se producen iones H".

Fe3* + 3H,0 2 Fe(OH); + 3H™ (ecuacién 21)

Para los casos en donde el pH inicial de la mezcla fue de 4.1 y 6.2, podemos notar
gue no se observo la formacion de é6xido de manganeso (IV) precipitado, sin
embargo, existe una similitud entre la forma que presentan las graficas mostradas
anteriormente y las recabadas en la Figura 16, en donde, es probable que al trabajar
bajo un exceso de hierro(ll), y tomando en cuenta que el 6xido de manganeso (V)
presenta un color café oscuro y el color del hidréxido de hierro (111) un color naranja-
marron, es probable que haya existido una confusién al momento de considerar la
formacion de MnO:..

La grafica correspondiente al experimento de pH inicial 9.0 tendremos como
productos MnO:2 y CI, el potencial estara dado por la semisuma, cuyo valor tedrico
(a un pH=9.0) es igual a 657 mV, sin embargo, el potencial experimental obtenido
es de 933 mV, una diferencia de 277 mV, por lo tanto, podria deberse a que todavia
no reacciona todo el HCIO que se agrego inicialmente.
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E=f(t) para diferentes valores de pH, relacién molar Fe?*:Mn2* 2:1
1500
1300
=z pH=4.0
w ———pH=4.9
[
> 9200 pH=6.0
S pH=6.9
é pH=8.1
w700 pH=9.0
500
300
0.0 2.0 4.0 6.0 8.0 10.0 12.0
t (min)

Figura 17. Potencial en funcién del tiempo para diferentes valores de pH. Relacién molar Fe?*:Mn?* 2:1.

Nuevamente, las graficas recabadas para estos experimentos muestran una
tendencia similar a las exhibidas en los experimentos donde se trabaj6 la reaccion
de hierro con &cido hipocloroso en ausencia de manganeso (ll).

En las reacciones en donde se impuso un pH &cido; 3.0, 4.0, 4.9, 6.0 y 6.9 se
observé un cambio de incoloro a marrdn cuando se agregé la disolucion de acido
hipocloroso, el cual se asumi6 que fue debido a la formacion de Fe(OH)s. A partir
de un pH igual a 6.9 comenz6 a observarse el precipitado de MnOz, el cual presenta
un color café oscuro, la presencia de este sélido fue mas notoria cuando el pH inicial
de la mezcla se aumentd. Es bastante evidente que para valores menores de pH la
velocidad de la reaccidn se incrementa. A continuacion, se muestra la tabla de como
varié el pH en cada uno de los casos y si hubo o no formacion de precipitados.
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Tabla 16. Variaciéon del pH para la reaccion simultanea de hierro (II) y manganeso
(1) con &cido hipocloroso para relacion molar 2:1 de Fe(Il):Mn(ll).

pH inicial | pH final ¢Formacion de

precipitado?

3.0 3.0 Si, Fe(OH)s

4.0 3.5 Si, Fe(OH)s

4.9 3.7 Si, Fe(OH)s

6.9 3.6 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

8.1 7.9 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

9.0 8.6 Si, Fe(OH)3 y MnOz2

Los datos recabados en la tabla anterior (Tabla 16) muestran, en general, un
decremento en el pH final con respecto al pH inicial. Como ya se mencioné, a un pH
inferior a 7.57 la reaccion simultanea entre hierro (1) y manganeso (ll) con acido
hipocloroso, produce protones y hierro (lll) que se hidroliza para producir mas
protones, lo que provoca esta disminucion en el valor del pH. Cuando el pH es
superior a 7.57 la reaccién que se lleva a cabo entre hierro (1) y manganeso (ll) con
hipoclorito, no provee de iones H* al medio, sin embargo, se genera hierro (lll) que
se hidroliza para producir protones (ecuacién 19).

Debido a que, en los primeros tres experimentos, donde el pH impuesto es
relativamente mas acido, no se observo una coloracion café obscura caracteristica
del precipitado de 6xido de manganeso (IV), ni las graficas mostradas en la Figura
17 presentan la misma tendencia que en experimentos anteriores, podemos
suponer que no se oxidé el manganeso en estas condiciones. En disolucion existe,
por lo tanto, un exceso de &cido hipocloroso, el potencial puede ser calculado
tedricamente por medio de la ecuacion de Nernst del par HCIO/CI, tal como se
muestra en la ecuacién 20. Tomando como base el diagrama de potencial en
funcién del pH para el par HCIO/CI- (Figura 8), y comparando los valores de
potencial obtenidos que van desde 1 389 mV hasta 1 065 mV, podemos considerar
gue en disolucion existia una fraccion de acido hipocloroso que no reaccioné.

Cuando el pH inicial de las mezclas fue de 6.9, 8.1y 9.0, si se observa la formacion
de o6xido de manganeso (IV) como precipitado, para estos casos el potencial puede
estimarse por medio de la semisuma de los potenciales de los sistemas MnO2/Mn?*
y HCIO/CI, tal como se muestra en la ecuacion 22. Esto es debido a que en la
mezcla tendremos presencia del oxidante antes mencionado, hierro (lll) y cloruro.

Para el experimento donde el pH inicial fue de 6.9 se observa un aumento en el
potencial practicamente después de haber mezclado los reactivos, huevamente
podriamos asumir que éste se debe a la reaccion entre el Fe (ll) con &cido
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hipocloroso, pero, el potencial vuelve a descender, esto podria indicar que el
manganeso (lI) ha reaccionado con el &cido hipocloroso, sin embargo,
posteriormente el potencial continla aumentando hasta un valor de 1 065 mV. De
acuerdo con la Figura 8, a un pH de 6.9, considerando una concentracién de
HCIO/CI- 1.0 M el potencial al equilibrio debe ser 1 272 mV, tomando esto como
base, y contemplando que manejamos concentraciones menores, podemos asumir
gue en este punto de la reaccion, existe un exceso de acido hipocloroso, que todavia
no ha reaccionado con el manganeso (ll).

E=f(t) para diferentes valores de pH, relaciéon molar Fe2*:Mn2* 1:2
1500
1300
- 1100 pH=3.0
Z pH=3.9
L e ————— pH=5.0
4 900 e pH=6.0
S pH=7.0
é pH=8.0
500 |/
300
0.0 1.0 20 3.0 40 50 6.0 7.0 80 9.0 10.0 11.0 12.0
t (min)

Figura 18. Potencial en funcién del tiempo para diferentes valores de pH, relacién molar Fe?*:Mn?* 1:2.

En todos los casos se observd la formaciéon de oxido de manganeso (IV), sin
embargo, para las mezclas con pH igual a 3.0, 3.9 y 5.0, el sé6lido Unicamente se
encontré en la superficie aire-disolucioén y disolucion-electrodo, en las disoluciones
en donde se impuso un pH inicial de 6.0, 7.0, 8.0 y 9.0 si se observé el precipitado.
El hidréxido de hierro (11l) se formé en todas las mezclas, casi instantdneamente
después de haber agregado la disolucion de acido hipocloroso. En la siguiente tabla
se presenta la variacién del pH inicial con respecto al pH final para los distintos
casos.
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Tabla 17. Variaciéon del pH para la reaccion simultdnea hierro (II) y manganeso(ll)
con acido hipocloroso relacion molar 1:2 de Fe(Il):Mn(ll).

pH inicial pH final ¢ Formacion de Observaciones
precipitado?
3.0 3.0 Si, Fe(OH)s y MnO2 | Formacion de MnOz2
en la superficie.
3.9 3.5 Si, Fe(OH)s y MnO2 | Formacion de MnOz2
en la superficie.
5.0 3.3 Si, Fe(OH)s y MnO2 | Formacién de MnO:2
en la superficie.
6.0 3.8 Si, Fe(OH)s y MnOz2 -
7.0 3.7 Si, Fe(OH)s y MnOz2 -
8.0 7.2 Si, Fe(OH)3 y MnOz2 -
9.0 7.2 Si, Fe(OH)3 y MnOz2 -

Como ya se menciong, la reaccién simultanea de hierro (lI) y manganeso (ll) con
acido hipocloroso, asi como la hidrdlisis de hierro (Ill) generan protones, lo que
provoca una disminucion en el pH.

Al momento de hacer los experimentos se notd la presencia de un sélido café
oscuro, el cual se atribuye a la formacién de diéxido de manganeso (IV), esto
podemos corroborarlo con el comportamiento de las graficas. Principalmente las
gréficas que representan a los casos donde se ajusté un pH inicial de 3.0, 5.0y 7.0,
ya que tienen una tendencia similar a las se muestran en la Figura 14, cuando se
trabajo bajo condiciones de exceso de manganeso.

En los experimentos donde el pH inicial fue de 3.0, 5.0y 7.0, se puede observar un
salto en el valor del potencial, el cual hemos relacionado con la reaccién entre el
hierro (II) y el acido hipocloroso. Estos valores de potencial los asociamos a la
cinética relativamente lenta entre manganeso con acido hipocloroso, teniendo como
consecuencia que en un intervalo de tiempo el potencial esté dado por el par
HCIO/CI, hasta que posteriormente reaccione el manganeso con el acido
hipocloroso, y el potencial pueda ser estimado por la semisuma de los potenciales
de ambos pares.

Los potenciales a los que se estabilizaron las mezclas de pH inicial 3.0, 5.0y 7.0,
fueron de 1 234, 1 138 y 923 mV, respectivamente, con base en los experimentos
donde se estudid la reaccidn entre manganeso (lI) con &cido hipocloroso, la
disolucion a la que se ajustd un pH de 7.0 presenta un potencial de 902 mV, es
decir, para este experimento tenemos una diferencia de 21 mV. Por lo tanto,
podemos suponer que, en estas condiciones, practicamente todo el manganeso (I1)
ha reaccionado con el acido hipocloroso. Mientras tanto, para las mezclas donde el
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pH se ajustd a 3.0 y 5.0, se presento6 una diferencia superior a 250 mV, lo que indica
gue aun existe un exceso de acido hipocloroso en disolucion.

En la grafica donde el pH inicial fue igual a 8.0 se pueden observar dos puntos de
inflexion, el primero de ellos se encuentra desplazado a un mayor tiempo de
reaccion con respecto a las graficas a pH inferiores, y nuevamente lo relacionamos
a la formacion de Fe (lll). A continuacion, tenemos el punto de inflexién
correspondiente a la formacién de 6xido de manganeso (IV), éste aparece alrededor
de 1.0 min, y a partir de este momento el potencial comienza a estabilizarse. El
potencial al que se estabiliz6 la mezcla fue de 867 mV, teniendo una diferencia de -
35 mV con respecto al experimento en donde se estudié la reaccion entre
manganeso (ll) con &cido hipocloroso a un pH de 8.2. Debido a que la diferencia es
relativamente pequefia, podemos considerar que la reaccioén simultanea en estas
condiciones si se lleva a cabo y no tenemos un exceso de acido hipocloroso.

La mezcla en donde el pH se ajustd a 9.0 presenta un comportamiento semejante
al mostrado por la grafica de pH 8.0, sin embargo, como se ha visto en otros casos,
al tener hierro (II) como precipitado se presentan perturbaciones en las mediciones.
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5.1.4. Reacciones con amonio.
a) Variable: Concentracion inicial.

En la Figura 19 se presentan las graficas de E medido en funcién del tiempo de

contacto para diferentes concentraciones de amonio, desde 10 hasta 209 ppm con
acido hipocloroso, considerando la relacion 1:3.

E=f(t) para diferentes concentraciones de NH,*; (NH,*:HCIO 1:3)

1300.0
1200.0
1100.0
[NH4+]= 10 ppm
1000.0 = [NH4+]= 21 ppm
I
z _
' 900.0 [NH4+]= 42 ppm
,;\ = [NH4+]= 62 ppm
£ 8000
w = [NH4+]= 84 ppm
700.0 [NH4+]= 104 ppm
600.0 e [NH4+]= 209 ppm
500.0
400.0

00 03 05 08 10 13 15 18 20 23 25 28 30
t (min)

Figura 19. Potencial en funcion del tiempo variando la concentracion de NH4*y HCIO. Relacién molar NH4*:HCIO
1:3.

En todos los casos se pueden observar dos puntos de inflexion; el primero de ellos
se encuentra entre 0.0 y 0.3 min, mientras que el segundo varia dependiendo de la
concentracion. Para las disoluciones de 209, 104, 84, 62 y 42 ppm de amonio el
segundo punto de inflexion podemos ubicarlo antes de 0.8 min, a una concentracion
de 21 ppm, este punto se desplaza entre 1.0 y 1.8 min, finalmente en la disolucion
de 10 ppm se observa entre 1.0 y 2.3 min. El tiempo de reaccion para los
experimentos en donde se tienen las concentraciones mas elevadas, 84,104 y 209
ppm se encuentran desplazados a un menor tiempo, lo que indica que la cinética de
reaccion incrementa conforme existe una mayor cantidad de materia.
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b) Variable: relaciones molares.

A continuacion, en la Figura 20 se presentan las graficas de E medido en funcién
del tiempo de contacto, contemplando un intervalo de relacion molar, NH4*:HCIO,
desde 11:38 hasta 3:19.

E=f(t) para diferentes relaciones molares NH,*:HCIO

1150.0
1100.0
1050.0
—11:38
T 1000.0 9:34
&
5 950.0 5:19
; —7:30
3 900.0 951
W g50.0 —7:33
—3:19

800.0

750.0

700.0
0.000 0.200 0.400 0.600 0.800 1.000

t (min)
Figura 20. Potencial en funcién del tiempo variando la relacion molar NH4*:HCIO

Tabla 18. Variaciéon de la relacibn molar para la reaccion de amonio con acido
hipocloroso.

Relacion
Composicion de la mezcla molar Condicion
(NH4*:HCIO)

t= *105 = *10-5

NHE‘[,\_”ﬁf:ig Egnrﬁl:[ﬂg:g]_:ségg SST;“O' 11:38 Exceso de HCIO
+— * - — * N

NHE‘[,\T&';&]iig E;)nn(:l:[gg:g]_:tgg SST)mm 9:34 Exceso de HCIO
+— *10- — *10-

NHg[,\_l&'ﬁ]iig E;r)nn?l++[ﬂg:8]_=4ég€13 SST;W 5:19 Exceso de HCIO
+— *10- — *10-

NHg[,\T&'ﬁ]iig E;r)nn?l:[ﬂg:g]_:%gg SST?N 7:30 Exceso de HCIO
+— * R — * N

NHg[,\T&'ﬁ]iig E:)nrglj[ﬂg:g];%gg SST?N 7:33 Exceso de HCIO
+— *10- — *10-

NHg[,\T&'ﬁ]iig E:)nrglj[ﬂg:g];%gg SST?N 9:51 Exceso de HCIO
+— *10- — *1-

NHE‘[,\T&';%](SZL%S p{)nn?lj[ng:g]_:??'gg sgm)mol 3:19 Exceso de HCIO
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Conforme el exceso de &cido hipocloroso en la mezcla es mayor es posible observar
una mayor definicion en los puntos de inflexion de las curvas; el primero de ellos se
encuentra a un tiempo de reaccion entre 0.0 y 0.2 min, mientras que el segundo
entre 0.4 y 0.6 min. Mientras el exceso de la especie oxidante aumenta el tiempo de
reaccion disminuye.

Basandonos en los valores de potencial que se obtuvieron para cada uno de los
experimentos, podemos notar que no existe una gran diferencia, ya que como se
muestra en la Tabla 18, siempre nos encontramos bajo condiciones de exceso de
acido hipocloroso, por lo tanto, el potencial de la disolucién estaria dado por el par
HCIO/CI'. Cuando ese exceso es mas pequeiio (11:38 y 9:34) el potencial es menor.
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c) Variable: pH.

En la Figura 21 se muestran las gréficas de E contra tiempo de contacto entre
amonio y acido hipocloroso a distintos valores de pH considerando una relacion
molar 1:3 (NH4*:HCIO).

E=f(t) para diferentes valores de pH (NH,":HCIO 1:3)
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1400

1300 pHinicial= 2.0

pHinicial= 3.5
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I pHinicial= 7.0
Z
w 1100 pHinicial= 8.0
[
i pHinicial= 9.0
Z 1000
Ll

900

800 J
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0.0 0.2 0.4 0.6 0.8 1.0 1.2 14 1.6 1.8 2.0

t (min)
Figura 21. Potencial en funcién del tiempo variando el pH. Relacién molar NH4*:HCIO 1:3.

En algunos casos, se pueden observar dos puntos de inflexion; de acuerdo con los
valores de potencial reportados en la literatura (Trogolo & Arey, 2017) podemos
suponer que, el primero de ellos corresponde a la reacciébn de formacién de
monocloraminay el segundo a la reaccion de formacién de dicloramina, a excepcion
de la mezcla que se encuentra a un pH igual a 2, esto es debido a que a este valor
de pH se forma la tricloramina (Gaul Frau, 2005). Entre 0.0 y 0.5 min podemos
encontrar el primer punto estequiométrico y conforme el pH de las mezclas
aumenta, el punto de inflexion se desplaza a un mayor tiempo de reaccion. Para las
reacciones que se llevaron a cabo a un pH igual a 5.3, 7.0, 8.0 y 9.0, se identifica
otro punto de inflexién. Este corresponde a la formacion de dicloramina,
nuevamente se observa un desplazamiento hacia un tiempo de reaccion mayor
conforme las mezclas presentan un pH mas basico, encontrandose entre 0.0y 1.0
min. La cinética de reaccion mas lenta la tenemos a un pH de 9.0 con un tiempo de
0.5 min para la formacion de la dicloramina.

64



En resumen, de acuerdo con los objetivos planteados en este trabajo, y con
base en los experimentos realizados podemos sefialar y concluir lo siguiente:
Los parametros que influyen en las reacciones entre el acido hipocloroso con
hierro (II), manganeso (Il) y amonio, son la concentracion la relaciéon molar y
el pH.

Agregar un exceso de acido hipocloroso favorece la velocidad de reaccion
entre Fe (Il) y acido hipocloroso.

Disminuir el pH del medio favorece la velocidad de reaccion entre Fe (Il) y
acido hipocloroso.

Incrementar la concentracion de ambos reactivos favorece la velocidad de
reaccion entre Mn (Il) y &cido hipocloroso.

Afadir un exceso de acido hipocloroso favorece la velocidad de reaccion
entre Mn (Il) y acido hipocloroso.

Un pH acido favorece la velocidad de reaccion entre Mn (II) y &cido
hipocloroso.

Las concentraciones relativamente bajas favorecen la velocidad de reaccion
de hierro y manganeso con acido hipocloroso, sobre todo cuando existe un
exceso de manganeso en disolucion.

Un pH relativamente basico favorece la reaccion simultanea de hierro (1) y
manganeso (ll) con acido hipocloroso.

Un exceso del 100 % de acido hipocloroso en la reaccidon simultdnea de
hierro (II) y manganeso (ll) con acido hipocloroso favorece la velocidad de
reaccion.

Un aumento en la concentracion de amonio propiciard un incremento en la
cinética de reaccion del amonio y el &cido hipocloroso.

Un exceso de acido hipocloroso en la disolucion disminuird el tiempo de la
reaccion entre amonio y acido hipocloroso.

La cinética de formacion de cloraminas en presencia de amonio se ve
favorecida a un pH relativamente acido.
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6. Conclusiones

Se recomienda hacer los siguientes ajustes en el Procedimiento para

Determinacion de Demanda de Cloro a Punto de Quiebre:

1) Dejar un tiempo de contacto mas largo (40 min) entre la muestray el &cido
hipocloroso superior al que se esta trabajando actualmente (15-30 min)
antes de agregar la o-toluidina, con el fin de permitir que los diferentes
reductores reaccionen con el &cido hipocloroso.

2) Disminuir el pH del medio para favorecer cinética de la reaccién
simultanea de hierro (1) y manganeso (ll) con acido hipocloroso.

3) Aumentar el pH del medio para favorecer cuantitatividad de la reaccion
simultanea de hierro (I1) y manganeso (ll) con &cido hipocloroso.
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