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THTRODUCCION. -

El desarrollo de las ciencias bésicas en los ultimos-
afios, plantea un problema de dificil solucién, sobre todo --
cuando se toma en cuenta el atraso en el disefio del curricu-
lum, el cual no llena las necesidades cuando se trata de im-
plementar un plan de ensefianza prospectivo a cualquiera de -
los niveles en que sea considerado.

Los avances en los métodos y procedimientos didacti--
cos, han conducido a hacer realidad la participacién activa-
del educando en los procesos de enseflanza-aprendizaje, tanto
en la profundidad como en el entendimiento, duracién y reten
cién del material presentado.

Para la mayoria de los educandos, la lectura de tex--
tos y articulos es un proceso pasivo, propiciando un entendi
miento superficial y transitorio.

La Facultad de Ciencias Quimicas de la UNAM, tiene en
su diseflo curricular para las diferentes carreras el cursar-
como crédito indispensable la materia de Quimica Inorgénica-
I, la cual no se ajusta a las necesidades generales como ele
mento de base, el diseflo temitico no es congruente con las -
necesidades de las fuentes de trabajo de nuestro pais y por-
supuesto las fuentes de consulta son en textos extranjeros.

El prop6sito que se persigue con este ensayo, es plan
tear un enfoque sencillo, préctico y elastico en la ensefian-
za de la Quimica Inorganica I, de tal manera que pueda ser -
considerada como un comin denominador de las carreras que se
ofrezcan en la Facultad de Ciencias Quimicas y sobre todo, -
que al final del curso de esta materia, el educando esté - -
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efectivamente en posibilidades de resolver la mayoria de los
problemas que plantea esta materia.

El lector podré& constatar desde el indice tematico, -
que esta obra est4 basada en datos y conocimientos obtenidos
en planteamientos simples y légicos, con una alta factibili-
dad de ser reproducidos por la accibén de los educandos y so-
bre todo que permite la creatividad e iniciativa.

" Un punto que no es deseable perder de vista, es dejar
establecido que para no caer en lo mismo que ahora se criti-
ca como inoperante y obsoleto, es necesario mantener actuali
zada esta obra como un producto de la experiencia que se ad-
quiera en el servicio al educando
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NOMENCLATURA QUIMICA.

Es la gramAtica de esta ciencia, tiene por objeto es-
tablecer reglas, uniformando el lenguaje de la misma, a fin-
de dar nombres adecuados a las distintas especies quimicas.

NOMERES DE LOS ELEMENTOS SIMPLES.

Los elementos simples caracterizados por su irreducti
bilidad se dividen en metaloides y metales; unos y otros tie
nen nombres arbitrarios formados de una palabra; es conve- —
niente que, al dar nombre a todo elemento nuevo, se le asig-
ne uno que sea breve, sonoro y susceptible de hacer féacil la
pronunciacién de todo compuesto del que forme parte.

Entre los nombres que se usan actualmente, los hay --
que conservan el que tuvieron en la antiguedad, como oro, -
mercurio, etc., y desde que, de acuerdo, Guiteau de Morveau,
Lavoisier, Fourcroi y Berthollet, en 1772, fundaron las ba--
ses de la nomenclatura, se ha dado el elemento simple, te- -
niendo presente, ya la propiedad mé&s culminante que se notd-
al descubrirle, bien el de la entidad a quien lo dedicaron
o el pais donde lo descubrieron. Ejemplos de ello son: Oxi-
geno (engendro acido), hidrégeno (engendro agua), cloro (co-
lor verdoso), galio (hallado en Francia), helio (visto en el
sol), etc,

NOMENCLATURA DE LOS COMPUESTOS.

Los compuestos pueden ser binarios, ternarios y cua--
ternarios, segln estén formados por la combinacién de dos, -
tres, o cuatro elementos respectivamente.

Los compuestos binarios forman tres grupos: 1o. los -
que contienen H; 20. los que contienen O y 3o0. Los que no —-



contienen ninguno de los anteriores,

ler. grupo: compuestos binarios hidrogenados. Se di
vide a su vez en dos subgrupos: a) y b).

a) Los que tienen funcién acido. Denominanse hidricidos y -
forman su nombre con dos palabras: la primera es genérica, -
4Acido, y la segunda especifica, constituida por el nombre-
del elemento unido al H, terminando en hidrico. Ejemplos:-
4cido fluorhidrico (HF); 4&cido clorhidrico (HC1).

b) Los que no tienen funcién 4cido. Forman su nombre con --
dos palabras: la primera, genérica, es la del nombre del hi-
drbgeno con la terminacién uro, y la segunda, especifica, -
es la propia del elemento. Ejemplos: hidruro de sodio, hi--
druro de calcio.

20. grupo: compuestos binarios oxigenados. Se divide
en dos subgrupos: a) y b).

a) Los que reaccionan con el agua, adquieren la funcibn &ci-
do. Se denominan anhidridos y forman su nombre con dos pa-
labras: la primera es genérica, anhidrido, y la segunda, es
pecifica, constituida por el nombre del elemento unido al --
oxigeno, terminando en ico. Ejemplo: anhidrido sulffirico 504.

Si el elemento unido al oxigeno forma con este dos --
anhidridos, al de mis oxigeno se le termina con ico y al de
menos en oso. Ejemplos: anhidrido arsénico AspOs; anhidrido
arsenioso Aso03. Si son mas de dos anhidridos los que se --
forman, se les distingue, anteponiendo a la palabra especifi
ca los prefijos per (sobre) o hipo (debajo) y terminéndola -
en ico o en 0s0 segin los casos y riqueza de oxigeno en ca-
da compuesto. Ejemplos:

Anhidrido persulfturico 8207
Anhidrido sulfarico 804



Anhidrido vwe sulfuroso §04
Anhidrido perclérico Clo4
Anhf{drido hipocloroso Cl0

b) Los que en contacto con el agua no adquieren la funcién -
4cido. Estos se 1llaman 6xidos y forman su nombre con dos -
palabras: la primera genérica, 6xido, y la segqunda especifi-
ca, constituida por el nombre del elemento combinado con el-
oxigeno, 8i fuesen varios los 6xidos se emplean los prefi
jos y las derivaciones como en el subgrupo a. Ejemplos:

Oxide nitrico NO4
Oxido nitroso NO,
Oxido férrico Fe o004
Oxido ferroso Fe0

3er. grupo: compuestos binarios que no contienen H ni
0. Forman su nombre con dos palabras: la primera genférica -
terminada en uro y la segunda especifica puesta a continua--
cibn de la anterior; si el compuesto est& formado por meta-
loide y metal, aquel llevar& la terminacibn en uro; ejemplo-
sulfuro de plomo, si la combinacidén es entre metaloides, en-
caso general, terminari en uro el que tenga menor capacidad-
de saturacién o valencia; ejemplo: clorurc de azufre y si -
la valencia fuera igual en ambos metalcides, el que tenga me
nor peso atémico; ejemplo: cloruro de yodo.

Al igual que el grupo anterior, se emplean los numera
les mono, bi, tri, etc., como prefijos del elemento termina
do en uro, en los casos que lo requieran, Asf, monosulfuro
de potasio (KS); bisulfuro de potasio {K2S2). Del mismo -
modo se hace uso de las desinencias ico y oso, aplicéndolas-
al elemento simple que lleva el nombre especifico; ejemplos:



cloruro ferroso FeCly y cloruro férrico FeCls.

Los compuestos ternarios forman tres grupos principa-
les: ter. grupo: Comprende los elementos oxi-hidrogenados de
funcibn &cido y se les llama oxihcidos en oposicién a los hi
dricidos que no contienen oxigeno. Forman su nombre como -
los anhidridos, con la diferencia de substituir esta palabra
genérica por la palabra &cido, genérica también. Ejemplo: -
acido sulfarico en vez de anhidrido sulfarico,

20. grupo: comprende los compuestos oxi-hidrogenados-
de funcibn base y se les llama hidréxidos. Forman su nombre
de dos palabras: la primera genérica, hidrbxido, y la segun-
da especifica puesta a continuacién, con el nombre del ter--
cer elemento del compuesto. Ejemplo: hidrbéxido de potasio,-
KOH, En los casos que existan en dos grados, se termina en
ico al que, por atomo de metal posea mayor nimero de Oxi--
drilos, OH, y en oso al que contenga menos. Ejemplos: hidré
xido ctiprico (cu(OH),, hidréxido cuproso Cup(OH),.

3er. grupo: comprende los cuerpos oxigenados de fun--
cibn sal vy se les llama oxisales por derivar de los oxibci--
dos. Forman su nombre de dos palabras: la primera genérica,
procede del nombre del 4cido, variando su terminacidén ico en
ato y la de oso en ito, con varias excepciones en las que se
suprimen ademis algunas letras intermedias como sulfato y no
sulfurato, fosfato y no fosforato; y la segunda especifica,
es el propio nombre del metal o radical electropositivo, que
reemplaza al hidrbgeno basico del 4cido, precedido de la pre
posicién de o adjetivado. Ejemplos:

ACTDOS SALES
Acido nitrico HNO4 nitrato de ....
Acido sulftrico HpSO4 sulfato de ....

Acido nitroso HNOp nitrito de ...,



Acido sulfuroso HpS0, sulfito de ....
Acido perclérico HC1O4 perclorato de ....
Acido hipocloroso HC1O hipoclorito de ...

Si existe.mAs de una sal formada por los mismos ele—-
mentos el nombre del electropositivo se termina en ico o en-
oso, segfin la proporcién entre los componentes del compuesto
y siguiendo la regla del mis o menos oxigenado. Ejemplo: --
sulfato férrico Fep(S04)3, sulfato ferroso FeS0y.

Las sales pueden ser neutras, &cidas y bisicas. Son
neutras, cuando el hidrégeno bAsico de los &cidos ha sido —-
substituide totalmente por un metal o un radical; 4cidas, si
ha sido substituido parcialmente y b&sicas, cuando uno o més
residuos halogénicos de los &cidos respectivos han sido reem
plazados por un nGmero equivalente de oxhidrilos. Ejemplos:

HO X0 HO

~ N

y 505 - S0, > S0, (1)
HO X0 KO
ac. sulfiurico sal neutra sal acida

0 - NOp 0 - NOo
HO - NO, Bi—0 - NO» Bi—0 - NOoo (1)
“~o0 - NOp Nox

ac. nitrico sal neutra sal bAsica

(1) Por sus elementos resulta ser un compuesto cuaternario.

Los compuestos cuaternarios son aquellos que derivan-
do de un mismo &cido y teniendo metales diferentes, se combi
nan entre si y forman compuestos llamados sales dobles, For



man su nombre del genérico de las dos sales, afiadiendo la pa
labra doble y poniendo a continuaciébn los nombres de ambos -
metales., Ejemplo: sulfato doble de aluminio y potasio A1K -
( 804) 2. 12H,0, que procede de la combinacién entre el sulfa-
to de aluminio y el sulfato de potasio.

Nombres de los elementos segin su grado de .oxidacién.

A los 4tomos cuya valencia varia, se le afiade a la raiz del-
elemento el sufijo oso para el menor grado de oxidacién e —-
ico para el mayor grado de oxidacién.

RATIZ 0s0 ICo
cupr Cu1 + Cu2+A
aur Au1 * A113+
mercur Hg1 * Hg1 *
crom Cr2+ Cr3+
mangn Mn2+ Mn3+
ferr Fe 2+ F‘eB+
cobalt Co 2+ Co3+
nfquel ni2* §id*
tal n'* n3*
estann Sn2+ Sn4+
plumb 2 ot
arseni a3t A55+
antimoni sp3t so°t
.3+ 5+

bismut Bi Bi



Nomenclatura de los hidracidos (4cidos que no contienen oxi-
geno).

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE
HF fluorhidrico F £luoruro
HC1 clorhidrico €1~ cloruro
HBr ‘bromhidrico Br~ bfomuro
H1 yodhidrico T yoduro
HCN cianhidrico CN~  cianuro
HoS sulfhidrico s sulfuro

Nomenclatura de oxiacidos (Acidos que contienen oxigeno).

Cuando existe un solo &cido, la raiz del elemento to-
ma la terminacién ICO. En caso de que existan dos 4cidos --
del mismo elemento, aquel en el que el elemento manifieste -
el mayor grado de oxidacién, toma la terminaciédn ICO y para-
el menor grado de oxidacibén la terminacibn 0SO.

Para formar las sales de estos Acidos, se cambian las
terminaciones ICO y 080, por las terminaciones ATO e I1TO res
pectivamente.

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDQ ION NOMBRE DEL ION

H,CO4 carbbnico CO5 carbonato
HNO nitroso NO, nitrito
HNO4 nitrico NOg nitrato
Hp804 sulfuroso SO; sulfito
HoS04 sulffirico SOZ sulfato

HoCrOg4 crémico CrOz cromato



HoMoO, molibdico MoO;  molibdato
HoCrs0q dicrémico CrgO? dicromato
Si existen varios &cidos del mismo.elemento, hay una-

terminologia sistematica para indicar el 4cido de mayor y me
nor estado de oxidacién.

FORMULA DEL ACIDG NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE DEL ION

HC10 hipocloroso c10~ hipoclbrito
HC10, cloroso €10,  clorito
HC104 clérico C103  clorato
HC10,4 perclérico 10y perclorato

Los elementos bromo y yodo presentan los mizmos tipos
de Acidos.

<+
El radical NH, amonio, proviene del hidréxido de amo
nio (NH,OH).

En los &cidos dipr6ticos, donde solamente se substitu
ye un hidrégeno, se antepone al nombre del radical correspon
diente el prefijo BI; ejemplos:

HCO3 bicarbonato HSO3 “bisulfito HSOs bisulfato
Cuando en un oxi4cido, uno de los oxigenos es substi

tufdo por el elemento azufre, el &4cido toma el nombre con el
prefijo TIO, ejemplos:

Hp80, acido sulffrico. c HOCN Acido ciénico
HpS50g &cido tio-sulfarico HSCN 4cido tio-cilnico

Existen oxihcidos que pueden presentar diferentes for
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mas complejas sin cambiar el estado de oxidacibdn del Atomo -

central.

los prefijos ORTO, META y PIRO.

FORMULA DEL ACIDO
HPO, (HgPO4 - H0)
H3P04

HPO3 (H3PO4 - Hy0)
H4P207(2H3P04 - Hy0)
H3Al 04

HA10p (H3A105 - Ho0)
H;BO5

HBOp (H;BO, - Hy0)
HpB407 (4H3BG3—5H20)
H3A304

HAsO4 (H3AsO, - Hp0)
HAsO, (H,AsO4 - HpO)
HySi0,

HySi05 (HySi04 - Ho0)

L

NOMBRE DEL ACIDO

ortofosforoso
metafosforoso
ortofosférico
metafosfébrico
pirofosfbrico
ortoaluminico
metaaluminico
ortobbrico
metabbrico
tetrabbrico
ortoarsénico
metaarsénico
ortoarsenioso
metarsenioso
ortosilisico

metasilisico

Estos compuestos se distinguen wno de otro con --

ION NOMBRE DEL ION

HPO3

ortofosfito
metafosfito
ortofosfato
metafosfato
pirofosfato
ortoaluminato
metaaluminato
ortoborato
metaborato
tetraborato
ortoarseniato
metarseniato
ortoarsenito
me taarsenito
ortosilicato

metasilicato
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Acidos orgénicos.

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE DEL ION

CHy-COOH acético CH3-CO0™  acetato
(COOH) 5 ox4lico Co0z oxalato
Oxidos.

El oxigeno forma 6xidos con la mayor parte de los ele
mentos, ejemplos: Nas0 6xido de sodio, Ca0 6xido de calcio,-
FeO 6xido ferroso, Feg03 éxido férrico.

En los 6xidos en donde hay dos ¢xigenos unidos a wn -
elemento se les denomina difxidos, ejemplos:

CO, dibéxido de carbono Pb0, dibéxido de plomo
MnO, didxide de manganeso N0, dibxido d= nitro-
geno

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE DEL ION

H,50o sulfoxilico 805 sulfoxilato
HoS204 hiposulfuroso SgOZ hiposulfito
hidrosulfuroso hidrosulfito
H,80 peroximonosulfarico so§ peroximonosul-
275 fato
Hy5507 pirosulffirico §,0; pirosulfato
disulffirico disulfato
HoSp0g peroxidisulfirico szog peroxidisulfato
HoMnO4 manganoso Mnog manganito
HolinOg mangénico MnOZ manganato

HMnO4 permangénico ‘Mn04 permanganato
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Nomenclatura de complejos, En los compuestos en donde exis-
te un i6n complejo, éste puede ser el anién o el catién. Pa
ra nominarlos, se menciona el anibn y después el catién usan
do la preposicibn de para unirlos, no importando que el com-
plejo sea el anibn o ei catién. Un complejo esti formado --
por el atomo central y los ligandos.

Para nombrar el complejo se sigue el siguiente orden:

1) Se nombra primero.el ligando negativo, después el-
ligando neutro y por Gltimo el &tomo central, seguido de un-
nmero romano escrito entre paréntesis que indique el nGmero
de oxidacibn del mismo.

2) 8i el complejo es el anién, al Atomo central se le
agrega el sufijo ATO seguido del nimero romano entre parénte
sis.

3) Se debe especificar el ntimero de ligandos de cada-
tipo usando los prefijos ditri o tetra, etc.

Ejemplo:
Nag Fe(CN)sNO  pentaciano-nitroso-ferrato (III) de-

sodio

Cu (NH3)4 804 sulfato de tetraamin-cobre (II)
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LEYES QUE RIGEN LAS COMBINACIONES QUMICAS,

Las combinaciones quimicas pueden estudiarse bajo dos
aspectos: considerando solamente las masas que se wien para-
formar el compussto o teniendo en cuenta también las condi--
ciones que concurren en su formacién y las variaciones de -
energia que en esta tienen lugar. Las leyes referentes al-
primer aspecto son las relativas a las masas y las que co- -
rresponden al sequndo son las relativas a la energia.

LEY DE LAVOISIER O DE LA CONSERVACION DE LA MASA.

La masa de un compuesto es 1igual a la suna de las ma
sas de los componentes.

En efecto:

a) La duracién del afio no ha variado en un tiempo X;-
es evidente que serén muchas, muchisimas, infinitas en nGme-
ro puede decirse, las reacciones quimicas realizadas durante
ese tiempo, tanto en el sol como en la tierra; si en ellas -
se hubiese infringido la ley enunciada, la masa de dichos --
cuerpos serfia mayor o menor, de cuya diferencia resultaria -
que habria variado el tiempo que invierte nuestro planeta en
su movimiento de traslacifén alrededor del sol.

b) En un matraz de paredes delgadas se introducen azu
fre en flor y mercurio en proporciones determinadas, después
de extraer el aire se cierra la lémpara. Situado después so
bre un platillo de un péndulo espiral, éste oscila y se ano-
ta el nimero de oscilaciones que dA durante un tiempo dado.-
Si se somete a la accib6bn del calor hasta que las substancias
se combinen y después de enfriado se repite la operacién an-
terior, veremos que el ntmero de oscilaciones, en igual tiem
po, es el mismo,
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En general, llamamemos m y m' las masas de dos cuer—-
pos simples que, al reaccionar quimicamente entre si, produ-
cen un compuesto determinado M. Segin la ley, se tendré:

M=m+mn
Aplicando esto a un caso concreto se tendra:

En la combinacién de 1 gramo de Hidrbgeno con 8 gra-
mos de Oxigeno, se forman 9 gramos de agua, evidentemente se
tendré:

9 gramos = 1 gramo. + 8 gramos
agua hidrégeno oxigeno

De esta Ley fundamental, base de la quimica moderna,-
se deriva esta consecuencia importante: Las reacciones quimi
cas pueden escribirse en forma de igualdades matematicas.

LEY DE PROUST O DE LAS PROPORCIONES DEFINIDAS.

Dos cuerpos, para formar un mismo compuesto, se combi
nan siempre en proporciones definidas e invariables, cual- -
quiera que sea el origen de la combinacién.

Es decir que, si son m y m! los componentes, la rela-
cién %,, es constante en la formacién d=2 un mismo compuesto.
En la del agua, la relacién%—, , es de 1d para el hidrégeno y
el oxigeno, bien se hayan combinado por inflamacién de la --
mezcla de los dos gases, bien por la combustién del hidrbge-~
no en el oxigeno del aire o bien por la que puede tener lu--
gar entre aquel como reductor y el oxigeno de los 6xidos fé-
rrico o cprico, convenientemente calentados.

En la formacién del gas clorhidrico (HCl) la relacién

ﬂt es de 3%35 para el hidr6geno y el cloro, proceda de la-
mt - .59

sintesis directa de estos cuerpos, de la reaccién entre dos-
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cuerpos compuestos; en wno y otros casos, sea el agua o sea-
el gas clorhidrico, recspectivamente, las propiedades son - -
siempre las mismas, lo propio con la constancia en la reac--
cibén de sus masas..

Al compuesto quimico que, siendo constante en el nfme
ro y la naturaleza de sus componentes y en la proporcién en-
tre éstos, 1o sea también en las propiedades fisicas y quimi
cas del mismo, se llama especie quimica. 8i entre dos o mé&s
compuestos, esta constancia se concreta a las tres primeras-
condiciones y son diferentes sus propiedades quimicas y afn-
algqunas fisicas, los compuestos de referencia se denominan -
cuerpos isbmeros y la cualidad isomeria.

Para explicar este fenbmeno se supone que la diferen-
cia en las propiedades tiene por causa, la distinta distribu
cién de los componentes, que determina en aquellos la exis-
tencia de cantidades de energfa diferentes. De ahi que, aun
siendo los mismos componentes en calidad y nfimero, el todo -
no sea el mismo; como sucede con las palabras Roma y Ramo, -~
que, teniendo idénticas letras y en idéntico nGmero, tienen-
diferente significacién por efecto. tan solo de la. coloca-
cién de dos de sus letras.

LEY DE DALTON O DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES.

Cuando dos cuerpos se combinan en mis de una propor--
cién para formar compuestos diferentes, si la masa de uno de
los componentes permanece fija, las masas del otro varian en
relacién sencilla,

La relacién ﬁ-, de 1la Ley de Proust limita 1la propor-
cibn de los componentes al caso de una combinacidn; para el-
caso en que se formen dos o mas compuestos con los mismos --
cuerpos simples, supuesto constante uno en su masa m y va- -
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riando el otro m' se formula la Ley que antecede.

Sea la serie de compuestos que forman el nitrbgeno y-
el oxigeno. A la invariable masa del nitrbégeno, 14 gramos,-
se unen, para formar diferentes compuestos, las masas de oxi
geno siguientes:

8 g x 1 de oxigeno para formar el 6xido nitroso.

8 g x 2 de oxigeno para formar el éxido nitrico.

8 g x 3 de oxigeno para formar el anhidrido nitroso.
8

g x 4 de oxigeno para formar el perdxido de nitrbge
no,

8 g x 5 de oxigeno para formar el anhidrido nitrico.

en donde se ve, que los multiplicadores de la masa 8 g de ——
oxigeno, siguen la relacibdn sencilla de 1:2:3:4:5.

LEY DE RICHTER O DE LOS NUMEROS FROPORCIONALES, GE
NERALIZADA POR BERZELIUS.

Las masas de diversos cuerpos que se combinan con una
misma masa de otro, tomado como unidad, son también, exacta-
mente o multiplicadas por factor sencillo, las masas con las
que aquellos cuerpos se combinan entre si.

Hecho el an&lisis cuantitativo y centesimal de dife--
rentes cuerpos AM, BM, CM,........PM, si se supone que el -
cuerpo M, que figura en todos ellos, es el oxigeno, y tam- -
bién que la masa de este gas es igual a 100 g, se conoce la-
masa de los demés cuerpos, en funcibn del valor propuesto a-
éste, estableciendo una proporcién para cada uno y despejan-~
do el cuarto término. Sea uno de los cuerpos, AM, el agua,-
formada por el hidrégeno y el oxigeno, y cuya composicibn —-
centesimal es de: '



17

0...... 88.89
H...... 11.11

se tendri que:

88.89 100
=22 =4 . x=12.50
1. 11 X x 0 g

es decir, que, suponiendo que sean 100 g de oxigeno los que-
entren en la formacién del agua, el hidfégeno figurari con-
12.50 g en la misma, Haciendo, lo propio con los diferentes
cuerpos restantes, ce conoceri el nfimero representativo de -
cada masa A,B,C,......P, que, con los 100 g de oxigeno, for-
man los respectivos compuestos. Se podri entonces, obtener-
una tabla de ntmeros diferentes, hallados con relacibén al va
lor 100 g asignado a la masa del oxigeno. Estos nfmeros --
pPOr su origen, se llaman nfmeros proporcionales y también ma
sas o pesos de combinacibn.

Estos ntmeros proporcionales, por los que esté repre-
sentadas las masas de los cuerpos simples, pueden proceder -
de cualquisr otro, arbitrario, dado a un cuerpo, considera-
do como término de comparacibén y base del sistema. Berze--
lius partié del oxigeno, al que asigné la masa de 100 g, co-
rrespondiendo entonces para el hidrbgeno la de 12.5 g. Vo--
llaston, vié que resultaban muy altos nimeros al dar esta-
asignacién, por lo que di6 el valor 10 g a la masa de aquel-
cuerpo.

Después, con el objeto de reducir mis aln su magni--
tud y teniendo en cuenta que el nimero que corresponde al hi
drégeno en todos los sistemas es el menos de la tabla, quedd
este cuerpo como base de sistema y se adoptd para punto de -
partida el nimero que representa su masa, que S& SUPUSO - --
igual a 1. -De este modo los nfmeros proporcionales eran --
los mismos de Berzelius, divididos por 12.50 puesto que el -
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adjudicado al hidrégeno 1 es el cociente de ,}2 28,

do asi para las masas de oxigeno, fllor. cloro, bromo y yodo
un valor de 8, 19, 45.5, 80 y 127, respectivamente.

resultan-

LEY VOLUMETRICA. GAY LUSSAC.

A igualdad de presibén y temperatura, si dos gases se-
combinan para formar un compuesto gaseoso o susceptible de -~
alcanzar este estado, entre los volfimenes de los gases que -
se combinan, la suma de estos y el volumen del cuerpo resul-
tante existe una relacibn sencilla,

Esta ley, relativa a las combinaciones ern volumen, no
tiene el grado de exactitud de las leyes antes expuestas; -
porque fundada en las Leyss de Boyle-Mariotte y Gay-Lussac--
Dalton, referentes a la compresibn y dilatacién de los gases,
y siendo éstas tan solo exactas dentro de ciertos limites, -
aquella lo habri de ser también condicionalmente. Una expe
riencia clésica ideada por Hoffman explica los extremos de -
la Ley mencionada. Se disponen de tres voltémetros, de tal -
modo, que una misma corriente eléctrica pase por ellos, colo
cados uno a continuaciébn de otro. El veltametro inicial con-
tendr& una solucién saturada de NaCl adicionada de 1/10 de -
su volumen de Acido clorhidrico concentrado; el voltametro -
siguiente, se llena de agua destilada, acidulada con un poco
de Ac. sulflrico y en el Gltimo voltéametro C, se introduce -
otra solucién, también saturada de NaCl, con 1/10 de su volu
men de soluciébn amoniacal muy concentrada. Los tres cuerpos-
HC1,Hy0 y NHy se descomponen: en cada ctodo de los tres vol
tametros hay un volumen igual de hidrégeno puesto en liber—-
tad, y en los anodos se puede ver que el cloro, el oxigeno y
nitrégeno figuran por 1, 1/2, 1/3, respectivamente, del volu
men de hidrégeno. Relacibn que para evitar fracciones, puede
también expresarse del siguiente modo:
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1 vol. de cloro
G lorhidri .
as clorhidrico formado por 1 vol. de hidrégeno
1 vol. de oxfgeno
A
gua formada por 1 vol. de hidrégeno
. 1 vol. de nitrégeno
Amoniaco formada por:
a m P 3 vol. de hidrbégeno.

De la ley de Gay-Lussac se derivan dos corolarios:

10. E1 volumen del compuesto gaseoso no es, en ningdn
caso, superior a la suma de los vollmenes de los gases compo
nentes.

20, Si los volGmenes de los dos compuestos son desi--
guales, el volumen del compuesto resultante es menos que la-
suma de aquéllos.

Este hecho del segundo corolario se llama contraccién
de volumen, entendiéndose por tal relacibn que existe entre-
la disminucibn del volumen al verificarse la combinaciébn y -
el volumen de la mezcla de los gases componentes, Asi: 2 -
vol, de hidrbgeno y 1 vol. de oxigeno, combinindose forman,-
2 vol. de vapor de agua; por lo tantc: ngi:l%:g es la rela
cién, y si se verifican las operacionesz indicadas se obten--
dra ccmo resultado L/3, lo que indica que la contraccibén en-
este caso ser& de 1/3.

8i se 1llama V a la suma de los vollmenes de los cuer-
pos antes de combinarse, v al volumen de los cuerpos 0 COM-—
puesto resultante y C a la contraccién se tendri:

Vv
\'

C =

Expresién matem&tica que pueda dar, en los diferentes
casos, el valor de C en funcibn de V y v.
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Sin ser de carAicter general pucde anadirse que: Cuan-
do los gases se combinan en vollmenes iguales, el volumen -
del compuesto es igual a la suma de los volfimenes de los com
ponentes. Es decir, que en estos no existe contraccibdn: ejem
plo: 1 vol. de hidrbgeno y 1 vol. de cloro producen 2 vol. -
de ac. clorhidrico.
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PARAMETROS QUIMICOS.
PESO ATOMICO,

Se expresan los pesos de particulas fundamentales en-
u.m.a. Bsta es una unidad conveniente de masa atbmica selec-
cionada para que el isbtopo del carbono 6012 tenga una masa-
de exactamente 12, y también para que todos los isbtopos ten
gan masas muy cercanas a enteros. Hasta 1961, la escala de -
los pesos atémicos de los fisicos se basbd en 801 =16 u.n.a.,
mientras que la escala de los pesos atbémicos de los quimicos
se basé en una definicién que establece el peso atbmico del-
oxigeno con isbtopos que se encuentran en la atmdsfera te- -
rrestre como exactamente 16,0000, Actualmente tanto los qui-
micos como los fisicos estén de acuerdo con la base definida
que establece (C' 2 = 12.0000.

En algunos casos, el elemento que se encuentra en la-
naturaleza es casi isotépicamente puro., Por ejemplo, el hi--
dr6geno es aproximadamente 99.98% H 0.015%, 4H®. La masa
exacta del isbtopo m&s ligero es 1.0078. u.m.a., y la del -
isbtopo m&s pesado es 2.0141 u.m.a. La masa atbmica prome—-
dio para el hidr6geno que se encuentra en la naturaleza es -
de 1.0080 u.m.a. muy cercana a la masa atémica de qH . No -
siempre se presenta este caso. El boro se encuentra en dos-
variedades, el B10 (masa atbémica = 10,01 u.m.a.) que constitu
ye 18.8% del boro que se encuentra en la naturaleza; el res-
to es B! (masa atémica=11.01 u.m.a.). Por lo tanto, el pe-
so atémico del elemento natural es 10.82, un valor considera
blemente diferente del peso de cualquiera de los isbétopos -
que lo componen.

Las masas at6micas son usadas por los quimicos para -
describir el comportamiznto de un gran nfmero de &tomos, &s-
tas representan las masas promedio de los &tomos tal y como-
se encuentran en la naturaleza y que estos 4tomos promedio -
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estan formados por uno o mhs isb6topos, se efectiian los cilcu
los quimicos como si los grupos de &tomos que se estén consi
derando estuvieran constituidos por s6lo un tipo, cada uno -
con la masa atbmica promedio.

En otras palabras, se trata con grandes cantidades de
4tomos y solamente interesa su comportamiento promedio; de -
aqui que se describa éste como si fuera el comportamiento de
un 4tomo promedio que tuviera una masa atbémica promedio. Las
masas atémicas promedio son conocidas como pesos atbmicos. -
Se expresa el peso de un a4tomo promedio en unidades u.p.a.,-
en donde 1 u.p.a., = 1 u.m. a.

La tabla de los pesos atbémicos es un diccionario qui-
mico que permite convertir los nameros relativos de los &to-
mos, expresados en las f6rmulas quimicas y en las ecuaciones
quimicas, en los pesos relativos de estos &tomos.

Ejemplo. ~

¢Cull es el tanto por ciento de hidrégeno, en peso, -
en el floruro de hidrégeno puro (fébrmula: HF).

Esta f0rmula indica que una muestra de fluoruro de hi
drbégeno contiene una razén de 1:1 de Atomos de hidrbégeno con
respecto a los del flGor. No indica nada acerca de los pesos
relativos del hidrégeno y el flGor en este compuesto. La ta-
bla de pesos atémicos indica que un 4tomo de flGior es aproxi
madamente 19 veces mAs pesado que un &tamo de hidrégeno. Aho
ra el problema es: jcuhles deben ser las masas relativas del
hidrégeno y el flfior para que las razones de los ntmeros de-
Atomos sean 1:17

Si un 4tomo de fllor pesa 19 veces mAs que un Atomo -
de hidrégeno, debe tener 19 pesos de flior por cada peso de-
hidrégeno para obtener un compuesto con la razbédn atbdmica1:1.
Si los pesos escogidos son gramos se toma 1 g. de hidrbgeno-
para combinarlo con 19 g. de fldor y formar 20 g. de fluoru-
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ro de hidrégeno. De aqui que el tanto por ciento de hidrége
no es:

Ig de hidrb6geno
20 g de fluoruro de hidrégeno

X 100 = 5%

EL. MOL Y EL ATOMO
GRAMO.

El problema de ejemplo fué hecho en términos de las -
wnidades de pesos atémicos definidos anteriormente (I u.p.a.
=1.66 x 10‘24g). Esta unidad es demasiado pequefia para el-
quimico. La tabla de los pesos atémicos establece las masas
relativas del Atome independientemente de la unidad asignada
a los nlmeros. Se puede decir que los nfimeros se refieren a
gramos. Obviamente, ya no se refiere a las masas de los &to
mos individuales, aunque asfi como I u.p.a. de oxigeno, I g
de hidrégeno contiene el mismo ntmero de 4tomos (no wno) que
16 g. de oxigeno.

Este punto s e puede aclarar aln mis mediante un ejem
plo. Considerando la reaccién discutida anteriormente:

Cellg + 3H, > CgHyp

Esta ecuacién dice que tres moléculas de hidrégeno --
reaccionan con cada molécula de benceno para formar ciclche-
xano. E1 coeficiente I (sobreentendido) y el coeficiente 3
significan que una molécula de benceno reacciona con tres mo
léculas de hidrégeno; también significan que una ONVA de ben
ceno reacciona con tres ONVA de hidrégeno. La ecuacién dice
la razbén de los ntmeros de moléculas que estin reaccionando.
Con la ayuda de los datos de los pesos atbmicos se restringe
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la interpretacién de la ecuacién quimica a una que implique-
una molécula de benceno, escribir

78 w.p.a. de benceno + 6 u.p.a. de Hg—)84 u.p.a, de ci
clohexano.

Ahora esto dice que 78 u.p.a. de benceno reaccionan con 6 u.
p.a. de hidrbgeno, pero también dice que 78 toneladas de ben
ceno reaccionan con 6 toneladas de hidrégeno. Ya que esta -
ecuacién indica,. en cualquier unidad las masas relativas de-
los reactivos y los productos resultantes, bien se escoge -~
una conveniente, como gramos. Asi se escribe la ecuacién:

78 g de benceno + 6 g de hidrégeno — 84 g de ciclohe-
Xxano.

En consonancia con esto, los coeficientes de la ecuacibn --
quimica no indican ya los nfmeros de moléculas sino indica
rian ntmeros de moles de moléculas y el mol serfia el nGmero-
de moléculas que hay en 78 g de benceno, o el nfmero de mo-
léculas en 2 g de hidrégenc, o el nfirero de moléculas en -~
84 g de ciclohexano. Se encuentra que la ecuacién quimica -
no tan sélo indica los ntimeros relativos de moléculas sino-
también los nftmeros relativos de moles; el peso de una sola
molécula en unidades de peso atbémico es el mismo, numérica--
mente, que el peso de un mol en gramos. El mol es un paque
te conveniente, como una docena o una gruesa; pero mucho mas
grande.

En las reacciones quimicas del tipo:
2 + 0 —3 Ho0

los elementos no estén en su forma molecular normal sino en-
forma atébmica. Bajo tales condiciones, se interpretan estas
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ecuaciones como si se dijera que dos 4tomos de hidrégeno mis
un atomo de oxigeno forman una molécula de agua, o dos moles
de A4tomos de hidrégeno mas un mol de Atomos de éxigeno for-
ma uwn mol de agua. Por convencién, el nimero correspondien-
te a un mol cuando se aplica a atomos se llama un Atomo gra-
mo. Asf, se lee la ecuacibén anterior no en término de moles
sino como sigue: dos Atomos gramo de hidrbgeno y un 4tomo —-
gramo de oxigeno se combinan para formar un mol de agua. El
nlimero correspondiente a un mol es llamado un mol cuando se-
refiere a Atomos. El peso de un 4tomo gramo de cualquier ele
mento es el peso atédmico en gramos. E1 peso de un mol de -
cualquier molécula es la suma del peso de los &tomos gramo -
de los elementos requeridos para formar un mol de esa molécu
la. Esto se deduce a partir de la conservacién de la masa -
aplicada a ecuaciones como la anterior. E1 peso de un 4tomo
gramo de un elemento se conoce como el peso molecular gramo.
En la prictica, estos nombres a menudo son simplificados has
ta peso atbmico y peso molecular.

ESTEQUIOMETRTIA,

La estequiometria es la rama de la matem&tica quimica
que estudia las relaciones de peso determinadas por las ecua
ciones y férmulas quimicas. Ya se ha visto que las ecuacio-
nes quimicas acopladas con los pesos atémicos proporcionan -
la clave de estas relaciones. Ahora se desea expresar estas
relaciones gravimétricas en la escala mis grande, lo que in-
volucra moles gramo y Atomos gramo, en lugar de la escala —-
mis pequefia, que implica Atomos y moléculas individuales. -
8e eliminan muchas inquietudes si, al efectuar estos proble-
mas, se recuerda que el mol es un nfimero, como una docena o
una gruesa. Se selecciona originalmente porque representa-
un nimero de moléculas que puede pesarse convenientemente en
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una balanza analitica, y este ntmero es tal que un mol de -~
cualquier tipo particular de atomo (estrictamente hablando,-
un Atomo gramo) tiene una masa igual al peso atémico en gra-
mos. Este concepto proporciona una alternativa para manejar
problemas estequiométricos. Se puede interpretar una ecua-
cién como aplicable a moléculas individuales con la masa ex-
presada en unidades de peso atémico, o se puede interpretar
una ecuacién aplicada a moles de moléculas con la masa expre
sada en gramos. Ejemplo.-

Se sabe que un 6xido tiene la férmula M05. En su --
forma pura, este compuesto contiene 75.27% de M en peso, - -
,cull es el peso atémico de M? M es uno de los elementos co
nocidos dados en la tabla de pesos atbmicos; gcudl de ellos-
es?.

En cualquier muestra de MpOs5, hay dos Atomos gramos -
de M por cada cinco Atomos gramo de oxigeno. Adem&s, una --
muestra de 100.g M05 75.27 g de M y 24.73 g de oxigeno. Si
se conoce el ntimero de’ 4tomos gramos de oxigeno en esta - -
muestra se puede calcular el n@mero de 4tomos gramos de M en
75.27 g. Esto proporciona el pesoatbmico.

Primero se calcula el nuimero de 4tomos gramo en 24.73
g de oxfigens, con la ayuda de la notacién de unidades.

1gat. 0 - 0
24.73 g 0 x 16.00 g O 1.546 g at.

Se convierten los &tomos gramo de oxigeno en Atomos gramo de
M como sigue:

2 gat. M
. Lox =L 2 . 0.6181 g at. M
1.546 g at ngat.O ga
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Se conoce el ntmero de Atomos gramo de M en 75.27 g de M, se
puede escribir:

75.27 g4 121.8gM
0.6181 g at. M 1gat. M

De aqui, que el peso atébmico es 121.8, y M corresponde al --
elemento antimonio.

Ejemplo.-

(Cuéintos gramos de fésforo y de yodo se necesitan de-
acuerdo con la ecuacién

Py + 6Ip + 12H0 ——> 3H3PO3 + 12HI

para producir 14.0 g de HI?

Se calcula primero el namero de gramos de fésforo re-
queridos. La ecuacibdn dice que en esta reaccibn se necesita-
un mol de fésforo tetratémico para producir doce moles de yo
duro de hidrbgeno. En la notacién unitaria, esto.se convier-
te en: —

1 mol P4
12 moles HI

Para convertir esta relacién en una relacién en peso, se de
be conocer el peso molecular de estas dos moléculas. Este -
es simplemente la suma de los pesos atbmicos gramo de cada -
4tomo en la molécula, o
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23.90 g P,

Peso molecular Py 1 31.9 g°4
mal P4

127.92 g HI
Peso molecular HI: mol HI

Con la ayuda de la notacién unitaria, se escribe:

1 mol Py 123'90'9P4x 1 mol HI X 14.0gHI _1.13gF4 -

X
12 moles HI 1 mol P4 127.92gHI Reaccién Reaccibn

El primer factor de esta ecuaci6tn se debe a partir de la - 2
ecuacibén quimica. El segundo y €l tercer factores convier-
ten los moles de fésforo y yoduro de hidrbgeno en gramos de-
f6sforo, yoduro de hidrbégeno. En esta reacciédn particular,-
sin embargo, se deseca formar 14 g HI; de aqui que, para obte
ner la respuesta final, se multiplica por el tltimo factor.

El peso de yodo requerido, para producir 14.0 g de HI
se obtiene en una forma diferente. De acuerdo con la ecua--
cibn, todo yodo en el yoduro de hidrégeno proviene del reac-
tive, el yodo. Cada mol de yoduro de hidrbgeno (que pesa —-
127.92 g) contiene un Atomo gramo de yodo (pesando 126.90 g).
Asi, en la notacién unitaria, se puede escribir.

126.90 g de yodo 14.0 g HI 13.9 g de Ip

X =
127.92gHI reaccién reaccién
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ESTADO NATURAL DE LOS ELEMENTOS

Los elementos en la Naturaleza se encuentran libres -,
en forma elemental o combinados. Siempre ocurrirén en la —-
forma més estable, respondiendo a sus caracteristicas fisi-
co quimicas, y a su natural repeler¢ia hacia el intemperismo.
En las regiones de la tierra que nos son asequibles, no se-
encuentran los diferentes elementos distribuidos de manera-
uniforme, sino que, por el contrario en el transcursc de la-
evolucién geolégica ha habido separaciones. Estas han dado-
lugar a una acwmilacién de los elementos especificamente més
pesados (principalmente los metales pesados) y de sus combi-
naciones, en el centro de la Tierra, mientras que en la par-
te externa y en la superficie han quedado los elementos espe
cificamente més ligeros. Sin embargo, también en las regio-
nes asequibles a nuestra observacién directa ha habido sepa-
raciones. Algunos elementcs se hallan casi en todas partes-
donde el hombre puede llegar, por ejemplo el oxigeno, que se
encuentra formando parte de las rocas de la corteza terres—-
tre, en el agua y en la atmésfera gaseosa que rodea a nues--
tro planeta, pero la mayor parte se halla acumulada en cier-
tos puntos, faltando casi por completo en otros, o existien
do solo en minima proporciémn. El nitrbgeno se encuentra -
casi exclusivamente en el aire. El hidrégeno en el agua y -
en la corteza sélida del globo y el silicio y el aluminio se
hallan exclusivamente en esta Gltima. Es bien sabido que el
oro,~-la plata y otros metales de interés usual, se hallan —-
acumulados en ciertos puntos que se llaman yacimientos, y =
también es bien sabido que el cloro, (uno de los dos compo-~
nentes esenciales de la sal comln) se encuentra casi exclu-
sivamente en el agua de mar y ademé&s en los llamados yaci- -
mientos de sal gema. Si prescindiendo de estos detalles, -
cuya extraordinaria importancia para la vida préctica es --
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svidente, se trata de formar una imagen de las canridades de
los diferentes elementos que por término medio existen en la
naturaleza, se llega a2 un resultado muy sorprendente, En la
corteza terrestre, cuya Mmasa total es muy superior a la dg -~
la atmbésfera v a 1la de los mares y lagos de la tierra, solo~
existen en gran cantidad, hasta una profundidad de unos 16 -
km., el oxigeno,el silicio y el aluminio. Las cantidades de
estos tres elementos swran el B2.34 de los Atomos y el 87% -
del peso total. Todos los dembs elementos s& distribuyen el
resto, predominando también en este caso {si se calcula el -
porcentaje atémico) fnicamente hierro, calcio, sodio, pota--
510, magnesio e hidrbgeno, que existen en proporcién supe- -

rior al 1%. Todos los demés elementos juntos no llegan a su
mar un 1%.

Be v que el elemento del gue depende principalmente-
la vida sobre este planeta, es el carbono: que los elementos
en los que se basa la cultura técnica, tales como 1los meta—-
les mhs usuales, a excepcidn del
el elemento que desde hace siglos
mas que ningln otro, el oro, solo
cundario en el sistema terrcestre.

nierrp, y finalmente gue -
ha preocupado al hombre -~
desempefia un papel muy se.

%e conocen al presente 105 elementos 88 han sido en--

contramos en la naturaleza y el resto ha sido sintetizade ar

tificiaimente. Es mls importante, sin embargo, la aprove—-
chabilidad que la abundancia.

Por ejemple el U es 10 veces mis abundante que el Hg-
o 1la plata pero sin embargo no es ficil encontrar depbsitos-

donde se haya concentrado naturalmente sino que esth sumamen
te d&ifundidoe,

A continuacidn vienen dadas las cifras correspondien-

tes a 105 tantos por ciento atdmicos, de los elementos mhs -
abundantes distribuidog en la corteza terrestre:
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1.- 0 52.32 4.--A1.5.53 7.- Ca 1.48 10.- Ti 0.22 13.- Mn 0,03
2.- H16.95 5.- Na 1.95 8.— Mg 1.39 11.- C 0.14 14.- N 0.03
3.- 81 16.67 6.- Fe 1,50 9.- K 1.08 12.- P 0.04 15.- S 0.03

Como se infiere de estos datos, del nUmero total de -
los atomos que constituyen la corteza terrestre, incluyendo-
las tres envolventes: la atmbsfera, la hidr6sfera y la litbs
fera, un 99% est& constituido solo por 15 elementos, corres-
pondiendo s6lo un 0.6% a todos los restantes elementos jun--
tos.

En condiciones normales son gaseosos solo el H, O, F,
Cl y los gases inertes, esto es, los elementos situados en -
la parte superior derecha de la tabla periédica. Liquidos,-
“en condiciones normales, son el Br y el Hg., Por causa de su
facil subenfriamiento, a menudo se obtienen en estado liqui-
do el Cs (T.£ + 28°C) y el Ga (+ 30°C). Los restantes ele--
mentos en condiciones habituales son sélidos.

En estado libre los elementos, en su gran mzyoria, —-
presentan un aspecto metélico, con reflejos de blanco argen-
tito a gris obscuro: esto se refiere no solamente a los meta
les tipicos, sino también a una serie de no metales: C (gré—
fito), Si, As, Se y Te. Son muy pocos los elementos que, —-
presentando acento metélico, tengan otros matices, asf, el -
cobre tiene un color rojo; el oro, amarillo; el Bi unos re--
flejos rojizos; el Pb, azulados; el I, violetas negruscos. -
Entre los elementos que no tienen aspecto metilico, el S es-
de color amarillo, el F, amarillo verdoso muy p&lido, el C1,
verde amarillento, y el Br, pardo rojizo. Son incoloros H,-
N, O y los gases inertes; de los elementos sblidds, sélo el-
fésforo (el blanco) y el carbono diamante. De lo dicho se -
infiere que todos los elementos de los perfodos 4-7, presen-
tan un aspecto met&lico, con excepcibn del bromo y de los ga
ses inertes.
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De los elementos sblidos solo el fésforo y el carbono
diamante no lo presentan.

Algunas propiedades fisicas, como el radio atbmico la
temperatura de fusién, el peso especifico, la dureza, etc.,-
estén relacionados con el tipo de la red cristalina y estric
tamente hablando, solo pueden ser equiparadas cuando los en-
rejados cristalinos de los elementos considerados son el mis
mo tipo.

Durante las primeras etapas de su formacién la Tierra
estaba en un estado de fusién y los elementos mis abundantes
eran probablemente 0, Si, Al, Fe, Ca, Na, Mg, Ni, S. Al en-
friarse la tierra la gran mayoria del hierro y niquel se hun
dieron hacia el centro y se formb una capa liquida de silica
tos de Mg y sulfuros de hierro alrededor., Un enfriamiento -
posterior causb la cristalizacién de estos silicatos (olivi-
nos) aislando térmicamente el corazén interno y formando el-
manto, contribuyende a mantener liquido el corazén externo.-
Un tercer enfriamiento provocd la formacibn de la costra o -
corteza con elementos mAs ligeros v mis ricos en metales al-
calinos, calcio y aluminio.

La consolidacién de estos materiales tuvo lugar y se-
diferenciaron las dos capas siguientes.

a) Rocas ligeras como granitos y aluminio, silicatos-
(densidad 2.7 con 70 % de §iOp, siendo AlpO3 el --
elemento siguiente en abundancia).

b) Rocas pesadas como los basaltos (densidad 2.9-3.0-
con 45 % de 5i0, y con Mg0 como segundo componen--
te).

Corrientes de conveccién y movimientos telfiricos fue-
ron las causas de continuas rupturas y recomposiciones de la
costra, por lo que aunque la mayoria de la corteza wvisible -
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esté compuesta de granito, existen afloramientos claramente-
producidos por rocas de capas més profundas con composicio--
nes de basaltos.

La corteza terrestre finalmente ha sufrido una serie-
de transformaciones mediante erosiones por agua, COp, aire -
desintegrando 1las rocas originales y produciendo material -
que es acarreado por las corrientes y sedimentado posterior-
mente en aguas tranquilas, constituyendo 10 que se conocen-
como rocas sedimentarias. Estas rocas originalmente compues
tas de materiales sueltos, al sufrir las presiones externas-
del material que se acumulaba sobre ellas se compactaron pro
duciendo sales, calizas y areniscas. Constituyen el 5 % de-
la corteza y son la fuente principal de wvenas explotables.
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OCURRENCIA DE LOS ELEMENTOS

Metales cuya posicién en la tabla redox es arriba de-
la del hidrégeno rara vez se encuentran en forma nativa en -
la naturaleza mientras que los que ocupan posiciones inferic
res a menudo se presentan asi. Otra generalizacibn Gtil es-
que los compuestos naturales generalmente, si se encuentran-
en la corteza, deben tener una solubilidad muy baja en agua-
para poder haber resistido el intemperismo.

Los compuestos m&as solubles han sido naturalmente - -
arrastrados a los mares o los lagos.

Y finalmente constituyen los lechos salinos de lagos-
o0 mares interiores desecados. Los compuestos naturales de -
composicién definida y constantes fisicas iguales se llaman-
minerales y si son econbémicamente explotables reciben el nom
bre de menas. E1l material de relleno sin valor que general-
mente acompafia a los minerales valiosos se llama ganga.

Los silicatos minerales al presente tienen poca apli-
cacién para obtener elementos que los constituyan, a menos -
que €1 o los elementos acompaliantes sean de reconocido valor,
por ejemplo berilio, micas litiferas, zircén.

De los océanos se obtienen actualmente parte de los -
iones que constituyen sus sales, ya sea en forma de compues-
tos como el NaCl, ya en forma elemental como bromo, magnesio
y yodo,
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USOS DE LOS PRINCIPIOS FISICOQUIMICOS EN LA EXPLICACION
Y PREVISION EN LA OCURRENCIA DE LOS ELEMENTOS.

Una de las cantidades mhs importantes asociadas con -
una reacciétn quimica es el cambio de calor que acompafia a la
reaccién. Al incorporar los cambios de calor a las ecuacio-
nes escritas para incorporar reacciones, se llega a 1o que -
se conoce como ecuaciones termoquimicas. Estas ecuaciones -
pueden usarse para calcular la cantidad de calor desprendido
o absorbido cuando se consume © se forma una cantidad dada -
de sustancia reaccionante o de producto.

Ejemplo: Usando la ecuacién siguiente, calcular:

2 HgO __A___> 2Hg + O,

a) La cantidad de calor absorbido cuando se descampo-
nen 3.84 moles de 6xido merctrico.

b) La cantidad de gramos de mercurio producidos por -
adsorcifén de una K caloria.

Solucibn:

a) El problema consiste en convertir moles de HgO en-
Kcal. de calor absorbido.

El factor de conversién viene dada por la ecuacién:
2 moles HgO aproximadamente igual 43.4 Kcal,
por consiguiente, la cantidad de calor absorbido =3.84 moles

43.4 Xcal
—_— = .3 K
de HgO x 2 moles Hg0 83.3 Kcal
b) Para establecer una relacibn entre la cantidad de-
calor absorbido y el ntmero de gramos de Hg forma-

dos, ternemos la siguiente ecuacién, que relaciona-
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el calor absorbido con las moles de Hg:
43.4 Kcal aproximadamente igual 2 moles Hg

Pero como 2 moles de Hg pesan 2 x 200.6 g = 401.2 g,-
el factor de conversién buscado, ha de ser:
=

43.4 Kcal 401.2 g Hg

Nam. de gramos de Hg formados = 1 Kcal x — 401.2 g H =9,24g
43.4 Kcal Hg

Las ecuaciones termcquimicas se asemeja en muchas de-
sus propiedades a las ecuaciones algebriicas ordinarias. Por
ejemplo el cambio térmico en una reaccién es directamente -
proporcional a las cantidades de reaccionantes o de produc--
tos, se deduce que ambos miembros de una ecuacién termoquZmi
ca pueden multiplicarse por el mismo factor sin que se afec-
te su validez. En particular 2 ecuaciones termoquimicas pue-
den sumarse o restarse para obtener una tercera ecuacibdn - -
igualmente vélida, el siguiente ejemplo ilustra como pueden-
usarse las relaciomes para calcular cambios de calor en r=ac
ciones en las cuales la medicibén serfia dificil si no imposi-
ble.

Ejemplo: Calcular el cambio de calor en la formacibn-
del compuesto orgénico CsHyg ( n-pentano ) a partir de los -
elementos:

3C) * SHyg) T Sy (a)

Aunque esta reaccidén no puede efectuarse en el labora
torio, se pueden medir los cambios térmicos en las siguien--
tes reacciones:
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Colia(1) * 80y(g)y =P 500y * 6 HO,y +837Xcal (v)

\C(S) * () — 3 (g) + 94%Xcal (c)

Hae) V2 O%g) T B (1) + 68%cal (d)

Mostrar como la informacidén dada por las ecuacionss -
termoquimicas b, ¢ y 4@ pueden usarse para calcular el cambio
de calor correspondiente a "a'l.

Solucifn: se procede exactamente como si se tratara -
de ecuacionss zlgebré&icas; nuestra meta es combinar b,c y d,
de tal manera que s2 llegue a "a". Para hacerlo serf conve-
niente empezar con b y eliminar COp y Hp0, de los cuales nin
guno aparece en a. Para eliminarse €0y solo es necesario —-
multiplicar ¢ por 5 y restarla de b:

(v): C.H 12(1) 8 02(9) —_—3 5 cnz(g) + 681 0(1) +837 Kcal

5x (c): 5 c(s) *502(9) —3 5 coe(g) +470 Xcal
Resta: CSH12(1) +302(g) -5 C(s) e 1120(1) +f‘;67 Leal
(e)

Para eliminar el agua de la’ ecaac:.én e, se multiplica
d por 6 y se resta:

(e): CH 12(1) + 302(9) -5 c(s) —) 6 Hzo(l) + 367 Keal

6 x (d): 6H,, (q) + 302(g) —3 6 X 0(1) + 408 Kcal
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R : CH - 6H -5¢C : + 41 Kcal
estat o) ~ Fag) T %) T .
t: CH _, 1 Xecal 6H C
o Osflipr) T4 TRl =2 Siyg) * 3 5

invirtiendo se obtiene la eciiacién termoquimica que se busca
ba,

La cantidad de calor absorbido en una reaccién quimi-
ca o desprendido, puede calcularse a partir de los calores -
de formacibn de los compuestos que intervienen en la reac- -
cién.

El calor de formaci6n (Hf) de un compuesto se define-
como la cantidad de czlor absorbida por mol cuando se forma-
el compuesto a partir de las substancias elementales. Los -
calores de formacibn pueden aplicarse también al c&lculo de-
cambios té4rmicos en reacciones en que intervienen mis de un-
compuesto. Se puede demostrar que la cantidad de calor ab--
sorbido en una reacci6tn es igual a la suma de los calores-
de formacibn de los productos, menos la suma de los calores-
de formacibn de las substancias reaccionantes.

Calor absorbido = X Hf productos - LHf reaccionantes

Toda substancia elemental que toma parte en una reac-
cibn se omite al hacer estas sumas, pues el calor de forma--
cibtn de un elemento es, por conwvenio, igual a cero.

Ejemplo: Con valores tomados de tablas, calcular los-
cambios térmicos para las reacciomes siguientes:

a) 2»49012(5) + oz(g) —_ 2MgO(s) + .2012(9)
b) CBHB(Q) + soz(g) — 3002(g) + 4H20(1)
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Solucibn:

a) La cantidad de calor absorbido, es la diferencia -
entre el calor de formaciftn entre dos moles de Mg0 y el ca--
lor de formacién de dos moles de MgCl,.

Calor absorbido igual a 2 Hg Mg0 - Hf MgCl = 2(-143.8 Kcal)
-2(-153.4 Xcal)
= - 287.6 Kcal + 306.8 Kcal = + 19.2 XCal

o también: aMgClz(s) + 02(9) + 19.2 Kcal —> 2M90(s) +2012(9,)

b) Por el mismo “procedimiento:

Calor absorbido = 3 HF CO.,., +4 Hf HO - Hf CH
2(g) 27(1) 3 8(q)
= 3(-94.1 Kcal) + 4 (-68.3 Kcal) - (-24.8 Xcal)
= =531 Kcal

Se deduce que se desprenden 531 Kcal para la reaccién
escrita, en esta forma:

CH + 50 ~—3 3 CO +4HO + 531 Kcal
3 8(q) 2(g) 2(g) 2 (1)

La cantidad de calor desprendido en una reaccién pue-
de determinarse en un aparato llamado calorimetro. Las subs
tancias reaccionantes pueden ser gases, liquidos o sb6lidos.-
La reaccidén se inicia por un medio cualquiera adecuado; para
muchas substancias reaccionantes gasedsas es suficiente un -
alambre calentado eléctricamente. E1 calor desprendido en-
la reaccibn elevari la temperatura del calorimetro. Se mi-
de cuidadosamente este aumento de temperatura; conocida la -
capacidad calorifica del calorimetro y la del agua conteni-
da, se puede calcular la cantidad de calor desprendido en la
reaccién. La capacidad calorifica del calorimetro puede de-
terminarse por medio de la medicifn del aumento de temperatu
ra del mismo cuando se efectfia en el aparato una reaccibn --
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que desprenda una cantidad de calor conocida.

Ejemplo: Se ha hallado que cuando reaccionan con clo-
ro en una bomba calorimétrica 1.008 g de hidrb6genc, la tempe
ratura sube de 25.00°C a 29.24°C. El calorimetro, cuya capa
cidad calorifica es de 210 cal/°C, contiene 5.00 Xg de agua,
calcular:

a) La cantidad de calor desprendido.

b) E1 cambio de calor para la.reaccién:
H + Cl ——-) 2HCY
2(g) 2(g) (9)

Solucibn:

a) El calor desprendido en la reaccién fue absorbido-
para elevar la temperatura del agua y del calorime
tro. Esto es: '

Calor desprendido por la reaccién = calor absorbi
do por el agua + calor absorbido por el calorime--
tro (esta ecuacién desprecia la pequefia cantidad -
de calor absorbida por el 4cido clorhidrico forma-
do en la reaccién). Para calcular el calor absor-
bido por el agua, recordamos que se necesita 1 cal
para subir 1°C la temperatura de 1g de agua. E1 -
calor absorbido por 5000 g al pasar de 25a 29.24°C,
un aumento de temperatura de 4.24°C, ha de ser:
5000 g x 4.24°C x _1_%9_0_;;3_1_ = 21 200 cal
Como la capacidad calorifica de la bomba es 210 cal/°C
y su temperatura, lo mismo que la del agua, ha aumen{:ado - -
4,24°C, ha de haber absorbido:
210 cal

4.24 °C x ————— = 890 cal
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Por consiguiente, calor desprendido = 21 200 cal + 890 cal

22 100 cal

b) Se ha visto que la reaccibn de 1.008 g, exactamen-
te medio mol, de Hp con cloro desprende 22 100 ca-
lorfas. Para una mol de Hp la cantidad de calor -
desprendido ha de ser de 44 200 cal o de 44.2Kcal.

+ Cl e 2HCl(g) + 44.2 XKcal

%2(q) 2(q)

Ciertas reacciones pueden efectuarse de tal manera --
que se desprendan o absorben cantidades de energia en una --
forma distinta que el calor. Con frecuencia se produce o -
consume energia mechnica o eléctrica. A veces, como en la -
detonacibn de un explosivo, el cambio de energia es especta-
cularmente manifiesto., En otros casos el cambio de energia-
es menos evidente. Muchas reacciones espontaneas pueden ser
vir para gererar erergia eléctrica; ciertas reacciones no es
ponténeas pueden producirse por absorcién de energia eléctri
ca.

Algunas reacciones esponténeas, notablemente entre hi
drégeno y cloro, pueden iniciarse por absorcién de luz.

1 1
H + . ¢l —— HCL + 22 Kcal
— "2(g) T —— "T2(g) (9)

2 2

En unos cuantos casos, la absorcibébn de energfa lumino
sa puede producir una reaccién no esponténea; la fotosinte--
sis es el ejemplo mAs importante de este tipo de reaccibn.-
La luz visible, absorbida por el pigmento verde de las plan
tas, clorofila, permite se efectue una reaccién endotérmica,
no espontérea, cuyo efecto total puede representarse por la-

ecuacibn:

6 coz(g) + 6 H20(1) + 673 Kcal —3) C6H1206(s) +6 Oz(g)
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Cualquiera que sea el mecanismo de una reaccién Ffoto-
quimica, se halla en general que la reaccibén de la radiacién
de alta energia (baja longitud de onda) es la mhs efectiva;-
la radiacién ultravioleta { 2 = 100 a 4000 Ad) es mas produc
tiva que la infrarroja.

La ciencia de la termodinimica quimica considera los-
cambios de energia desde el punto de vista de las substan- -
cias que. participan en la reaccién. Insiste de modo espe--
cial en ciertas cantidades que son independientes del camino
seguido para efectuar la reaccidn, esto es, dependen solamen
te de la naturaleza y los estados de las substancias reaccio
nantes y los productos. Entre estas cantidades termodinfmi-
cas figuran:

1.- El1 cambio de energia interna, AE que representa-
la cantidad total de energia absorbida .en una re-
accién.

2.- E1 cambio de entalpia, AH, que puede medirse por
la determinacién de la cantidad de calor absorbi-
do cuando se efectfia una reaccidn directamente a-
presién constante. El cambio de entalpia se cal-
cula facilmente a partir de datos de calores de -
formacién. Como se indicé anteriormente, la can-
tidad de calor absorbida en una reaccién puede ob
tenerse restando la suma de los calores de forma-
cibn de las substancias reaccionantes de la suma-
de los calores de formacién de los productos, Se
deduce que An puede obtenerse en la forma exacta
mente. Esto es:

H= - 2 Hf = calor absorbido -
a Tue productos z reactivos cator absorbi . en
la reaccibn

( Ty P constantes).



EJEMPLO:
Calcular ODH para la reaccién:
Fe O + 3C0,  ~—» 2Fe, \ + 3C0 25°C, 1 atm)
2°3(s) (9) (s) 2(g) ( !
Soluciébn:

Hf Fe O = -196.5 Kcal, Hf CO = =26.4 Kcal,
2°3(s) (9)
Hf CO = -94.1 Kcal
2(9)
Aplicando la reaccibn antes propuesta tenemos:

A 0,)

3 HE CO, - { 3Hf CO + Hf Fe,

- 282.3 Kcal - { -79.2 Kcal - 196.5 Kcal ) =-6.6 Kcal

it

Lo mismo que AE en una reaccién quimica representa -
la diferencia entre las energias internas de productos y re-
activos, AH representa la diferencia de entalpia entre pro-
ductos y reactivos. Un valor positivo de AH representa o -
corresponde a una reaccién en la cual la entalpia de los pro
ductos es mayor que la entalpia de las substancias reaccio--
nantes. En cambio si se encuentra que AH es negativo, se de
duce que los preductos han de tener una entalpia menor que -
la de las substancias reaccionnantes, Por ejemplo, el valor
de AH = 22,1 Kcal para la reaccién:

- 1 : o
> H2(g) + 012(g) _ H 01(g) (25 °c,.1 atm)

Se puede interpretar que significa que la entalpia de
una mol de HC1 es 22.1 Kcal menor que la entalpia total de -
medio mol de hidrégeno y media mol de cloro. Esta disminu--
¢ibn de entalpia es, lbégicamente, numéricamente igual a la -
cantidad de calor desprendido en la reaccién: el desprendi--
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miento de calor ocurre a expensas de una disminuciébn de en--
talpia.

La entalpia de una substancia al igual que su energia
interna, tiene un valor fijo a una presibén y una temperatura
determinadas. Esto quiere decir que el cambio de entalpia,-
AH, 1o mismo que el cambio de energia interna, AE, es inde
pendiente del camino seguido para efectuar la reaccién.

Cualitativamente, se puede interpretar el cambio de -
entalpia en una reaccién en términos de las fuerzas relati--
vas de los enlaces que mantienen unidas las particulas en -
los productos y en las substancias reaccionantes. S5i estos-
enlaces son mis fuertes en los reactivos que en los produc--
tos, ha de absorberse calor para efectuar la reaccién, vy AH
es positivo.

A la inversa, si los enlaces que mantienen unidas las
particulas en los productos son més fuertes que los que han-
de romperse para disociar las moléculas de los reactivos se-
desprende calor y AH es negativo.

3.- E1 cambio de energfa libre AG, que es una medida
de la mlxima cantidad de trabajo Gtil que puede obtenerse de
una reaccién (AG = - W' ). De todas las magnitudes termo-
dindmicas, AG es quiz&s la mis importante para el quimico,-
pues su signo le permite predecir si una reacci6tn ser& o no-
esponténea a una temperatura y una presi6én determinada. E1
cambio de energia libre puede determinarse por medicién de -
la cantidad mixima de trabajo Gtil realizado cuando se efec-~
tha una reaccidén en una celda eléctrica; puede calcularse a-
partir de las energilas libres de formacibn.

4.- El cambio de entropsia, AS, que es una medida --
del grado en que una reaccién conduce a un aumento en el - -
azar o desorden. Las magnitudes AG, Al y S estén rela-
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cionadas por la siguiente ecuacién:
AG =AE - s (T = temperatura absoluta)

Esta ecuacién es particularmente Gtil en chlculos en-
que interviene la variacibn de AG con la temperatura.
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EXTRACCION DE LOS ELEMENTOS.

En la extraccifén de los elementos puros a partir de -
los minerales intervienen factores quimicos, econdmicos y mg
talfirgicos. En ocasiones, dichos factores son contrapuestos;
asi, por ejemplo, el métedo quimico mis elegante para la pre
paracién de un elemento es, rara vez, el mas barato. Por --
otra parte, el uso a que esté destinado un metal puede deci-
dir la eleccibn entre diferentes métodos. Se tratarén prin-
cipalmente los aspectos quimicos de 1la extraccién de los me
tales, tomando mayor interés en la explotacién de las carac-
teristicas quimicas que facilitan su separacién.

La extraccién de un metal a partir de sus menas supo-
ne, generalmente, tres operaciones: concentracién del mine--
ral, extraccién del metal crudo y refino del mismo. Estos -
procesos seran discutidos, a continuacién, con algunos de -~
los principales ejemplos.

Entre los ejemplos mas importantes de operaciones hi-
drometallrgicas estén:

1.- Tratamiento del mineral de sulfuro cuproso con --
4cido sulfrico diluido en presencia del oxigeno-
atmosférico para producir sulfato de cobre,

2,- Lixiviacién del mineral de plata con disolucién -
de cianuro sédico, con lo que se extrae la plata-
en forma de complejo, (Ag(CNg)) .

3.- Lixiviacibn de los minerales de. uranio con acido
sulfarico o carbonato sbdico, seguido de una puri
ficacién posterior mediante un proceso de cambio-
ibnico.

4.~ Lixiviacibn amoniacal de sulfuros que contienen -
Ni, Co y Cu, en condiciones oxidantes para formar
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los complejos aminados del metal.

5.~ Precipitacién del magnesio del agua del mar como
hidréxido.

6.- Digestién de la bauxita con sosa céustica bajo -—-
presién para extraer el aluminio soluble como alu
minato dejando como residuo los materiales insolu
bles.

A medida que se van agotando los minerales de elevada
riqueza, y han de emplearse minerales mis pobres y mis com-
plejos se hace mis necesario el empleo de las separaciones -
hidrometalfirgicas en la concentracién preliminar. Los aspec
tos cindticos de la lixiviacibén son de extraordinaria impor-
tancia, pues la desventaja principal de los métodos antiguos
es la gran lentitud de la operacién. 8in embargo, la aplica
cién de las nuevas técnicas de cambio ibnico y extraccién —-
con disolventes, mis versitiles y répidas, ha permitido el -
gran desarrollo de los nuevos procesos hidrometalrgicos.

EXTRACCION DEL METAL

El mineral concentrado debe convertirse, generalmente
en un compuesto adecuado para su ulterior reduccién al metal.
Los procesos pirometalfGrgicos, que emplean altas temperatu--
ras, son los mis ampliamente empleados para la produccibén -
del metal crudo en este caso, los factores de mayor importan
cia son los termodin&micos. Los aspectos cinéticos no han -
de tenerse usualmente en cuenta, puesto que el empleo de al-
tas temperaturas asegura que el equilibrio quimico se alcan-
ce répidamente.

Muchos 6xidos pueden reducirse directamente al metal-
(fundicién); para ello se emplea una amplia variedad de agen -
tes reductores, siendo el carbbn uno de los mAs utilizados.-
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El aluminio, silicio e hidrbgeno son otros agentes reducto--
res, que se emplean de preferencia al carbbn en el caso de -
que el metal forme un carburo al ser reducido con aquél. E1
conjunto de las impurezas se separa por adicién de un funden
te conveniente que facilite la formacibn de escorias.

En el caso de los sulfuros minerales el método més em
pleado es el de la tostacibn, que lo convierte en 6xido y és
te es reducido después a metal. E1 proceso: de tostacifn se-
para; ademis, impurezas volatiles tales como el arsénico. -
Por razones termodinAmicas es preferible para la reduccién -
utilizar un 6xido mejor que un sulfuro.

CONCENTRACION DEL MINERAL

Excepto con minerales d¢ elevada riqueza, siempre es-
necesaria esta primera etapa. El material no aprovechable -
puede separarse por un procedimiento fisico o quimico ¢ por-
una combinacibn de ambos. Los métodos fisicos incluyen los-
procesos de flotacidn y de separacidn por gravedad; en algu-
nos casos, en que el mineral contiene un constituyente magné
tico, puede aprovecharse esta propiedad para su concentra- -
cién. Los métodos quimicos son los propios de 1la hidrometa-
lurgia. Consisten en la lixiviacién del mineral en solucién
acuosa para extraer el metal requerido en forma de alguna de
sus sales solubles,
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CAPITULO III

1.- REACCIONES DE OXIDO REDUCCION.

2.- REACCIONES CON INTERCAMBIOS PROTONICOS
ACIDO BASE.

3.- REACCIONES DE FORMACION DE> COMPLEJOS.
4.- REACCIONES DE PRECIPITACION.
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REACCICNES DE OXIDO-REDUCCION,

La oxidaci6tn y la reduccibn siempre son procesos aco-
plados, una particula solamente puede ceder electrones, cuan
do éstos son aceptados simultaneamente por otras. Los elec-
trones que se pierden de una particula son aceptados por - -
otra. Este fenémemno, es el opuesto al de la oxidacibn, se -
designa con el nombre de "reduccibn".

Oxidacién = cesibn de electrones
Reduccibn = aceptacién de electrones
Proceso Redox = desplazamiento de electrones.

Las substancias que pueden oxidar a otras, aceptando
uno o mas de sus electrones, se llaman agentes oxidantes, —-
mientras que los agentes reductores son los elementos o com-
binaciones a los que pudieran sustraerse f4cilmente electro-
nes. .

Al igual que la protélisis, muchas reacciones redox -
transcurren también en forma reversible. Por tanto, un'ageg
te reductor se encuentra relacionado con el agente oxidante-
que se produce a partir del mismo por cesibébn de electrones,-
en la misma relacién que un 4cido con su base conjugada, De
la misma forma que un acido es "mis fuerte" cuanto mas facil
mente cede sus protones, una particula es un reductor podero
so y fuerte, cuando cede con mayor facilidad sus electrones,
y de la misma forma que la base conjugada de un 4cido, es —
més débil cuando cede con mayor facilidad protones este 4ci-
do, un agente oxidante es més débil cuando cede electrones -
con mayor facilidad el reductor conjugado.

En una reaccién redox participan dos pares redox exac
tamente igual que en una protélisis también participan dos -
pares:
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Red1 + Ox2 ———) 0x1 + Red2

HA + B e > BH + A”

"Indice de Oxidacidn.

Sin embargo, el transcurso de la mayoria de las reac-
ciones redox - al contrario que las de protélisis - es muy -
complicado y en muchos casos afin no se conoce bien. Por ello
la mayoria de las veces las reacciones redox van acopladas -
a reacciones complejas o de cesibn de protones. Esta es la-
razbén, también, de que muchas veces sea diffcil deducir del-
transcurso de la reaccién o de la ecuacién estequiométrica -
que la representa, dbénde y cémo son cedidos los electrones,-
o cémo se desplazan - estos en los casos en que no haya una-
cesibén total.

El indice de oxidacién puede usarse como concepto au-
xiliar que presta muy buenos servicios para reconocer las -
reacciones de oxidaciédn y de reduccibn, El indice de oxida--
cién corresponde a la carga de wn ibn, o a la carga "imagina
ria" de un 4tomo. Como durante una oxidacién se quitan, o -
alejan, electrones de un Atomo, su Indice de oxidacién debe-
aumentar (es decir, hacerse mas positivo), mientras que a la
inversa, en un proceso de reduccibn el indice de oxidacién -
decrece (se hace mAs negativo).

REACCIONES REDOX.

De la misma forma que un &cido solo cede protones a -
una base que sea mAs fuerte que su base conjugada, un reduc-
tor (una substancia oxidable) solamente es oxidada por un -
agente oxidante que sea mas fuerte que su oxidante conjugado.
Por ello, las reacciones redox se producen siempre en el sen
tido en que se formen el par de agentes oxidante y reductor-
m&s débiles.
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Si se sumerge una lémina de hierro en una disolucién-
de sal de cobre, se cobriza el hierro y la disolucibn, pre--
viamente azul, se colorea paulatinamente de color verde (io-
nes Fe2* aq):

2 2

Fe + Cu +aq -—-> Fe +aq + Cu

Si por el contrario, se introduce una l&mina de cobre
en una disolucién de sal de hierro (II), no se puede obser--
var ninguna variacién; pero si se introduce una disolucién -
de sal de plata y una lé&mina de cobre, se separa la plata y-
la disolucién se colorea de azul:

2

Cu + 2 Ag+aq --=) Cu +aq + 2 Ag

También es posible separar plata de una disolucibén de
sal de plata mediante una l&mina de hierro:

Fe + 2Ag*taq ---) Fe’tag + 2 Ag

Si se deja que actle &cido clorhidrico dilufdo sobre-
hierro, cobre o plata, se observa que solamente se produce -
hidrégeno en la reaccibn con el hierro; el cobre y la plata-
permanecen inalterados:

Fe + 2 Hq0% _-y FeZ*aq +Hy(g) + 2 HyO

Estos ensayos indican la forma en que pueden ordenar-
se también los pares redox atendiendo a la fuerza de sus ac-
ciones reductoras u oxidantes, en una serie. {véase tabla).

TABLA 30 SERIE REDOX ("SERIE DE TENSIONES")'

EO
it + e -3 Li -3,03
xt + e =) K -2,92
ca®t + 2=~ _—-3 ca -2,76
Na+ + e~ ---3 Na -2,7

Mg2t  + 2em -3} Mg -2,40
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02

8H,0*
Clp
Al
Mn0, + 8Hy0"
05 + 2Hg0
$205"
Fa

Ox
(PORMA

OXIDADA)

+ 4+ + + o+ o+ + O+ o+ o+ + o+ +

+

+ + + +

287 -
e —
2e —————

RED
(rorMA

A -1,69
se®” -0.77
Zn -0,76
s -0,51
Fe -0,44
Pb -0,13

2H)0+Hp  ~0,00

cut +0,17

Cu +0,35
408" +0,402
21 40,58
Fe?* +0,75
Ag +0,81
Hg +0,86
6H,0 + NO +0,95
oBr~ +1,07

12H,0 + Cr3* 41,30

2c1” +1,36

Au +1,38

12,0 + n®" 41,50

3HLO + O +1,90

2805" +2,05

2F~ +2,85

POTENCIAL
NORMAL

REDUCIDA)
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BALANCEO DE ECUACIONES REDOX POR EL METODO DE CAMBIO
EN EL NUMERO DE OXIDACION.

El hecho de que la oxidaciédn y la reduccién ocurran -
juntas y en la migma extensién hace posible el uso del cam—-
bio en el nimero de oxidacibén en el balanceo de las ecuacio-
nes redox. En otrag palabras, la proporcién de reactantes y-
productos en el balanceo de ecuaciones redox debe ser tal -
que el incremento total de unidades de oxidacién positivas -
deben ser iguales al decremento total en el nGmero de unida-
des de oxidacién positivas.

Ejemplo, Balanceo de ecuaciones mediante el uso del -
cambio en el nfmero de oxidacién, reaccibn de antimonio y -
cloro para formar cloruro de antimonio III.

Primero se escriben los reactantes y los productos de
1la reaccibn.

b + Cl; ---) SbCl,

Indicar el nfimero de oxidacién de cada &tomo en la -
reaccibn, recordando que los elementos en estado libre tie--
nen siempre asignade un ntmero de oxidacién de cero.

0 0 +3 ~1
b + Clp ---» SbCl3

Designacién de los cambios en el nlmero de oxidacibén-
que ocurren en la reaccibn. Se usa una flecha ascendente pa-
ra denotar un incremento en el nGmero de oxidacién positivo-
y una flecha descendente para denotar un decremento en el nf
mero de oxidacién positivo,

0 +3

Sb ---3 Sb 43 (incremento total 3 en el No.
de oxidacibn por férmula -
unitaria, Sb
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0 -1

c1, ---- =2C1 vL2 (decremento total 2 en el-
No. de oxidacién por fbér-
mula unitaria, Clp)

Para balancear la ecuacibn se debe seleccionar los nf
meros convenientes de 4tomos de antimonio y cloro tal que el
incremento total de unidades en el ntmerco de oxidacibn sea -
igual al decremento total, S8i se usan dos &tomos de antimo--
nio y tres moléculas (seis &tomos) de cloro, entonces debe—-
r&n tener ambos un incremento y un decremento de seis unida-
des en el ntmero de oxidacibn positiva.

0 +3
R Sb’ 3Ix2=6
¢) -1
012 —— 201& 2x3=6

La ecuacibén final, por lo tanto, ser&:

2sb  +  3Clp ---) 28MC1,

BALANCEQO DE ECUACIONES REDOX POR EL METODO
DE ION ELECTRON.

En el método de ibn-electréd4n de balanceo de ecuacio—-
nes de oxidaciétn - reduccién, las reacciones redox son sepa-
radas en medias reacciones, la primera reaccibén media repre-
senta el paso de la oxidacién y la otra media representa el-
paso de la reduccidn,

Ejemplo: El fierro (IL) es oxidado a fierro {III) por
el cloro. Usar el método de ibn electrbdn y balancee la si—-
guiente ecuacién: Felt + Clo --=)> Fe3* + c1~



La primera reaccién media es la oxidacién de Fe2+ a
Fe 3+
v 2+ +
Fe -—=Y Fe3
Para balancear esta primera reaccibn media en térmi--
nos de iones de carga y electrones, es necesario adicionar -~
un electrédn en el lado derecho de la ecuacién.

Fe2* .y Fedt + e
+2 = +3 -1

Para balancear la reduccifén que es la otra media reac
ci6n, la cual es para la reduccién de Clp a C1™, es necesa-
rio adicionar dos electrones en el lado izquierdo de la ecua
cién.

-——-3 217
-2 -2

En la oxidaci6tn uno de los electrones es perdido mien
tras que la reduccién dos electrones son ganados. Para balan
cear los electrones en la oxidacibén deberi multiplicarse por
dos.

3+ -
ore*? ___y o> 4+ 2

Sobre la adicién de la reaccién media balanceada los-
dos electrones de cada lado de la ecuacibn se cancelan, y la
ecuacién se obtiene quedando balanceada.

2Fe?t __y 2rt 4+ 2

Cl, + 2e  -——2) 2017

2Fe?* +c1, ----) 2Fe¥ + 2017
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Ejemplo: El ién dicromato oxida al fierro (II) a fie-
rro (III) en solucién 4cida. Balancear la ecuacifén - -
Crzof' + HY 4+ Fe?t ___y cor3t & Fe3* & Hy,0 por el mé-
todo de ibn electrén.

La primera mitad de la reaccibn correspondiente a la-
oxidacibn se balancea come se indicb.

2+ 3+ -

Fe ——-p PFe + e

La reduccién

2=

Crg07” + 2HT > 23t 4+ HO

N Por inspeccién, los siete atomos de oxigeno del - -
Cr207_ requiere ‘I4H+ para producir siete moléculas de agua.

2-
Cr,07 + 14 H' -__) 2003* + 7H0

Para balancear esta reaccién de reduccibdn en términos
de iones de carga y electrones, es necesario adicionar seis-
electrones en el lado izquierdo de la ecuacién.

c:~20$' + 14 H + 6~ —--) 2 cedt 4 7H,0
-2 +14 -6 = +6

En cuanto a que ambas reacciones involucran el mismo-
ntmero de electrones, la reaccibn de oxidacién debe ser mul-
tiplicada por seis.

6 Fe?* _=y 6 Fet 4+ e

Sobre la adicién de las medias ecuaciones balanceadas,
los seis electrones de ambos lados de la ecuacibn se cance--
lan y la ecuacibn quedari:
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6Pe 2t -——» 6 Fe3t + 6e”

2 -
Cr05" + 14H* + 6e” -——-) 2Cr3* 4+ 7 HP

Cr 2O7

2- L 14H" + 6 Fe

2 3+

oy 203t 4 g FT 4 7 HO

FROCESOS DE OXIDACION REDUCCION

Una reaccién redox es aquélla en que algunas de las -

substancias
dacién.

reaccionantes sufren cambios en su ntmero de oxi

El agente oxidante es reducido ganando electrones - -
mientras que el agente reductor es oxidado, perdiendo elec—-
trones y aumentando su estado de oxidacién positivo.

Es importante notar los sigquientes puntos:

1).-

2).-

3).-

Un agente oxidante es un aceptor de electrones,-
un reductor es un donador de electrones.

El proceso redox involucra la transferencia de -
electrones entre ambos agentes por lo que es pre
ciso que existan ambos en la ecuacibn y el ntme-
ro de electrones cedido por uno debe ser exacta-
mente igual al aceptado por el otro.

Es incorrecto decir simplemente que una substan-
cia es un reductor sin mencionar el estado de -
oxidaciétn de la substancia. p. ej. Cu® siempre-
ser& un reductor, dado que no puede tener esta--
dos de oxidacién negativas, pero cut siempre se-
r4 un oxidante o reductor dependiendo de la subs
tancia con la que reaccione. Bn otras palabras-
cualquier elemento en un estado de oxidacién in-
termedio puede ser oxidante o reductor.
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I Oxidante I, + HpSO3 + HpO : 2HI + HpS04
I Reductor I, + 5Clp + 6H,0 : 2HIO, + 10HC1

Presentacién del problema de la aleacién y su resolu-
cibn.

Estequiometria de las reacciones redox.

Todos los chlculos de reacciones redoX se basan en re
lacionar oxidantes y reductores de tal suerte que los elec--
trones perdidos por uno sean los ganados por el otro. Para -
ello los chlculos en las soluciones se hacen sobre la base -
de las normalidades de éstas o de relacionar un pesc equiva-
lente de una substancia con el peso equivalente de la otra.-
(114mese equivalente el peso que resulta de dividir el peso-
atémico o molecular entre los electrones perdidos o ganados-
en una reaccidn particular.

PREDICCION Y EXTENSION DE LAS REACCIONES REDOX.

Las tablas de potenciales normales es una lista de --
medias reacciones de acuerdo con la tendencia de los elemen-
tos a aceptar o ceder electrones. En general, a la temperatu
ra mencionada cada elemente de la tabla actuar& como reduc--
tor si su potencial normal de media reaccibn es m&s positivo
que el otro elemento de la reaccién por ejemplo, en la tabla
usada el Li/Li* ser4 el reductor mis enérgicc de todos y pro
vocard que cualquier elemento de la tabla sufra una reaccién
de reduccién mientras el propio Li se oxida a Li* mientras -
que €1 Fo/F~ se reduciz& con tanta energia que provoca que —
cualquier media reaccibn que se efectfie simultaneamente sea-
una reaccién de oxidacién.
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Mizntras mis diferencia de potencialzs haya entre las
dos medias reacciones la transformacidn serd tanto mas com--
pleta, sin embargo en muachez casos no se llega a tener 100 %
de reaccién o dicho en otras palabras aunque se mezclen can-
tidades equivalentes de ambos reaccionantes siempre quedaré-
algln remanente de los reactivos originales, ya que al ser -
usado el reductor y el oxidante su concentracibn iré disminu
yendo hasta que en la ley de acciédn de masas quede una expre
sién en equilibrio.

Se toman como ejemplo todas las medias de las reaccio
nes del permanganato en soluciones &cidas al ser reducido -
por H2803

REACTIVOS:

1.- Ej. M0  + 4EY + 3¢ MnO, + 2Hp0 = 1.70 v.
Mn0,  + 8H' + Se  Mn™T 4+ 4H0 = 1.51 v
MnOy(g) + 4H' + 2 wn*T 4+ 200 = 1.23 v
80, . + 4H' + 2  HS0, + HO = 0.17 v.

ECUACIONES PARA REFRESENTAR LOS PROCESOS REDOX

En los procesos redox complicados, acoplados con reac
ciones complejas y protdlisis, resulta frecuentemente difi--
cil establecer la proporcidn estequiométrica, es decir, ha--
llar los coeficientes por 1los que deben multiplicarse las -
£6rmulas de las substancias que reaccionan para que quedsn -
ntmeros iguales de 4tomos de cada elemento a ambos lados de-
la ecuacibdn. Sin embargo, casi siempre se logra facilmente-
el fin perseguido si se formulan primeramente las dos ecua--
ciones que representa a los pares redox que interwvienen en -
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el proceso. Sin embargo, es condiciébn previa necesaria, el -
que se conozcan los grados reducidé y oxidado del sistema re
dox, es decir, que se sepa en que i6n (complejo, o molécula)
se transforma una particula determinada cuando se reduce o -
se oxida.

Para formular tales sistemas redox se escribe a la iz
quierda la especie reducida y a la derecha la especie oxidan
te. E1 ntimero de electrones cedidos durante la oxidacién co-
rresponde a la diferencia entre los indices de oxidacién del
4tomo reducido y oxidado. Si en el transcurso de una oxida--
cibn quedan "introducidos™ en un complejo &tomos de oxigeno,
puede suponerse que estos, proceden en disoluciones Acidas -
de moléculas de agua y en disoluciones alcalinas de iones -
OH ., En el estado oxidado se presentar& el nfimero correspon-
diente de iones HY (es decir, H30+) o de moléculas Ho0.

Ejemplo:

Los iones Mm+2aq pueden ser oxidados en disolucibédn -
4cida_a iones MnOz. Se formula el sistema redox ¥n*1L
Mn-f-VII_

VII

BEn la transicién M 1T -—-) Mn*t son cedidos 5e”:

o™t > MnO, 4 5 e”

La formaci6n del complejo Mno; exige atomos de oxige
no. Por tanto, es necesario que en el miembro de la izquier
da aparezcan 4 moléculas de H,0 y a la derecha 8 iones H*. -
Pero los iones H' se combinan inmediatamente con moléculas —
H20. Por ello se puede suponer que a la izquierda actfian 12
moléculas de agua (que es lo mis correcto) o bien se escribe
a la derecha en lugar de H, H aq:

12 H0 + W®t 3 M0} + 8HO + Se”

¥ s¢ puede comprcbar que esta ecuacibn es cerrecta, tanto -
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estequiométricamente como desde el punto de vista electrébni-
co.

La ecuacidn correspondiente a un proceso redox se Ob-
tiene por combinacién de los dos sistemas redox, tanto en la
disolucibn &cida como en la disolucién alcalina, que se ve a
continuacién, de forma tal que todos los electrones cedidos-
por un par redox sean aceptados por el otro.

Los iones Cr3+aq pueden oxidarse en disolucibén alca-

lina a ion%s Cr04-. Se formula de nuevo el sistema redox -
S S
‘ o _
Cr3+ —-~-;”-g CrO4 + 3e

para los Atomos de oxigenoc se necesitan 80H . Simulténeamen-
te, aparecerén a la derecha 4H50:

8 O + Cr3* --=) Croz— + 4H,0 + 3e”

La reduccién de los iones MnOZ transcurre a través de
una serie de estados intermedios perfectamente conocidos y -
la formulacibén del sistema Mn+VII, finicamente expresa las --
particulas que hay presentes al principio y al final, asi co
mo las proporciones en peso en que intervienen en el proceso.
No se conocen en muchos casos, con exactitud el mecaniamo de
las reacciones redox.

El transcurso, muy complicado la mayorfa de las veces,
de las reacciones redox, es también el motivo de que estas -
reacciones, al contrario que las prot6lisis y muchas reaccio
nes complejas sencillas, exijan con frecuencia energias de -
activacibébn relativamente altas, de modo que a la temperatura
ambiente queden muchas veces "impedidas".

Para conocer las posibilidades y predecir lo que avan
zar&n las reacciones redox se necesita disponer de una medi-
da cuantitativa de la accién reductora u oxidante de un agen
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te de reduccién o de oxidacibn. Esta medida nos la da el "po
tencial redox", llamado también, més concretamente, "poten—-
cial de oxidacibn'.

A cada par redox se puede coordinar un dsetzrminado po
tencial, el "potencial redox", que pusde interpretarse como-
medida de las acciones reductoras u oxidantes. Sin embargo,
no es prhcticamente posible medir los potencizles aislados -
de tales pares; en todos los czz0s no pueden medirse més que
tensiones, es decir, diferencias de potencial. Por ello se -
debe establecer un punto czro arbitrario de la escala de po-
tenciales, para poder comparar el comportamiento de diferen-
tes pares redox y para €llo se ha escogido el "electrodo nor
mal de hidrégeno", es decir, un electrodo de platino platina
do, que est§ bafiado por una corriente de hidrbgeno a presibn
atmosférica y que se sumerge en un &cido que tenga (Hg0) =
1 mol/1. Los pares redox cuyas formas oxidadas actfien como-
oxidantes mis fuertes que el ién H30+, poseen potenciales po
sitivos. El potencial de los pares redox, cuyo reductor ac-
the como reducor mis poderoso que el hidrbgeno recibe por -
tanto, signo negativo. Para hacer posible una comparacién en
tre los diferentes pares redox, se mide el potencial de un -
metal (o de un no metal) en una disolucibn 1 M de sus iones-
y se designa éste como "potencial normal' E°, del correspon-
diente par redox.

El potencial redox de wn par redox caracteriza sus -
propiedades reductores u oxidantes en disolucién acuosa. - -
Mientras mas negativo es el potencial, mas fuertemente actGa
su forma reductora como agents reductor. Mientras més positi
vo es el potencial, mis fusrtemente actfia su forma oxidante-
como agente oxidante.

Una partfcula oxidable Red! solamente puede ser oxida
da por un agente oxidante Ox2, cuyo potenclal sea mis pesiti
vo que el potencial redox del par redox Red! / ox! .
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La aparicién de una diferencia de potencial entre --
"dos electrodos" se puede explicar claramente si se conside-
ran con detalle los procesos que tienen lugar en la superfi-
cie 1lfimite metal/disolucibn.

DEPENDENCIA DEL POTENCIAL REDOX CON RESPECTO A
LA CONCENTRACION,

Los procesos de aceptacibn y cesién de electrones son
reversibles. La "presibn electrbnica' que reina en un elec—-
trodo met4lico, depende, por tanto, de acuerdo a la ley de -
las masas, de la concentracibn de los iones en la disolucibn.
Cuando las disoluciones son mis dilufdas los iones met4licos
pueden abandonar el metal con m&s facilidad que cuando las -
disoluciones son mis concentradas. De aqui que el potencial-
de un metal se vuelva m&s negativo en una disolucibén mas di-
luida que en otra m&s concentrada. Los no metales que acep--
tan electrones, presentan en disolucién dilufda un potencial
m&s positivo (es decir, actdan como oxidantes més fuertes).-
El trabajo que puede realizar una corriente eléctrica es - -
igual al producto de la cantidad de electricidad transporta-
da y la diferencia de tensién (es decir, es el producto de -
la intensidad, la tensibén y el tiempo) cuando se combinan -
dos electrodos, se desplazan por cada mol nNj electrones, --
que en total poseen la cargan. £f = n . 96 486 amper‘ios/se——
gundo. El trabajo mfximo es, por tanto, N . £ . U (siendo U-
la tensi6n existente entre ambos electrodos). En las reaccio
nes exergénicas tiene un signo negativo (el sistema cede tra
bajo al ambiente).

Por tanto:

A= Ac

El caso gensral del par de oxidacién - reduccibn -
Red Ox + ne” . se obtiene:
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R.T. (0x)
—_ o
E =E° + 1n (Red)

Si se introduce para R €l valor numérico de la cons--
tante universal de los gases, y para £ el de 96486 amperios/
segundo, para T la temperaturz absoluta, y se multiplica por
el factor de transformacién para pasar de ln log, se obtiene
a 25°C,

0.059 (0x)

E=B+™ 9 "(Red)

Esta "ecuacién de Nernst" expresa la variacién del po
tencial de un electrodo con la concentracién, es decir, la -
relacién entre un potencial E y el potencial E°, que es el -
valor medido cuando todas las concentraciones o actividades-
de los participantes son = 1 mol/1. (0x) y (Red) son los pro
ductos correspondientes a las concentraciones segtn la ley -
de accibn de masas en estado oxidado, y en el estado reduci-
do, no es el nimero de electrones desplazados de acuerdo con
la ecuacibn, y 0.059 un factor que varia con la temperatura.

B Para el sistema redox Mn*z/nno; (m2+ + 12H,0
;"") MnO, + BH30 + 5e”) la ecuaci6n de Nernst es:
. (Mn07) . (Hq0") 8
E=E°+——0 Oslog, 4) (3 )
5 (Mn2+)
En un electrodo metélico o de hidrbégeno la concentra-
cién del metal sblido, o la del hidrégeno (cuando se encuen-

tra a presién constante), es constante. Por ello, la ecua- -
cibn de Nernst puede simplificarse dando:

)

Er. los electrodos de nc metalzs, en los que se produ-
cen iones negativos, la concentracién del no metal (1a forma
oxidada del par z-edox) es constante, de modo que sz cumple:

0.06 n+

E =E° + log (Me
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9:06 log (no metal ')

E =E° -

De la misma forma que la constante Acida (pKa) consti
tuye una medida de la fuerza de un 4cido (en realidad, de un
par écido/base) y expresan la capacidad de un &cido para ce-
der protones al agua, los potenciales normales constituyen -
una medida del poder reductor, o del poder oxidante de un -
par de oxidacién-reducciébn. Y de la misma forma que el pH -
(la concentracién efectiva de los iones H30+, es decir, la -
"acidez actual") depende del logaritmo de la relacién de las
concentraciones (HA ), el potencial realmente existente en -
la disolucibén de un agente oxidante, o de un agente reductor
(es decir, el poder reductor u oxidante efectivo) deinde -

.

del logaritmo de la relacibén de concentraciones o) -
e

g ’2 . s}
A E=I§.‘°+Qn06 log (x)

pH:pKa+1og(HA) (Red)

APLICACION DE LOS POTENCIAIES REDOX

PREDICCION DE PROCESOS DE OXI-REDUCCION.

E1l potencial redox, de un par redox-como medida de su
fuerza oxidante o reductora - permite hacer pradicciones - -
acerca de si puede producirse o no ccn determinado proceso -
redox, es decir, acerca de si es posible una determinada re-
duccibén u oxidacibn.

Los metales que tienen potenciales més negatives pue-
den reducir a los iones de los metales con potenciales mhs -
positivos:

Fe + Cu2+ -—==> F‘e2+ + Cu

El desprendimiento de hidrégeno de un 4cido dilufdo -

o del agua (reduccién de los iones H30+ a Hp) constituye un-
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caso especial. Todos los metales con potencial normal negati
vo deberfan dejar en libertad hidrb6geno al ponerse en contac
to con un 4cido de pH = 0 (es decir, con (H30+) = 1:

Mg + 2H0" -y Mg 4 Hy + 2HD

Sin embargo, como consecuencia de los fenbmenos de pa
sivacién o impedimento, algunos metales tales como el Ni, Cr,
Al, reaccionan con dificultad.

- La accibn oxidante o reductora de un par redox, de-
pende de las concentraciones de todos los iocnes que intervie
nen en el proceso., Particularmente grande es la influencia -
de una concentracibén que aparece en la ley de Accibn de ma--
sas elevada a una potencia. Asi sucede en muchos sistemas re
dox con la concentracién de los iones H30+. La accibn oxidan
te o reductora de un par redox de este tipo, depende mucho -
del pH. :

- La proporcién (ox)/(red) determina la accién oxidan
te (reductora). Un oxidante absolutamente puro tendria el po
tencial +; pero es imposible obtener oxidantes o reductores-
totalmente puros. Incluso las disoluciones de tales substan-
cias, analfticamente puras, contienen siempre pequefios indi-
cios de la forma reducida (o de la forma oxidada) del siste-
ma redox.

Los potenciales redox solamente permiten establecer -
predicciones con respecto a si un proceso es posible: no nos
pueden decir nada acerca de si dicho proceso tendr& lugar. -
En los procesos redox complicados en particular cuando parti
cipan gases en los mismos, se presentan frecuentemente fenb-
menos de impedimento, de modo que muchos procesos que son -
perfectamente posibles, transcurren sélo con gran lentitud -
o no se producen en absoluto.
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ALGUNAS PROPIEDADES DE 1OS ATOMOS

Las energias quimicas de naturzleza relativamente dé-
bil se expresan frecuentemente en unidades de calorias por -
mol. Los enlaces gquimicos normales y las diferencias en ener
gias de los principales niveles de &tomos y moléculas son ge
neralmente del orden de miles de calorias por mol y se expre
san en términos de kilocalorias, lo que es por definicibn, -
mil calorias. Por ejemplo las energias requeridas para sepa-
rar las moléculas de Hyp, I, y Oy dentro de los &tomos son: -
119.1, 36.1, y 104.2 kilocalorias/mol respectivamente.

Una unidad més grande es el electrén volt, que es la-
energia cinética adquirida por un electrbd4n cuando éste pasa-
a través de una diferencia de potencial de 1 volt. Un elec--
trén volt es igual a 23.06 kilocalorias por mol.

POTENCIALES DE IONIZACION

Siempre es posible separar uno o mis electrones de un
4tomo, ibn o molécula si se tiene suficiente energia necesa-
ria para hacer este trabajo. La energia minima requerida pa
ra remover un electrén de un &tomo, ibén o molécula, gaseoso,
aislado, en su estado basal, se llama potencial de ioniza---
cibn, Para unas especies dadas, la energia requerida para re
mover el primer electrén se llama el primer potencial de io-
nizacién y asi sucesivamente. El primer potencial de ioniza
cibn de los elementos varfa en relaciédn a las posiciones de-
los elementos en la tabla peribdica, como lo demuestra la fi
gura.



J
2
mAlo\\\f.
MA\I\VG
—_——

'I‘f.
%..lLf—J 1 .m

Ne

n_ 1
~ v
.
%ﬂrp
..
3
Ses
)
% .
mN@
‘ ]
MM
o [os]

n o n

( 'a*® ) ugToezTUOT Sp TeTOUSIOd JIWTag

20 30 40 50 60 70 80
Namero atébmico

10

76



77

Se observa que con excepcién del mercurio, los méxi--
mos en la curva corresponden a los gases inertes y los mini-
mos a los metales alcalinos. Estos hechos muestran que las -
configuraciones cerradas de 1los gases inertes presentan ma--
yor dificultad para desordenarse para la eliminacién de un -
electrbén, mientras que para remover un electrén solo, fusra-
de una configuracién de gas inert2, que es caracterfstica co
min de cada &tomo de los metales alcalinos, se necesitaré me
nor energia, existen irregularidades, los potenciales se ele
van gradualmente de un metal alcalino hasta llegar al gas -
inerte., Estos hechos se consideran bas&ndose en que al eli-
minar un primer electrbédn, aumenta la carga nuclear efecriva-
del i6n remanente. Se puede decir, que el Na que tiene una -
carga nuclear de 11, hasta el argbn con una carga nuclear de
18, a los 8 electrones que también estén afiadidos, se encuen
tran todos en la misma érbita externa (principal). Debido a-
las funciones radiales de onda de todos los electrones en el
mismo nivel externo son también idénticos o muy similares, -
ningtn electrbn emplea mucho tiempo entre el nfcleo y cual--
quier electrbn. Asi el grado en que estos electrones se pro-
tegen uno a otro de la carga nuclear aumentada firmemente, -
es leve. Por ejemplo, la carga nuclear efectiva para los 35-
del electrédn en el sodio es %32, mientras que para los elec-
trores S o P en el argbn es de 6.7 aproximadamente. Esta -
fuerza restringidora substancialmente mayor es la responsa——
ble de la fuerte unibén de los elactrones.

AFINIDAD ELECTRONICA

Es la cantidad de energia involucrada al aceptar uno-
o mbs elactrones, un &tomo aislado, gaseoso y nautro. En ge-
reral, es también posible unir un electrén a cualquier &stomo
ién o molécula. lLa energfia involucrada cuando esto se lleva-
a cabo se le llama afinidad electrbnica de las especies. Ge-
neralmente se representa como "A".



78

Existen afinidades negativas del electrén - esto es,-
cuando las especies afectadas "no aceptan' otro electrdn y -
debe ser forzado a aceptarlo - pero los casos de mayor inte-
rés scn aquellos donde la afinidad electrénica es positiva.-
Podemos tomar como ejemplo los diferentes Atomos de la fami-
lia de los halbgenos que tiznen las siguientes afinidades -
electrbnicas:

F(g) + e = F1 (g) A=83.5 2 kcal./mol
cl1(g) + e = cr! () A =87 EKcal./mol
Br (g) + e = B! (g) A =82 EKcal./mol
I (g) + & = I (g) A =75 Xcal./mol

Estos valores relativamente altos pueden ser atribui-
dos al hecho de que el electrédn adquiere una configuracibn -
electrénica de gas inerte. Por otra parte, para los metales
alcalinos que no unen fuertemente sus electrones mis exter--
nos, las afinidades electrénicas son muy bajas, aproximada--
mente 17 Kcal./mol para el sodio e hidr6geno y probablemente
llegue a cero para otros metales alcalinos. El berilio y el-
magnesio tienen afinidades electroénicas negativas del rango-
de -10 a - 20 Kcal./mol.

Como es de esperarse, las segundas_afinidades electré
nicas de los Atomos (por ej., 07 +e” = 02') hasta donde se-
sabe, son todos negativos. Esto es debido a la repulsién - -
electrostética del segundo electr6m por la carga negativa so
bre el ibn. Finalments, se debe observar que la afinidad - -
alectrbnica de un 4tomo es numéricamente igual al potencial-
de ionizacibn del correspondiente anibn.
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ELECTRONEGATIVIDAD

Es una medida relativa del poder de atraer electro-
nes que tiensn un &tomo cusndo forma parte de un enlace qui-
micc. Las propiedades de la electronegatividad de un &tomo-
en una molécula es diferente d:=1 potsncial de electrodo del
elemento, €l cual depende de la diferencia en la energia 1i-
bre del elemento en su estado normal y en solucién ibnica y
también es diferente del potencial de ionizacién del &4tomo y
d= su afinidad electrfnica; aunque esté relacionada en forma
general a estas propiedades. Mulliken, sefala que =1 prome-
dio de la primera energia de ionizaciébn y la afinidad elec-
trénica de un 4tomc puede ser una mz=dida de esta electronega
tividad. Para 4tomos multivalentes, el significado de estas
cantidades de energia se complican por la naturaleza de los-
estados de los &4tomos y iones y deben hacerse correcciones -
que no se discutirén en este trabajo.

Para &4tomos univalentes (hidrb6geno, halbégenos, meta--
les alcalinos) el procedimiento es vilido. Los valores de-
las cantidades de energia referidas se muestran en la Tabla-
A, considerando que la afinidad electrénica de los metales
alcalincs es cero. Se puede ver que los valores de X son -
aproximadamente proporcionales a la suma de las dos cantida
des de energia, excepto para el hidrégeno, el cual por su es
tructura electrbénica Gnica, e€s de suponer que no se compor-

te igual.

Esta y otras comparaciones se emplearon para estable-
cer el origen de la escala de electronegatividad.
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TABLA ®©AM

COMPARACION DE ELECTRONEGATIVIDADES CON FROMEDIOS
DE ENERGIA DE IONIZACION Y AFINIDAD ELECTRONICA

Enexrgfa d= Afinidad

ionizacién elaCtrénica Suma/130 X
F 429.0 98.5 4.06 4.0
(] 298.9 92.5 3.01 3.0
Br 272.1 87.1 2,76 2.8
I 240.8 79.2 2,46 2.5
H 312.0 16.4 2.52 2.1
Li 123.8 0 0.95 1.0
Na 117.9 0 .91 0.9
X 99.7 0] .77 .8
Rb 89.4 0 .74 .8
Cs 89.4 0 .69 .7

ESTADOS DE OXIDACION DE LOS ELEMENTOS

Existen tres grupos de elementos que muastran dos o -
més estados de oxidacibn, E1 primero incluye los metales ds
transicibén y en el primer perfodo largo estin el titanio, va
nadio, cromo. manganeso, fierro, cobalto, niquel y cobre. El
segundo incluye elementos del subgrupo B o del tercero. cuar
to, quinte y posiblemente del sexto grupo: indio, talio, ger
manio, estafio, plomo, arsénico, antimonio, bismuto, selenio-
y telurio. E1 tercer grupo incluye los no metalesz: nitrége-
no, fésforo, azufrz y los halbgenos. Los metales de transi-
cibn se distinguen por tener dos 6rbitas incompletas de el=c
trones en sus atomos. Por ejemplo. el elemento vanadio con -
némero atémico 23, tiene el arreglo electrénico (23)2.8.11.2.-
El par de electrones externos del nivel 4s entra ficilmente-
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er una combinacién quimica y puade perder los elsctrones pa-
ra formar el ién vanadoso V't.. Los once electreones en el -
terczr nivel se agrupan de la sigulentz manera: dos 3s, seis
3p, tres 3d. Los tres 3d electrones ‘tienen la ensrgia poten
cial més zlta en esta 6rbita y pueden perderse o compartirse
en una combinacién quimica. E1 atomo pueden dar arribz de -
uno, dcs o los tres de esta 6rbita, dando estados de oxida--
ciébr. de 3,4, ¢ 5. (En el estado mhs alto de oxidacién, los -
electrones se comparten en vez de perderse completamente; -

si el catién del vanadio tetrapositivo en solucibn acuosa -
es Vﬂ;’++ y no V++++, y el vanadio +5 forma el &cido HVO3)

E

Los elementos de transicién pueden tener casi siempre
estados de oxidacién de 2 al méximo de sus grupos; el cromo-
muestra estados de oxidacién de 2,3, y 6; manganeso 2,3,4,6,
y 7. El manganeso también pueden tener un ntmero de oxida--
cién de 1 en ciertas sales complejas. Los metales y pseudome
tales de los subgrupos B que muestran mas de un estado de -
oxidacibn se comportan de una manera diferente. Aqui solamen
te una 6rbita electrénica estd incompleta y disponible para-
reacciones quimicas, siendo ésta la 6rbita externa. lLa es- -
tructura electrbnica del estafio, con mimero atbmico 50, es -
(50) 2.8. 18. 18 y 4. los electrones en la quinta érbita -
(externa) est&n agrupados en los siguientes niveles: dos en-
5s y dos en 5p. los electrones dos 5p se pueden liberar més-
facilmente que los electrones 5s, por 1lo que el estafio pue--—
den ser oxidado por medio de agentes oxidantes a estafio dis-
positivo, por ejemplo, Sn++, SnO; Sin embargo, una oxida- -
cibn fuerte libera también los electrones 5s. Como estos dos
electrones tienen casi igual la energia potencial cuando uno
se pierde o se comparte, el otro se perder& o compartirg tam
bién, no se puede tencr un nimero de oxidacZlén intermedia de
3, solamente de 2 y 4. Igualmente, el elemento 51, antimonio,
puede tener nfimeros de oxidacibn de 3 y 5 pero no de 4; otra
vez, los dos electrones 5s pueden quedar ambos sin altera- -
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cibn, dando Sb***, o liberando (o compartiendo) juntos, dan-
do sp*tttt, m par de electrones de s en estos &tomos, Sid--
gwick los 1lambé "par inerte". Estados miltiples de oxidacién
en estos elementos del subgrupo B surgen debido a la oposi--
cibén de estos dos electrones s para entrar en una reaccibdn,-
los ntmeros de oxidaciébn encontrados son el méximo para el -
grupo y un valor 2 unidades menor.

Como en muchas reglas de Quimica, la regla anterior -
tiene excepciones. Compuestos conocidos como BiOy, SbOp, -
(NH4)2, 8bBrg, GaClp, InClp, y posiblemente CACl, en los cua
les el estado de oxidacibn del metal parece ser irregular. -
Muchas de estas irregularidades desaparecen cuando las sus—-
ceptibilidades magnéticas de estos compuestos son considera-
das. ™ o Gat podrian contener un nlmero impar de electro
nes que indicarlan que tendria que ser paramagnético, sin em
bargo, SbBr, GaCl,, In012 y CdCl, han demostrado ser diamag-
néticos. En estas substancias el metal existe en dos esta--
dos de oxidacién, en el Pb203, por ejemplo, donde un &tomo -
de plomo es +2 y el otro +4. Existen algunas excepciones en
la regla del "par inerte", por ejemplo BiO, y AsS.

5i se va el efecto del peso atbmico en la capacidad -
de oxidacién dentro de un grupo dado, se encontrari nuevamen
te una diferencia entrz los subgrupos A (elementos de transi
cién) y los subgrupos B. Como =1 pezo atbmico aumenta en el-
subgrupo A, los estados de oxidacifn m4s elevados son més es
tables; asi el ’I‘i+4 se puede reducir a Ti+3, mientras que el
70*3, HE*3 y Tn*3 son desconocidos, Cr*® se reduce mas facil
mente que Mo+6; Mn+7 es un oxidant: muy fuerte y Re*7 no lo-
2s. Por otra parte, en los subgrupcs B con peso atdmico de-
creciente, los estados de oxidacién bajos son mis estables,

sn*? se oxida muy facilmente a snt?. los compuestos -
de estafio tetrapositivo son muy estables, mientras que los -
compuestos de plomo tetrapositivo son inestables, siendo po-
derosos agentes oxidantes. En el grupo 3B, el tnico elemento
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que puede reducirse del estado +3 & +1, es el talic, ¢l més-
pesado.

El vezlor de un potencial rzd-ox depende de varios fac
tores, incluyendo potenciales de ionizacibn, energias de hi-
dratacién y naturaleza de la combinacién, por lo tanto, no -
deben considerarse de una manery rigurosa las generalizacio-
nes expuestas.

Por ejemplo, en el grupo 6 A4, Cr+6 existe en una solu
cibn 4cida Cr‘20r7, €l molibdeno + 6 y tungsteno como aniones-
similares; pero el uranio + 6 existe como catién probablemen
te UOE . No es de sorprenderse encontrar U fuera del orden,
siendo reducido mhs facilmente a + 3, que el tungsteno, aun—
que menos facil que el cromo. Sin embargo, Glen T. Seaborg,
sugiere que el uranio no es propiamente un elemento del Gru-
po 6, sino un miembro de una serie de tierras raras empezan-
do con el actinio. Omitiendo estas excepciones que son pocas,
se puede resumir las diferencias entre los grupos Ay B de -
la siguiente manera:

ESTADOS DE OXIDACION EN SUBGRUPOS A Y B

SUBGRUPQ mA" SUBGRUPO "B"
(Excluyendo Cu,Ag,Au,y Br,I)

Un elemento puede tener mu- Un elemento tiene s6lc dos es

chos estados de oxidacién. tados positivos de oxidacién.

Los nimeros de oxidacién de Los ntimeros de oxidacién de -

un elemento puede diferir - un elemento pueden diferir -

por una unidad. por dos unidades.

La capacidad de oxidacién - La capacidad de oxidacién dis
aumentada al incrementarse- minuye aumentando el peso -
el peso atbmico. atémico. -

El ién ClOS de cloro puede aceptar por coordinacién —
un 4tomo de 4 ox{genos utilizando un par de sus mismos elec-
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trones para formar un eslabén de coordinacién produciendo -
Cl0; . En este caso, el nfmero de oxidaciones siempre cam- -
bian en dos unidades al mismo tiempo. Los estados de oxida-
cibn del cloro que se conocen son -1, 0, +1, +3, +5 y +7. En
los hal6genos, los estados de oxidacibén mhs elevados se ha--
cen mis estables al aumentar el peso atémico, con excepcibn-
tebrica del ién perbromato que no existe.

No se puede suponer que el manganeso y el cloro nece-
site perder 7 electrones para adquirir el estado de oxida- -
cién de +7, pues los séptimos potenciales de ionizacibn de -
estos elementos son altisimos (119 eV y 114.27 eV respectiva
mente).

En base a esta consideracién, no hay elemento capaz -
que pueda perder sus 7e de valencia, sin embargo, se pueden-
preparar con relativa facilidad los aniones ClOZ} vy MnO:}; es-~
te hecho sblo se puede explicar mediante la teoria de com- -
puestos de coordinacién. En el caso del manganeso, éste es-
quien coordina los pares electrbnicos del oxigeno, actuando-
como 4cido de Lewis (aceptando pares electrénicos del oxige-
no).
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Se han realizado ensayos para lograr una descripcién-
completa de las estructuras electrbénicas &l MnOZr; que fuera
capaces de explicar tanto sus espectros como sus propiedades
magnéticas, empleando para ello la teoria de los orbitales -
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moleculares. Si bien se han logrado algunos resultados posi-
tivos, subsisten dificultades algunas de las cuales pueden -
ser debidas a inconsistencia propias del tratamiento emplea-
do,

Por otra parte, uwma propiedad particularmente impor--
tante del ibn perclorato e€s su poca tendencia a actuar como-
ligante en complejos. Eso hace que sea empleado con frecuen-
cia en estudios sobre la formacién de iones complejos, supo-
niéndose implicitamente que no es necesario tener en cuenta-
la formacién de percloratos complejos.

Aunque esta suposicidédn puede ser vélida en el caso de
soluciones acuosas, y muy probablemente lo es, estudios re--
cientes han demostrado que en ausencia de otros ligantes que
puedan competir con &1, el ién perclorato puede actuar como-
dador.

Si se emplea un modelo de coordinacién en donde el --
4tomo de cloro actfia como donador de pares electrbnicos, se-
puede explicar su comportamiento (estado de oxidacién +7) de
una manera mis objetiva y clara, aunque expuesta a restric--
ciones y criticas con respecto a la naturaleza de los enla--
ces en los complejos de las teorfas del campo cristalino, Or
bitales moleculares y del campo ligante, que no se estudia--
ré&n en este trabajo, pues requieren un estudio profundo adi-

. cional.

ESTADOS DE OXIDACION DEL MANGANESO

El manganeso forma compuestos teniendo estado de oxi-~
dacidén positiva de +2, +3, #4, +5y 47. Los estados mis ba-
jos son basicos, el +4 atmosférico, y los tres estados més -
altos, 4cidos. Existe evidencia de +1, cuando forma comple-
jos de cianuro, por ejemplo, KsMn(CN)g., Los potenciales de-
oxidacién reduccibn referidos a varios estados se resumen en
los siguientes diagramas.
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SOLUCION ACIDA
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Un ntmero importante de relaciones en la quimica del-
manganeso puede estar correlacionado con estos valores:

I6n manganico Mn, es inestable, atn en concentracio--
nes bajas en relacién a la descomposicibdn: oMn T 4 2Ho i.::?
Mn** + MnO, + 4H', la naturaleza electropositiva del manga
neso la hace altamente reactiva hacia agentes oxidantes, -
Las reacciones principales para el manganeso son:

3Mn + 20, = Hn304 En aire caliente
Mn o+ 2H" = Mn*T 4+ H
Mn + 2H,0 = Mn(OH), + Hy Lentamente en frio
Mn + Xo = MnX, X=hal6geno. Fp también
da MnF,
Mn + S = MnS Calentados juntamente
3Mn + C = Mn3C Temperatura elevada. Con el
S8i forma MnSi y Mn,Si
10Mn  + 3N, = 2Mnglg

2Mn  + 4KOH + 303 = 2KkMnO4 + 2Hp0 En Np a 1200°. Con f6sforo
forma MnsPp y MnP
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El renio es menos electropositivo que el manganeso y-
no es oxidado tan r4pidamente por agentes oxidantes débiles,
pero agentes oxidantes moderadamente fuertes siempre lo con-
ducirén al pre-renato. Por reaccidn directa con los elemen-—-
tos metélicos el renio forma RepO7, ReFg, EeCl,, ReBry y -
ReS,, el tegnecio no es oxidado por el HC1,

RED-OX DE COBRE Y MANGANESO

OBJETIVO: Demostrar la oxidacién del Mn+2 a Mn+7 y la
reduccién del Cu*? a Cu®, mediante una electrflisis.

MATERIA: Solucién A, (CuSOy, MnSO4), celda, fuente de
poder, electrodos de platino.

PROCEDIMIENTO: La solucién A se prepara a partir de -
una muestra de cupro-manganeso (30% MnSO,, 70% CuSO4) hacién
dola reaccionar con HNOj y diluyéndola con Hp0 destilada. Se
vierte la solucibn A en la celda, de manera que tenga contac
to con los electrodos de platino y se hace pasar una corrien
te aproximada de 2 voltios.

OBSERVACIONES: Se producen los siguientes fenbémenos.

1ro.- Fenbmeno.- Depositacién catédica de Cu a bajo
voltaje.
2do.~ Fenbmeno.- Al subir el voltaje a + 1.5 volts

cambia el color zzul de la solu-

cibn a violeta en la zorny anbdi-
ca.
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REACCIONES:
MO, + BH' + Se7 ———-d y Ma*? 4+ 4H0 E° = 1.5V
< ______
cut? 4+ 2e” ool » cu° E° = 0.337 V
( _____

PEROXIDO DE HIDROGENO COMO AGENTE REDUCTOR

El perbxido de hidrégeno puede también actuar como -
agente reductor.

1).- Oxido de plata puede ser reducido a plata:

2).- E1 ferrocianuro 4cido es oxidado por el Ho0p a ferri--
" . cianuro, pero la reduccibén toma lugar cuando el perdxi-
do de hidrégeno es adicionado al ferricianuro alcalino:

2K,Fe (CN)g+ 2HCL + Ho0p —--) 2KgFe (CN)g+2KC1 + 2H,0

2K4Fe (CN)g+ 2KOH + HpOp ---) 2K4Fe (CN)g+2H,0 + O,

3).- E1 permanganato en solucibn &cida es reducido répidamen
te en la siguiente forma:

2KMnO, + 3HpS0, + 5HoO —--) KpSO4 + 2MnS04 + 50, + BH0

Esta reaccibén puede ser investigada usando un aparato
como se describe en el siguiente esquema:
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«~ | Electrodo
—_|de plati
- ="—|no

KMnOgq Ho0o

Perbxido de Hidrbgeno como Agente Reductor

Electrodo
de platino

Se colocan soluciones molares de permanganato y acido
sulfrico dilufdo (molar) en un vaso y en el otro, agua oXi-
genada y &4cido sulflrico dilufdo. El puente == llena con 4ci
do sulffirico diluido.

Cuando se cierra el circuito el galvanbmetro muestra-
que los electrones fluyen externamente del electrodo al vaso
de solucién de permanganato. Se desprenden burbujas de oxige
no gaseoso del electrodo en la solucién de agua oxigenada pe
ro no del otro electrodo, efectuindose las siguientes reac-~
ciones en los electrodos:

Op + 2H" + 27 ———y Hy0,; E° = +0.682V
€

MnO, + 8H' + S5e” 2——? Mn*2 4 4H0;EC= + 1.5V

Por consiguiente, la reaccién total puede ser repre--~
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sentada por la ecuacibn:

2Mn0) + 5H)0, + 6H" ~=> am*® 4 8HO + 50,

Una interesante variacién del experimento anterior -
consiste en usar un electrodo de cobre y Acido sulffirico di-
Iuido en lugar del electrodo de platino y permanganato.

Cuando se cierra el circuito, la solucibdn en el vaso-
de cobre se consume gradualmente sin ninguna sefial de oxige-
no liberado. En este caso el agua oxigenada estd actuando co
mo un agente oxidante y se pueden representar los cambios en
los electrodos con las siguientes ecuaciones:

cut? 4+ 22 > cw E°

+0.337 V

H0, + 2H + 2% == 2H,0 o

+1.77 V
2 2 €&~

REDUCCION DE DICROMATO DE POTASIO CON ACIDO SULFHIDRICO

OBJETIVO: Demostrar la accibn reductora del &cido -
sulfhidrico sobre el dicromato,

MATERIAL: FeS, HpS04 dilufdo, X,Crp0 acuoso, cémara-
generadora.

PROCEDIMIENTO: En la cémara generadora se vierte el -
contenido de 5g de FeS, H2504 dilufdo en el goteroy KpCrg0g=
naranja claro acuoso; en la cémara receptora se vierte un go
tero lleno de H2804 dilufdo. Se corre el Acido arriba del -
FeS.

OBSERVACIONES: Lo primero que se libera del gas es el
aire, sin cambiar el dicromato. Después el HpS cambia la s¢
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lucién naranja a verde (Cr*3)
REACCIONES:
A) FeS + HpSO0p ---) FeSO, + HyS
B) 3H,S + 4K Cr 07 + 13Hp804 —-) K Cr 0, + 4Crp(80,4) 5 + 4K 580,

Cr20§2 naranja se reduce a verde (Cr™3)

REDUCCION DEL PERMANGANATO DE POTASIO CON ACIDO SULFHIDRICO

OBJETIVO: Demostrar la accién reductora del HoS so--
bre Mnoa acidificado.

MATERIAL: H,S gaseoso (se puede preparar con 4cido -
clorhidrico y pirita en un sulfhidrador) KMnO4 cémara genera
dora.

PROCEDIMIENTO: El1 mismo que el anterior.

3 REACCIONES: El1 permanganato violeta es reducido a -
Mn"“ (rosa palido)

5H,S + 2KMn0, + 3HpS0 ----) KpSO4 + MnSO4 + BH0 + 5 5

Violeta Rosa
P4lido

SULFURQ DE PLOMO MAS AGUA OXIGENADA

OBJETIVO: Demostrar la restauracidtn de pinturas enne-
grecidas por el PbS.

MATERIAL: Acetato de plomo acuoso, 3% de perbxido de-
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hidrégeno, celda, agitador, NasS Acuoso y Ho80, diluido.

PROCEDIMIENTO: A 50 ml de agua se le adiciona 8 gotas
de acetato de plomo y NasS acuoso respectivamente, deblendo-
formarse un ligero precipitado negro, de no ser asi, se afia-
de m4s cantidad de los dos reactivos, Con ésto, se llenan -
2/3 de la celda.

a) Agitar

b) Dentro de una“celda adicionar una gota de HpS0, di
luide mbs 5 ml de Hy0, al 3% y agitar.

OBSERVACIONES:

a) E1 PbS negro se precipita en el fondo de la celda

b) En la otra celda el PbS se disuelve parz formar -
PbS0, blanco, proyecténdose mis p4lido que (a)

a) (CHy CO0)oPb + Na,§ ----) 2cm?j COONa + PbS (negro)
b) PbS + 4H0p ----) 4H,0 + PbSO, (blanco)

REDUCCION CON DIOXIDO DE AZUFRE

OBJETIVO: Demostrar la accién reductora del 80, ga--
seoso sobre KMn0; y XoCrp0g

MATERIAL: Celda, SO, gaseoso, KMnO4 acucso, K20r207 -
acuoso, tapbn para tubo de ensayo.

PROCEDIMIENTO: Viértase el contenido de los tres tu--
bos de ensayo en la celda; el tubo 2 lleno de S50, y tapado.-
Llenar el tubc 1 con KMnO4 dilufdo para dar un color violeta
transparente. Llenar el tubo 3 con K;Crp07 acuosc.
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Dentro del tubo 2 quz contiens SO0s gaseoso, afiadir 1a
mitad de la solucién del tubo 1 despufs la mitad de la solu-
cién del tubo 3.

OBSERVACTONES: E1 KMnO, acuoso decolora a Ma*? (rcsa-
claro, pricticamente incoloro) vy el L20r204 acuoso anaranja-
do cambia a Crt +3 verdoso.

a) 2KMn0, + 550, + 2H0 ----) KpS0, + 2S04 + 2H,S0,
b) KLrp0; + 350p + Hy80, ——--) K380, + Crp(8504)5 + H,0

REDUCCION CON SO,

OBJETIVO: Demostrar la acciédn reductora del SOo sobre
M0, v K20r207 .

MATERIAL: Celda, XMnO4 acuoso, K20r207 acuoso, Na2s03
HC! dilufido, agitador.

PROCEDIMIENTO: Vierta en la celda 2/3 de agua, dentro
de la celda 1, gotear KMnOj acuoso hasta obteher un color -
pGrpura claro; dentro de la celda 2, gotear K2Cr207 acuoso -
hasta obtener un color naranja oscuro. Afiadir 0.1 g de NapSO3
a cada celda y agitar después gotear 5 ml d= HC1l diluido, -
dentro de cada celda y agitar.

OBSERVACIONES: :El 505 producido en las celdas cambia
el Mn04 ptrpura a Mn*™t (incoloro, ligeramente rosado) y, el-
Cr207 naranja a Cr *3 yerde.
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REACCICNES:

2HC1  + NapS03 =--m- > MNaCl + Hp0 + 80p
2Mn0y + 5805 + 2H0 ~---i X80, + 2MnSO, + 2H,S0,
KCr 0, + 3805 + HpSOy —--—3 5504 + Crp(804)5 + HyO

PERMANGANATO MAS AGUA OXIGENADA

OBJETIVO: Demostrar la titulacién de peréxido de hi--
drégeno con una solucién tipo de permanganato.

MATERIAL: KMn04 0.1 N, H2804 diluido, 3% Hy0, , -
celda y agitador.

PROCEDIMIENTO: Viértase agua hasta la mitad de la cel
da, adicionar un gotero de HpSO04 diluido m&s 10 gotas exac--
tas de KMn0, posteriormente, adicionar Hp0p gota a gota has
ta que desaparezca el color rosa.

REACCION:
5H202 + 2KMnO4 + 3HpS0q ----> 2Mn504 + K2804 + Hpo0 + 802
CAICULOS: KMnO, 0.1 N conteniendo 3.16 g de KMnQy por
1000 ml de solucibn. Del volumen de solucién de Hp0, usado, -

calcular €l % de Hy0p en la solucién original.

OXIDACION Y REDUCCION DEL FIERRO

OBJETIVO: Demostrar la oxidacién del Fe (II) y reduc-
 cibn del Fe (III).

MATERIAL: Solucién :A:. 0.4 g de sal de- .Mohr, - -
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Fe (NH;)p (804)p 6H,0 + 4 ml 6 MHpS04 + 100 ml Ha0. KMnO, . -
acuoso, KCrp07 acuoso, KSCN acuoso, alambre de fierro y --
celda.

PROCEDIMIENTO: Llenar 1/4 partes de los tubos con la-
solucién A, mas ml de KCNS acuoso (la mezcla debe ser practi
camente incolora).

a) Afiadir gota a gota KXCry07 acuoso hasta obtener color ro-
jo en el tubo 1; al tubo 2 se le aflade KMnO4 acuoso y - -
H0, al tubo 3.

b) Poner una pulgada de longitud de alambre de fierro en ca-
da tubo y calentar un minuto.

+2
OBSERVACIONES: a) KMnOg y Hp0p, todos oxidan al Fe -
—Eonnvids VNGO +
y al Fe*3 formando despuds un rojo obscuro. FeCNS +.

b) Ei alambre de fierro reduce al fé--
rrico a ferroso, el FeCNs® rojo desaparece y la SOLUCION SE
VUELVE INCOLORA.

REACCIONES:

a) 2KMn0, + 10FeS0, + BHpSO0jy ---) K080, + 2MnSO, + BHO +
S5Fep(504) 5

..... y (Fecns)’™ (rojo obscuro)

REACCIONES RED-OX INVOLUCRANDO IODO

OBJETIVO: Demostrar las reaccicnes Red-Ox relaciona--
das con iodo HNO5 y 5203

MATERIAL: HNO, concentrado, XI 0.1IN, Na28203 0.IN, go
tero, agitadores, 3 cajas Petri (posicién horizontal) o 3 bo
tellas cuadradas de 2 onzas,
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PRCCEDIMIENTO:

a) Verter hasta la mitad KI acuoso en las 3 botellas y afia--
dir HN03 gota a gota agitando.

b) A la botella 2, afiadir gota a gota tiosulfato, agitando.
c) Finalmente, a la botella 3, afiadir tiosulfato para decolo
rar, después HNO, concentrado gota a gota.
OBSERVACIONES:
a) En todas las botellas se forman I, café.
b) El 12 se decolora.

c) E1l I, café se vuelve a formar.

REACCIONES:
6" + BH' 4+ 2NO3 ——-—- Y 3Ty + O™ + 4H,0
[ - -— .
28203 + 12 o o ) 2T + 3406

ESTADO DE OXIDACION DEL VANADIO

OBJETIVO: Demostrar lo siguiente:

Estado de Oxidacién Férmulas Nombre Color
+2 vv"  vanaposo Azul
+3 VAR VANADICO Verde
+4 (vo)**  vanapILO Azul
+5 (vo)***  vanap1Lo Amarillo claro
+5 (vop)*  VANADILO Amarillo claro
+5 (vO3)”  METAVANADATO  Incoloro
+5 (vo4)’3 ORTOVANADATO Incoloro

+ 7 (vo4)”  PEROXIVANADATO Café rojizo
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MATERIAL: 3 g de metavanadato de amonio en 50 ml de-
HpSO, 6N, 3% de Hy0p, granalla de In, 805 acuoso (obtenido -
de NapS05 + HC1l, burbujeante sobre Ho0), seis tubos testigos
y celda. :

PROCEDIMIENTO: Verter en los 6 tubos hasta 1/4, la so
lucién del vanadato swmergida en Hp0, en celda.

Tubo 1 : Aflada un poco de granalla de Zn y diluir hasta 3/4-
después de haberse formado el vt violeta.

Tubo 2 : Afiada 2-3 granallas de Zn y diluir a 3/4 después de
haberse formado el V'> verde.

Tubo 3 : Diluir a 3/4, afladir SO acuoso para formar VO'¥ -
azul.

Tubo 4 : Diluir hasta la mitad, afiadir SOp acuoso al VOt __
azul, luego gota a gota el Ho0, para formar VOrt+ .
amarillo + VOE.

Tubo 5 : Diluir el metavanadato original a 3/4.

Tubo 6 : Diluir a'la mitad, afiadir SO2 acuoso al VO** azul,-
luego afladir gota a gota el Ho0p para formar V05 -
café rojizo.
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REACCIONES CON INTERCAMBIOS FROTONICOS ACIDO BASE

CONCEPTO CLASICO DE ACIDO - BASE

El estudiante ha aprendido desde sus estudios de qui-
mica elemental que los acidos son compuestos que contienen -
iones de hidrégeno 8" o mas apropiadamente iones hidronio --
H30+ cuando se difuelven en agua, y que las bases tienen -
iones oxhidrilo OH . El proceso de neutralizacibn es por —-
tanto considerado como 1a unién de iones hidrégeno y iones-
hidréxido u oxhidrilo para formar la molécula neutra de agua,
H' + 08 -—--) H,0. Estos factores son bisicos para el con
cepto clisico de &cido-base. De cualquier modo, es ahora --
conveniente involucrar el uso de los térmicos &cido y base y
reacciones Acido-base en muchos casos en los cuales ni iones
de hidrbégeno ni iones oxhidrilos, ni la unibn de estos iones
est&n involucrados en la formacién del agua. Muchos iones y-
moléculas poseen propiedades bAsicas comparables a las de -
los iones oxhidrilo y muchas reacciones que involucran forma
cibn de sales, ocurren con diferente solventes al agua y atn
en ausencia de un solvente.

Se considerarin primero algunas de las propiedades de
los 4cidos de hidrbgeno (frecuentemente llamados Acidos pro-
ténicos) bases de hidrbxido, y sales en soluciones acuosas.-
Entonces se procederi a considerar algunos de los conceptos-
mé&s generalizados de A&cido-base.

ACIDOS FROTONICOS, BASES DE HIDROXIDO
Y SAIES EN SOLUCIONES ACUQSAS.

Propiedades de los &4cidos protbnicos en soluciones -
acuosas.

Las propiedades que son comunes a los &cidos proténi-
cos en soluciones acuosas son aquellas en que el ién hidro--
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nio se forma cuande el &cido se disuelve en agua. Aunque el-
ién hidronio se representa por el simbolo H* por convenien--
cia, es importante recordar que en realidad el ién hidrbgeno
estf siempre hidratado en solucibn acuosa. E1 simbolo H30+,-
también es una abreviacibn en el estricto sentido, ya que -
hay una reciente evidencia de la existencia de los iones -
HSOE, H70;, Hgoz » ¥ H1g05 correspondiente a la férmula gene
ral HY(H0)n

los &cidos protbnicos en soluciones acuosas presentan
las siguientes propiedades:

(1) Tienen sabor 4cido.

(2) Cambian el color de ciertos indicadores, por ejemplo el-
litmus cambia de azul a rojo y la fenoftaleina cambia de
roja a incolora.

(3) Reaccionan con los metales que estin arriba del hidrége-
no en la serie electromotriz liberando hidrégeno.

2+
ot + I oo > Zn+H2T

(4) Reaccionan con 6xidos e hidréxidos de metales formando —
sal y agua.

2HY 4+ (X17) + FeO -——-) Fe’ 4 (2017) + H,0
ot + (2C1) + Fe(OH)y -——-- y Fe?t + (2017) + 2HO
(5) Reaccionan con sales de &cidos mas débiles o 4cidos mis-

volatiles, tales como carbonatos, nitratos o sulfuros, -
para dar una nueva sal y un nuevo &cido.



(6)

(2)

(3)

(4)

100

2H* + (2C17) + CaCOj ~-—) H,C03 + Ca2* + (2017)
A

"
ti
t

Ho0 + 002

A
ot + (2017) + FeS ———oo > st; + Fe?* 4 (2017)

Sus solucionas acuosas conducen la corriente eléctrica -
porque contienen iones; son electrolitos.

Formacién de Acidos Proténicos.

Los 4cidos protdnicos pueden ser formados por unc o -
de los siguientes métodos:

Por la unidén directa de sus elementos.

H, + Cly ----) 2HC1

2
Hy + 8  ----) H,8

Por la accifn del agua sobre 6xidos de no metales
COp + H0 ----» H,CO,4
S0; + Hy0 ----) Hy80,

P40q0 + 6H,0 ----) 4H3F0,

Por calentamiento de sales de Acidos volAtiles con no vo
latiles o 4cidos de poca volatibilidad.

A
NaCl + sto4 -—> NaHSO4 + HC1

NaBr + HyPO; ---) NaHpPO, + HBr%
Por la accibén de sales con otros Acidos produciendo un -

precipitado.

+

HY +C17 + Agh + NO3 ———-) AgC1 + H' + NOj

2- - -
H* +80, +Ba®’ 4 20103 ----) BaS0, + 20" + 2010,
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(5} Por hidrélisis.

PBry + 3H,0 —---) H3PO3 + 3HBr
FCls + 4H0 --—-) H3PO, + 5HCL

(6) Por oxidacién y reduccién.

+
Hy8 + I, ---3 20" + 2I + 8
2HNO, + 2502 + HO  ——--) 2,50, + No} + wof
Propiedades de Bases de Hidré6xido en Solucién Acuosa.

Las caracteristicas m&s importantes de las bases en -
solucién acuosa es el ibn oxhidrilo. En el usc comin, el tér
mino base es frecuentemente referido a la base de hidréxido,
aungue’ como se sabe muchos otros aniones son también clasifi
cados apropiadamente como bases.

Los hidr6xidos de metales alcalinos (como potasio y -
sodio) son llamadas bases alcalinas, y aguellas formados por
metales alcalino térreos (como bario, estroncio, calcio) son
conocidas como bases alcalino térreas. Los hidréxidos de so-
dio potasio y bario son llamadas bases fuertes, porque en so
lucién acuosa producen una alta concentracibn de iones oxhi-
driloe. Los hidrbéxidos de los metales alcalinos son muy solu
bles en agua, los de los metales alcalino térreos, son mode-
radamente solubles y todos los de los dem&s metales son sola
mente poco solubles.

Las propiedades comunes de las bases, debidas a la -
presencia del ién hidrbxido son:

(1) Tienen sabor amargo.

(2) Cambian el color de ciertos indicadores. Por ejemplo, -
cambian el litmus de rojo a azul, la fenoftaleina de in-
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colora a roja

(3) Neutralizan acidos acuosos, formando sales y agua.
MY 4 OH +H + A =) M + A 4 HY

(4) Dan soluciones acuosas las cuales conducen corriente --
eléctrica; son electrolitos.

Pormacién de Bases de Hidrbxido Solubles.

Las bases de hidréxido pueden ser preparadas por uno-
o mas de los siguientes métodos.

(1) Por la accién de metales alcalinos o metales alcalinos -
térreos con agua.

+ -
2K + 2H)0 --=-) 2K + 20H + H,

Ca + 2H,0 —-—) Ca ' + 20H + Hy
(2) Por 1a accién del agua sobre los 6xidos de metales alca-
linos o metales alcalino térreos,

Nag + H,0 --—-» @Na' + 208

2+

Ca0 + Hy0 ----» Ca“" + 20H

(3) Por la accibn de sales con otras bases por las cuales re

sulta un precipitado.

+ 2~ - +

Na + COj3 +Ca2++ 20H ----) CaCO3+ 2Na + 20H

(4) Por electrélisis.
electrd

Mat +2017 +2H,0 -13825y  awat 4 2087 + H, 4 Cl,

(5) Por la disoluciébn de amoniaco en agua.

+ -
+ H O -2 >4 NH4+0H
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NEUTRALIZACION ACIDO - BASE.

Cuando soluciones acuosas de &cido clorhidrico y de -
hidréxido de sodio son mezcladas en la proporci6n apropiada-
tiene lugar una reaccién durante la cual las propiedades &ci
das y bAsicas desaparecen. Se dice que la neutralizacién ha-
ocurrido. E1 ién hidrégeno, el cual es responsable de las -
propiedades &cidas, ha reaccionado con el ién oxhidrilo, el-
cual es responsable de las propiedades bésicas, produciendo-
agua neutra.

Los iones de sodio y de cloro no han sufrido ningtn -
cambio quimico y aparecen formando cristales de cloruro de -
sodio en la evaporacibn de la solucién. E1 cloruro de sodio-
es un ejemplo del tipo de compuestos llamados sales.

- - + -
HY + €17 + Na' +OH --—2) Hi0 + Na  + Cl

Esto se debe a que el Gmico cambic que se lleva a ca-
bo es la reacciém de los iones de hidrégeno y los de hidréxi
do, la neutralizacién puede ser representada simplemente:

+

H + OH -2 HQO

Esta ecuacién puede ser usada para representar la --
reaccién de cualquier base de hidr6xido con cualquier Acido-
proténico. El hecho de que la cantidad de calor desarrolla-
do por mol de agua sea la misma para cualquier ionizacibtn -~
completa del 4cido y del hidréxido metélico, es evidente -
que la neutralizacién &cido-base involucre solamente al ién-
hidrégeno del 4cido y al ién hidréxido &= la base; las neu—-
tralizaciones son independientes del anibén del 4cido y del -
catién de la base.
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H' 4+ C1™ + Na® +OH -—-) H,0+ Na' + C1_ + 13 700 cal

+ - + +
H + NO3 + Na +O0H ---) H20+ Na + NO3

+ 13 700 cal

H' + €17 + K* +0H --) Hp0 + XK* + C1” + 13 700 cal

+ - 2+ - 24 -
2H + 201 + Ca  +20H --»2Hy0+ 2Ca + 201 + 27 400
cal

En cada una de las ecuaciones el ién del metal y el -
anién del &cido aparecen en ambos lados de la ecuacibén mos--
trando que ellos no entran en la reaccién. Por lo tanto &S—-
tos iones pueden ser omitidos y la misma ecuacién puede s=2r-
escrita para todas las reacciones.

BY + OH ----) H0 + 13 700 cal

En el caso de que los 4cidos y las bases sean comple-
tamente ionizados, la reaccién de neutralizaciédn no llega a-
su fin y el calor de neutralizaciébn seri menor de 13 700 cal.
Por ejemplo, el &cido acético, que es un 4cido débil, no se-
neutraliza completamente con el hidréxilo de sodioc equivalen
te; la reaccibédn no llega a su fin, y el calor de neutrali:za-
cibn es solamente de 13 400 calorias.

CHyCOOH+ Na' +OH ———) Hy0+ Na® +CHiCO0™ + 13 400 cal

Si l1a sal quez se forma es insoluble el calor desarro-
llado es mayor que 13 700 calorias por mol de agua producida
debido a la energia desarrollada en el proceso de cristaliza
ciébn.

out & 50>

2+ -
4 + Ba + 20H ----) 2H20+Ba504 + 31 400 cal

Hay que notar que dos moléculas de agua entran por -
27 400 calorfas, el restante de las 31 400 cal es la energia
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desarrollada en la cristalizacibn del sulfato de bario.

La neutralizacién 4cido base pertensce a la reaccibn-
que ocurre cuando dos cantidades equivalentes de un &cido y-
una base son mezclados. Este hecho no implica de cualquier -
modo, que la solucibn resultante sea siempre neutra. La natu
raleza del 4cido y de la base en particular, involucrados en
la reaccién determinan si el resultado de la reaccién es neu
tra o no, las siguientes ecuaciones ilustran algunas reaccio
nes, que tienen lugar cuando igual nfimero de &4cidos y bases-
equivalentes son puestos juntos en soluciones acuosas.

(1) Un &cido fuerte con una base fuerte dan una solucién neu
tra,

H +Cl" + Na' + OH ---p H0+ Na* + C1°

Tanto el 4cido como la base son completamente ioniza-
dos, la reaccién llega a su fin y solamente el agua no ioni-
zada, los iones de sodio y los iones de cloro, quedan como -
productos finales de la reaccién.

(2) Un 4cido fuerte con una base débil producen una solucién
4cida

- + -
H* + C17 + NHy -——-) NH; + Cl

Porque el amonio NHZ es 4cido (solamente un pequefio-
porcentaje es ionizado) no todos los iones de hidrbgeno son-
recogidos por el amoniaco. La reaccibn que tiene el lugar no
llega a su fin, y hay un exceso de iones hidrbgeno en solu--
cién cuando el equilibrio se ha establecido,

(3) Un 4cido débil con una base fuerte produce una solucién-
bhsica.

-

HOAC + Na' + OH ——-) HO + Na' + OAc

Porque el acetato CH3 COO” es una base, el protén no-
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es transferido completamente del 4cido al i6n oxhidrilo ha--
biendo un exceso de iones oxhidrileo en la solucién cuando el
equilibrio se ha establecido.

(4) Un &cido dbil con una base débil.

HOAc + NHy %::j NH, + OAc

Esta es la mis completa de las cuatro combinaciones.-
El amoniaco por ejemplo, forma casi las mismas cantidades de
protones en la formacibn de iones de amonio como el &cido -
acético lleva, aunque la reaccién no llega a su fin la solu-
cibn es neutra.

S8i el A&cido d4bil y la base débil ne tienen cargas --
iguales, la solucibén seri tanto 4cida como bésica, dependien
do de las fuerzas relativas &cido-base de las dos substan- -
cias.

SALES.

Las sales son compuestos ibnicos, entre los iones po-
sitivos frecuentemente encontrados en las sales estén los -
iones de metal simple tales como Na"', K Ca +; los iones de
metales solventes tales como (Al(H206) y (Ag(NH3)2)+ -
iones hidrégeno solamente, tales como, NHq ¥ H30 son encon-
trados también jones simples negatlgos de sales incluyen P,
c1-, B, I, 02', 57, P, N3", Cs y H . Muchos sales --
contienen iones pollatbmlcos negativos tales como N03, SO4 ,
P043‘, CN~ Y OH . Las sales pueden ser consideradas como -
compuestos formados por icnes positivos y iones negativos, -
los cuales pueden estar solamente relacionados indirectamen-
te a reacciones &cido base. Por ejemplc, la sal NaCl puede -
estar formada por la unién directa del metal de sodio con -
otro cloro elemental. En este punto debe ser evidente que -
la férmula correcta para el cloruro de sodio debe ser Na'Ci™.
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Esto es vaAlido también para otras sales., De cualquier modo -
no es general el uso de signos de carga en tales Fbrmulaz, - .
excepto en circunstancias especiales donde su usc debe ser -
de una ayuda especial, de cualquier modo, muchos de taless -
compuestos han constituido unidades de las cuales no hay io-
nes, pero en su lugar deben existir 4tomos o moléculas, ejem
plos de esto son: AlClB, SnC14, PbCl4 y GeC14.

El enlace es covalente o covalente polar en tales com
puestos y la ausencia de cualquier i1ém es indicada por el —-
factor de que estos compuestos no son conductores en el esta
do 1fiquido. En contraste, el AlCly anhidro (compuesto cova--
lente), el hexahidrato (A1(H0)g)Clz es una sal compuesta de
(A1(H20)¢)3* v iomes C1™.

SALES NORMALES DE HIDROGENO, HIDROXI Y OXISALES

Una sal que no contiene ni iones reemplazables de hi-
drégeno, ni un grupo de hidréxido es llamada sal normal; - -
ejemplos son NaCl, K80, Ca3(PO4)2.

Cuando solamente una parte del hidrbgeno acidulado de
un &cido ha sido reemplazado por un metal, el compuesto es -
conocido como sal de hidrbgeno; ejemplos son NaHCOj (genera_l_.
mente llamada bicarbonato de sodio) y NalpPO4.

Cuando solamente una parte de los grupos de oxhidri--
los de un hidr6xido de metal idnico han sido reemplazados, -
el compuesto es conocido como hidroxisal; ejemplos son hidré
xido de bario Ba(OH)C1, y dihidréxido cloruro de bismuto --
Bi(OH)oCl. Algunas hidroxisales f&cilmente pierden los ele--
mentos de una o mis moléculas de agua y forman oxisales. Asf,
el dihidroxicloruro de bismuto se rompe para dar el oxicloru
ro, BiOCl, algunas veces llamada cloruroc de bismutilo.
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PROPIEDADES DE LAS SAIES

Las sales varian grandemente en todas sus propiedades
excepto en su caracter iénico. Las sales pueden tener, sabor
salado, amargo, é&cido, astringente, dulce o ser insipidas.

Las soluciones de las sales pueden ser 4cidas, neu- -
tras basicas a los indicadores acido-base. Las sales fundi-
das y las soluciones acuosas de sales, conducen la corriente
eléctrica. Las reacciones de las sales son nwnerosas y vVa--
riadas.

PREPARACION DE SALES.
Las sales pueden ser preparadas por uno O mas de los-
siguientes métodos:
1.- Por la unién direcfa de sus elementos.
MNa + Cly ----» NaCl
Fe + § ----» FeS$

2.—- Por la reaccién de &cidos con metales, hidréxidos
de metales u bxidos de metales.

2- 2+ 2-

In + 20" + 80,7 —-) n + 80,7 +H
Fe(oH) + 3HY + 3617 - Fe 3t + 3C17 + 3HO
- 2~

o + 28" + S0 ) S0, + HYO

Las sales sblidas, muchas veces en forma de hidratos-
pueden ser obtenidas por evaporacibdn de soluciones al secado.

3.- Por la reacciétn de anhidridos &cidos con anhidri-
dos basicos.
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Bad + 803 --—-» Ba$0

5 --—-3 CaCOg

4
Ca0 + CO

4.~ Por la reaccibn de’ &cidos con sales.

+ -
BaCOj + 2H' + 2017 ---» BaCl, +C0,% + HO

5.- Por la reaccibén de sales con otras sales.

Agt + NO; + Na' +0C17 - AgCl + Na* + 1O,
m?* 4 2017 + Na© 4+8% o) ZmS + Ma® + 2017

EL CONCEFTO DE ACIDOS Y BASES DE BRONSTED-LOWRY
CONCEPTO PROTONICO DE ACIDOS Y BASES.

Como un resultado del trabajo de varios quimicos espe
cialmente Bronsted y lLowry, el concepto b&sico-base ha sido-
extendido a generalizar 4cidos y bases, De acuerdo con este-
punto de vista los 4cidos y las bases estéin relacionados co-
mo se indica por:

HA -—— H o+ A
acido protén base

Desde el punto de vista protdbnico &Scido-base, un &ci-
do es cualquier especie (molécula o i6r.) que puede dar un -
protén a otra especie. Una base es cualquier especie que pue
de combinarse con un protén.

Es simple, un 4cido es un donador de protones y una -
base es un aceptor de protones. Estas definiciones no especi
fican a un solvente como lo hacen las definiciones clisicas,
Aun méas las especies en las cuales los &cidos y las bases, -
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de acuerdo con este punto de vista no tienen necesariamente-
las propiedades con las cuales se asocia generalmente con —-
4cidos acuosos y bases del concepto clésico.

Para que un &Acido actué como un donador de protones -
debe estar presente un aceptor para poder recibir el protén.
El aceptor de protones en solucibén acuosa es el agua.

HA + H0 -—Y H0Y + A

Un ejemplo especifico es la reaccién del &cido clorhi
drico con agua.

HC1 + Hp0 ---) Hy0" 4+ c17

Asi, los iones de hidronio, H30+, son formados cuando
el 4cido HA cede su protédn a la molécula de agua. Debido a-
que la molécula acepta un protén, é&ste est& actuando como —-
una base ademis cuando la reaccibn reversible procede de la-
izquierda, el ién A acttia como base aceptando un protén del
i6n hidronio un &cido. La reaccién de equilibrio involucra-
dos Acidos y dos bases.

HA  + HoO --—-) n3o+ + A

4cido base 4cido base

1% a2 2 1
Otros solventes ademis del agua también pueden actuar
como base de acuerdo a la teoria &cido-base protém. E1 Aaci-
do clorhidrico reacciona con el amoniaco liquido formando —--
i6n amonio y ién cloro. EI1 amoniaco es el aceptor de proto-

nes y en consecuencia una base. :

+ -
HC1 o+ NH3 ----» NH, + Cl

é.c;i.do1 base, “&cidos base,

Se dice que la basey es la base conjugada del Acidoq
en tanto es derivada del Acidoy por la pérdida de un protén-
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por el Acidoy; y el &cidoq es el &cido conjugado de .la baseq,
similarmente el 4cido, se refiere al &cido conjugado de.baseg,
en tanto en la reaccién reversible cede un protén para for--
mar la basep; y bases es la base conjugada del 4cidoj.

De acuerdo con la definicién de que los Acidos son do
nadores de protones, puede haber Acidos moleculares tales co
mo HC1, HNO,, HpSO4, CHjCOOH, HCN, HpS, HpC03, HF, y H0; -
Acidos anibnicos, tales como HSOg, HC03, H2P04, HPO®, y HS ;
y 4cidos catiénicos, tales como Hy0', Nﬂ4. Cu(320)42"’ y--
Fe(H,0), 3*

Como en el caso de los 4&cidos, hay bases moleculares,
tales como H0, NH3, CH3NH2, bases ambnlcas_,_ tales ccmo30H ,
HS , sz, HCO3, COB , HSO4, SO HPO' Ci, F, N03, y P04
bases catiénicas, tales como Fe(HQOsSOH 2t y Cu(H20)30H*.-
la base mas familiar es la del ién hidréxido, OH , la cual -
acepta protones de los Acidos formando agua.

HA + OH -—-) . HO0 + A

B0 4 OH —--) B0+ HO
-

De lo anterior se desprende entonces, que el concepto
Bronsted-Llowry permite extender la idea clésica de &cidos y-
bases para incluir mAs especies. También permite ver un - -
gran namerc de reacciones aparentemente no rslacionadas como
verdaderas reacciones &cido-bése.

ESPECIES ANFIPROTICAS

Del estudio de los ejemplos de los Acidos y bases es
evidente que ciertos moléculas y iones sean clasificados am-
bos como &cidos y bases.

Una especie que puede ganar o perder un protén se di-
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ce que es anfiprbtica, por ejemplo, el agua puede perder un-
protén de uwna base, tal como NHB’ 0 ganar un protémn de Acido

tal como HCL.

ny o> -
HO + Niy T2 NH, o+ OH
4cido base
HO + HKC1 > om0t o
base 4cido

Los protones que contienen los iones

fiprbticos, como se ve en las ecuaciones:

HS™ + OH ':::? 52 H,0
acido base
S+ 80" TP HS 4+
base Acido

- - 2- + HO

—==-> 2

HCOy + OH 7> C03
4cido base

- + =)
HOOp + Ha0' 777 HCO; + HO

Los hidrbxidos de ciertos metales son anfipréticos y-

negativos son an

pueden reaccionar tanto como &4cidos que como bases:

m(HO),(0H); + o ¥ a(H0),(0H); + HO

adcido base

AL(H,0),(0H)., + HO - ai(u0),(on)} +mn0
V)3 Ol 30 m 20)4\01) 5 2

base 4cido

En la primera reaccién, una de las moléculas de agua-
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del hidréxido de aluminioc hidratado cede un protén al ién de
hidrbéxido. En la segunda reaccibn el hidréxido de aluminio -
recibe un protbén del ién hidronio. En ambos casos el hidrb-
xido de aluminio hidratago se disuelve.

ACIDOS POLIPROTICOS

Los 4cidos pueden ser clasificados en términos del nf
mero de protones que pueden ceder por molécula en una reac--
cibn &cidos, tales como HC1l, HNO3, y HCN que contienen un -
4tomo de hidrégeno ionizable en una molécula de Acido, son -
1lamados 4cidos monopréticos. Su reaccibén con agua es dada -
por:

HC1 + Hy0 ---> Hg0 + C1°

+ -

HO; + H0 ---» H0T + NO,

HCN 10 =% HoO oN™
+ P <_____ 3 +

El &cido acético, es un &cido monoprético porque sola
-mente unc de los cuatro 4tomos de hidrbgenc que tiene es ce-
dido como protén en las reacciones con bases.

— - +
CHiCOOH + H0 77> CHCOO + Hy0

Los &cidos dipréticos contienen dos hidrégenos ionigé
bles en la molécula, la ionizacibn de tales &cidos ocurre en
dos etapas. La primera ionizacién siempre tiene lugar en una
forma mhs extensa que las secundarias, por ejemplo el &cido-
carbbnico se ioniza como sigue:

HyCOy + HpO g ZZ¥ Ha0* + HCO; (ionizacién primaria).
-2
+ Hy0 Z;th H30+ + €03 (ionizacién secundaria)

HC03

Los &cidos tripréticos, tal como el Acido fosférico -
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se ionizan en tres etapas:

HPO, + H0 2;::? H30+ + H2P0; (ionizacién primaria)
HPOD + HO -2 0" + HPpo2 (ionizacién secundaria)
2q 27 - 73 4 :
HPOZ™ + H,0 »-2 not +« pod (ionizacién terciaria)

4 2" € 73 4

Frecuentemente los términos monob&sicos, dib&sicos, -
tribAsicos, son usados en lugar de monopréticos, dipré6ticos-
o tripréticos.

LAS FUERZAS DE LOS ACIDOS Y DE LAS BASES

En la relacién fundamental &cido-base, HA + Hx0 2:::2
H30+ + A7, el anién A es la base conjugada del Acido HA, la
fuerza de un 4cido es la medida de su tendencia a liberar -
protones, esto depende de la habilidad de su base conjugada-
para combinarse con protones, esto hace que algunas veces el
agua sea comparada con otras bases. Por ejemplo, el &cido -
fuerte tiene una gran fuerza de ionizacién con el agua.

HCl + H0 -——-3H 0" + C17 (solucién diluida)

HF  + HPO 2:::? H3°+ + F (8.5% en sol. 0.1 M)

CH,COOH + Hy0 }:::? H0" + CHyC00™ (1.3% en sol. 0.1 M)

De 1o que resulta que las bases fuertes son caracteri
zadas por una alta afinidad protbénica. El ién fluoruro es -~
una base fuerte como se indica por la debilidad de su 4cido-
conjugado HF; el i6n floruro retiene el protbén firmemente en
la molécula del 4cido fluorhidrico. Por otro lado, el ibén -
cloruro es también una base débil tal que el &cido clorhidri
co fhcilmente cede su protén a la molécula de agua, la cual-
es una base mis fuerte que el ibén cloruro. Entonces la ioni-
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zacién del 4cido clorhidrico es extensa y el &cido es fuerte.
Otras bases débiles son, Br~, 17, NO3, C10;, y HSOj; asi HBr,
HI, HNO5, HC104, y HpS0, son &cidos fuertes; son casi siem--
pre 100% ionizables en soluciones acuosas diluidas. El ién -
acetato, CH3COO—, es una base mucho mis fuerte que la molécu
la de agua; es asi mismo la base conjugada de un &4cido débil.
El Acido acético es ionizado solamente 1.3% en una solucién-
0.1 molar Otros ejemplos de Acidos déblleg son H20 HS™, -
HCO3, NH4, Hp8, HCN y HpS04; entonces OH, S , CO3, NHg, HS
CN y HCO3 son bases fuertes o moderadamente fuertes. De -
acuerdo con el concepto de Bronsted-Lowry los 4cidos ms --—
fuertes tienen las bases conjugadas mas débiles y las bases-
mas fuertes tienen los 4cidos conjugados mas débiles.

FUERZA RELATIVA DE LOS ACIDOS Y BASES FUERTES

Los &cidos mas fuertes tales como el HC1l, HBr, y HI -
parecen tener la misma fuerza en solucibén acuosa, de cual- -
quier forma, la fuerza de unibén entre el ién hidrbgeno y el-
ién negativo en &cidos fuertes €s diferente, aunque su ioni-
zacién en agua no indica una diferencia. Apareutemente, la -
molécula de agua es una base fuerte comparada con las bases-
conjugadas C17, Br , y I" de los Acidos fuertes HC1,'HBr y L
HI, 1a ionizacién de todos estos Acidos es casi completa en-
solucibn acuosa. Cuando HC1l, HBr y HI son tratados con sol--
ventes bAsicamente menos fuertes que el agua se observa una-
marcada diferencia en la tendencia a ceder un protén al sol-
vente. En el alcohol metilico que es una base mls débil que-
el agua, la medida de la ionizacibén aumenta en el orden que-
sigue: HCL < HBr < HI. Porque el agua tiende a nivelar cual
quier diferencia en fuerza entre un Acido el efecto es cono-
cido como "efecto nivelador del agua'.

En términos generales el agua ejerce un efecto nivela
dor sobre la fuerza de la base de las bases muy fuertes. Por
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ejemplo, el ibn 6éxido 02- y el ibn amida, NHE, son bases tan
fuertes que al reaccionar con el agua eliminan los protones-
de ésta completamente.

2~ ‘ - -
0 + HO0 --—-» OH + OH

NH; + H0 ---p NHy + OH

As?, 0%~ y NH, parecen tener la misma fuerza de la -
base, como sus reacciones completas con agua lo indican. lLas
fuerzas relativas de las bases m&s débiles pueden ser medi--
das por la cantidad de iones hidréxido cedidos al reaccionar
con el agua. Este punto es ilustrado por el siguiente ejem--—
plo con solucién 0.1 M.

CH,C00™ + HyO 2:::? CH,COOH + OH  (0.0075%)

NH, + H 2::2 NH, + OH (1.34% )

4 BO T2HCO, o+ OH (3.9% )

co

Frecuentemente hay confusién sobre el porqué la fuer-
za de los 4cidos disminuye en el orden HOC1» HOBr>» HOI (y
decrece similarmente para otros &cidos correspondiendo a 4ci
dos de cloro de bromo o de iodo), cPorqué la fuerza del aci-
do aumenta en el orden HC1 € HBEr (HI?. La direccibn de la-
fuerza del 4cido para los oxiécidos es medida por el aumento
en la electronegatividad, al incrementar el tamafio del halb-
geno, el aumento subsecuente en tendencia para el enlace --
E-O-H se rompe entre E-O en lugar de entre 0 y H, en conse--
cuencia hay una disminucién en la tendencia a perder un pro-
tén. La direccibén diferente en la tendencia de la fuerza del
4cido para el haluro Acido binario de hidrbgeno aumenta por-
el hecho de que el halbgeno estd unido directamente al hidré
geno en el &Acido binario (en lugar de a un oxigeno, el cual-
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a su vez esti unido a un hidrégeno como en los oxiécidos). -
En cualquiera de los comphestos desde el mhs grande hasta el
mAs pequefio halbgeno (de Br a I a Cl), una progresiva dismi-
nucién de las celdas €l electrédn del halégeno tienen lugar -
incluyendo un empuje en el &tomo adyacente, como el 4tomo ad
vacente es el hidrégeno {como haluro de hidrbgeno) u oxigeno
(como oxiacido). Como el 4tomo adyacente es empujado hacia -
él y es atrafido a una regibn de alta densidad electrébnica. -
Intuitivamente, esto puede ser entendido visualizando los -
siete electrones de valencia como residiendo en un volumen -
pequeiio para un halbgeno pequefio, aumentando la alta densi--—
dad de electrones. Si el &tomo adyacente es empujado hacia -
adentro, es un atomo de hidrégeno (como en el caso del halu-
ro de hidrégeno) el hidrégeno esti unido mas fuertemente por
el electrédn de m4s alta densidad en el halégeno mis pequefio.
Contrariamente, cuando est& unido a un halbégeno m&s grande —
el hidr6geno esti en una regibn de baja densidad electrénica
(regién mas difusa de electrones), tieren una atracciébn me-—
nor y es empujado hacia afuera con mayor facilidad.

Por ejemplo: suponisndo que 20 ml de &cido clorhfidri-
co 0.1 N son requeridos en la valoracién de 50 ml de una so-
lucibn basica de hidréxido de normalidad conocida. Calcular-
la normalidad de la solucibn bésica.

1 ml de &cido clorhidrico 0.1 N contiene 0.1 miligra-
mos equivalentes de HCIL.

20 ml de acido clorhidrico 0.1 N contiene 20 ml x 0.1
mg/equiv./ml = 2.0 mg - equiv. de HC1.

Para la neutralizacidén completa de 2.0 mg/Equiv. de -
4cido, son requeridos 2.0 mg equiv. de base.

Porque esta cantidad de base esté contenida en 50 ml-
de la solucibn, la normalidad de la base es igual a:
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miligramos-equivalente
Normalidad de 1la base = = gr 3 2 et.l =
mililitros de solucibn

2.0 mg - equiv. '
= = 0.0 N
50 ml1 4

CONCEPTO DE IEWIS DE ACIDOS Y BASES

G. N. lewis, en 1923 propuso una teoria general en la
cual los 4cidos y las bases no estén restringidas a donado--
res y aceptores de protones, respectivamente. De acuerdo al-
concepto de lewis, un 4cido es cualquier especie (molécula o
i6n) la cual puede ceder un par de electrones. Una reaccién
&cido-base tiene lugar entonces con la donacién de electro--
nes de la base al 4cido, con la formacién de un enlace coor-
dinado entre ambos.

Un ejemplo de reaccibn &cido-base que involucre transg
ferencia de un protén, estd dado por la ecuaciébn:

‘—)Q(—-'"d- ‘—_30(;1-

X | b d !
HX5§+H§ B . m2oX .+ 1xc1¥|
g XX X ' ﬁx i | xX
. .
: . PR B - |
base 4cido -1 ;

En esta reaccién el &4tamo de oxigeno de la molécula -
de agua dona un par de electrones para la formacién de enla-
ces coordinados con el hidrbégeno de la molécula de 4cido - -
clorhidrico. Por lo que el agua es una base de lewis y el -
4cido clorhidrico es un &cido de lewis. Hay que notar que la
reaccidédn acido-base postula la ruptura de un enlace covalen-
te y la formacibn de uno nuevo. Las siguientes ecuaciones -
muestran una aplicacién general de la teoria Acido-base para
reaccionar que no involucren transferencia de protones, tal-
como lo propuso Iewis:
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H ~ § —
ox + : 0x OH : +
SHx NX* 4+ A —— H? NXx Aq¥ %° ©
oxx‘\. Jﬂg % E xoxx AgXogx ;
base 4cido . H 1
XX [mand xxx -"':
] f—
o | - ;é Eb)cc : ! xFi' !
: XX : °X. : XX XX XX o :
1 xFx v+ B¢ Fx -—> if",’é Bx Fx
: X X 1 xx X b TxX ox  xXx !
XX P : XFX H
X X ' X X '
Base Xx — XX —
Acido
00 ™ oo —': 2~
o e 8 N
XX o 2+ ' Xx %xxo00 !
Ca 'o ! + §xxo 80 —— c ' o SxQo !
: oﬁ\:/c%oxo ° > : ?0‘0%06%80 !
[N - T ]
08 ! 08 3

Una ventaja distintiva de la teoria de lewis es que-
explica las ya muy conocidas propiedades bésicas de los -
6xidos metalicos y 1las propiedades acidas de los 6xidos no
metllicos como se ilustra en la reaccién Cal + SO3 -—)

Ca504 .
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REACCIONES ACIDO - BASE ("PROTOLISIS")

El que un proceso de cesibn de protones sea mls o me-
nos completo, (es decir el que el equilibrio correspondients
se desplace m4s o menos hacia el segundo miembro), depende -
de la facilidad con que el 4Acido cede los iones HY y de la -
facilidad con que los acepte la base, es decir, de la fuerza
del &cido y la fuerza de la base. Para poder realizar predic
ciones con respecto al transcurso de las reacciones de protb
lisis es, por tanto, importante poder caracterizar la fuerza
de los 4cidos y de las bases.

Una medida cuantitativa de la fuerza de los 4cidos y-
de las bases puede darla la constante de equilibrio corres--

pondiente a la reacciédn. HA 2::-_-:2 A o+ gt

Ahora bien, esta ecuacién no representa ningtn proce-
s0 que pueda tener lugar realmente, pues los protones libres,
los iones H' como tales en la materia ordinaria, no existen,
Para poder comparar la facilidad de la cesién de protones -
por los distintos Acidos, o la tendencia a aceptar protones-
de las distintas bases, seria necesario hacer que los distin
tos &cidos reaccionen con la misma base, o que las distintas
bases reaccionaran con el mismo &cido. Por ello, cuando se -
trata de establecer comparaciones se escoge el agua. Como -~
consecuencia de su naturaleza de anfolito es particularmente
adecuada para realizar estas medidas y, aparte de ello, se -
pueden asi aprovechar las facilidades experimentales que su-
pone el uso de disoluciones acuosas.

S8i se aplica la ley de accibn de masas a la reaccibn-
de un 4cido (HA) o de una base (B) con el agua, se obtiene:

Reaccién de un 4cido con agua.
HA + Ho0 i::::? &+ Hy'

(A7) . (u30™)
(Ha ) . (H0)
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Reaccibn de una base con agua.
B+ HP %::::?: st o+ o

(%) . (0H")
(B) . (Hy0)

La concentracién constante de las moléculas de agua -
en las disoluciones acuosas diluidas’ pueden pasarse al segun
do miembro y asi:

(47) . (Hq0™)

(may)
(Be*) . (om) :
(B) T b

Las constantes (Ka) (Xb) se denominan constantes de -
disociacién del 4cido o de la base y caracterizan la fuerza-
de un 4cido o de una base. los acidos fuertes poseen constan
tes de acidez grandes ( ) 10), mientras que los Acidos débi-
les tienen constantes de acidez muy pequeflas. Es frecuente-
usar en los chlculos los logaritimos negativos de las cons--
tantes ( p de K5 o p de Kp).

Entre la Ky de un &4cido y la Ky de su base conjugada-
existe una relacifén sencilla:

HA + Hp0 22 Hy0' 4+ A

. (u30) . (&)

2 (5a)
A+ HO0 -2 HA + OH
_(ma) . (ow )

= («)
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(r0*) . (A7) . (). (oH)
(mA) . (&)

+ _
= H,O0 . (OH = X = 10
( 3 ) ( ) H20

Ka. Kb=

-14

y expresando este resultado mediante los logaritmos cambia-
dos de signo, queda:

2 S K, =14

Los 4cidos (o las bases) polipréticas, que ceden gra-
dualmente sus protones (o bien los aceptan) poseen una cons-
tante de acidez o de basisidad especial para cada grado de -
protblisis.

—— - +
HyPO, + H)O (___Z HyPO, + Hy0 pkg = 1.96
S L H0 € HPOZ + Hi0' K. = 7.21
H2P04 + 2 (—...... 4 + ) P s = 7.
2- e -
HPO,  + H0 <2 P03 4+ Hyo' pK,_ = 12.32

Bn la reacciétn siguiente puede apreciarse que pueden-
ser A&cidos o bases no solo lasmoléculas neutras, sino también
los iones positivos y negativos., Ejemplos de "cationes &ci--
dos* (o "acidos catibnicos") son el ién NHj y los iones metd
licos dotados de varias cargas e hidratados. El carécter &ci
do de éstos radica en que las moléculas de agua de la capa -
de hidratacién pueden ceder protones como consecuencia de la
accién de la carga positiva del ién central, ya que éste re-
pele a los protones.

o A3+ . 1 24 +
tFe(H0)g 3™ + HO —---> [Fe (150) 5(0m) ] ** + B0

De acuerdo con esto se puede mencionar el hecho de -
que las disoluciones de iones met&licos hidratados presentan
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una reaccibn que es tanto mis 4cida cuanto menor es el dibme
tro y mas azllta la carga del ién central. los iones HSO,_;, -
H POz, HPOZ™ y HCOS constituyen otros tantos ejemplos de —-
aniones 4cidos. Base anibnica m&s importante es el ién OH™ -
pero junto a ésta se conoce un ntmero muy grande de aniones-
baAsicos. Pertenecen a este grupo las bases mis fuertes que -
se conocen: H , N3, 05.

GENERALIDADES SOBRE LOS EQUILIBRIOS DE PROTOLISIS.

La mayoria de las protblisis tienen lugar en fase 1f-
quida. Determinados 4cidos y bases gaseosas reaccionan tam--
bién entre si en fase gaseosa.

En todo equilibrio 4cido base participan dos pares -
&4cido base:

HA + B ;:::? BHY + A

(A" es 1a base conjugada de HA : HB* es la base conju
gada de B).

La posicién de un equilibrio de este tipo (la magni--
tud de la constante de equilibrio) depende de la fuerza del-
&4cido HA y de la base B. Cuanto mAs fuerte sea el 4cido HA y
la base B tanto mayor ser4 K (es decir, tanto m4s desplazado
se encontrari el equilibrio hacia las swbstancias ms* y A7).

+ -

Pero si HB es un 4cido mhs fuerte que HA y A" una ba
se m&s fuerte que B, sera K (1 y el equilibrio estari des--
plazado hacia las substancias del primer miembro.

Acido mAs fuerte + base mas fuerte '<:’_'? 4cido mAs débil + base
més débil.

Acido mis débil +base mas débil _,(::% 4cido més fuerte + base
mas fuerte.



124

La fuerza de un Acido o de una base se caracteriza -
por el valor de pk,. Por ello es posible deducir la constan-
te de equilibrio correspondiente a cualquier protélisis a -
partir de los valores de pK, de los pares que intervienen en
el proceso.

Ejemplo: Se busca la constante de equilibrio de la -
reaccién:

——) + -
HC1 + NH, - NH, + C1
Descompondremos esta reaccibtn en dos procesos parcia-
les, cuyas constantes de equilibrio.sean conocidas:

HC1 + H,0 @-2 HO0' + C1™ (1)
¥ € 3

NH; + Hi0 &2 NH; + HO  (2)

La constante de equilibrio de la reaccién total (1) +
(2) se obtiene por multiplicacién de las constantes de equi-
librio de las reacciones parciales, siendo la base que se en
cuentre en la serie 4cido-base por debajo de su base constan
te de la reaccién (2) igual al valor reciproco de Kanif (el-
proceso (2) es precisamente el inverso de la reaccién del -
4cido NHZ con el agua.

(m}) . (c17) (#307) . (c17) . (Ho0) . (NHZ)
(#c1) . (NHg) (HC1) . (H0) (NH3) . (H30")

K, 1
HC1 m

Y tomando logaritmos y cambiando su signo:

pk = pk - PpX
A1 Wiy

El valor de pK correspondiente a la reaccién total se
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r& asf -6, - 9.21 = -15.21. La constante de equilibrio que-
valdria 10"“5'21 indica que el proceso tiene lugar de forma-
practicamente total de izquierda a derecha.

Lt -
En el caso general de una reaccién HA + B ——-» BH +A
se cumple por tanto:
pK = pK - PK
agyt

Si esta diferencia es negativa, la constante de equi-
librio es mayor que uno, es decir, la reaccibédn en cuestién -
se produce en masde un 50% hacia la derecha. Si la diferen--
cia es positiva,.resulta K< 1 y el equilibrio resultante se
encuentra desplazado hacia las substancias de partida. Una -
comparacién con tablas indica que X > 1, cuando se mezcle un
4cido con una base que se encuentre en la serie de 4cidos-ba
ses por debajo de su base conjugada.

REACCIONES ACIDO-BASE CON EL AGUA

El agua es el disolvente m&s importante y participa —
con mucha frecuencia en las protbélisis. Frente a los 4cidos-—
HA actfia como base y frente a las bases B actfia como Acido:

— +
HA + H0 < H0° + A

B + HQ }::2 BH' + OH

Por ello, las disoluciones de los 4cidos tienen reac-
cibn 4cida (pH 7) y de las bases reaccién alcalina (pH D 7).
Llos &cidos cuyo valor de pX, sea menor que cero (Ka> 1) - -
reaccionan con el agua en proporcién del més del 50%. En sus
disoluciones predominan las concentraciones de los iones - -
H30+ y de los iones A, sobre la concentracibn de las molécu
las HA residuales. Los 4cidos muy fuertes (K, ) 100) reaccio
nan con el agua practicamente en un 100%. Sus disoluciones -
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contiensn casi exclusivamente H30+ y los aniones del 4cido.-
En todos los &cidos fuertes diluidos como HC1l, HBr, HI, -~ -
Hp80, y HC104, el ibn H30+ es el qus “actfia como 4cido propia
mente, Por ello, todas estas disoluciones acuosas tienen la-
misma fuerza como 4cidos. Como comsecuencia de esta "accibn-
niveladora" del disolvente agua, cuando se quiera comparar -~
las fuerzas Acidas de 4cidos muy fuertes se deberin estudiar
las disoluciones en otros disolwentes (mas @ bilmente bhsi--
cos). También las’ bases muy fuertes, tales como los iones -

0, N7, ¥y H ) reaccwnan con el agua por completo formande
iones OH™.

Para poder comparar la intensidad de las protélisis -
de los 4cidos o bases débiles con el agua se utiliza el gra-
do de prot611515 O( .Se entiende por 'grado de prot6lisis la
porcién o prcporczbn, del &cido (o base) que reacciona, que-
ha sufrido transformaci6n durante. la reaccibn de protélisis.
El grado de prot8lisis se expresa por la relacién entre la -
concentracién del 4cido (o de la base) que ha sufride la pro
télisis y la concentracién total del 4cido (o de la base), -
es decir la concentracién total del &cido (o de 1a base) an-
tes del proceso de cesién de los protones.

O( N concentracién de las particulas protolizadas
concentracibn de las particulas &cidas (base)
disueltas antes de la cesién de protones.

Si llamamos C a la concentracién de las particu--
las de acido o de base antes de la protbhsl.s, se
_cumpllré' : T

" HA . Hy0 %ZIZ? 330*’ + &

c
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bio de protones, de modo que en este caso la sal o es inesta
ble en disolucién o no tiene capacidad para existir.

Aplicaciones Industriales de Reacciones Acido Base,

a) Ablandamiento de agua con dureza temporal. La dure
za del agua se atribuye a la presencia de ciertos cationes -
especialmente ca*? y Mg+ , que causan la precipitacién de --
los jabones. La eliminacién de estos cationes constituye el-
proceso denominado ablandamiento de aguas, y se efect@a por-
medio de reacciones acido-base.

En ciertas aguas duras, el principal anidn presente -
es el bicarbonato, HOCOE. El calentamiento de -una solucién. -
con iores calcio m&s 2 y bicarbonato negativo produce un pre
cipitado de carbonato de calcio en una secuencia de 2 etapas:

- _ 1 2.
Etapa (1) HOCO, + HOCO; 52200 CO3™ + Hy0 + CO,
aCidO1 base , base, 6
(H0) ,co
é\cido2
ac, carbbnico
2- 2+
Etapa (2) C0; + Ca  —momoo- > CaCo, 3

La primera etapa representa la autoprot6lisis del ién
bicarbonato. La combinacién de COp y Ho0 puede considerarse
como &cido carbénico inestable. E1 calor desplaza el equili-
brio hacia la derecha al disminuir la solubilidad del COs. -
Las aguas que contienen suficiente ién bicarbonato como para
precipitar, al calentarse, todos los cationes productores de
dureza forman la llamada agua dura "temporal'.

La formacién de carbonato de calcio en aguas de dure-
za "temporal" es frecuentemente perjudicial, especialmente —
cuando ocurre en calderas y tuberias de agua caliente. Los-
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depbsitos de carbonato de calcio y otras sales insolubles -
del mismo metal forman una incrustacién que reduce la conduc
tividad de los tubos de la caldera y bloques la circulacién-
del agua en las tuberias. Esto hace necesario ablandar el -
agua antes de alimentarla a la caldera. El ién HOCOE puede -
transformarse en CO%‘ por medio de wna base como el ibn oxhi
drilo:

- - o-
HOCO; + OH  —mmeoes) » co; + HQO

&cidoq base, base4 é.cido2

Para ablandamiento a gran escala, se puede usar hidrd
xido de calcio (cal), Ca (OH}, como suministro econémico de-
iones OH . El agua dura "temporal' se analiza para determi--
nar la concentracibén de HOCOE . Se aflade entonces 1 mol de -
Ca&OH)z por cada dos moles de HOCO, presentes. Los iones -
Ca“" que quedan se eliminan afiadiendo carbonato de sodio (so
sa para blanquear), NaQCOB. Para el tratamiento de aguas du
ras en el hogar los limpiadores caseros se refuerzan con - -
substancias bAsicas, amoniaco y fosfato de sodio, Na3P04.

Cuando HOCOE no es el principal anién presente, el -
agua tieni dureza "permanente", En estos casos los iones - -
Ca+2 y Mg * pueden transformarse en los carbonatos insolu---
bles afiadiendo carbonato de sodio, Na2003, o pueden eliminar
se con métodos de intercambio iénico.

Los quimicos han desarrollado detergentes sintéticos-
que tienen la ventaja sobre los jabones comunes de no formar
precipitados con el ién calcio.

b) Preparacién de Bicarbonatos de sodio; proceso
Solvay.

Otra d= las aplicaiones industriales de-las reaccio--
nes 4cido base es el proceso Solvay, método muy eficiente pa
ra producir bicarbonato de sodio, NaHCO,; llamado también bi-
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carbonato de sosa. La fuente mis abundante de iones Na*, es-
el NaCl, y la finica fuente de HOCO, es el COp.

Desafortunadamente, y puesto que el COp es un &cido -
débil Xq = 4.47 x 107’ produce concentraciébn de HOCO» muy ba
ja al reaccionar con el agua: .

_____ ) + -
002 + H20 < _____ H30 + H0002

Sin embargo, el equilibrio puede desplazarse hacia la
derecha reduciendo la concentracibn de H3O+. Este desplaza--
miento puede lograrse mezclando amoniaco y bibxido de carbo-
no en una solucibén acuosa:

_____ - +
Co, + HyO <____? HOCO, + Hs0

M
NH, + H.O NH4 + H20

La reaccién neta es:

_____ ) “+ -
CO, + HO + NHy 7777 NH; + HOCO,

Una mezcla de iones NHZ, HOCOE, Na+ y c1 puede resul
tar en la formacién de cuatro sales posibles: NaCl, NH4CI, -
Na(HOCO,) y NH,(HOCO,). Todas estas sales se clasifican como
solubles, Sin embargo, bajo las condiciones de la reaccibn,-
el agua a 0°C est4 saturada con NH3, NaCl y CO,. En estas--
circunstancias el Na(HO)C02 es la sal menos soluble de las--
cuatro y precipita.

La ecuacibn de la reaccibn total es:

NH) + C1 + NaHOCO,

+ -
Na + Cl + NH, + CO2 + H20 - 2

3

El CO, se obtiene por descomposicilén térmica de cali-
zas:

CaCOy  —-mmm- > Ca0 + CO
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E1l Ca0 qus se forma se usa para regencrar el NH3 a -
partir de NH,Cl a partir de la ecuacién de la reaccibn total
antes puesta:

Ca0 + 2NH) + 2017 TP a1 . NH, + Hy0

Resumiendo, los materiales que se consumen son NaCl,-
y CaCO3, y el tinico subproducto es una solucibén acuosa de --
CaxC1.

Este compuesto se utiliza como agente deshidratante -
y para derretir el hielo de. las carreteras.
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REACCIONES DE FORMACION DE COMPLEJOS.

En las reacciones de formacién de complejos varian -
los indices de coordinaciédn y la clase de Atomos o particu--
las vecinas a una dada, o bien solamente la clase de particu
las (conservandose el indice de coordinacién) en el transcur
so del proceso.

Un ejemplo de reaccibén tipica de formacibn de comple-
jos es la de la formacién del complejo de cobre tetramina:

- - 2+ s 2+
szu(nzo)ﬂ + 4NH, > |lEu(mia) 48 + Hy0

Se trata de una reaccién tipica con la intervencién -
de complejos: como el indice de coordinacién del ibn Cu2+ -
permanece inalterado y Gnicamente cambia la clase de "ligan-
dos" se habla en este caso de una reaccién de '"canje de li--
gandos",

Las reacciones de formacibébn de complejos son especial
mente importantes en la quimica de las disoluciones acuosas-
de combinaciones met&licas. Como incluso los iones alcalinos
se encuentran siempre hidratados (en disolucién es muy raro-
encontrar iones no hidratados), podria decirse que toda reac
ciébn en la que participen iones met&licos es propiamente una
reaccidn en la que intervienen comple jos, puesto que siempre
se produce un canje de moléculas de agua por otras moléculas
o iones complejos (canje de ligandos) o bien una variacién -
del nfmero de moléculas de agua ligadas. También las reaccip
nes redox y los procesos de cesibén de protones, en que parti
cipen iones met4licos hidratados van acompafiadas siempre de-
un canje de ligandos. las reacciones de precipitacién, duran
te las que se producen sales dificilmente solubles al mez- -
clar diferentes disoluciones y que poseen especial importan-
cia para la determinacién analitica de muchos iones met&li--
cos, pueden interpretarse igualmente como reacciones de for-
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macién de complejos o entre complejos, pues los iones hidra-
tados que se encuentran en disolucibn pierden su agua de hi-
dratacién y se rodean de otros ligandos diferentes en la red
de la sal o compuesto que precipita.

En muchas reacciones entre complejos, que transcurren
esponténeamente en disolucidén se adicionan particulas que po
seen pares electrbnicos libres, no compartidos ("dadores" de
pares electrénicos) a otras particulas a las que les faltan-
electrones para la formacién de estados estables, "acepto---
res" de pares electrbnicos. La estabilidad de tales comple—-—
jos queda influida por la fuerza de los enlaces (es decir, -
la interaccién entre los dos sistemas electrénicos), la car-
ga del ién central y otros efectos. Con frecuencia se obser-
va que un ligando queda enlazado mis fuertemente cuénto més-
fuertemente bAsico es (el enlace de protén y una base tam- -
bién es tanto mis fuerte cuanto mis facilmente puede utili--
zar la base su par de electrones para formar el enlace). Las
moléculas de NH3 y particularmente los iones OH forman por-
ello complejos que suelen ser més fuertes que los que contie
nen moléculas de agua.

La formacibén y descomposicién de complejos asi como -
el canje de ligandos suelen transcurrir de forma reversible-
y conducen lo mismo las reacciones de transferencia de proto
nes -al establecimiento de equilibrios tipicos. Cuando los -
ligandos tienen naturaleza &cida o basica (como sucede fre--
cuentemente), estos equilibrios son funcién del pH, es decir,
los equilibrios de formacién de complejos suelen ir acopla--
dos a equilibrios de protblisis,

COMPLEJOS AMONIACALES.
Muchos iones de los metales de transicién forman com-

plejos en los que interviene el NH3 como ligando ("aminas");
que se forman como consecuencia del canje de las moléculas -
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de agua de los acuocomplejos (es decir, de los iones hidrata
dos) por moléculas de NH,. Durante la reaccién las moléculas
de NH3 que son mis fuertemente bAsicas que las de agua las -
desplazan de acuerdo con la reaccién:
{:Cu(uzo);}’ 2 44wy %:_’_‘j*f : .Ez(NH3)?J2+ + 4 HO

Tales reacciones de canje de ligandos tienen lugar -
siempre gradualmente (es decir, de modo que en cada fase de-
reaccibn se canjea un ligado de una clase por un ligando de-
la otra). A cada fase de la reaccién le corresponde una de-—
terminada constante de equilibrio. E1 producto de todas las-
constantes sucesivas de la '"constante global® de la reaccibn
total, que es denominada "constante de formacién del comple-
Jjo". Los complejos amminados que poseen una constante de las
cuales se producen sales poco solubles al mezclar distintas-
disoluciones, y que poseen gran importancia, particularmente
para la determinaciétn analitica de formacién pequefia se des-
truyen mediante la adicién de un 4cido suficientemente fuer-
te, es decir, vuelven a transformarse en acuocomplejos:

ES

- T ol + +
LAg(NH,ng + 2 HP <____>_ Ag' (aq) + 2 NH; + 2 HJD

Muchos complejos amoniacales tienen colores sorpren--
dentemente intensos (asi el {Cu(NH:;)é} 2+ Ge color azul obs
curo, el rér(NH3) 3% ge color amarillo intenso, el - -
Ro(¥3)gT] * igualmente amarillo). Tales variaciones de co--
lor en el transcurso de una reaccién (como las que tiemen lu-
gar en este caso en el transcurso de la formacién de comple-
jos) indican que con ella se produce una variacién del esta-
do de los electrones externos (pues el "color", es decir, la
absorcién de la luz de determinadas longitudes de onda, se -
produce por el hecho de que los electrones externos que es--
t&n menos retenidos por su nicleo, aceptan energia de la luz
y asi pueden ser transferidos a estados més ricos de energia
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(excitados). También en muchas otras reacciones entre com--
plejos se observan sorprendentes reacciones de color. Por -
tanto, una intensificacién de color supone una interaccidén -~
més estrecha entre los electrones del ligando y del ién cen-
tral.

COMPLEJOS CON ANICNES.

Mientras que en las disoluciones acuosas diluidas el-
H,0 es el ligando preferido por los cationes met§licos, en -
disoluciones més concentradas los aniones pueden intervenir-
en proceso de canje de ligandos. Asi por ejemplo, si se afla-
de a una disolucién de cobre (II) una disolucién concentrada
de cloruros o de &cido clorhidrico, se produce un viraje de-~
color azul del acuocomplejo a color wverde, ya que se forman-
clorocomple jos:

[ - 2+ - ———— 2.
iCu(H0)gi ™" + 4 €17 LIT77 CuCl” + 4 HyO

También este canje de ligandos se produce gradualmen-
te. ’

Los iones del hierro, cobalto y algunos otros metales
de transicibén forman numerosos complejos de este tipo. Una -
disolucién de perclorato de hierro (III), que tiene color -
violeta palido Fe(C10) (que contiene iones de fierro +3 hi--
dratados), toma color amarillo palido por adicién de iones -
sulfato, mientras que por adicién de iones cloruro se colo--
rea entre color verde amarillo y rojo pardo, por adicién de-
iones acetato se colorea de rojo pardo, por adicibn de sulfa
to, de color rojo atn m&s intenso, y por adicién de tiociana
to (SCN'), de color rojo sangre intenso. Todas estas modifi-
caciones de color se deben a que las moléculas de agua del -
ién Fed* aq. son canjeadas por los aniones aliadidos dando -
origen a la aparicibén de compuestos complejos fuertemente co
loreados:
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- T T ) ~ -1 2+

{Pe(H0) g 177 + C1 - [Fe(H;0)5 C1 | + 10
rF‘e(H 0) C?n + C1 -=> i (H.0) c11 e H0
Loviet/sv G--m SV 2

El complejo rojo sangre que se forman con el tiociana
to es bastante estable. Por esta razbmn cualquiera de los de-
mas comple jos de hierro antes mencionados, forman este com--
Plejo de color intenso cuando se afiaden iones SCN™ a sus di-
soluciones.

. a2+ P, r 2+ -
| Fe (H,0) C1l + SCN <____} Ee(ﬂzo)SSCN] + C1
amarillo

rojo sangre

(La existencia del producto intermedio (Fe(H, 0) e i
(amarillo) se reconoce por el hecho de que al dllulr f‘uerte-
mente una disolucibn del complejo ditiocianato, el color ro-
jo se transforma paulatinamente en amarillo antes de desapa-
recer por completo).

Un complejo de hierro que también es particularmente-
estable es el hexafluoruro camplejo E‘eﬂ ?g (incoloro), que
se forma por adicibn de iones fluoruro a una disolucidn de--
fierro tres positivo, acuoso, o a la disolucibén de cualquie-
ra de los complejos antes mencionados (por canje de ligan- -
dos).

ACUO E HIDROXOCOMPIEJOS.
Los acuocomplejos que derivan con iones de varias car

gas son Acidos catibnicos. Cuando se afiade una base a la -
disolucién de una sal de este tipo, se eliminan nuevos iones
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+ . . .
H de los acuocomplejos y finalmente se separa el hidréxido-
eléctricamente neutro como un precipitado dificilmente solu-
ble, muy hidratado y de consistencia gelatinosa:

3 S
fh(1,0) "+ 38 <2 |'A1(0H)3(H20)3| + 3HB

La separacién del precipitado de hidrb6xido se¢ logra -
porque son expulsadas las moléculas de agua del complejo y -
los iones OH™, como ligandos con "dos dientes" (bidentados),
pueden enlazar entre si dos "Atomos" de metal:

: H
H,0 H,0 H,0 : H,0
HO | OH HO0 10 H ¥ 0 1 0H
A + Al _--.> R AL +H0
~
HO® | T HYO oHs | HO® | H0 .y ) TOH
Hp0 H0 Hy0 Ho0

La continuada eliminacién de agua conduce finalmente-
a la formacién de una red en capas formada por octaedros - -
Al-OH superpuestos.

Los hidréxidos de determinados metales (Zn, Pb, A1, -
Cr) se disuelven en un exceso de 4lcalis con formac16n de -
hidroxo complejos:

AL(0H) (1,0), + OH 1773 > :':Al(OH)"I‘ + 30

Mediante la adicibén de un 4cido puede separarse nueva
mente, de estas disoluciones de hidroxocomplejos.

Los iones de estos metales se presentan también en di
ferentes formas en las disoluciones acuosas con 1o que cada-
uno de ellos puede existir en determinados campos de PH, de-
acuerdo con las constantes de formaciétn de complejos:



138
3+

A17 aqa 1 A1(OH) 3 1 Al(OH);
H
P soluble 6 poco 11 soluble
soluble
CIANOCOMPIEJOQS.

Los cianocomplejos de muchos iones metAlicos tienen -
gran importancia en quimica industrial y en quimica analiti-
ca:

fag(cw) 2'_1l - @i(CN)Z_: 2= Ee(CN)ej 4

Actfia como ligando de ellos el ién cianuro [EEND
fuertemente bAsico y venenoso, que es la base conjugada del-
4cido débil HON (4cido cianhfdrico, liquido incoloro que --
hierve a 26° con olor muy caracteristico a almendras amar--—-
%gs) Al os de estos complejos (por ejemplo, los complejos
-Fe(CN)6 son tan estables que las sales correspondien--
tes no son venenosas, es decir, la constante deformacién de-
los complejos es tan grande que sus disoluciones acuosas no-
tienen mas que cantidades extraordinariamente pequefias de --
iones CN~ libres. Otros cianocomplejos, tales como el -~ -
ﬁi(CN),,f] T, poseen constantes deformacién m&s pequefias y -
se descomponen en la escala mayor en disolucibn acuosa. Como
el i6n CN es una base fuerte, estos complejos quedan des- -
truidos por la adicién de un Acido fuerte.

Las disoluciones de X [Ag(cN)j} y Bu(cn)g se uti
lizan como bafios para el galvanizado para la preparacién de
recubrimientos electroliticos de Ag y Au (plateados y dora--
dos). Para obtener la plata y el oro se someten los minera--
les finamente molidos a la accién del aire y una disolucién-
de cianuro s6dico. Los metales se disuelven en forma de cia
nocomplejos que pasan a la disolucidn:
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4Au + 16 CN + 6 H,0 + 30, ———> 4 Yau(CN) |~ + 12 oH
2 2 y AulCN) 41

AGn cuando los complejos cianados de Ag v Au son bas-
tante estables. Sus disoluciones son muy venenosas y deben-
mane jarse con las debidas precauciones.
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REACCIONES DE PRECIPITACICN.
PRODUCTO DE SOLUBILIDAD,

Consideremos un compuesto de los que analiticamente -
pueden considerarse como insolubles, por ejemplo, el cloruro
de plata. Este compuesto, al igual que todos los demés, no -
es totalmente insoluble, y asi al afiadir AgCl al agua o al -
provocar su precipitacién en medio acuoso, una parte muy pe-
quefia del mismo permanecer&, disuelta hasta que la disolu- -
cibn esté saturada. En este momento existe un equilibrio di-
némico, caracteristico de la solucién saturada; por un lado,
entre la parte disuelta y la parte insoluble (en la superfi-
cie limite del cristal); por otro lado, entre la parte di---
suelta "no disociada", con iones inmovilizados, y la disocia
da, Es decir, se tiene:

L i gt <2 A"+ o7
sblido disuelto disociado

Aplicando a este equilibrio la ley de las Masas:

lag*} x_Jer]

Jagea |

La cantidad de substancia disuelta, sin disociar inde
pendientemente de la concentraci6én de la fase s6lida, se pue
de considerar préacticamente constante, Kq y, por consiguien-
te, se tiene:

+ -
lag"l x |er’| =x.x, = B,
Por tanto, en una solucidn acuosa pura (ausencia de -

otros electrdlitos) saturada de una sal poco soluble, a una
temperatura dada, se verifica el producto de las concentra--
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ciones totales de los iones originados por dicha sal, es - -
constante a una determinada temperatura. Esta constante reci
be el nombre de producto de solubilidad, Pg.

En general, una substancia poco soluble, AmBn, cuya -
parte disuelta esti disociada segf@in:

AmBn %ZI'.'! mA 4+ npEY
tendr4 un producto de solubilidad definido por:
- +]n
ps = [a™|™ x g™

en la que cada concentracidén ibnica, expresada en moles, se-
eleva a una potencia cuyo exponente es igual al nfimero de mo
les respectivos que se originan en la disolucibn de un mol -
de la sustancia considerada.

Ejemplos: E1 producto de solubilidad del BaS0,, sera:

2+ 2-
P2as0, * |22 x |so4|

y el del Agp Cr0,, disociado segfn:
__-..) + 2-
AgCr0 4 €= 24+ CrO4

+] 2 2-
PAg20r04 = agtl© x lCr04|

el del Bi_ S_:
y et Bl 5

PBiZS3 P e P

CONSECUENCIAS.-~ Puesto que el producto de solubilidad
rige un equilibrio que se establece en una disolucién satura
da, si este equilibrio se rompe por disminucibn de las con--
centraciones iénicas de la parte disuelta, se disolveri mas-
s6lido hasta recuperar el equilibrio; si aumentan dichas con
centraciones iénicas, precipitar& la parte disuelta hasta al
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canzar nuevamente el citado equilibrio.
Por tanto:

a) Para que una substancia precipite es necesario que
el producto de las concentraciones de los iones formados en-
su disociacién ibnica, elevadas a sus respectivos coeficien-
tes, sea mayor que su producto de solubilidad.

b) Para que un precipitado se disuelva, es necesario-
que el producto de las concentraciones de sus iones sea in-
ferior al que define su producto de solubilidad.

¢) Cuando el indicado producto de sus concentraciones
ibnicas es igual a2l determinado por el producto de solubili-
dad, se tiene una disolucién saturada de la substancia.

VALIDEZ.- El valor del producto de solubilidad (como-
el de la constante de ley de masas) sblo es constante para -
una temperatura dada. Como en general la solubilidad de mu--
chas substancias aumenta con la temperatura, el valor de los
productos de solubilidad también aumenta con ella. Asi el -
PAgCl adq\11igre los valores siguier91tes: 3,7. 10°1 4 100 C; -
1,57 . 100~ 2 25°C; y 1,32 . 107 a s0°C.

A su vez, conviene recordar que el uso de concentra--
ciones en lugar de actividades, sblo es correcto para sales-
poco solubles y en solucién acuosa pura. En el caso de sales
bastante solubles o de aquellas otras que, aunque sean poCoO-
solubles, se encuentran en presencia de gran concentracién -
de sales extrafias (efecto salino) es imprescindible el uso -
de las actividades. Por ejemplo:

En solucién acuosa pura es correcto:

Ppgo1 = bag*l leal o bien Pygc1” (ag") (c17)

En presencia de electrblitos fuertes sblo es correcto:
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Ppge1 lag’] lerl - (Ag7)epg+ (12, -

A pesar de estas limitaciones, la ley del producto de
solubilidad es de gran utilidad en Quimica Analitica, ya que
permite prever muchas reacciones de precipitacién; de la in-
terpretacién de los fenbmenos de precipitaciébn y disolucién-
de los precipitados y proporciona una idea clara sobre la so
lubilidad de los mismos.

RELACIONES ENTRE SOLUBILIDAD, FRODUCTO DE SOLUBILIDAD
Y CONCENTRACIONES IONICAS.-~ En una sal poco soluble AB, cuya
parte disuelta esti completamente disociada, AB &= A"+ B+,.-
la concentracibén IABl de la parte disuelta mide la solubi-~
lidad, S, en solucién acuosa saturada, en moles por litro, -
solubilidad que, a su vez, seré igual a la concentracién del
anién |A”| y a la concentracibn del catién |B+| , puesto -
que un mol de AB origina un mol de A” y otro de B*. Por con
siguiente:

s= lasl = 1a'] = ||

En gereral, en una sal A, B,, que se disocia conforme:

A B &2 mA +aB ... v (1)

la solubilidad ser igual:

s=|Amxaxn|=J-“—‘:—+-l = L@_’an__'_;IAni-' =ms;|Bm'| = nS

porque una mol de A, B, origina m moles de ARt ¥ n moles de-
B™. E1 producto de solubilidad correspondiente a la ecua~--
ciébn (1) sera:

p = || ™ x |s™ | ™

y sustituyendo las concentraciones por las solubilidades, se
tiene: )
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S @)=t 8™ (2)

de donde, § =

RO

las férmulas (2) y (3) permlten resolver todos los -
problemas en que se trata de hallar el | conocida la solu-
bilidad o viceversa; o bien, relacionar las concentraciones-
iénicas con cualqulera de las otras constantes cuando = -
trata de soluc1ones acuosas puras. »

Hay que tener en cuenta que las solubllldades e ex--
presan en g/ litro, las concentraciones ibnicas en moles/h--
tro y,que, entre. ellas, existe la siguiente relacién:

, g/ litro
! peso molecular

= moles/litro
EJEMPLO: 10. la solubilidad del AgCl es de:.0,0020 g/
litro. -

Calcular el prbducto de solubilidad. Peso molecular -
del AgCl = 143.3.

- .0.. 1073 -
§=20: 103 g/litro:—-'z—o————‘=1.4. 10~ mol/litro.
= 143.3 ; ,
ACLE2 Ay’ + C17 |
-10

Aplicando (2): Phgc1 = (1.4 . 10’5) =2 .10

20, La solubllldad del Ag2 Cr04 es 1gual a 3 3. 10
g/htro.

Hallar el producto de solub111dad Peso molecular del

Agy Cr0, = 332. .. 3.3 - 10-2

332

=9.9 - 10—5 mol/litro.
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Segtn (3): 8 = \ 10 x_10° =1.6 x 10’ mol/litro.
P 22 x 33

Multiplicando este valor por el peso molecular del fosfato -
de plomo, se tendria la solubilidad en g/litro.

60. Sabiendo que el producto de solubilidad del - -
Agzcr04 es igual a 3.9 x 10'12, hallar las concentraciones -
ibnicas en una solucibn saturada de AgyCr0O,

+ 2-
Cr0, =—%» 24g + CrO

Ag 4 € 4

2

La solubilidad es igual a la concentracién de Agzcr04 disuel

to, e igual a |A+| 2
a Cr04

2
Luego, segtm (3):

lCrOi— | = 3.9 - 1012 = 9.9 x 10™° ién g/litro.
2
2

|Ag+ | =2 lCr0§-| - 2.0x10% it g/litro.

APLICACIONES ANALITICAS DEL PRODUCTO DE SOLUBILIDAD.

a) FORMACION DE PRECIPITADOS.- Ya se ha indicado como
una consecuencia inmediata de la ley del producto de solubi-
lidad, que para que se forme un precipitado es necesario que
el producto de las concentraciones ibnicas sea superior a la
constante de su Pg (a veces, se forman soluciones sobresatu-
radas, 1o que no implica que se.cumpla la ley).

El siguiente ejemplo pone de manifiesto claramente la
influencia de las concentraciones en la precipitacién:
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P = (mS)™ . (u8)? =n" . m" . ™™ (2)
ntm/f
de donde, S = Pi (3)
ot . mn

Las f6rmulas (2) y (3) permiten resolver todos los -
problemas en que se trata de hallar el Pg, conocida la solu-
bilidad o viceversa; o bien, relacionar las concentraciones-
ibnicas con cualquiera de las otras constantes, cuande se -
trata de soluciones acuosas puras.

Hay que tener en cuenta que las solubilidades se ex--
presan en 'g/litro, las concentraciones ibnicas en moles/li—-
tro y, que, entre ellas, existe la siguiente relacibn:

g/litro
peso molecular

= moles/litro
EJEMPLO: 1o. la solubilidad del AgCl es de 0,0020 g/
litro.

Calcular el producto de solubilidad. Peso molecular -
del AgCl = 143.3.

-3
i} _ 2.0.. 10 -
s=20: 103 9/litro==2 51,4, 10 > mol/litro.
AGCl &= A"+ C1°
fplicando (2): Pycy = (1.4 - 107°) = 2 . 10710

2. La solubilidad del Agp CrO, es igual a 3.3.107° -

g/litro.

Hallar el producto de solubilidad. Peso molecular del

Agy CrO, = 332. -2
S - _3_1_3_3?210__ =9.9 - 107> mol/litro.
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-12

Segtin (2): P 22. (9.9-10")3 = 3.9 .10

AgoCr0,~

Este problema puede resolverse también teniéndo en —-
cuenta que la concentracibén de cromato es igual a la solubi-
lidad, y que Ag+ es doble de la del cromato. Sustituyendo -
en la expresién del producto de solubilidad, se tiene:

-12

-5 -5.2
PA92Cro4= 9.9 + 10~ (2.9-9x 10 ") =3.9x 10

30. La concentracién de ién flGor en una disoluciébn -
acuosa saturada de CaFp es igual a 4.3 - 10™% mol/1itro. Ha-
1lar el producto de solubilidad del fluoruro chlcico:

2 —~ 2+ 2-
Canaz_*Ca*+2p1 : Ps= Ca" xF

lca®l =12 |5} = 2.15 x 107 1uego.

Poapy = (43 10792 % (2.15 x 1074 = 4.0 x 1070
40. E1 producto de solubilidad de AgI es 1.5 x 10718
Averiguar su solubilidad.
AgI A" + I°
Aplicando (3): § = 1.5 x 1016 =1,2 x 10°8 mol/litro.

Multiplicando por el peso molecular del AgI se tendria la so
lubilidad expresada en g/litro.

50. E1 producto de solubilidad del Pby (POy)p vale -
1.0 x 10‘32; calcular la solubilidad:

2 3-
Pby (POy)y =2 3Pb° + 2P0
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Segtn (3): 8§ = \ 10 x 10732 . 1.6 x 10" mol/litro.
Y 22 x 33

Multiplicando este valor por &l peso molecular del fosfato -
de plomo, se tendria la solubilidad en g/litro.

60. Sabiendo que el producto de solubilidad del ' - -
Ag2Cr04 es igual a 3.9 x 10’12, hallar las concentraciones -
ibnicas en wna solucibn saturada de AgyCrQ,4

2
Agfro, =% 2ag" 4 cr0,

La solubilidad es igual a la concentracién de Ag,Cr0, disuel

to, e igual a |A+I

a Cl'
2

Luego, segtm (3):

2- -
Icro4 |= . 1012 = 9.9 x 1077 ién g/litro.

4

+ 2- - :
IAg l: 2 |Cr04 ‘ = 2.0x 10 ién g/lltro.

APLICACIONES ANALITICAS DEL PRODUCTO DE SOLUBILIDAD,

a) FORMACION DE PRECIPITADOS.- Ya se ha indicado como
una consecuencia inmediata de la ley del producto de solubi-
lidad, que para que se forme un precipitado es necesario que
el producto de las concentraciones ibnicas sea superior a la
constante de su Pg (a veces, se forman solucionss sobresatu-
radas, 1o que no implica que se.cumpla la 1ey).

El siguiente ejemplo pone de manifiesto claramente la
influencia de las concentraciones en la precipitacibn:
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8i se mezcla una solucién 0.1 M de AgNO5 con un volu-
men igual de HC1 también 0.1 M, se produce un precipitado in
mediato de AgCl,

Pero si ahora se diluyen los mismos voltumenes de am--
bas soluciones hasta hacerlos 1072 N y se mezclan nuevamente,
no precipita AgCl, atn cuando las cantidades de Ag* y de C1~
sean las mismas que antes, En efecto, el Pg del AgCl-- 10-10,
y en el primer caso las concentraciones ifnicas serén igua--
les a 0.05 M (como al mezclar las soluciones el volumen se -

hace doble, la concentracién seri la mitad), y, por tanto:

(5 x 10"2)2 =25 x 1074 PAgCl’ se origina precipitado.
En el segundo caso, las concentraciones ibnicas valen 5x ‘10"6
-6,2 -12 -
(5x10 ) =25x10 PAgCl' no hay precipitado.

Otra consecuencia importante es que la solubilidad -
de un precipitado disminuye por adicién de un ligero exceso-
de reactivo precipitante, y, en general, por adicién de reac
tivos con un ién comin con el precipitado, siempre que dicho
exceso no origine la formacibn de un complejo soluble, o dé-
lugar a fenbmenos notables de adsorcibn, o produzca un efec-
to salino. 81 a una solucién 0.001 M respecto al ién C1™, -
disminuye la solubilidad y precipita m&s AgCl. En efecto, en
solucién acuosa la 8 =VPAgCl =‘/10-—"0 < 10-5 mol/litro.

Al afiadir KC1 la solubilidad ser& igual a la concen--
tracibén de iones Ag+, que, en este caso, vale:
-10
+ 10 -
IAg ' = -3 = 10 7
10

0 sea, que la solubilidad se ha hecho 100 veces mis pequefia.

Si se sigue paso a paso la formacifén de un precipita-
do, por ejemplo la formacién del citado AgCl por adicién de-
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un cloruro se representan graficamente los valores que va to
mando la solubilidad del cloruro de plata, cuando hay un li-
gero exceso de Ag+, en agua pura, o con un ligero exceso de-
reactivo ién C17, se obtiene la curva que indica la figura.

El centro de la curva marca el maximo de solubilidad-
y corresponde a la solubilidad en agua pura del AgCl, sin ex
ceso de ibn Ag', o de reactivo i6n C1 . ™

Si aumentan las concentraciones de Ag+, o de C17, la-
solubilidad disminuye bruscamente sin llegar a amularse, y -
para determinados valores de Ag® y de C1™ la curva se hace -
asint6tica con el eje de las abscisas, como lo muestra la fi

gura.

Solubilidad del AgCl

Exceso de Ag * Exceso de C1-
. Agua Pura
Calculo de la solubilidad en presencia de iones comu-

nes: Anteriormente se ha indicado el valor de la solubilidad
en funcibn del producto de solubilidad cuando se trata de so
luciones acuosas del precipitado sin exceso de precipitante-
o de ién comin. Pero en estos Gltimos casos esta férmula no-
es aplicable porque la concentracién de alguno de los iones—
en que se disocia la substancia poco soluble estd incrementa
da por el ibn comfn,



149

Pzra una substancia poco soluble AB-que se disocia en
A+ y B™ y que se encuentra en solucién como un exceso del -
anién o del catién la solubilidad corresponder& a la concen-
tracién del ibn que se encuentra en menor proporciém en la. -
solucibn, porque la cantidad de este ibn se originar& sbélo - -
por la solubilidad de la substancia. ,Si dicha substancia es-
del tipo AmBn, que se disocia en nA™ y 8™, 1a. solubilidad
seré igual a la concentracibén del ibn que se halle en menor-
proporcidn, partida por el coef1c1ente correspondlente.

EJEMPIOS:

0. (CuAl sera la solubilidad, en gramos por 11tro del cro-
mato de plata en una soluci6n de 0.01 M de Ag r04'? ;

PAQQCI‘04 =3.9x 10_12; peso molecular del Agzcr04 = 332

En un problema de los ya expuestos se ha dicho que - la
solubilidad del cromatc de plata es igual a la concentracién
del iébn cromato, por ser el idn que en menor concentracibn -
haya. Pero si esto es clerto en soluciones acuosas puras, -no
puede serlo en este problema en el que existe ya un exceso -
de cromato. Aqui de acuerdo con lo dicho, la solubilidad ha-.
de ser igual a 1/2 de la conc=ntrac16n de Ag poque - -

PagpCro, = lag" 12 x Cr04 , ¥ Ag,Cr0, e=>|Cro,"| + 2 Ag*

P 3.9x10° -
=1/2 ,Ag+l=1/2/ -2 =2 f 22X 95x10%wm
4 0.01

20. ;Cu4l es la solubilidad, en gramos por litro, del Fe(OF)j .
en salucién 0.2 M de KCH? o

-36
PFe(OH)3_1O ; Peso molecular = 10§,8
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Anilogamente, S = lOH 3_i = 0 23
. 1

!
@

b) PRECIPITACION FRACCIONADA.- Cuando en una solucién
hay varios iones capaces dS+preci5itar con,_un reactivo comin
(17, Br™ y C1” con Ag"; 5r°" y Ba“t con 803, etc.) es posi-
ble precipitar escalonadamente dichos iones en determinadas-
condiciones, hasta llegar a un punto en que la precipitacién
puede ser simulténea, y que queda caracterizado por un equi-
librio ibnico entre ellos.

Consideremos los monovalentes B; y B, que precipitan
con la segunda. Si las concentraciones de los aniones no di-
fieren mucho, al aﬁadirA+precipitara primero la substancia-
més insoluble & By, pero no totalmente, sino que antes de -
llegar a la precipitacién total puede empezar a precipitar -
By simulténeamente. Al llegar a este punto hay un equilibrio
entre las distintas concentraciones ibnica lB{ . IBE! y -
!A+i , Cuyo equilibrio queda regulado por los productos de -
solubilidad respectivos.

En efecto:
+ 0 -
et el x sl 5 %]
N dividiendo ordenadamente: oT =773 (1)
Ps? = A x B, 2 s
serog”
Como la relacidn 'ﬁ-——ﬂ-L que nos da el problema -

“ler]
es inferior a esa cantidad tiene que precipitar AgCl.
c) SOLUBILIDAD DE LOS PRECIPITADOS.- Si se disminuye-
la concentracién de alguno, o de todos los iones que entran-
a formar parte de un precipitado, hasta el punto de que el -
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producto de sus concentraciones no supere la constante del -
producto de solubilidad, se disolveré dicho precipitado, o -
si éste no se ha originado, es evitard su formacibn.

Esta concentracibn puede disminuir por alguno de los-
siguientes procsdimientos.

10. Por formacién de un Acido débil.- Los precipitan-
tes por un anién correspendiente a un &cido débil, se disol-
verén en &cidos fuertes. Por ejemplo, el B,C05 se disuelve -
en los acidos minerales porque se forma HyCOq muy poco diso-
ciado y volatil:

S 2+
2H" + BaCO3—(::> Ba + HyCO4
2- +
HyC0, &2 CO5 + 20 &2 C0, + HO

Un aumento en la concentracibn de H' disminuye la con
centracién de CD%’ lo suficiente para no permitir la persis-
tencia de BaCO3 precipitado.

AnAlogamente, los oxalatos, boratos y cromates, etc.-
se han de disolver en Acidos fuertes, y si el anién procede-
de un 4cido muy débil, como el HpCO3, HBO,, etc. incluso son
solubles en Acido acé&tico.

Hacen excepcidn algunos sulfuros (Hgs, A52S3, etc.) -
que a pesar de proceder del acido débil HyS, s6lo se disuel-
ven en el agua regia.

20. Por formaciftn de una base débil.- E1l caso mis ti-
pico es el de la digolucién de algunos hidréxidos en sales -
ambnicas, El catién NHZ , Pprocedente de la disclucidén de la-
sal ambnica, se combina con los OH  para originar la base —
débil NHS:

NH, + O g2 NH + H)0, o también: NH, + O &2 NH,OH
hidr6xido poco disociado, equilibrio muy desplazado hacia la
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derecha en ambas ecuaciones, lo que implica la desaparicibn-
de iones OH hasta el punto dz que no se alcanza el producto
de solubilidad del hidréxido respectivo, por lo gque éste se-
disuelve o no precipita.

AnAlogamente, si se aliade una concentracidn moderada-
de i6n OH a una solucién que contiene los iones Mg2t y NH;,-
no precipita Mg(OH)e, cosa que ocurre inmediatamente en au--
sencia de sales ambnicas.

En efecto: Aplicando las leyes de las masas y del pro
ducto de solubilidad, a las disoluciones del NH40H'y Mg(OH),,
respectivamente:

Mg (OH), &= Mg2 + 20H

NH,OH &= NHZ + OH
se tiene que
|t « |or|
4

2+
| | wn 01|

= |mg loi| 2 (1), y x=

P

20.- 5i se afade ahora un exceso de NH,Cl, sal muy di
sociada, se obtiene un aumento grande en la concentracibdn de
NH4, que provocaré los siguientes desplazamientos de los an-
teriores equilibrios:

Er. (2), si K ha de permanecer constante segin la ley-
de las masas al aumentar grandemente NH4 tendrid que dismi- -
nuir OH en la misma proporcién. Por tanto, esta considera--
ble disminucién de OH aplicada a (1) provocara como conse--
cuzncia, y por las mismas razones anteriores, un aumento tam
bién grande de Mg * es decir que la disociacién del Mg(OH),
aumenta enormemante, y para concentracién grande de NH,Cl es
facil predecir 1la solubilidad total del Mg(OH)2 o lo que es-
lo mismo, la imposibilidad de que precipite Mg(OH)g en un me
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dio amoniacal en el que se agregue un exceso de gil ambnica.
Casos anAlogos les ocurre a los hidrbxidos de Mn~ y de Fe2*,

En todo caso, se observa la disolucién de los precipi
tados pér formacién de un &cido o base débil depende de los-
valores relativos de las constantes del producto de solubili
dad y de disocciacién respectiva.

3o0.- Por formacién de un complejo de estabilidad sufi
ciente.- Por ejemplo, el clorurc de plata se disuelve en el-
amoniaco porque el complejo Ag(NH3)2 esti tan poco discciado
que no libera los suficientes iones Ag para rebasar el pro-
ducto de solubilidad del AgCl.

La solubilidad de un compuesto poco soluble en un - -
reactivo que forme con el primero un iétn complejo, dependerd
del valor de la constante de estabilidad del complejo. Asi,-
el AgCl se disuelve en amoniaco o cianuro potésico porque la
concentracién de Ag+ que da el AgCl disociado es mayor que -
la concentracién correspondiente en equilibrio con el ién -
comple jo respectivo, es decir:

+ -
AgCl == A + Cl
gCl &= 4Ag 1
P
Y V+
Ag(NH 3) 3
y con suficiente cantidag de amoniaco el ién Ag+ se empleara
en formar el ién Ag(NH;),, desplazando el equilibrio de la -

disociaciébn del AgCl hasta llegar a su completa ionizacién,-
disolviéndose, por tanto, todo el AgCl.

An&logamente, pero en sentido negativo, se podria de-
mostrar la insolubilidad del Agl y Ag,S en amoniaco, a causa
de la pequefiisima disociacién de esas dos sales de plata, -
Por este motivo, se explica fhcilmente que el HpS y el ién I
precipiten Agzs y Agl, respectivamente de una solucibn conte
niendo Ag(NHS)g .
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40.- Por un proceso rédox que cambia la valencia de -
alguno de los iones que forman el precipitado.- Asi el CuS -
no se disuelve en HC1 o H2504 diluido; pero si lo hace en -
HNO4, diluido, porque este &cido oxida los muy escasos icnes
S2', procedentes de la pequeiia disociacién del CuS, produ---
ciéndose azufre elemental:

_ 2
3CuS + MO; + BH Z=2 35 + 30u" + MO + 4HO

- . 2- . . . .
La desaparicién de iones 5§ obliga a disociarse mas-
CuS sélido hasta llegar a su completa disoluciébn.

50.- Por formacién de otro compuesto mis insoluble,--
El ejemplo mas tl'pico de este caso es la solubilizacién de -
los haluros de plata por tratamiento con sulfuro sfdico o -
con sulfhidrico. E1 Ag,S tiene un producto de solubilidad in
ferior al de los haluros de plata, y por esta razén se forma
dicho sulfuro dejando en libertad el correspondiente haloge-
nuro:

2AgT + s — Ag,S + o

De este hecho se hace uso en la marcha analitica de -
aniones para la separacién de cloruros, bromuros, ioduros y-
tiocianatos.

OTROS FACTORES QUE AFECTAN LA PRECIPITACION

En los parrafos anteriores se ha considerado la preci
pitaciédn como un fenbémeno que tiene lugar en presencia de --
los iones precipitados y de los iones precipitantes, viéndo-
se la influencia de la concentracibn de ambos (ién comtmn) S0
bre este fenbtmeno.

Un factor que también ha de tenerse en cuenta es la -~
influencia de los iones extrafios, es decir, aquellos iones -
que no reaccionen quimicamente con los iones precipitados o-
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con los del reactivo, pero que pueden criginar un efecto sa-
lino.

Otrc factor de interés analitico, que actfia sobre la-
insolubilidad de los pracipitados, es el determinado por cam
bios de disolvente. Consideramos brevemente la accidén de es-
tos factores:

EFECTO SALINO.- La presencia de sales extrafias awmen-
ta la solubilidad de un precipitado. AsZ, la solubilidad del
cloruro de plata awrenta en presencia de &cido nitrico o sul
farico a pesar de que ningunoc de estos &cidos reaccionan con
los iones C1™ o Ag™ .

Esto no es mis que una consecusncia de que en presen-
cia de fuerte concentracibn salina, con o sin ién comim, au-
menta la fuerza ibnica de la disolucién, y, por tanto dismi-
nuyen los factores de actividad.

Asi en el caso del AgCl, en suspensibn acuosa, se tie
ne el equilibrio:

lagl] x el =2 107"°

que expresado en concentraciones resulta:

+ - -10
(ag ) - fag * (c17) - fg3- =2+ 10

y por tanto:

' 2 - 10'10

(ag") - (c17) = =]
fagh - ferm

Como al aumentar la concentracién salina disminuyen -
los valores de los factores de actividad, aumentard, por tan
to, el valor de (Ag*) y (C17): es decir, que el cloruroc de -
plata se disolveri en mayor proporcién.

Por consiguiente, un gran exceso salino produce un au
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mento de la solubilidad de los precipitados.

El efecto salino aumenta con el nimero de cargas eléc
tricas de los iones que produczsn dicho efecto. 4si, 1la ac- -
cién de un gran exceso de MgSO4 sobre la solubilidad del sul
fato de bario es mayor que el efecto que produce un exceso -
de NaCl sobre la del cloruro de plata.

La solubilidad del T1Cl1l y, por tanto, su producto de-
solubilidad, aumenta en presencia de KNOj o de K804 pero di
cho aumente es mayor con la sequnda sal que con la primera.-
El producto de solubilidad del T1Cl que en solucidn acuosa -
saturada, sin otras sales, vale 2,6:-107 ', aumenta a 9,4'10"4
en solucibén 1IN de KN03 y a 12,0 - 1074 en solucién 1N de - -
K580,.

CAMBIO DE DISOLVENTE.- Es muy fitil en an4lisis quimi-
co recurrir, a veces, a una oportuna adicién de un disolven-
te distinto del agua para cbservar mejor una determinada - -
reaccién de precipitacién o para asegurar una separacién ana
1itica de varios precipitados. Por ejemplo, la adicién de -
etanol a un liquido acuoso permite la precipitacién del sul-
fazo de calcio, la insolubilizacién del sulfato de plomo © -
la del iodato de bario.

LA ADSORCIGON

Entre las propiedades de 1las superficies de separa- -
cibn de diferentes fases se encuentra la adsorcién como espe
cialmente interesante en Quimica Analitica.

De los cinco casos posibles m&s importantes de super-
ficies limites, a saber: gas-liquido, gas-sdlido, liquido-1i
quido, liquido-s6lido y sélido-sélido, es el correspondiente
al liquido el mAs corriente a considerar en anAlisis, parti-
cularmente en el caso de la precipitacitn de una substancia-
(s61ido) en el seno de una disolucién (1iquido).
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Los iones o substancias disueltas en la disolucién -
pueden ser retenidos por la superficie del precipitado. Esta
retencibn superficial es la que recibe el nombre de adsor- -
cibn.

Este importante fenbmeno de superficie est& sujeto a-
leyes que determinan la relacibén entre la cantidad de subs--
tancia adsorbida y la concentracién de dicha substancia en -
la disolucibén. La m&s sencilla y conocida de estas leyes es
la isoterma de adsorcién de FREUNDLICH:

X = D(Cﬁ en la que la x es la cantidad de
substancia adsorbida por unidad de substancia séblida adsor--
bente (precipitado), C es la concentracién de la substancia-
en la disolucién después de establecido el equilibrio de ad-
sorcibn, y&x yﬁ son dos constantes caracteristicas para -
cada sistema.

La naturaleza electrostitica de la adsorcibn de iones
por las redes cristalinas de los precipitados es de especial
interés para explicar la influencia de este fenbmeno en los-
procesos analiticos. Las fuerzas electrostiticas residuales-
en la superficie de una red cristalina provocan la atraccién
de los iones de carga contraria presentes en la disoluciénm, -
Asi, al precipitar Ag* con I7, la red cristalina del AgI ini
cialmente formado adsorbe los iones Ag+ que afin se encuentra
en la disolucién.

En la formacibén de precipitados coloides, la adsor- -
cién juega un papel muy importante debido a la gran superfi-
cie que ofrecen las micelas en el seno de la disolucibn ibni
ca donde se forman., La estabilidad de un coloide, la fuerza-
de los precipitados analiticos, especialmente los de evolu--
ciétn lenta hacia el estado cristalino, son propiedades-inti-
mamente ligadas al fenbmeno de adsorcién.

Generalmente, la adsorciétn dificulta las separaciocnes



158

analiticas y es causa principal de los fenémenos de copreci-
pitacibn, precipitacién inducida, y, en general, de la impu-
rificacibn de los precipitados. Esta circunstancia obliga, a
veces a recurrir a laboriosos procesos para conseguir preci-
pitados puros, principalmente en las determinaciones gravimé
tricas del anAlisis cuantitativo.

Pero la adsorci6n también es aprovechable con fines -
analiticos. En ella se fundamentan los indicadores de adsor-
cibn y de oxiadsorcién empleados en anflisis volumétrico, -
asi como la recuperacién cuantitativa de cantidades muy pe--
quefias de elementos en solucién mediante la precipitacién en
su seno de substancias adsorbentes coloidales.

En anélisis cualitativo, se basan en fenbmenos de ad-
sorcibén los siguientes hechos y técnicas:

a) Formacién de lacas coloreadas. Algunos precipita--
dos poco visibles o incoloros se manifiestan ostensiblemente
si pueden adsorber algfin producto coloreado generalmente or-
génico. Como la adsorcién es funcibn de la superficie, las -
lacas se originarén perfectamente en aquellos precipitados -
que inicialmente son coloides o que tengan tendencia a for--
mar geles. Asi por ejemplo, el hidréxido de aluminio, recién
precipitado, adsorbe el rojo congo o el aluminbn, coloreéindo
se de rojo o de rosa, respectivamente, y reteniendo tan fuer
temente estos colorantes orgénicos que ya no pueden ser eli-
minados por el lavado. AnAlogamente, el hidréxido de magne--
sio, adsorbe el magnesbétn; la eosina y la fluoresceina son -
adsorbidas por el AgCl, etc. En todos estos casos, los preci
pitados blancos se colorean intensamente por un fenbémeno de-
adsorcién, ya que no puede hablarse de una reaccibn quimica-
entre adsorbente y adsorbido.

b) AnAlisis de la Gota.- Un medio de aumentar la sen-
sibilidad y selectividad de ciertas reacciones, en el anfli-
sis a la Gota se aprovechan analiticamente los fenémenos de-
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difusién (capilaridad) y de adsorcién, que se ponen de mani-
fiesto cuando se mezclan gotas sobre papel de filtro, puesto
que, al fin y al cabo, el papel puede considerarse como un -
gel de celulosa.

c) Cromatografia.- Se basa en la adsorcién selectiva-
de ciertas substancias s6lidas para los diversos iones conte
nidos en una solucibn, la cual se hace fluir a través de una
columna vertical que contienen el sélido adsorbente.

d) Procesos de separacién o de identificacién.- Entre
los primeros, es ejemplo tipico la eliminacibébn del unién fos
Fato por el gel del 4cido metaesténnico precipitado en el se
no de la solucién que contiene el fosfato y que es adsorbido
por dicho gel. Ejm. de los segundos, aparte de la formacién
de lacas, ya citado, se encuentra la identificacién de los -
acetatos por el nitrato de lantano y iodo; la reaccibn de -
BODECKER para sulfitos; la coloracién del sulfato de bario -
por el permanganato, etc., en todos los cuales intervienen -
fenfmenos de adsorcifm.

EL ESTADPO COLOIDAL

Como es sabido, el estado coloidal es un estado de -
dispersién intermedio entre las soluciones verdaderas y las-
suspensiones groseras. Segtn el tamafio de las particulas, -
pueden considerarse tres grados de dispersibn:

10.- Dispersién grosera o suspensién, con particulas-
de dijmetro mayor de 1072 cm.  las particulas de estas sus--
pensiones son bien retenidas por los filtros ordinarios y -
son visibles a simple vista o a los microscopios ordinarios,
segfin su tamafio.

20.- Dispersién coloidal, con particulas (micelas) de
dimetro comprendido entre 10‘5 cm. Las dispersiones coloida
les, por el pequefio tamatio de sus particulas, atraviesan los
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filtros ordinarios: presentan el movimiento browniano y el -
fenbmeno de Tyndall, sus particulas son visibles al ultrami-
croscopio y pueden ser retenidas por los ultramicrofiltros.

30.- Dispersién molecular o soluciones verdaderas, -
con didmetro de particulas inferiores a 107 cm.

En esta clasificacibn hay que hacer la excepcibn de -
aquellos coloides constitufdos por macromoléculas de disposi
cién lineal, camo la celulosa, ¥y en las que en virtud de di-
cha disposicién no alcanzan el tamafio de didmetro en el que-
se incluyen las dispersiones coloidales.

Las dispersiones coloidales suelen clasificarse en -
dos tipos:

a) Coloides hidréfobos (enemigos del agua) o suspen—-
siones, caracterizados por su poca afinidad por el agua, por
su escasa viscosidad y porque, generalmente, son irreversi--
bles; es decir, que una vez que han pasado de la dispersibn-
coloidal o sol al de sblido por el proceso de floculacién-
y desecacibn posterior, no pueden fhcilmente tomar el estado
coloidal o peptizarse. A este grupo pertenscen los coloides-
mis frecuentes en Quimica Mineral, como son los sulfuros me-
talicos, los haluros de plata, el azul de Prusia, etc.

b) Coloides hidr6filos (amigos del agua) o emulsoides,
caracterizados por su gran viscosidad, su gran afinidad por-
el agua 1o que es causa de que formen masas gelatinosas (ge-
les) y porque son reversibles. De este tipo son los coloides
del &cido silicio, esténnico y de muchas substancias orgéni-
cas, como almidbn, gelatinas, etc.

Caracteristica importante de las soluciones coloida--
les es la carga eléctrica que manifiestan, particularmente -
los coloides hidr6fobos y a la cual parece que deben su esta
bilidad. En efecto, en la evolucién natural de los precipita
dos, al llegar a la fase micelar, la gran superficie que pre



161

sentan las particulas s6lidas en virtud de su extraordinario
grado de divisibn, .hace que se pongan de manifiesto fenbme--
nos de adsorcién, en virtud de los cuales son adsorbidos en-
la superficie de la micela iones de mismo signo existentes -
en la solucibn. Al quedar cargadas Ias micelas con el mismo-
signo, la repulsibén impide el agrupamiento en particulas de-
mayor tamafio y, en ccnsecuencia, estabiliza el coloide.

Por consiguiente, para destruir un coloide, o flocu--
larle, la mejor manera de conseguirlo ser& la adicién de un-
electrélito con iones de signo adecuado que neutralice la -
carga del coloide. Por esta razbn se lavan los sulfuros meth
licos con soluciones que contienen nitrato ambémico. Dichos -
sulfuros estin cargados negativamente y el catién amonio NHZ
descarga el posible coloide e impide que al lavar los sulfu-
ros se pepticen.

El poder floculante de los electrbdlitos es tanto ma—-
yor cuanto mayor es la carga del ibén de signo contrarioc al -
del coloide que.se quiere flocular. Asi, para coagular un co
loide cargado negativamente seré mis eficaz el cloruro férri
co que el chlcico o efectivo un arseniato que un sulfato o -
un cloruro.

En an&lisis quimico, la formacién de soluciones coloi
dales es generalmente perjudicial, porque, aparte del entor-
pecimiento técnico que significa la dificil o imposible sepa
racién de la fase s6lida por filtracibn, la adsorcibn es fre
cuente y, en consecuencia, la impurificacién de los precipi-
tados, De aqui la adicibn de electrblitos adecuados, tanto -
al liquido donde se efectGa la precipitacidn, como a los 1li-
quidos de lavade de los precipitados. Pero, en determinadas-
circunstancias, la formacién de un coloide puede ser analiti
camente aprovechable. Asi ccurre en todas las reacciones en-
las que intervengan fenbmenos de adsorcibdn, porque la misma-
se favorece con el incremento de superficie, o sea, con el -
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estado coloidal. Por ejemplo, en las reacciones de formacién
de lacas y también en aquellas otra en que la dispersibn co-
loidal origina colores intensos, como son los de algunos me-
tales nobles (ptirpura de Casius, etc.)

Los coloides de tipo hidréfilo, comc algunas dextri--
nas, almidones, albGminas, etc., actfan como coloides protec
tores de otros hidrbfobos del mismo signo, proporcionéndoles
una gran resistencia a su floculacién. Este hecho es sumamen
te perjudicial en anilisis cuantitativo mineral y es la ra--
zén por la que debe eliminarse la materia orgénica antes de-
someter el problema a la marcha analitica.

OTROS ASPECTOS DE LA PRECIPITACION

EVOLUCION DE LOS PRECIPITADOS.- La substancia que se-
precipita estd en evolucibén durante un cierto tiempo. El sig
tema formado por problema y reactivo es homogéneo hasta la -
aparici6tn de la fase s6lida. Esta fase sblida pasa por va---
rios estados; desde el inicial, casi siempre coloide, hasta-
llegar, en un plazo mis o menos largo, segtn la naturaleza -
del precipitado, al estado cristalino propiamente dicho, es-
tado final de dicha evolucién.

Esta evolucibébn ha sido muy bien estudiada en alqunos-
precipitados, como AgCl, AgBr, Agl, BaSOy, Mg(NHg), PO,, --
Fe(OH)3, Al(OH)3, y se ha observado que en los diferentes es
tados de su evolucibn suele haber variacibn de color, estruc
tura, solubilidad, etc, Asi, por ejemplo, el cloruro de pla-~
ta presenta cuatro estados diferentes; primero, estado gela-
tinoso (coloidal); segundo, estado gaseoso; tercero, estado-
pulverulento, y cuarto, estado grarudocristalino, cada uno -
con variaciones en el tono de color, en la solubilidad, en -
la pureza, en la estabilidad y en el tamafio del grano. '

En an4lisis quimico interesa una evolucién r&pida de-
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los precipitados a formas puras y facilmente filtrables, Par
ticularmente se tiende a evitar los estados coloidales para-
disminuir los fenbmenos de adsorcién y de impurificacién de-
los precipitados. En general, esto se consigue mediante agi-
tacibn, elevacibn de la temperatura, adicién lenta del reac-
tivo precipitante, previa adicibn al sistema de electrblitos
adecuados y, en cilertos casos, técnicas apropiadas que con--
sigan, siempre que ellos sea posible, el estado cristalino,-
que, por ser el de mayor tamano de particulas, menor solubi-
lidad y mayor pureza, es el preferido en toda precipitacién.

En anflisis quimico cualitativo, como regla general,-
las precipitaciones se hacen en soluciones diluidas y en ca-
liente, con rApida agitacibén para destruir estados metaesta-
bles y evitar la adsorcién. la filtracién debe hacerse des--
pués de enfriar si el precipitado es cristalino, o en calien
te si el precipitado se estabiliza en la fase amorfa (preci-
pitados gelatinosos, como hidrbxido aluminico, &cido silici-
co, etc.).

PUREZA DE 1QS PRECIPITADOS.- A pesar d que la preci-
pitacién se efectfia en las condiciones mas adecuadas para ob
tener precipitados puros, no siempre se consigue obtenerlos,
Un efecto perturbador notable en este aspecto tiene lugar -
por el fenbmeno llamado precipitacién inducida, consistente-
en el arrastre del precipitado o aparicibn insélita de los -
mismos en medios que teéricamente son disolwentes de dichos-
precipitados. Por precipitacién inducida se trata de expli--
car que un precipitado contenga substancias que, por si mis-
mas, estando solas, no precipitarian con el reactivo precipi
tante, la naturaleza fisicoquimica de este fenbdmeno no es --
bien conocida.

Parece ser que la mayor parte de los procesos de CO--
precipitacibmn y postprecipitacién se deben a una precipita--
cién inducida.
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COPRECIPITACION, - Constituye el caso en que la impuri
ficacibn del precipitado tiene lugar durante su formacibn. -
Por ejemplo, una disolucién dilufda de ién chlcico no preci-
pita con Acido sulfarico. Sin embargo, cuando una disolucién
de ibn bhrico se precipita con 4cido sulffirico en presencia-
de ién chlcico, el sulfato barico, formado contiene siempre-
sulfate chlcico "coprecipitado", que es dificilmente elimina
ble por lavado.

El fenbmeno sucede an&logamente cuando se emplean - -
reactivos organicos. Asf, el &-nitroso- [Inaftol, en medio-
clorhidrico, no precipita el ién crbmico. Sin embargo, si -
una disolucién clorhidrica de i6n crémica contiene ién férri
co y se afiade ©f-nitroso- Fnaftol, el precipitado que éste
reactivo forma con el ién férrico contiene una importante -
cantidad de cromo.

El fenbmeno de coprecipitacién puede tener diversos -
origenes: bien puede ser como consecuencia de una adsorcidn,
en cuyo caso la impureza sélo se encuentra en la superficie-
del precipitado; bien se produce un fenémeno de oclusibén, en
cuyo caso la impureza mas importante se encuentra en toda la
masa interna del precipitado, o bien se debe a la formacién-
de un compuesto quimico o cristales mixtos entre el precipi-
tado y la impurezg.

POSTPRECIPITACION.- En este caso el precipitado sufre
una impurificacién con posterioridad a su formacibén. Asi, el
i6n zinc no precipita con &cido sulfhidrico en presencia de-
Acido sulffirico 0,2 Ni sin embargo, si en este medio se pasa
una corriente de 4&cido sulfhidrico sobre wma disolucién de -
ién merclrico e ién zinc, precipita primero sulfuro mercGri-
co puro, pero posteriormente empieza a precipitar lentamente
el sulfuro de zinc sobre el sulfuro de mercurio. Al parecer,
este fendmeno est& relacionado con wn aumento, debido a fené
menos de adsorcifn, de la concentracién de ién sulfuro en la
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superficie del sulfuro mercGrico, hasta alcanzar un valor su
ficiente para que precipite en dicha superficie el sulfuro -
de zinc.

LAVADO Y PURIFICACION DE LOS PRECIPITADOS.- El lavado
y purificacién de precipitados tiene como finalidad liberar-
a los mismos de las substancias que contiene la disolucibn -
que los impregna y la posible eliminaciébn de algunas molécu-
las o iones contenidas en el mismo precipitado. E1 lavado, -
generalmente, es una operacifn exclusivamente de tipo fisi--
co, mientras que la purificacién en muchos casos incluye, -
ademas, operaciones quimicas. E1 lavado es necesario casi -
siempre, mientras que la purificacibn, en anflisis cualitati
vo, sblo debe realizarse en contadas ocasiones.

La técnica del lavado de precipitados serh descrita -
desde el punto de vista tebrico que ahora nos ocupa, sblo es
interesante hacer constar la importancia que el principio -
del producto de solubilidad tiene en la eleccibn del liquido
del lavado. Al lavar wn precipitado ha de cuidarse que éste-
no se disuelva en cantidad apreciable, ni pase al estado co-
loidal (peptizacibn). En consecuencia, se debe lavar siempre
con un electrbdlito fuerte conteniendo un ién comfn con el -
precipitado, generalmente uma soluciédn diluida del reactivo-
precipitadamente. Por su caricter de electrblito evita el pa
so del precipitado al estado coloidal; por su ibén comim dis-
minuye la solubilidad. Asi, el cloruro de plata se lava con-
solucibén diluida de 4&cido clorhidrico, los.sulfuros metéli--
cos con solucién de cloruro aménico (electrblito fuerte) sa-
turada de 4cido sulfhidrico (ién comfn), etc.

La purificaci6én de precipitados puede hacerse por mé-
todos fisicos (digestidn prolongada, redisolucién fisica, -
etc.), o por métodos quimicos. Estos son 1os mAs interesan—-
tes en anilisis cualitativo., E1 precipitado, una vez filtra-
do y lavado, se disuelve en un disolvente adecuado y se vuel
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ve a precipitar. El precipitado asi obtenido es ya m&s puro-
y, eventualmente, se puede volver a disolver y precipitar. -
De esta forma, en cada redisolucién se obtiene una solucién-
en que la concentracibn de la impursza es menor. Un ejemplo-
tipico es el de los hidréxidos del tercer grupo de 1a marcha
sistem&tica de cationes,

Al precipitar, por ejemplo, una disolucidn de iones -
férricos en presencia de ién cobaltoso con hidrbxido aménico,
el hidrbxido férrico formado contiene cantidades importantes
de cobalto. El precipitado puede lavarse y redisolverse en -
4cido clorhidrico. En esta disolucién la relacién Co2*/Fed*-
es mucho menor que en la disolucibn inicial, Al precipitar -
muevamente con hidréxido aménico el hidréxido férrico obteni
do estar& casi exento de i6n cobaltoso.
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