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ll!TRODUCCION.-

El desarrollo de las ciencias básicas en los últimos
años, plantea un problema de dificil solución, sobre todo -
cuando se toma en cuenta el atraso en el diseño del curricu
lum, el cual no llena las necesidades cuando se trata de im
plementar un plan de enseñanza prospectivo a cualquiera de -
los niveles en que sea considerado. 

Los avances en los métodos y procedimientos didácti-
cos, han conducido a hacer realidad la participación activa
de l educando en los procesos de enseñanza-aprendí zaje, tanto 
en la profundidad como en el entendimiento, duraci6n y rete_!! 
ción del material presentado. 

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

La Facultad de Ciencias Químicas de la UNAM, tiene en 
su diseño curricular para las diferentes carreras el cursar
como crédito indispensable la materia de Quimica Inorgánica
I, la cual no se ajusta a las necesidades generales como el.!:_ 
mento de base, el diseño temático 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 propósito que se persigue con este ensayo, es pla..:! 
tear un enfoque sencillo, práctico y elástico en la enseñan
za de la Quimica Inorgánica I, de tal manera que pueda ser -
considerada como un común denominador de las carreras que se 
ofrezcan en la Facultad de Ciencias Qu1micas y sobre todo, -
qu~ al final dei curso de esta materia, el educando esté - -
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efectivamente en posibilidades de resolver la mayoría de los 
problemas que plantea esta materia. 

El lector podrfi constatar desde el índice temático, -
que esta obra está basada en datos y conocimientos obtenidos 
en planteamientos simples y lógicos, con una alta factibili
dad de ser reproducidos por la acción 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 actual_! 
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 gramática 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 químicas. 

NOMBRES DE LOS ELEMENTOS SIMPLES. 

Los elementos simples caracterizados por su irreducti 
bilidad se dividen en metaloides y metales¡ unos y otros ti~ 
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 fácil la 
pronunciación 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 ha-
ses de la nomenclatura, se ha dado el elemento simple, te- -
niendo presente, ya la propiedad más culminante que se not6-
al descubrirle, bien el de la entidad a quien lo dedicaron 
o el país donde lo descubrieron. Ejemplos de ello son: Oxi
geno (engendro ácido), hidrógeno (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, según estén formados por la combinación de dos, -
tres, o cuatro elementos respectivamente. 

Los compuestos binarios forman tres grupos: 10. los -
que cor.tienen H; 2o. los que contienen O y 30. Los que no --



contienen ninguno de los anteriores. 

1er. grupo: compuestos binarios hidrogenados. 
vide a su vez en dos subgrupos: a) y b). 
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Se di 

a) Los que tienen .función ácido. Denorninanse hidrácidos y -

forman su nombre con dos palabras: la primera es genérica, -
ácido, y la segunda especifica, constituida por el nombre
del elemento unido al H, terminando en hidrico. Ejemplos:
ácido fluorhidrico (HF); ácido clorhidrico (HCl). 

b) Los que no tienen función ácido. Forman su nombre con -
dos palabras: la primera, genérica, es la del nombre del hi
drógeno con la terminación uro, y la segunda, especifica, -· 
es la propia del elemento. Ejemplos: hidruro de sodio, hi-
druro de calcio. 

2o. grupo: compuestos binarios oxigenados. Se divide 
en dos subgrupos: a) y b). 

a) Los que reaccionan con el agua, adquieren la función áci
do. Se denominan anhidridos y forman su nombre con dos pa
labras: la primera es genérica, anhidrido, y la segunda, e_:! 
pecifica, constituida por el nombre del elemento unido al -
oxigeno, terminando en ico. Ejemplo: anhidrido sulfúrico so4 . 

Si el elemento unido al oxigeno forma con este dos -
anhidridos, al de más oxigeno se le termina con ico y al de 
menos en oso. Ejemplos: anhídrido arsénico As~5; anhídrido 
arsenioso As203. Si son más de dos anhidridos los que se -
forman, se les distingue, anteponiendo a la palabra especifi 
ca los prefijos per (sobre) o hipo (debajo) y terminándola: 
en ice o en oso según los casos y riqueza de oxigeno en ca
da compuesto. Ejemplos: 

Anhídrido persulfúrico 

Anhídrido sulfúrico 



Anhidrido ?~' sulfuroso so3 

Anhidrido percl6rico 

Anhídrido hipocloroso 
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b) Los que en contacto con· el agua no adquieren la función -
ácido. Estos se llaman óxidos y forman su nombre con dos -
palabras: la primera genérica, óxido, y la segunda especifi
ca, constituida por el nombre del elemento combinado con el
oxigeno. Si fuesen varios los óxidos se emplean los prefi 
jos y las derivaciones como en el subgrupo a. Ejemplos: 

Oxido nítrico 

Oxido nitroso 

Oxido férrico 

Oxido ferroso 

3er. grupo: compuestos binarios que no contienen H ni 

O. Forman su nombre con dos palabras: la primera genérica -
terminada en uro y la segunda especifica puesta a continua-
ción de la anterior; si el compuesto está formado por meta
loide y metal, aquel llevará la terminación en uro; ejemplo
sulfuro de plomo, si la combinación es entr-e metaloides, en
caso general, terminará en uro el que tenga menor capacidad
de saturación o valencia; ejemplo: cloruro de azufre y si -
la valencia .f'uera igual en ambos metaloides, el que tenga ~ 
nor peso atómico; ejemplo: cloruro de yodo. 

Al igual que el grupo anterior, se emplean los nwnera 
les mono, bi, tri, etc., como prefijos del elemento termin~ 
do en uro, en los casos que lo requieran. As1, monosulfuro 
de potasio (K2S); bisulfuro de potasio (K2S2). Del mismo -
modo se hace uso de las desinencias ico y oso, aplicándolas
al elemento simple que lleva el nombre especifico; ejemplos: 



5 

cloruro ferroso FeCl2 y cloruro férrico FeCl3. 

Los compuestos ternarios forman tres grupos principa
les: 1er. grupo: Comprende los elementos oxi-hidrogenados de 
función ácido y se les llama oxiácidos en oposici6n a los hi 
drácidos que no contienen oxigeno. Forman su nombre como -
los anhi.dridos, con la diferencia de substituir esta palabra 
genérica por la palabra ficido, genérica también. Ejemplo: -
f!.cido sulfúrico en vez de anhídrido sulfúrico. 

2o. grupo: comprende los compuestos oxi-hidrogenados
de función base y se les llama hidróxidos. Forman su nombre 
de dos palabras: la primera genérica, hidr6xido, y la segun
da especif'ica puesta a continuación, con el nombre del ter-
cer elemento del compuesto. Ejemplo: hidróxido de potasio,
X:OH. En los casos que existan en dos grados, se termina en 
ico al que, por átomo de metal posea mayor número de oxi-
drilos, OH, y en oso al que contenga menos. Ejemplos: hidr~ 
xido cúprico (cu(OH) 2, hidróxido cuproso Cu2(0H) 2. 

3er. grupo: comprende los cuerpos oxigenados de f'un-
ci6n sal y se les llama oxisales por derivar de los oxiáci-
dos. Forman su nombre de dos palabras: la primera genérica, 
procede del nombre del ácido, variando su terminación ico en 
ato y la de oso en ito, con varias excepciones en las que se 
suprimen además algunas letras interiredias como sulfato y no 
sulf'urato, fosfato y no fosforato; y la segunda especifica, 
es el propiÓ nombre del metal o radical electropositivo, que 
reemplaza al hidrógeno básico del ácido, precedido de la pr!:, 
posición de o adjetivado. Ejemplos: 

ACIDOS 

Acido nítrico HN03 

Acido sulfúrico H2S04 

Acido nitroso HN02 

SALES 

nitrato de 

sulfato de 

nitrito de 



Acido sulfuroso H2S03 

Acido percl6rico HCl04 

Acido hipocloroso HClO 

sulfito de 

perclorato de .•.. 

hipoclorito de .•• 
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Si existe-más de una sal formada por los mismos ele-
mentes el nombre del electropositivo se termina en ico o en
oso, seg6.n la proporción entre los componentes del compuesto 
y siguiendo la regla del más o menos oxigenado. Ejemplo: 
sulfato férrico Fe2(S04)3, sulfato ferroso FeS04. 

Las sales pueden ser neutras, ácidas y básicas. Son 
neu.tras, cuando el hidrógeno básico de los ácidos ha sido -
substituido totalmente por un metal o un radical; ácidas, si 
ha sido substituido parcialmente y básicas, cuando uno o más 
residuos halogénicos de los ácidos respectivos han sido ree~ 
plazados por un número equivalente de oxhidrilos. Ejemplos: 

ac. sulfúrico 

ac. nitrico 

sal neutra 

/O - N02 
Bi-0 - N02 'o -N02 

sal neutra 

HO 

) S02 (1) 

KO 

sal ácida 

sal básica 

( 1) Por sus elementos resulta ser un compuesto ci1aternario. 

Los compuestos cuaternarios son aquellos que derivan
do de un mismo ácido y teniendo metales diferentes, se comb,i 
nan entre si y forman compuestos llamados sales dobles. Fo!: 
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man su nombre del genérico de las dos sales, añadiendo la p~ 
labra doble y poniendo a continuación los nombres de ambos -
metales. Ejemplo: sulfato doble de aluminio y potasio AlX -
(S04)2. 12H20, que procede de la combinación entre el sulfa
to de aluminio y el sulfato de potasio. 

Nombres de los elementos según su grado de .oxidación. 

A los átomos cuya valencia varia, se le añade a la raiz del-
elemento el sufijo oso para el menor grado de oxidación e --
ico para el mayor grado de oxidación. 

RAIZ oso reo 

cupr Cu1+ Cu2+. 

aur· Au1+ Au3+ 

mercur Hg 
1+ Hg1+ 

crom Cr2+ Cr3+ 

mangn Mn2+ Mn3+ 

ferr Fe 2+ Fe3+ 

cobalt Co2+ Co3+ 

níquel 
.2+ 

Ni 
.3+ 

Ni 

tal Tl1+ Tl3+ 

estann Sn2+ Sn4+ 

plumb Pb 2+ Pb4+ 

ar se ni As3+ As5+ 

antimoni Sb3+ SbS+ 

bisnut Bi3+ Bis+ 
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Nomenclatura de los hidrácidos (ácidos que no contienen oxi
geno). 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE 

-HF fluorhidrico F .fluoruro 

-HCl clorhidrico Cl cloruro 

-HBr ·bromhidrico Br bromuro 

Hl yodhidrico I- yoduro 

-ICN cianhidrico CN cianuro 

H2S sul.fñidrico s- sul.furo 

Nomenclatura de oxi~cidos (Acidos que contienen oxigeno). 

Cuando existe un solo ~cido, la raiz del elemento to
ma la terminaci6n ICO. En cas.o de qre existan dos Acidos -
del mismo elemento, aquel en el que el elemento manifieste -
el mayor grado de oxidación, toma la terminación ICO y para
el menor grado de oxidaci6n la terminación OSO. 

Para .formar las sales de estos á.cidos, se cambian las 
terminaciones ICO y OSO, por las terminaciones ATO e ITO re~ 
pect i vamente. 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE DEL ION 

H;F03 carbónico co3 carbonato 

HN02 nitroso N02 nitrito 

HN03 nitrico N03 nitrato 
= 

sulfuroso sulfito 

sulfúrico sulfato 

crómico croma to 



molibdico 

dicrómico 

Meo¡ molibdato 

Cr207 dicromato 
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Si existen varios ácidos del mismo,elemento, hay una
terminologia sistemática para indicar el ácido de mayor y ~ 
nor estado de oxidación. 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO Iffi{ NOMBRE DEL ION 

HClO hipocloroso ClO- hipoclorito 

HC102 cloroso c102 clorita 

HC103 clórico c103 clorato 

HC104 percl6rico c104 pe:rclorato 

Los elementos bromo y yodo presentan los mismos tipos 
de á.cidos. 

El radiéal NH¡ amonio, proviene del hidróxido de am,2 
nio (NH4 OH). 

En los ácidos dipr6ticos, donde solamente se substitu 
ye un hidrógeno, se antepone al nombre del radical correspo_!! 
diente el prefijo BI; ejemplos: 

HCOj bicarbonato Hso3 :º.bisulfito HS04 bisulfato 

Cuando en un oxificido, uno de los oxigenes es subst}_ 
tui do por el elemento azufre, el ácido toma el nombre con el 
prefijo TIO, ejemplos: 

H2S04 ácido sulf'Úrico.. e 

H2S203 ácido tio-sulfY.trico 

HOCN' ácido ciánico 

HSCN ácido tío-ciánico 

Existen oxiácidos que pueden presentar diferentes fo! 
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mas complejas sin cambiar el estado de oxidación del átomo -
central. Estos compuestos se distinguen uno de otro con -
los prefijos ORTO, META y PIRO. 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO 

H3P04 ortofosf oroso 

HP02 (H3P03 - ~20) metafosforoso 

H3P04 ortofosf6rico 

HP03 (H3P04 - H20) metafosf6rico 

H4P207(2H3P04 - H20) pirofosf6rico 

H3Al 03 ortoalUJTLÚlico 

HA102 (H3Al03 - H20) metaaluminico 

H3B03 ortob6rico 

metab6rico 

H2B497 (4H3B03-5H20) tetrab6rico 

H3As04 ortoarsénico 

HAs03 (H3As04 - H20) metaarsénico 

H3As03 ortoarsenioso 

HAs02 (H3Aso3 - H20) metarsenioso 

H4Si04 ortosilisico 

H2Si03 (H4Si04 - H2D) metasilisico 

ION 

HP03 
P02 
P04 
P03 

J ·= 
P207 

Al03 

Al02 

003 
002 

= 

-
As03 

As02 

Si04 

$i03 

NOMBRE DEL ION 

ortof'osfi to 

metaf'osfito 

ortofosf'ato 

metaf'osfato 

pirof'osfato 

ortoaluminato 

metaaluminato 

ortoborato 

metaborato 

ortoarseniato 

rretarseniato 

ortoarseni to 

metaarsenito 

ortosilicato 

metasilicato 
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Acidos O!•gfui.icos. 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL ACIDO ION NOMBRE DEL ION 

CH3-COOH acético CH3-COO- acetato 

(COOH) 2 ox~ico C204 oxalato 

Oxidos. 

El oxigeno forma óxidos con la mayor parte de los el~ 
mentas, ejemplos: Na2o óxido de sodio, CaO óxido de calcio,
FeO 6xido ferroso, Fe 203 6xido fér·!'ico. 

En los óxidos en donde hay dos óxigenos unidos a un -
elemento se les denomina dióxidos, ejemplos: 

co2 dióxido de carbono Pb02 dióxido de plomo 

M.'102 dióxido de manganeso U02 dióxido de nitr6-
geno 

FORMULA DEL ACIDO NOMBRE DEL AC IDO ION NOMBRE DEL ION 

H2so2 sul.f'oxilico so2 sulfoxilato 

H2S204 hipo sul.furoso 5204 hiposulfito 
hidro sulfuroso hidrosulfito 

H2So5 peroximonosulfúrico so5 peroximonosul-
fato 

H2S207 pirosul.ffu'ico S207 pirosulfato 
di sulfúrico di sulfato 

H2S2Ü8 pero xi di sulfCrr·i co s2o~ peroxidisulfato 

H~03 manganeso Mn03 manganito 

Hi1n03 mangfuúco Mn04 mangana to 

HMn.04 permangfurico Mn04 permanganato 
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Nomenclatura de complejos. En los compuestos en donde exis
te un ión complejo, éste puede ser el anión o el catión. P.2, 
ra nominarlos, se menciona el ani6n y después el catión USCI!! 
do la preposición de para unirlos, no importando que el com
plejo sea el ani6n o el catión. Un complejo está formado 
por el átomo 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 (.ütimo el átomo central, seguido de un
nW!lero romano escrito entre paréntesis que indique el número 
de oxidación del mismo. 

2) Si el complejo es el anión, al átomo central se le 
agrega el su.fijo ATO seguido del nmnero romano entre parént~ 
sis. 

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

Ejemplo: 

.Na2 Fe(CN) 5No pentaciano-nitrose-ferrato (III) de
sodio 

Cu (NH3)4 S04 sulfato de tetraamin-cobre (II) 
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LEYES QUE RIGEN LAS COMBINACIONES QUMICAS. 

Las combinaciones químicas pueden estudiarse bajo dos 
aspectos: considerando solamente las masas que se unen para
formar el compuesto o teniendo en cuenta también las condi-
cione s que concurren en su formación y las variaciones de 
energía que en esta tienen lugar. Las leyes referentes al
primer aspecto son las relativas a las masas y las que co- -
rresponden al segundo son las relativas a la energía. 

LEY DE LAVOISIER O DE LA CONSERVACION DE LA MASA. 

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

En efecto: 

a) La duración del año no ha variado en un tiempo X¡
es evidente que serán muchas, muchísimas, infinitas en núme
ro puede decirse, las reacciones químicas 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 seria mayor o menor, de cuya diferencia re su1 taria -
que habr·ia variado el tiempo que invierte nuestro planeta en 
su movimiento de traslación alrededor del sol. 

b) En un matraz de paredes delgadas se introducen az!! 
fre en flor y mercúrio en proporciones determinadas, después 
de extraer el aire se cierra la lámpara. Situado después S,2 

bre un platillo de un péndulo espiral, éste oscila y se ano
ta el número de oscilaciones que d~ durante un tiempo dado.
Si se somete a la acción del calor hasta que las substancias 
se combinen y después de enfriado se repite la operación an
terior, veremos que el nWllero de oscilaciones, en igual tie.m 
po, es el mismo. 
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En general, llamamemos m y m1 las masas de dos cue~-
pos simples que, al reaccionar quimicamente entre si, produ
cen un compuesto determinado M. Según la ley, se tendrA: 

M = m + m' 

Aplicando esto a un caso concreto se tendrA: 

En la combinación de 1 gramo de Hidrógeno con 8 gra
mos de Oxigeno, se forman 9 gramos de agua, evidentemente se 
tendrA: 

9 gramos 
agua 

1 gramo + 8 gramos 
hidrógeno oxigeno 

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

LEY DE PROUST O DE LAS PROPORCIONES DEFillIDAS. 

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

Es decir que, si son m y m1 los componentes, la rela
ción !!1 1 , es constante en la formación de .un mismo compuesto. 

m 
En la del agua, la relación~ , es de ~ para el hidrógeno y 
el oxigeno, bien se hayan co~binado po~ginflamación de la -
mezcla de los dos gases, bien por la combustión del hidróge
no en el oxigeno del aire o bien por la que puede tener lu-
gar entre aquel como reductor· y el oxigeno de los óxidos fé
rrico o c~prico, con~nienterrente calentados. 

En la formación del gas clorhidrico (HCl) la relación 
!!1 es de ~ para el hidrógeno y el cloro, proceda de la-
m' · 35.5g 
síntesis directa de estos cuerpos, de la reacción entre dos-
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cuerpos compuestos; en uno y otros casos, sea el agua o sea
el gas clorhídrico, respectivamente, las propiedades son - -
siempre las mismas, lo propio con la constancia en la reac-
ci6n de sus masas .. 

Al compuesto químico que, siendo constante en el nWn:. 
ro y la naturaleza de su.s componentes y en la proporción en
tre ~stos, lo sea también en las propiedades físicas y c¡Uiml:. 
cas del mismo, se llama especie quimica. Si entre dos o m~s 
compuestos, esta constancia se concreta a las tres primeras
condiciones y son diferentes sus propiedades químicas y aCm
algunas físicas, los compuestos de referencia se denominan -
cuerpos isómeros y la cualidad isomería. 

Para explicar este fenómeno se supone que la diferen
cia en las propiedades tiene por causa, la distinta distri~ 
cibn de los componentes, que determina en aquellos la exis
tencia de cantidades de energfa diferentes. De ahi que, aún 
siendo los mismos componentes en calidad y número, el todo -
no sea el mismo¡ como sucede con las palabras Roma y Ramo, -
que, teniendo idénticas letras y en idéntico n!unero, tienen
di.ferente significación por efecto. tan solo de la. coloca
ción de dos de sus letras. 

LEY DE DALTON O DE LAS PROPORCIONES MULTIPLES. 

Cuando dos cuerpos se combinan en más de una propor-
ci6n para formar compuestos diferentes, si la masa de uno de 
los componentes permanece fija, las masas del otro varian en 
relación sencilla. 

La relación .!!11 de la Ley de Proust limita la propor-
. m 

c16n de los componentes al caso de una combinación¡ para el-
caso en que se .formen dos o más compuestos con los mismos -
cue.~pos simples, supuesto constante uno en su masa m y va- -
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riando el otro m 1 se .formula la Ley que antecede. 

Sea la serie de compuestos que forman el nitr6geno Y
el oxigeno. A la invariable masa del nitrógeno, 14 gramos,
se unen, para formar diferentes compuestos, las masas de oxi 
geno siguientes: 

8 g x 1 de oxigeno para .formar el óxido nitroso. 

8 g x 2 de oxigeno para formar el óxido nítrico. 

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

8 g x 4 de oxigéno para .fo~mar el peróxido de nitr6g~ 
no, 

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

en donde se ve, que los multiplicadores de la masa 8 g de -

oxigeno, siguen la relación sencilla de 1:2:3:4:5. 

LEY DE RICHTER O DE LOS .NUMEROS PROPORCIO.NALES, GE 
NERALIZADA POR BERZELIDS. 

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 análisis 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 dem~s cuerpos, en .función del valor propuesto a
éste, estableciendo una proporción para cada uno y despejan
do el cuarto término. Sea uno de los cuerpos, AM, el agua,
.formada por el hidrógeno y el oxigeno, y cuya composici6n -
centesimal es de: 
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o 88.89 

H 11.11 

se tench·á que: 

filh.§.2. -~ 
11.11 - X 

•,,, •, X = 12. 50 g 

es decir, que, suponiendo que sean 100 g de oxigeno los que
entren en la formación del agua, el hidrógeno figurará con-
12. 50 gen la misma. Haciendo, lo propio con los diferentes 
cuerpos restantes, se conocerá el número representativo de -
cada masa A,B,C, ...... P, que, con los 100 g de oxigeno, for-
man los respectivos compuestos. Se podrá entonces, obtener
una tabla de números diferentes, hallados con relación al v~ 
lor 100 g asignado a la masa del oxigeno. Estos números -
por su origen, se lla~an números proporcionales y también m~ 
sas o pesos de combinación. 

Estos números proporcionales, por los que está repre
sentadas las masas de los cuerpos simples, pueden proceder -
de cualquier otro, arbitrario, dado a un cuerpo, considera
do como término de comparación y base del sistema. ~rze-

lius partió del oxigeno, al que asignó la masa de 100 g, co
rre.3pondiendo entonces para el hidrógeno la de 12. 5 g. Wo-
llaston, vi6 que resultaban muy altos números al dar esta
asignaci6n, por lo que dió el valor 10 g a la masa de aquel
cuerpo. 

Después, con el objeto de reducir más aún su magni-
tud y teniendo en cuenta que el número que corresponde al hi 
dr6geno en todos los sistemas es el menos de la tabla, quedó 
este cuerpo como base de sistema y se adoptó para punto de -
partida el nfunero que representa su masa, que se supuso :. -
igual a 1 . ·De este modo los nW!teros proporcionales eran -
los mismos de Berzelius, divididos por 12. 50 puesto que el -
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adjudicado al hidrógeno 1 es el cociente de 12·50. resultan-
12. 50' 

do as1 para las masas de oxigeno, flúor~ cloro, bromo y yodo 
\m valor de 8, 19, 45,5, 80 y 127, r~spectivamente. 

LEY VOLUMETRICA. GAY LUSSAC. 

A igualdad de presión y temperatura, si dos gases se
combinan para formar un compuesto gaseoso o susceptible de -
alcanzar este estado, entre los volúmenes de ;i.os gases que -
se combinan, la suma de estos y el volwren del cuerpo resul
tante existe una relación s~ncilla. 

Esta ley, relativa a las combinaciones er, volumen, no 
tiene el grado de exactitud de las leyes antes expuestas; 
porque fundada en las Leyes de Boyle-Mar·iotte y Gay-Lussac-
Dalton, referentes a la compresión y dilatación de los gases, 
y siendo éstas tan solo exactas dentro de ciertos límites, -
aquella lo habr·á de se!' también condicionalmente. Una exp~ 
riencia clásica ideada por Hoffman explica los extremos de -

la Ley mencionada. Se disponen de tres voltámetros, de tal -
modo, que una misma corriente eléctrica pase por ellos, colo 
cados uno a continuación de otro. El voltámetro inicial con
tendr·á una solución saturada de NaCl adicionada de i/10 de -

su volunen de ácido clorhídrico concentrado¡ el voltámetro -
siguiente, se llena de agua destilada, acidulada con un poco 
de Ac. sulfÚI·ico y en el último voltámetro e, se introduce -
otra solución, también saturada de NaCl, con 1/10 de su vol_!! 
men de solución amoniacal muy concentrada. Los tres cuerpos
HCl, H20 y NH3 se descomponen: en cada cátodo ele los tres vol 
támetros hay un volumen igual de hidrógeno puesto en liber-
tad, y en los ánodos se puede ver que el cloro, el oxigeno y 
nitrógeno figuran por 1, 1/2, 1/3, respectivamente, del vol~ 
men de hidrógeno. Relación que para e.vitar fracciones, puede 
también expresarse del sigú.iente modo: 
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Gas clorhídrico formado por 
vol. de cloro 
vol. de hidr6geno 

Agua formada por 
vol. de oxigeno 
vol. de hidrógeno 

Amoniaco formada por: 
vol. de nitrógeno 

3 vol. de hidrógeno. 

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

10. El volumen del compuesto gaseoso no es, en ningún 
caso, super·ior· a la suma de los volúmenes de los gases comp_2 
nentes. 

2o. Si los volúmenes 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 contracci6n. 
de volumen, entendi~ndose: por tal relación que existe entre
la disminución del volumen al ver·ificarse la combinación y -

el volumen de la mezcla de los gases componentes. Así: 2 -
vol. de hidr6geno y 1 vol. de oxígeno, combinándose forman,-
2 vol. de vapor de agua; por lo tanto: ( 22++1 ~-2 es la rel~ 
ción, y si se verifican las operaciones indicadas se obten-
drá como resultado 1/3, lo que indica que la contracción en
este caso será de 1/3. 

Si se llama V a la suma de los volfunenes de los cuer
pos antes de combinarse, v al volumen de los cuerpos o com-
puesto resultante y e a la contracción se tendrá: 

e V-v 
=-V-

Expresión matemática que pueda dar, en los diferentes 
casos, el valor de e en Punción de V y v. 
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Sin ser de carácter general pW:;de añadir· se que: Cuan
do los gases se combinan en volúmenes iguales, el volumen -
del compuesto es igual a la suma de los volúmenes de los co.!!! 
ponentes. Es decir, que en estos no existe contracción: eje.!!! 
plo: 1 vol. de hidrógeno y 1 vol. de cloro producen 2 vol. -
de ac. clorhídrico. 
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PARAMETROS QUIMICOS. 

PESO ATOMICO. 

Se expresan los pesos de particulas fundamentales en
u.m. a. Esta es una unidad conveniente de masa atómica selec
cionada para que el isótopo del carbono 6c12 tenga una masa
de exactamente 12, y también para que todos los isótopos te_!! 
gan masas muy cercanas a enteros. Hasta 1961, la escala de -
los pesos atórricos de los fisicos se basó en 3012 = 16 u. m. a., 
mientr·as que la escala de los pesos atómicos de los quimicos 
se basó en una definición que establece el peso atómico del
oxigeno con isótopos que se encuentran en la atmósfera t<::- -
r:r·e.stre como exactartl!'.nte 16.0000. Actualmente tanto los quí
micos como los físicos están de acuer·do con la base definida 

12 que establece 6c = 12.0000. 

En algunos casos, el elemento que se encuentra en la
naturaleza es casi isotópicarr~nte puro. Por ejemplo, el hi-
drógeno es aproximadamente 99.98% 1H1 

y 0.015%, 1H2• La masa 
exacta del isótopo más ligero es 1.0078. u.m.a., y la del 
isótopo más pesado es 2.0141 u.m.a. La masa atómica prome-
dio para el hidrógeno que se encuentra en la naturaleza es -
de 1.0080 u.m.a. muy cercana a la masa atómica de 1H1. No 
siempre se presenta este caso. El bor·o se encuentra en dos
variedades, el B10 (masa at6mica=10.01 u.m.a.) que constit,!± 
ye 18.8% del boro que se encuentra en la naturaleza; el res
to es B11 (masa at6mica=11.01 u.m.a.). Por lo tanto, el pe
so atómico del elemento natur·al es 10. 82, un valor considera 
blemente diferente del peso de cualquier·a de. los isótopos 
que lo componen. 

Las masas atómicas son usadas por· los químicos para -
describir el comportami-:nto de un gran númer.o de átomos, és
tas representan las masas promedio di: los átomos tal y como
se encuentran en la naturaleza y que estos ~tomos promedio -
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están formados por uno o más isótopos, se efectúan los cálc~ 
los quiJnicos como si los grupos de átomos que se están consi 
derando estuvieran constituidos por sólo un tipo, cada uno -
con la masa atómica prorredio. 

En otras palabras, se trata con grandes cantidades de 
átomos y solamente interesa su comportamiento promedio; de -
aquí que se describa éste como si fuera el comportamiento de 
un átomo promedio que tuviera una masa atómica promedio. Las 
ma~as atómicas promedio son conocidas como pesos atómicos. -
Se expresa el peso de un átomo promedio en unidades u.p.a. ,
en donde 1 u.p.a. : 1 u.m.a. 

La tabla de los pesos atómicos es un diccionario quf
mico que permite convertir los núrreros relativos de los áto
mos, expresados en las fórmulas químicas. y en las ecuaciones 
químicas, en los pesos relativos de estos átomos. 

Ejemplo.-

¿Cuál es el tanto por ciento de hidrógeno, en peso, -
en el floruro de hidrógeno puro {fórmula: HF). 

Esta fórmula indica que una muestra de fluoruro de h.i 
drógeno contiene una razón de 1:1 de átomos de hidrógeno con 
respecto a los del flúor. No indica nada acerca de los pesos 
relativos del hidrógeno y el flúor en este compuesto. La ta
bla de pesos atómicos indica que un átomo de flúor es aproxi:_ 
madamente 19 veces más pesado que un átano de hidrógeno. Ah,2 
ra el problema es: ¿cuáles deben ser las masas relativas del 
hidrógeno y el flúor para que las razones de los números de
átomos sean 1 : 1? 

Si un átomo de flúor pesa 19 veces más que un átomo -
de hidrógeno, debe tener 19 pesos de flúor por cada peso de
hidr6geno para obtener un compuesto con la razón at6mica1:1. 
Si los pesos escogidos son gramos se toma 1 g. de hidrór.eno
para combinarlo con 19 g. de flúor y formar 20 g. de fluoru-
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ro de hidrógeno. De aqui que el tanto por ciento de hidróg~ 
no es: 

. Ig de hidrógeno X 100 = S% 
20 g de fluoruro de hidrógeno 

E Li M O L Y E L A T O M O 

GRAMO 

El problema de ejemplo f'ué hecho en términos de las -
unidades de pesos atómicos definidos anteriormente (I u.p.a. 
= 1. 66 x io-24g). Esta unidad es demasiado pequeña para el
quimico. La tabla de los pesos atómicos establece las masas 
relativas del átomo independienterrente de la unidad asignada 
a los números. Se puede decir que los números se refieren a 
gramos. Obviamente, ya no se refiere a las masas de los át~ 
mos individuales, aunque asi como I u.p.a. de oxigeno, I g 

de hidrógeno contiene el mismo número de átomos (no uno) que 
16 g. de oxigeno. 

Este punto s e puede aclarar aún más mediante un eje~ 
plo. Considerando la reacción discutida anteriormente: 

Esta ecuación dice que tres moléculas de hidrógeno -
reaccionan con cada molécula de benceno para formar ciclohe
xano. El coeficiente I (sobreentendido) y el coeficiente 3 
significan que una molécula de benceno reacciona con tres m~ 
léculas de hidrógeno; también significan que una ONVA de be~ 
ceno reacciona con tres ONVA de hidrógeno. La ecuación dice 
la razón de los números de moléculas que están reaccionando. 
Con la ayuda de los datos de los pesos atómicos se restringe 
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la interpretación de la ecuación quimica a una que implique
una molécula de benceno, escribir 

78 u..p.a. de benceno + 6 u. p.a. de H2 ~ 84 u. p.a. de ci 
clohexano. 

Ahora esto dice que 78 u.p.a. de benceno reaccionan con 6 u. 
p. a. de hidrógeno, pero también dice que 78 toneladas de be!!, 
ceno reaccionan con 6 toneladas de hidrógeno. Ya que esta ·
ecuación 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 ecuación: 

78 g de benceno + 6 g de hidrógeno - 84 g de ciclohe
xano. 

En consonancia con esto, los coeficientes de la ecu.ación 
quimica no indican ya los números de moléculas sino indic~ 
rian números de moles de moléculas y el mol seria el número
de molécu.las que hay en 78 g de benceno, o el número de mo
lécula.s en 2 g de hidrógeno, o el núrrero de molé cu.las en --
84 g de ciclohexano. Se encuentra que la ecuación quimica -
no tan s6lo indica los números relativos de moléculas sino
también los números relativos de moles; el peso de una sola 
molécula en unidades de peso atómico es el mismo, numérica-
mente, que el peso de un mol en gramos. El mol es un paqu~ 

te conveniente, como una docena o una gruesa; pero mucho m~s 
grande. 

En las reacciones químicas del tipo: 

los elementos no están en su forma molecular normal sino en
ferma atómica. Bajo tales condiciones, se interpretan estas 
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ecuaciones como si se dijera que dos átomos de hidrógeno más 
un átomo de oxigeno forman una molécula de agua, o dos moles 
de átomos de hidrógeno más un mol de átomos de óxigeno for
ma un mol de agua. Por convención, el número correspondien
te a un mol cuando se aplica a átomos se llama un átomo gra
mo. Así, se lee la ecuación anterior no en término de moles 
sino como sigue: dos átomos gramo de hidrógeno y un átomo -
gramo de oxigeno se combinan para formar un mol de agua. El 
n<unero correspondiente a un mol es llamado un mol cuando se
refiere a átomos. El peso de un átomo gramo de cualquier el~ 
mento es el peso atómico en gramos. El peso de un mol de -
cualquier molécula es la suma del peso de los átomos gramo -
de los elementos requeridos para formar un mol de esa moléc~ 
la. Esto se deduce a partir de la conservación de la masa -
aplicada a ecuaciones como la anterior. El peso de un átomo 
gramo de un elemento se conoce como el peso molecular gramo. 
En la práctica, estos nombres a menudo son simplificados ha.§_ 
ta peso atómico y peso molecular. 

E S T E Q U I O M E T R I A. 

La estequiometria es la rama de la matemática química 
que estudia las relaciones de peso determinadas por las ecu~ 
ciones y fórmulas quimicas. Ya se ha visto que las ecuacio
nes químicas acopladas con los pesos atómicos proporcionan -
la clave de estas relaciones. Ahora se desea expresar estas 
relaciones gravimétricas en la escala más grande, lo que in
volucra moles gramo y átanos gramo, en lugar de la escala -
más pequeña, que implica átomos y moléculas individuales. 
Se eliminan muchas inquietudes si, al efectuar estos proble
mas, se recuerda que el mol es un número, como una docena o 
una gruesa. Se selecciona originalmente porque representa
un número de moléculas que puede pesarse convenientemente en 
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una balanza analitica, y este número es tal que un mol de -
cualquier tipo particular de átomo (estrictamente hablando,
un átomo gramo) tiene una masa igual al peso atómico en gra
mos. Este concepto proporciona una alternativa para manejar 
problemas estequionétricos. Se puede interpretar una ecua
ción como aplicable a moléculas individuales con la masa ex
presada en unidades de peso atómico, o se puede interpretar 
una ecuación aplicada a moles de moléculas con la masa expr~ 
sada en gramos. Ejemplo.-

Se sabe que un óxido tiene la fórmula MtJ5. En su -
forma pura, este compuesto contiene 75.27% de M en peso, - -
¿cuál es el peso atómico de M? M es uno de los elementos C,2 

nocidos dados en la tabla de pesos atómicos; ¿cuál de ellos
es?. 

En cualquier muestra de M~5, hay dos átomos gramos -
de M por cada cinco átomos gramo de oxigeno. Además, una -
muestra de 100.g M~5 75.27 g de M y 24.73 g de oxigeno. Si 
se conoce el número de átomos gramos de oxigeno en esta - -
muestra se puede calcular el número de átomos gramos de M en 
75.27 g. Esto proporciona el peso'at6mico. 

Primero se calcula el número de átomos gramo en 24. 73 
g de oxigen·:i, con la ayuda de la notación de unidades. 

24.73 g 0 X 1 g at. O 
16.00 g o = 1.546 g at. O 

Se convierten los átomos gramo de oxigeno en átomos gramo de 

M como sigue: 

1. 546 g at. 0 X 
2 g at. M = 0.6181 g at. M 
5 g at. O 
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Se conoce el núrrero de átomos gramo de M en 75. 27 g de M, se 
puede escribir: 

75.2'] gM 
O. 6181 g at. M 

= 
121.8 g M 
1 g at. M 

De aquí, que el peso atómico es 121. 8, y M corresponde al -
elemento antimonio. 

Ejemplo.-

¿Cuántos gramos de f'ósforo y de yodo se necesitan de

acuerdo con la ecuación 

para producir 14.0 g de HI? 

Se calcula primero el número de gramos de f6sf'oro re
queridos. La ecuación dice que en esta reacción se necesita
un mol de f'ósforo tetratómico para producir doce moles de Y.2 
duro de hidrógeno. En la notación unitaria, esto .se convier
te en: 

12 moles HI 

Para convertir esta relación en una relación en peso, se de 

be conocer el peso molecular de estas dos moléctilas. Este -
es simplemente la suma de los pesos atómicos gramo de cada -
átano en la molécula, o 



Peso molecular P4: 

Peso molecular HI: 

,123.90 g P4 

mOl P4 

127 .92 g HI 
mol HI 

Con la ayuda de la notación unitaria, se escribe: 
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1 mol,,P4 X 123.90.:gP4 ..X 1 mol HI X 14.0gHI = 1.13gP4 

12 moles HI 1 mol P 4 127. 92 g HI Reacción Reacción 

El primer .factor de esta ecuación se debe a partir de la - ~·. 

ecuación quimica. El segundo y el tercer factores convier-.::. 
ten los moles de .f6sforo y yoduro de hidr6geno en gramos de
.fósforo, yoduro de hidrógeno. En esta reacción particular,
sin embargo, se desea .formar· 14 g HI¡ de aqui que, para obt~ 
ner la respuesta .final, se mu.ltiplica por el fil.timo factor. 

El peso de yodo requerido, para producir 14.0 g de HI 
se obtiene en una .forma diferente. De acuerdo con la ecua-
ción, todo yodo en el yoduro de hidr·ógeno proviene del reac
tivo, el yodo. Cada mol de yoduro de hidrógeno (que pesa --
127.92 g) contiene un átomo gramo de yodo (pesando 126.90 g). 
Asi, en la notación unitaria, se puede escribir. 

126.90 g de yodo X 14.0 g HI 
= 

127.92 g HI reacción reacción 
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ESTADO NATURAL DE LOS ELEMEN'.IDS 

Los elementos en la Naturaleza se encuentran libres -~ 
en forma elemental o combinados. Siempre ocurrirful en la -
forma mfts estable, respondiendo a sus caracteristicas físi
co quirnicas, y a su natural repeler.él.a hacia el intemperismo. 
En las regiones de la tierra que nos son asequibles, no se
encuentran los diferentes elementos distribuidos de manera
uniforne, sino que, por el contrario en el transcurso de la
evoluci6n geológica ha habido separaciones. Estas han dado
lugar a una acumulaci6n de los elementos específicamente m~s 
pesados (principalrrente 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 esp~ 
cificamente más ligeros. Sin embargo, también en las regio
nes asequibles a nuestra observación directa ha habido sepa
raciones. Algunos elernentcs se hallan casi en todas partes
donde el hombre puede llegar, por· ejemplo el oxigeno, que se 
encuentr·a formando parte de las rocas de la corteza terres-
tre, en el agua y en la atmósfera 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 existie!! 
do solo en mínima proporción. El nitrógeno se encuentra -
casi exclusivamente en el aire. El hidrógeno en el agua y -

ea la corteza sólida del globo y el silicio y el aluminio se 
hallan exclusivamente en esta última. Es bien sabido que el 
oro,--la plata y otros metales de interfs iisual, 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 común) se encuentra casi exclu
sivamente en el agua de mar y adem~s en los llamados yaci- -
mientes de sal gema. Si prescindiendo de estos detalles, -
cuya extraordinaria importancia para la vida pr~ctica es --
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evidente, se trata de formar una imagen de las cantidades de 
los diferentes elementos que por término medio existen en la 
naturaleza, se llega a un resultado muy sorprendente. En la 
corteza terrestre, cuya masa total es m~y superior a la de -

la atmósfera y a la de los mares y lagos de la tierra, solo
existen en gran cantidad, hasta una prof'lmdidad de unos 16 -
lon., el oxigeno, el silicio y el aluminio. Las cantidades de 
estos tres elementos suman el 82. 34 de los átomos y el 87% -
del peso total. Todos los demás elementos se distribuyen el 
resto, predominando tambi~n en este caso (si se cGJ.cula el -
porcentaje atómico) <uiicamente hierro, calcio, sodio, pota-
sio, magnesio e hidrógeno, qUF.:. existen en proporción supe- -
rior· al 1%. Todos los demás elementos juntos no llegan a S.J! 
mar un 1%. 

Se ve que el elemento del que depende principalmente
la vida sobre este planeta, es el carbono; que los elementos 
en los que se basa la cultura técnica, tales como los meta-
les más usuales, a excepción del hierl'o, y finalmente q•.ie -
el elemento que desde hace siglos ha preocupado al hombre -
más que ningún otro, el oro, solo desempeña un papel muy se:: , 
cundario en el sistema ter~estre. 

Se conocen al presente 105 elementos 88 han sido en-
centramos en la naturaleza y el resto ha sido sintetizado él!:. 
ti.f'icialirente. Es más importante, sin embargo, la aprove-
chabilídad que la abundancia. 

Por ejemplo el U es 10 veces más ab~dante que el Hg
o la plata pero sin embargo no es f~cil encontrar dep6sitos
donde se haya concentrado naturalmente sino que está sumam.e.n 
te difundido. 

A continuaci6n vienen dadas las cifI·as correspondien
tes a les tantos por ciento at6nri.cos, de los elementos más -
abundantes distribuidos en la corteza terrestre: 
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1.- O 52.32 4.- Al 5,53 7.- Ca L48 10.- Ti 0.22 13.- Mn 0.03 

2.- H 16.95 5.- Na 1.95 8.- Mg 1.39 11.- e 0.14 14.- N 0.03 

3.- Si 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 níunero total de -
los átomos que constituyen la corteza tenestre, incluyend0-
las tres envolventes: la atmósfera, la hidr6sfera y la litó.§. 
fera, un 99% está constituido solo por 15 elementos, corres
pondiendo s6lo un O. 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 periódica. Liquidos,
en condiciones normales, son el Br y el Hg. Por causa de su 
fácil subenfriamiento, a menudo se obtienen en estado liqui
do el Cs (T.f + 28°C) y el Ga (+ 30°C). Los restantes ele-
mentas en condiciones habituales son sólidos. 

En estac',o libre los elementos, en su gran mayoria, 
presentan un aspecto metálico, 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 (gr;.:
fito), Si, As, Se y Te. Son muy pocos los elementos que, -
presentando acento metálico, tengan otros matices, así, el -
cobre tiene un color rojo¡ el oro, amarillo; el Bi unos re-
flejes rojizos; el Pb, azulados; el I, violetas negruscos. -
Entre los elementos que no tienen aspecto metfilico, el S es
de color amarillo, el F, amarillo verdoso muy pálido, el Cl, 
verde amarillento, y el Br, pardo rojizo. Son incoloros H,
N, O y los gases inertes; de los elementos s6lidós, sólo el
fósforo (el blanco) y el carbono diamante. De lo dicho se -
infiere que todos los elementos de los períodos 4-7, presen
tan un aspecto metálico, con excepción del bromo y de los g~ 
ses inertes. 
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De los elementos sólidos solo el fósforo y el carbono 
diamante no lo presentan. 

Algunas propiedades fisicas, como el radio atómico la 
temperatura de fusión, el peso específico, la dureza, etc.,
estful relacionados con el tipo de la red cristalina y estri,S 
tarnente 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 for·maci6n la Tierra 
estaba en un estado de fusión y los elementos más abundantes 
eran probablemente O, Si, Al, Fe, Ca, Na, Mg, Ni, S. Al en
friarse la tierra la gran mayoría del hierro y níquel se hU;!! 
dieron hacia el centro y se formó una capa liquida de silic~ 

tos de Mg y sulfur·os de hierro alrededor. Un enfriamiento -
posterior causó la cristalización de estos silicatos (olivi
nos) aislando térmicamente el corazón interno y formando el
manto, contribuyendo a mantener líquido el corazón externo.
Un tercer enfriamiento provocó la formación de la costra o -
corteza con elementos más ligeros y más ricos en metales al
calinos, calcio y aluminio. 

La consolidación 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 Si02 1 siendo Al203 el 
e!lemento siguiente en abundancia). 

b) Rocas pesadas como los basaltos (densidad 2.9-3.0-
con 45 % de Si02 y con MgO como segundo componen-
te). 

Corrientes de convección y movimientos telúricos fue
ron las causas de continuas rupturas y r·ecomposiciones de la 
costra, por lo que aunque la mayoI'ia de la corteza visible -



34 

esté compuesta de granito, existen afloramientos claramente
producidos por rocas de capas m~s profundas con composicio-
ne s de basaltos. 

La corteza terrestre finalmente ha sufrido una serie
de trans.formaciones mediante erosiones por agua, co2, aire -
desintegrando las rocas originales y produciendo material -
que es acarreado por las corrientes y sedimentado posterior
mente en aguas tranquilas, constituyendo lo que se conocen
como rocas sedimentarias. Estas rocas originalmente compue~ 
tas de materiales sueltos, al su.fr·ir las presiones externas
del material que se acumulaba sobre ellas se compactaron pr.2 
duciendo sales, calizas y areniscas. Constituyen el 5 -% de
la corteza y son la fuente principal de venas explotables. 
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OCURRENCIA DE LOS ELEMENTOS 

~tales cuya posici6n en la tabla redox es arriba de
la del hidrógeno rara vez se encuentran en forma nativa en -
la naturaleza mientras que los que ocupan posiciones inferi_2 
res a menudo se presentan asi. Otra generalización útil 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 más solubles han sido naturalmente - -
arrastrados a los mares o los lagos. 

Y finalmente constituyen los lechos salinos de lagos
º mares interiores desecados. Los compuestos naturales de -
composici6n definida y constantes fisicas iguales se llaman
minerales y si son económicarrente explotables reciben el no.!!! 
bre de menas. El material de relleno sin valor que general
mente acompaña a los minerales valiosos se llama ganga. 

Los silicatos minerales al presente tienen poca apli
caci6n para obterer elementos que los constituyan, a renos -
que él o los elementos acompañantes sean de reconocido valor, 
por ejemplo berilio, micas litiferas, zirc6n. 

De los océanos se obtienen actualirente 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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Una de las cantidades rnfls importantes asociadas con -
una reacci6n química es el cambio de calor que acompaña a la 
reacción. Al incorporar los cambios de calor a las ecuacio
nes escritas para incorporar reacciones, se llega a lo que -
se conoce como ecuaciones termoquimicas. Estas ecuaciones -
pueden usarse para calcular la cantidad de calor desprendido 
o absorbido cuando se consume o se forma una cantidad dada -
de sustancia reaccionante o de producto. 

Ejemplo: Usando la ecuación siguiente, calcular: 

2 HgO __ A __ > 2Hg + º2 

a) La cantidad ele calor abso~bido cuando se descompe
nen 3. 84 moles ele óxido mercúrico. 

b) La cantidad de gramos de mercurio producidos por -
adsorción de una r calor·ia. 

Solución: 

a) El problema consiste en convertir moles de HgO en
X:cal. de calor absorbido. 

El .factor de convers:.6n viene dada por la ecuación: 

2 moles HgO aproximadamente igual 43.4 X:cal. 

por consiguiente, la canddad de calor absorbido = 3.84moles 

de HgO x 43•4 real = 83.3 X:cal 
2 moles HgO 

b) Para establecer una relación entre la cantidad de

calor absorbido y el número de gramos de Hg forma
dos, tenemos la siguiente ecuación, 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 conversión buscado, ha de ser: 

43.4 Kcal 401. 2 g Hg 

Núm. de gramos de Hg formados = 1 Kcal x 401· 2 g Hg = 9, 24g 
- 43.4 Kcal Hg. 

Las ecuaciones termoquimicas se asemeja en muchas de
sus propiedades a las ecuaciones algebr~icas ordinarias. Por 
ejemplo el cambio térmico en una reacción es directamente -
proporcional a las cantidades de reaccionantes o de produc-
tos, se deduce que ambos miembros de una ecuación termo~~ 
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 ecuación - -
igualmente vfU.ida, el siguiente ejempl~ ilustra como pueden
usarse las relaciones para calcular cambios de calor en r~a,s 
ciones en las cuales la medición seria dificil si no imposi
ble. 

Ejemplo: Calcular el cambio de calor en la formación
del compuesto orgánico C5H12 ( n-pentano ) a partir de los -
elementos: 

+ ) (a) 

Aunque esta reacción no puede efectuarse en el labor~ 
torio, se pueden medir los cambios térmicos en las siguien-
tes reacciones: 
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C5H12(1) + 8 02(9}· - ~ 5 co2(g) + 6 H2o( 1 ) + 837 Xcal (b) 

'º(s) + º2(g) ) co2 (g) + 94 Kcal (c) 

H2(g) + 1/2 º2(g) ~ H20 ( 1) + 68 Kcal (d) 

Mostrar como la in.formación dada por las ecuaciones -
ter·moquimicas b, c y d pueden usarse para calcular el cambio 
de calor corro::spondiente a "a". 

Solución: se procede exactamente como si se t.Ntara -
de ecuaciones algebr~icas; nuestra meta es combinar b,c y d: 

de tal manera que s-= llegue a 11a 11 • Para hacerlo será conve
niente empezar con b y eliminar C02 y H20 1 de los cuales ni_!! 
guno aparece en a. Para eliminarse C02 solo es necesa-rio -
multiplicar c por 5 y restarla de b: 

(b): c5H12(l) + 8 o2(g) ---) 5 co2(g) + 6 H20(l) + 837 Kcal 

5 x (c): 5 C(s) + 5 o2(g) ~ 5 co2(g) + 470 Kcal 

Resta: C5H12( 1) + 302(g) - 5 0 (s} ~ 6 H2°(1) + 367 Xcal 

(e) 

Para eliminar el agua de la ec-aaci6n e, se multiplica 
d por 6 y se resta: 

(e): c5H12(l) + 302(g) - 5 C(s)---) 6 H20(l) + 367 Kcal 

6 x (d): 6H2 (g} + 302(g) 
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Resta: c5H12(l) - 6H2(g) - 5 C(s) ~ + 41 Kcal 

o: C5H12(1) + 41 Kcal ---} 6H2(g) + 5 c(s) 

invirtiendo se obtiene la e:caaci6n termoqui.mica que se busca 
ba. 

La cantidad de calor absorbido en una.reacción quími
ca o desprendido, puede calcularse a partir de los calores -
de formación de los compuestos que intervienen en la reac- -
ción. 

El calor de formación (Hf) de un compuesto se define
como la cantidad de calor absorbida por· mol cuando se forma
el compuesto a partir de las substar..cias elementales. Los -
calores de fo!·maci6n pueden aplicarse tambi~n al c{tlculo de
cambios térmico.:; en reacciones en que intervienen más de un
compuesto. Se puede demostrar que la cantidad de calor ab-
so1•bido en una reacción es igual a la suma de los calores
de formaci6n de los productos, menos la suma de los calores
de formación de las substancias reaccionantes. 

Calor absorbido = .t:Hf productos - LHf reaccionantes 

Toda substancia elern-=ntal que toma parte en una reac
ción se omite al hacer estas sumas, pues el cc.lor de forma-
ción de un elemento es, por convenio, igual a cero. 

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

a) 2 MgC12(s) + o 
2(g) ) 2MgO(s) + .2Cl2(g) 

b) cls(g) + 502(g) ) 3co 2( g) + 4H20(1) 
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Solución: 

a) La cantidad de calor absorbido, es la diferencia -
entre el calor de formación entre dos moles de MgO y el ca-
lor de formación de dos moles de Mgc1 2• 

Calor absorbido igual a 2 Hg MgO - Hf MgCl = 2(-143. 8 Ical) 
-2(-153.4 Ical) 

= - 287.6 Kcal + 306.8 Kcal = + 19.2 KCal 

o también: 2MgC1 2(s) + o2(g) + 19. 2 Kcal ---) 2Mg0(s) + 2Cl~(g) 

b) Por el mismo procedimiento: . 

Calor absorbido = 3 Hf co2('g) + 4 Hf H20( l) - Hf C3H8(g) 

= 3(-94.1 Kcal) + 4 (-68.3 Kcal)- (-24.8Xcal) 

= -531 Kcal 

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

La cantidad de calor desprendido en una reacción pue
de determinarse en un aparato llamado calorimetro. Las sub.2_ 
tancias reaccionantes pueden ser gases, liquidos o sólidos.
La reacción se inicia por un medio cualquiera adecuado; para 
muchas substancias reaccionantes gaseosás es suficiente un -
alambre calentado eléctricamente. El calor desprendido en
la reacción elevar~ la temperatura del calorímetro. Se mi
de cuidadosamente este aumento de temperatura; conocida la -
capacidad calorifica del calorirnetro y la del agua conteni
da, se puede calcular la cantidad de calor desprendido en la 
reacción. La capacidad calorífica del calorimetro puede de
terminarse por medio de la medición del aumento de temperat.!! 
ra del mismo cuando se ef'ectúa en el aparato una reacción --
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que despr•enda una cantidad de calor conocida. 

Ejemplo: Se ha hallado que cuando reaccionan con clo
ro en una bomba calorimétrica 1 . 008 g de hidrógeno, la tem~ 
ratura sube de 25. OOºC a 29. 24°C. El calorímetro, cuya cap~ 
cidad calorífica es de 210 cal/°C, contiene 5.00 Xg de agua, 
calcular: 

a) La cantidad de calor desprendido. 

b) El cambio de calor para la .. reacción: 

) 2HCl(g) 

Solución: 

a) El calor desprendido en la reacción fue absorbido
para elevar la temperatura del agua y del calorirre 
tro. Esto es: 

\ 

Calor desprendido por la reacción = calor absorbi 
do por el agua + calor absorbido por el calorime-
tro (esta ecuación desprecia la pequeña cantidad -
de calor absorbida por el ácido clorhidrico forma
do en la reacción). Para calcular el calor absor
bido por el agua, recordamos que se necesita 1 cal 
para subir 1 °C la temperatura de 1 g de agua. El -
calor absorbido por 5000 g al pasar de 25 a 29. 24°C, 
un aumento de temperatura de 4. 24°C, ha de ser: 

5000 g X 4: 24°C X 
1 :oo cal 

g oc 21 200 cal 

Como la capacidad calorifica de la bomba es 21~ cal/°C 
y su temperatura, lo mismo que la del agua, ha aumentado - -
4.24°C, ha de haber absorbido: 

210 cal 4. 24 °C X _....._ __ 
oc = 890 cal 



Por consiguiente, calor desprendido = 21, .200 cal + 890 cal 
= 22 100 cal 
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b) Se ha visto que la reacción de 1 . 008 g, exactamen
te medio mol, de H2 con cloro desprende 22 100 ca
lorías. Para una mol de H2 la cantidad de calor -
desprendido ha de ser de 44 200 cal o de 44. 2 I cal. 

) 2 HC\g) + 44. 2 Ical 

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 mecfmica o eléctrica. A veces, como en la -
detonación de un explosivo, el cambio de energia es especta
cularmente manifiesto. En otros casos el cambio de energia
es renos evidente. Muchas reacciones espontáneas pueden se!: 
vir para gererar erergia eléctrica; ciertas reacciones no e~ 
pontáneas pueden producirse por absorción de energia eléctri 
ca. 

Algunas reacciones espontfmeas, notablemente entre hi 
dr6geno y cloro, pueden iniciarse por absorción de luz. 

1 1 
_ H2(g) + _. _ Cl 2(g) 

2 2 
+ 22 Ical 

En unos cuantos casos, la absorción de energía lumin2 
sa puede producir una reacción no espontfmea¡ la fotosinte-
sis es el ejemplo más importante de este tipo de reacción.-
La luz visible, absorbida por el pignento verde de las plan 

tas, clorofila, permite se efectue una reacción endotérmica, 
no espontánea, cuyo efecto total puede repr-esentarse por la
ecuación: 
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Cualquiera que sea el mecanismo de una reacción foto
química, se halla en general que la reacción de la radiación 
de alta energia (baja longitud de onda) es la más efectiva¡
la radiación ultravioleta ( 2 = 100 a 4000 Aº) es más produ_s 
tiva que la infrarroja. 

La ciencia de la termodinámica química considera los
carnbios de energía desde el punto de vista de las substan- -
cias que. participan en la reacción. Insiste de modo espe-
cial en ciertas cantidades que son independientes del camino 
seguido para efectuar la reacción, esto es, dependen solanw;!,!! 
te de la naturaleza y los e.stados de las substancias reacci~ 
nantes y los productos. Entre estas cantidades termodinfuni
cas figuran: 

1.- El cambio de energía interna, AE que representa
la cantidad total de energia absorbida.en una re
acción. 

2.- El cambio de entalpia, AH, que puede medirse por 
la determinación de la cantidad de calor absorbi
do cuando se efect(ia una reacción directamente a
presi6n constante. El cambio de entalpia se cal
cula f~cilmente a partir de datos de calores de -
formación. Como se indicó anteriormente, la can
tidad de calor absorbida en una reacción puede oE_ 
tenerse restando la suma de los calores de forma
ción de las substancias reaccionantes de la suma
de los calores de formación de los productos. Se 

deduce que ll H puede obtenerse en la forma exacta 
Jrente. Esto es: 

.OH = LHf - J:Hf = calor absorbido en -
productos reactivos 

la reacción 
( T y P constantes) . 



44 

EJEMPLO: 

Calcular AH para la reacción: 

Fe 2o3
(s) + 3 CO(g) ---.> 2 Fe(s) + 3C02(g) (25 °C, 1 atm) 

Solución: 

HfFeO() 2 3 s 
= -196.5 Kcal, Hf CO(g) = -26.4 Kcal, 

Hf co2(g) = -94.1 Ical 

Aplicando la reacción antes propuesta tenemos: 

AH = 3 Hf CO 
2 

- ( 3Hf CO + Hf Fe 
2 
O 

3 
) 

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

Lo mismo que A E en una reacción química representa -
la diferencia entre las energias internas de productos y re
activos, ~H representa la diferencia de entalpia entre pro
ductos y reactivos. Un valor positivo de AH representa o -
corresponde a una reacción en la cual la entalpia de los pr~ 
duetos es mayor que la entalpia de las substancias reaccio-
nantes. En cambio si se encuentra queAH es negativo, se d.!:_ 
duce que los productos han de tener una entalpia menor que -
la de las substancias reaccionnantes. Por ejemplo, el valor 
de AH = 22, 1 Kcal para la reacción: 

_1_ H 1 
2 2(g) + 2 Cl2(g) (25 ºC, .1 atm) 

Se puede interpretar que significa que la entalpia de 
una mol de HCl es 22. 1 Kcal menor que la entalpia total de -
medio mol de hidrógeno y media mol de cloro. Esta disminu-
ción de entalpia es, lógicamente, numéricamente igual a la -
cantidad de calor desprendido en la reacción: el desprendi--
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miento de calor ocurre a expensas de una disminución de en-
talpia. 

La entalpia de una substancia al igual que su energía 
interna, tiene un valor fijo a una presión y una temperatura 
determinadas. Esto quiere decir que el cambio de entalpia,
AH, lo mismo que el cambio de energía interna, ~E, es inde 
pendiente del camino seguido para efectuar la reacción. 

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

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

3.- El cambio de energía libre .AG, que es una medida 
de la mflxima cantidad de trabajo útil que puede obtenerse de 
una reacción ( AG = - W' ) . De todas las magnitudes termo
dinámicas, AG es quizás la más importante para el quimico,
pues su signo le permite predecir si una reacción será o no
espontfuiea a una temperatura y una presión determinada. El 
cambio de energía libre puede determinarse por medición de -
la cantidad m~ima de trabajo útil realizado cuando se efec
túa una reacción en una celda eléctrica¡ puede calcularse a
partir de las energias libres de formación. 

4.- El cambio de entropsia, As, que es una medida -
del grado en que una reacción conduce a un a~nto en el - -
azar o desorden. Las magnitudes AG, AH y As están rela-
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cionadas por la siguiente ecuación: 

(T = temperatura absoluta} 

Esta ecuación es particularmente útil en cálculos en
que interviene la variación de AG con la temperatura. 
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EXTRACCION DE LOS ELEMENTOS. 

En la extracci6n de los elementos puros a partir de -

los minerales intervienen factores quimicos, económicos y ~ 
tal!lrgicos. En ocasiones, dichos factores son contrapuestos; 
as!, por ejemplo, el método químico más elegante para la pr~ 
paraci6n de un elemento es, rara vez, el mful barato. Por -
otra parte, el uso a que esté destinado un retal puede deci
dir la elecci6n entre diferentes métodos. Se tratarán prin
cipalmente los aspectos químicos de la extracción de los me 
tales, tomando mayor interés en la explotaci6n de las carac
terísticas químicas que .facilitan su separación. 

La extracción de un metal a partir de sus menas supo
ne, generalmente, tres operaciones: concentración del mine-
ral, extracci6n del metal crudo y refino del mismo. Estos -
procesos ser~ discutidos, a continuación, con algunos de -
los principales ejemplos. 

Entre los ejemplos más importantes de operaciones hi
drometal!lrgicas están: 

1 . - Tratamiento del mineral de sulfuro cuproso con -
ácido sulfúrico diluido en presencia del oxigeno
atmosférico para producir sulfato de cobre. 

2.- Lixiviación del mineral de plata con disoluci6n -
de cianuro sódico, con lo que se extrae la plata
en forma de complejo, (Ag(CN2)) . 

3.- Lixiviación de los minerales de. uranio con ácido 
sulf(irico o carbonato sódico, seguido de una puri 
ficaci6n posterior mediante un proceso de cambio
i6nico. 

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

5.- Precipitación del magnesio del agua del mar como 
hidróxido. 

6.- Digestión de la bauxita con sosa c~ustica bajo -
presión para extraer el aluminio soluble como alE; 
minato dejando como residuo los materiales insolE; 
bles. 

A medida que se van agotando los minerales de elevada 
riqueza, y han de emplearse minerales rrras pobres y más com
plejos se hace más necesario el empleo de las separaciones -
hidroretalúrgicas en la concentración preliminar. Los aspes 
tos cinéticos de la lixiviación son de extraordinaria impor
tancia, pues la desventaja principal de los métodos antiguos 
es la gran lentitud de la operación. Sin embargo, la aplic~ 
ción de las nuevas técnicas de cambio i6nico y extracción -
con disolventes, más vers~tiles y r~pidas, ha permitido el -
gran desarrollo de los nuevos procesos hidrometalúrgicos. 

EXTRACCION DEL METAL 

El mineral concentrado debe convertirse, generalmente 
en un compuesto adecuado para su ulterior reducción al retal. 
Los procesos pirometalúrgicos, que emplean altas temperatu-
ras, son los más ampliamente empleados para la producción -
del metal crudo en este caso, los xactores de mayor import~ 
cia son los termoOin~cos. Los aspectos cinéticos no han -
de tenerse usuall!W!nte en cuenta, puesto que el empleo de al
tas temperaturas asegura que el equilibrio químico se alcan
ce r~pidamente. 

Muchos óxidos pueden reducirse directamente al metal
(f\mdici6n); para ello se emplea una amplia variedad de age,E; 
tes reductores, siendo el carbón uno de los más utilizados.-
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El aluminio, ~ilicio e hidr6geno son otros agentes reducto-
res, que se emplean de preferencia al carbón en el caso de -
que el metal .forme un carburo al ser reducido con aquél. El 
conjunto de las impurezas se separa por adición de un .funde_!! 
te conveniente que .facilite la .formación de escorias. 

En el caso de los sulfuros minerales el retodo mfis e_!! 
pleado es el de la tostación, que lo convierte en óxido y é~ 

te es reducido después a metal. El proceso· de tostación se
para¡ además, impurezas vol~tiles tales· como el arsénico. 
Por razones termodinámicas es preferible para la reducción -
utilizar un óxido mejor que un sulfuro. 

COOCENTRACION DEL MINERAL 

Excepto con minerales dE: elevada riqueza, siempre es
necesaria esta primera etapa. El material no aprovechable -
puede separarse por un procedimiento .físico o químico o por
una combinación de .ambos. Los métodos .fisicos incluyen los
procesos de .flotación y de separación por gravedad¡ en algu
nos casos, en que el mineral contiene un constituyente mag~ 
tico, puede aprovecharse esta propiedad para su concentra- -
ci6n. Los retodos qu1micos son los propios de la hidrometa
lurgia. Consisten en la lixi viaci6n del mineral en soluci6n 
acuosa pa:?:·a extraer el metal requerido en .forma de alguna de 

sus sales solubles. 
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GRUPO I A, METALES ALCALINOS 

Sodio Na 
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• . 
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' : 

Cedo C• 

1 

Polucita 

C•, Al4 Si9o26H20 

Metodo• general••· Electr6li•i• de •u• •ale• fundida• 

ICCi + Cacl2 
' NaOH 6 RbCl + Cacl2 ' . CaCl + CaC12 . . 

NaCl + Cacl2 ' : 6 
DHtilac,6n en preffncia de Ca 

• como reductor 

6 Con excepci6n del Li ca•i la totalidad de loa elemento• se obtienen a partir de au1 •olucion•• 
natural•• 6 deposito• ••lino• de marea y lago• 1eco•. 



GRUPO II A. METALES ALCALINO-TERREO& 
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• Hl!:TODOS GENERALES: ELECTROLISIS DE SUS SALES FUNDIDAS 
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NaF + KCl 
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Reducci6n con 
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CaP 

Bario ea 

400 

Whiterita 

BaCOl 

Barita 
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6 

Reducci6n Bao 

con Al al vacio 

·ta obtenc16n de loa cloruro• •e hace sln ninguna dificultad por di•oluci6n de lo• 
carbonato• con HCl con excepci6n del barilio que pre•enta 1ie11pre COlllO oxidos me1clados 
que nece1itan trataaiento previos, El Mqcl2 se obtiene actualmente del agua de mar. 



l GRUPO III A -- -·--- ~-·--------------------------------------------~-----
Boro B Aluminio Al Galio Ga Indio In Talio T 

-------- ·-------------
Bl. 300 

Bauxita 
Al

2
0

3 
• 2R 20 

Criolita 
Na 3Al!'6 

15 0.1 1 
.----------~---------.--------------.-----
: Pequeñas canti- Pequeñas canti- Se encuentra en 
: dades en blenda dades en blenda huellas en las , 
: de zinc y en de zinc y en piritas : 
: bauxita casiterita : . ' . ' 
' ' Silico-aluminatos: , : 

-- -+-------- ·--··--~-----------.+---------i- -------'-------------t-
¡ Reducci6n t6r:¡ Reducci6n electrol Subproducto en ¡ Amhos elementos 
: mica de o2o3 ¡ litica de Al~03 ¡ la cxtracc16n ¡ subproductos de 
•:' Na, Mq, : disuelta en cri_o : del zinc Y del : ci6n de piritas 
: ::" ¡ lita fundida ¡ proceso Bayer ¡ electrol!tico o . . . . 
f t • ' 

- _,__ ----- - _.L,...___ 

se obtienen como -
los humos do tosta• 
mediante un proceso 
de reduce i6n qu1mica 

...!.------·-·- _______________ G_R_U_Po __ I_v __ A ___________________ _ 

carbono e Silicio Si Germanio Ge Estaño Sn Plomo Ph 

320 277200 15 
--.------------r --------.----------..----------r-----------·r . . 

' . . . 
' . 
' . 

e elemental : 
en diamante, : 
grafito. car- : 
b6n,combinado 
en carbotos 

Cuarzo Si02 
todos los sili-
catos y alu::iino 
silicatos -

En las blendas 
de Zn 
Arqirodita 
4Acr2S • GeS2 

C.isiterita 
Snr>2 
Esta ni ta 
sns 

Galena PbS 
Cerusita Pb co

3 

. 
¡ . . 
' 

----+----------1-------------+---------li-----------+-----------
1 . Dest11aci6n . . destructiva ' . del c. Sub-. . producto en . 

' vario11 pro-' . ceso a . . . 
--'--

P.educc16n elec-
trot6rnica del 
Si02 
Reducci6n de 
SiC1 4 por Zn o 

112 

Reducci6n del 
r.eo 2 con 11 2 

Reduce 16n del 
sno2 con e 

Tostaci6n del PbS 
y reducci6n con c 



. ' 

_) GRUPO V A 
Nitroqcno N Fosforo P Arsenico As Antimonio Sb Bismuto Di 

----------·---------------------------------
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GRUPO VI A 
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Fluor Cloro Cl Bromo Br Iodo 
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Como Cl- en el mar y 
en depositas de NaCl 
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COlllO I-
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' ' ' ' ' ' ' ' Electrólisis de mez-: Electrólisis de salmue: Desplazamiento por Cl2 clas de Kf + llf ---: ras ó de sales tundi--: 

fundidas ¡ das ¡ Mger 2 + c1 2 H9c1 2 + 
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' . 
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Tostación y extracción de 

alqas 

Reducción de iodato con 
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Los halogenos siempre están presentes co~o aniones. La reactividad del fluor obliga a su 
obtención por electr6lisis con sales funtlidas. Los demás son progresivamente m!s fáciles de 

obtener. 
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REACCIONES DE OXIDO-REDUCCION. 

La oxidación y la reducción siempre son procesos aco
plados, una particula solamente puede ceder electrones, cu~ 
do éstos son aceptados simultfuieamente por otras. Los elec
trones que se pierden de una particula son aceptados por - -
otra. Este fenóreno, es el opuesto al de la oxidación, se -
designa con el nombre de ''reducción". 

Oxidación = cesión de electrones 

Reducción = aceptación de electrones 

Proceso Redox = desplazamiento de electrones. 

Las substancias que pueden oxidar a otras, aceptando 
uno o mf:\s de sus electrones, se llaman agentes óxidantes, -
mientras que los agentes reductores son los elementos o com
binaciones a los que pudieran sustraerse ff:\cilrrente electro
res. 

Al igual que la prot61isis, muchas reacciores redox -
transcurren también en forma reversible. Por tanto, un· agen 
te reductor se encuentra relacionado con el agente oxidante
que se produce a partir del mismo por cesión de electrones,
en la misma relación que un ácido con su base conjugada. De 
la misma forma que un ácido es "más fuerte" cuanto mfl.s fácil 
mente cede sus protones, una partícula es un reductor poder~ 
so y fuerte, cuando cede con mayor facilidad sus electrones, 
y de la misma forma que la base conjugada de un ácido, es -
más débil cuando cede con mayor facilidad protones este áci
do, un agente oxidante es más débil cuando cede electrones -
con mayor facilidad el reductor conjugado. 

En una reacción ~dox participan dos pares redox exas:_ 
tamente igual que en una protólisis también participan dos -
pares: 
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Red 
1 + Ox 

2 
-----) Ox 

1 + Rei 

HA + B -----~ BH + + A-

Indice de Oxidación. 

Sin embargo, el transcurso de la mayoría de las reac
ciones redox - al contrario que las de protólisis - es muy -
complicado y en muchos casos aún no se conoce bien. Por ello 
la mayoria de las veces las reacciones redox van acopladas -
a reacciones complejas o de cesión de protones. Esta es la
razón, también, de que muchas veces sea dificil deducir del
transcurso de la reacción o de la ecuación estequiorrétrica -
que la representa, dónde y cómo son cedidos los electrones,
º cómo se desplazan - estos en los casos en que no haya una
cesión total. 

El indice de oxidación puede usarse como concepto au
xiliar que presta muy buenos servicios para reconocer las 
reacciones de oxidación y de reducción. El indice de oxida-
ción corresponde a la carga de un ión, o a. la carga "imagin~ 
ria" de un átomo. Como durante una oxidación se quitan, o· 
cúejan, electrones de un ti.tomo, su indice de· oxidación debe
aumentar (es decir, hacerse m~s positivo), mientras que a la 
inver·sa, en un proceso de reducción el indice de oxidación -
decrece (se hace má.s negativo). 

REACCIONES REDOX. 

De la misma forma que un á.cido solo cede pr·otones a -
una base que sea más fuerte que su base conjugada, un reduc
tor (una substancia oxidable) solélllente es oxidada por un -
agente oxidante que sea más fuerte que su oxidante conjugado. 
Por ello, las reacciones redox se producen siempre en el se_n 
tido en que se formen el par .de agentes oxidante y reductor
mfls débiles. 
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Si se sumerge una l~ina de hierro en una disolución
de sal de cobre, se cobriza el hier·ro y la disolución, pre-
viamente azul, se colorea paulatinamente de color verde (io
nes Fe 2+ aq): 

Fe 2+ 2+ + Cu aq ---!) Fe aq + Cu 

Si por el contrario, se introduce una lámina de cobre 
en una disolución de sal de hier·ro (II), no se puede obser-
var ninguna variación; pero si 5e introduce una disolución -
de sal de plata y una lámina de cobre, se separa la plata Y
la disolución se colorea de azul: 

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

También es posible separar plata de una disolución de 
sal de plata mediante una lámina de hierro: 

Fe + 2Ag+aq ---~ Fe 2+aq + 2 Ag 

Si se deja que actfte ácido clorhidrico diluido sobre
hierro, cobre o plata, se observa que solamente se produce -
hidrógeno en la reacción con el hierro¡ el cobre y la plata
permanecen inalterados: 

Fe + 2 H3o+ --~ Fe 2+aq + H2(g) + 2 H20 

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") 1 

EO 
ti+ + -e ---~ Li -3,03 

K+ + -e ---~ K -2,92 

ca2+ + 2e- ---:> Ca -2, 76 

Na+ + -e ---~ Na -2, 71 

Mg2+ + 2e- ---) Mg -2,40 
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AJ.3+ + 3e- Al -1,69 

Se 2e: 
2-

-0,77 + Se 

Zn2+ +· 2e- Zn -0,76 

s + 2e- 52"" -O, 51 

Fe2+ + 2e- Fe -0,44 

Pb2+ + 2e- Pb -O, 13 

2H30+ + 2e- 2H20 + H2 -0,00 n 
p. 

~ .... 
cu2+ eu+ 

~. + e- +O, 17 n 

~ Cu2+ T 2e- Cu +0,35 E: 
~ 

- +0,402· 
::s .... 

02 + 2H20 4e 40Ir rt 

°' + o ::s 

~ I2 + 2e- 21 +0,58 ft 
Fe 3+ + - Fe 2+ +0,75 "'"' "'"' 

e lll 
lll 

Ag+ - Ag +0,81 
lll 

!!{ + e n n n 
Hg2+ 

1-'• 
1-'• + 2e- Hg +0,86 °' °' . ::s ::s - + 3e- 6H~ +NO +0,95 o 
'i N03 + 4Hp + >< 
~ 1-'• 

~ Br2 + 2e- 2Br- +1,07 
p. 

~ rt 
cro2..:+ 8H o+ 3e- 12H O + Cr 3+ ~ + +1,30 ~ 

4 3 2 
lll 

Cl2 + 2e- ---- 2Cl- +1,36 

Au3+ + 3e- ---- Au +1,38 
- + Mn04 + 8H30 + 5e- ---- 12H~ + Mn.2+ +1,50 

03 + 2H30 + 2e 3H2'J + º2 +1,90 

s o2-2 8 + 2e- 2502-
4 +2,05 

F2 + 2e- ~ +2,85 

ax RED POTENCIAL 
(FORMA (FORMA NORMAL 
OXIDADA) REDUCIDA) 
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BALANCEO DE ECUACIONES REDOX POR EL METODO DE CAMBIO 
EN EL NUI-ERO DE OXIDACION. 

El hecho de que la oxidación y la reducción ocurran -
juntas y en. la misma extensión hace posible el uso del cam-
bio en el número de oxidación en el balanceo de las ecuacio
nes redox. En otras palabras, la proporción de reactantes y

productos en el balanceo de ecuaciones redox debe ser tal 
que el incremento total de unidades de oxidación positivas -
deben ser iguales al decremento total en el número ele unida
des de oxidación positivas. 

Ejemplo. Balanceo de ecuaciones mediante el uso del -
cambio en el rrlimero de oxidación, reacción de antimonio y -

cloro para formar cloruro ele antimonio III. 

Primero se escriben los reactantes y los productos de 
la reacción. 

Indicar el número de oxidación de cada átomo en la -
reacción, recordando que los elementos en estado libre tie-
nen siempre asignado un número de oxidación de cero. 

o o +3 _, 

Sb + Cl2 ---) SbC13 

Designación de los cambios en el número de oxidación
que ocurren en la reacción. Se usa una flecha ascendente pa
ra denotar un incremento en el número de oxidación positiv0-
Y una flecha descendente para denotar un decremento en el n<i 
mero de oxidación positivo. 

o 
Sb ---) 

+3 
Sb 1'3 (incremento total 3 en el No. 

de oxidación por fórmula -
wiitaria, Sb) 
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-1 
2Cl J, 2 (decremento total 2 en el

No. de oxidación por fór
mula unitaria, Cl2) 

Para balancear la ecuación se debe seleccionar los n~ 
meros convenientes de átomos de antimonio y cloro tal que el 
incremento total de unidades en el número de oxidación sea -
igual al decr·emento total. Si se usan dos ~tomos de antimo-
nio y tr·es mólé:culas (seis átomos) de cloro, entonces debe-

rán tener ambos un incremento y un decremento de seis unida
des en el nWllero de oxidación positiva. 

o 
Sb ----) 

+3 
Sb t 3 X 2 6 

-1 
za+ 2 X 3 = 6 

La ecuación final, por lo tanto, será: 

2Sb + 3Cl 2 ----). 2SbCl 3 

BALANCEO DE ECUACIONES REDOX POR EL METOOO 

DE ION ELECTRON. 

En el método <E ión-electrón de balanceo de ecuacio-
nes de oxidación - reducción, las reacciones redox son sepa
radas en medias reacciones, la primera reacción media repre
senta el paso de la oxidación y la otra media representa el
paso de la reducción. 

Ejemplo: El fierro (II) es oxidado a fierro (III) por 
el cloro. Usar el método de ión electrón y balancee la si-
guiente ecuación: Fe 2+ + Cl2 ---} Fe3+ + c1-
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La primera reacción media es la oxidación de Fe 2+ a 
Fe3+ 

Fe 
2+ ---~ Fe 

3+ 

Para balancear esta primera reacción media en térmi-
nos de iones de carga y electrones, es necesario adicionar -
un electrón en el lado derecho de la ecuación. 

Fe 2+ ---) 
+2 

Fe 3+ 
+3 

Para balancear la reducción que es la otra media reas:, 
ción, la cual es para la reducción de Cl2 a c1-, es necesa
rio adicionar dos electrores en el lado izquierdo de la ecu~ 
ción. 

Cl 2 + 2e- ---). 2Cl-

-2 -2 

En la oxidación uno de los electrones es perdido mie!! 
tras que la reducción dos electrones son ganados. Para bala_!! 
cear los electrones en la oxidación deber~ multiplicarse por 
dos. 

+2 3+ 
2Fe ---~ 2Fe + 2e -

Sobre la adición de la reacción media balanceada los-
dos electrones de cada lado de la ecuación se cancelan, y la 
ecuación se obtiene quedando balanceada. 

2 Fe 2+ ----) 2 Fe 3+ + 2 e -
c12 + 2 e - ---~ 2 c1-

2Fe 2+ + c12 ----) 2 Fe3+ + 2 c1-



63 

Ejemplo: El i6n dicr·omato oxida al fierro (II) a .fie
z·ro (III) en so1uci6n ácida. Balancear la ecuación 

Cr2o~- + H+ + Fe 2+ ---~ Cr3+ + Fe3+ + H20 por el né

todo de ión electrón. 

La primera mitad de 1a reacción correspondiente a la
oxidaci6n se balancea como se indic6. 

2+ 
Fe ---> 
La reducción 

Cr 2o~- + ?H+ ---~ 2Cr3+ + H20 

Por inspección, los siete átomos de oxigeno del 
Cr20~- requiel>e 14H+ para producir siete moléculas de agua. 

Para balancear esta reacción de reducción en términos 
de iones de carga y electrones, es necesario adicionar seis
electrones en el lado izquierdo de la ecuación. 

~ + ~ 
Cr207 + 14 H + 6e- ---~ 2 Cr + 7H20 

-2 +14 -6 +6 

En cuanto a que ambas reacciones involucran el mismo
ntunero de electrones, la reacci6n de oxidación debe ser mul
tiplicada por seis. 

6 Fe2+ ---~ 6 Fe3+ + 6e-

Sobre la adición de las medias ecuadores balanceadas, 
los seis electrones de ambos lados de la ecuación se cance-
lan y la ecuación quedará: 
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6Fe 2+ ---> 6 Fe3+ + 6e-

+ 2+ 3+ + 14H + 6 Fe ---> 2 Cr + 

PROCESOS DE OXIDACION REDUCCION 

Una reacción redox es aquélla en que algunas de las -
substancias reaccionantes sufren cambios en su n!unero de ox,! 
daci6n. 

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

Es importante notar los siguientes puntos: 

1).- Un agente oxidante es un aceptar de electrones,
un reductor es un donador de electrones. 

2).- El proceso redox involucra la transferencia de -
electrones entre ambos agentes por lo que es PI!. 
ciso que existan ambos en la ecuación y el nfune
ro de electrones cedido por uno debe ser exacta
mente igual al aceptado por el otro. 

3).- Es incorrecto decir simplemente que una substan
cia es un reductor sin mencionar el estado de 

oxidación de la substancia. p. ej. Cuº siempre
será un reductor, dado que no puede tener esta-
dos de oxidación negativas, pero cu+ siempre se
rá un oxidante o reductor dependiendo de la sub~ 
tancia con la que reaccione. En otras palabras
cualquier elemento en un estado de oxidaci6n in
termedio puede ser oxidante o reductor. 
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2HI03 + 10HC1 

Prese:ntación del problema de la aleación y su resolu
ción. 

Estequiometria de las reacciones redox. 

Todos los cálculos 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 cálculos en las soluciones se hacen sobre la base -
de las normalidades de éstas o de relacionar un peso equiva
lente de una substancia con el peso equivalente de la otra. -
(llámese equivalente el peso que resulta de dividir el peso
atómico o moleci..üar entre los electrones perdidos o ganadoS
en una reacción particular. 

P.REDICCION 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 temperat1! 
ra mencionada cada elemento de la tabla actuará como reduc-
tor si su potencial normal de media reacción es más positivo 
que el otro ele.mento de la reacción por ejemplo, en la tabla 
usada el Li/Li + será el reductor más enfrgico de todos y pr.2 
vocará que cualquier elemento de la tabla sufra una reacción 
de reducción mientr·as el propio Li se oxida a Li + mientras -
que el F0 /F- se reduci:::·á con tanta ent;r·gía que provoca que -
cualq1üer media reacción que se efecti1e simultaneamente SE:a
wia reacción de oxidación. 
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Mientras más diferencia de potencia1~s haya entrP. las 
dos medias reacciones la t!'ansfom1ación se:r-á tanto más com-
pleta, sin embargo en mu.ch~.5 casos no se llega a tener 100 % 
de reacción o dicho en otras palabras aunque se mezclen cari
tidades equivalentes de ambos reaccionantes siempre quedará
algún remanente de los reactivos originales, ya que al ser -
usado el reductor y el oxidante su concentración irá dismin!!_ 
yendo hasta que en la ley de acción de masas quede una expr~ 
si6n en equilibrio. 

Se toman como ejemplo todas las medias de las reacci_2 
nes del permanganato en soluciones fl.cidas al ser reducido -
por H2so

3 

REACTIVOS: 

1.- Ej. MnO-
4 + 4H+ + 3e- Mn02 + 2H~ 1. 70 v. 

Mn04 + 8H+ + 5e Mn++ + 4H20 = 1. 51 v. 

Mn02(s) + 4H+ + 2e Mn++ + 2H20 1. 23 v. 

504 = + 4H+ + 2e H2so
3 

+ H20 = 0.17 v. 

ECUACIONES PARA REPRESENTAR LOS PROCESOS REDOX 

En los procesos redox complicados, acoplados con rea~ 
ciones complejas y prot6lisis, resulta frecuentemente difi-
cil establecer la pr·oporción estequiométrica, es decir, ha-
llar los coeficientes por los que deben multiplicarse las 
fórmulas de las substancias que reaccionan para que queden -
números iguales de átomos de cada elemento a ambos lados de
la ecuación. Sin embargo, casi siempre se logra ffl.cilmente
el fin perseguido si se form1.tlan prime::-amente las dos ecua-
ciones que representa a los pares redox que intervienen en -
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el proceso. Sin embargo, es condición p1·evia necesaria, el -
que se conozcan los grados reducido y oxidado del sistema r~ 
dox, es decir, que se sepa en que ión (complejo, o molécula) 
se transforma un,a partícula determinada cuando se reduce o -
se oxida. 

Para formular tales sistemas redox se escribe a la i~ 
quierda la especie reducida y a la derecha la especie oxidCI!!, 
te. El número de electrones cedidos durante la oxidación co
rresponde a la diferencia entre los indices de oxidación del 
átomo reducido y oxidado. Si en el transcurso de una oxida-
ción quedan "introducidos" en un complejo átomos de oxigeno, 
puede suponerse que estos, proceden en disoluciones ácidas -
de moléculas de agua y en disoluciones alcalinas de iones 
OH-, En el estado oxidado se presentará el nfunero correspon
diente de iones H+ (es decir, H3o+) o de moléculas H2o. 

Ejemplo: 

Los iones Mn +2aq pueden ser 
ácida a iones Mn04. Se formula el 
Mn+VII. 

En la transición Mn+II ---~ 

Mn2+ .... •-o- ----¡_,. hu 4 + 5 e 

oxidados en disoluc:~ón -
sistema redox Mn+II/ 

Mn+VII son cedidos 5e-: 

La formación del complejo Mn04 exige átomos de oxig!:_ 
no. Por tanto, es necesario que en el miembro de la izquie.!: 
da aparezcan 4 moléculas de H;P y a la derecha 8 iones H+. -
Pero los iones H+ se combinan irurediatamente con moléculas -
H20. Por ello se puede suponer que a la izquierda actúan 1 2 
moléculas de agua (que es lo más correcto) o bien se escribe 

+ + 
a la derecha en lugar de H , H aq: 

12 H~ 
2+ 

+ Mn ----) 

y se puede comprobar que esta ecuación es correcta, tanto -
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estequiométricamente como desde el punto de vista electróni
co. 

La ecuación correspondiente a un proceso redox se ob
tiene por combinación de los dos sistemas redox, tanto en la 
disolución ~cida como en la disolución alcalina, que se ve a 
continuación, de forma tal que todos los electrones cedidos
por un par redox sean aceptados por el otro. 

Los iones cr3+aq pueden oxidarse en disolución alca
lina a ion~s ero¡-. Se formula de nuevo el sistema redox -
cr+III/cr + 1: 

e 3+ . e º2-r -----; r 4 

para los ~tomos de oxigeno se necesitan 80H-. Simultfl.neamen
te, aparecerful a la derecha 4H20: 

8 OH- + cr3+ ---) 

La reducción de los iones Mn0,4 transcurre a través de 
una serie de estados intermedios perfectamente conocidos y -
la formulación del sistema Mn+VII, fulicamente expresa las -
partículas que hay presentes al principio y al final, asi c2 
mo las proporciones en peso en que intervienen en el proceso. 
No se conocen en muchos casos, con exactitud el mecanismo de 
las reacciones redox. 

El transcurso, muy complicado la mayoria de las veces, 
de las reacciones redox, es también el motivo de que estas -
reacciones, al contrario que las prot6lisis y muchas reacci2 
nes complejas sencillas, exijan con .frecuencia energías de -
activación relativamente altas, de modo que a la temperatura 
ambiente queden muchas veces "impedidas". 

Para conocer las posibilidades y predecir lo que ªYa!! 
zar~ las reacciores redox se necesita disponer de una medi
da cuantitativa de la acción reductora )l. oxidante de un age_!! 
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te df: reducción o de oxidación. Esta medida nos la da el "P.2. 
tencial redox", llamado también, más concI'etamente, "poten-
cial de oxidación". 

A cada par redox se puede coordinar· un det::::rn.i.nado P.2. 
te:ncial, el "potencial redox", que puede inter·p:.:-etarse como
medida de las acciones reductoras u oxidantes. Sin embargo, 
no es pdi.cticamente posible: medir lo.s potenciales aislados -
de tales pares; en todos los Cé:.sos no pueden medir-se m~s que 
tensiones, es decir·, dife:r·encias de potencial. Por ello se -
debe establecer un punto c::ro ar·bitra.r.·io de la escala de po
tenciales, para poder compar-a!' el comportamiento de diferen
tes pares redox y para ello se ha escogido el "electrodo noE_ 
mal de hidrógeno", es decir., un electt>odo de platino plati~ 
do, que está bañado por una corriente de hidrógeno a presión 
atmosférica y que se sumerge en un ~cido que tenga (H3o) == 

1 mol/1. Los pares redox cuyas formas oxidadas actúen com0-
oxidantes m~s fuertes que el ión H30+, poseen potenciales P.2. 
sitivos. El potencial de ).os pare:s redox, cuyo reductor ac
túe como reducor más poderoso que el hidrógeno recibe por 
tanto, signo negativo. Para hacer posible una comparación e.!!. 
tre los diferentes pares redox, se mide el potencial de un -
metal (o de un no metal) en una disolución 1 M de sus iones
Y se designa éste como "potencial normal" Eº, del correspon
diente par redox. 

El potencial redox de un par redox caracteriza sus 
propiedades reductores u oxidantes en disolución acuosa. - -
Mientras m~s negativo es el potencial, más fuertemente actúa 
su .forma reductora como agente reductor. Mientras más posi t.f. 
vo es el potencial, m~s f1.A<::r·temente actti.a su .forma oxidante
como agente oxidante. 

Una partícula oxidable Red 1 solamente puede ser oxida 
da por un agen!:e oxidante Ox2, cuyo potenc:'..al sea más positl 
vo que el ¡;otenc::.al redox del ¡;ar rE:dox Red1 / Ox1 • 
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La aparición de tma diferencia de potencial entre 
-"dos electrodos" se puede explicar claranente si se conside
ran con detalle los procesos que tienen lugar en la superfi
cie límite metal/disolución. 

DEPENDENCIA DEL POTENCIAL REOOX CON RESPECTO A 
LA CONCENTRACION. 

Los procesos de aceptación y cesión de electrones son 
reversibles. La "presión electrónica" que reina en un elec-
trodo metálico, depende, por tanto, de acuerdo a la ley de -
las masas, de la concentración de los iones en la disolución. 
Cuando las disoluciones son más diluidas los iones metálicos 
pueden abandonar el metal con más facilidad que cuando las -
disoluciones son más concentradas. De aquí que el potencial
de un metal se vuelva más negativo en una disolución más di

luida que en otra más concentrada. Los no metales que acep-
tan electrones, presentan en disolución diluida un potencial 
más positivo (es decir, actC!an como oxidantes mfts fuertes).
El trabajo que puede realizar una corriente eléctrica es - -
igual al producto de la cantidad de electr·icidad transporta
da y la diferencia de tensión (es decir, es el producto de -
la intensidad, la tensión y el tiempo) cuando se canbinan -
dos electrodos, se desplazan po!• cada mol nN1 electrones, -
que en total poseen la carga n. f = n . 96 486 amper.ios/ se-
gundo. El trabajo m.0cimo es, por tanto, N . f • U (siendo U
la tensión existente entre ambos electrodos). En las reacci.2, 
nes exergónicas tiene un signo negativo (el sistema cede tr~ 
bajo al ambiente). 

Por tanto: 

A= AG 
El caso general del par de oxidación - reducción 

Red Ox + ne- se obtiene: 



R.T. + --1n 
nf 

(Ox) 
(Red) 
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Si se introduce para R el valor numérico de la cons-
tar1te universal de los gases, y para f el de 96486 amperios/ 
segundo, par·a T la temper·atura absoluta, y se multiplica por 
el factor de tr·ansformación para pasar de ln log, se obtiene 
a 25°C. 

E = Eº + 0.059 
n 

lag 
(Dx) 
(Red) 

Esta "ecuación de NE:rnst" expr·esa la var:!.ación del P.2. 
tencial de un electrodo con la concentración, es decir, la -
relación entre un potencial E y el potencial Eº, que es el -
vale:- medido cuando todas las concentraciones o actividades
de los participantes son = 1 mol/l. (ax) y (Red) son los pr2_ 
duetos correspondientes a las concentraciones según la ley -
de acción de masas en estado oxidado, y en el estado reduci
do, no es el número de electrones desplazados de acuerdo con 
la ecuación, y O. 059 un .factor que varia con la temperatura. 

----~ MnO
(---- 4 

. +2¡ - ( 2+ Para el s::.stema redox Mn Mn04 Mn + 12H20 

+ 8H30 + 5e-) la ecuadón de Nernst es: 

En un electrodo metálico o de hidrógeno la concentra
ción del metal sólido, o la del hidrógeno (cuando se encuen
tra a presión constante), es constante. Por ello, la ecua- -
ción de Nernst puede simplificarse dando: 

0.06 
n 

Er. los electr·odos de no Jl\!::tales, en lo.s que se pr·odu
cen iones negaU.vos, la concentración dE:l no rretal (la forma 
oxidada del par· redox) es constante, de modo que s: CU111_pli:: 
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0.06 
n 

log (no metal n-) 

De la misma forma que la constante ácida (pKa) consti:_ 
tuye una medida de la fuerza de un ácido (en realidad, de un 
par ácido/base) y expresan la capacidad de un ácido para ce
der protones al agua, los potenciales normales constituyen -
una medida del poder reductor, o del poder oxidan~e de un -
par de oxidación-reducción. Y de la misma forma que el pH -
(la concentración efectiva de los iones H30+, es decir, la -
"acidez actual 11 ) depende del logaritmo de la relación de las 
concentraciones (HA-), el potencial realmente existente en -
la disolución de un agente oxidante, o de un agente reductor 
(es decir, el poder reductor u oxidante efectivo)~nde 
del logaritmo de la relación de concentraciones ROx : 

ed 

pH 
0.06 

E ==Eº+-- log 
n 

APLICACION DE LOS POTENCIAIES REOOX 

PREDICCION DE PRO::::ESOS DE OXI-REDUCCION. 

12tl... 
(Red) 

El potencial redox, de un par redox-como medida de S:A 

fuerza oxidante o reductora - permite hacer predicciones - -
acerca de si puede producirse o no ccn determinado proceso -
redox, es decir, acerca de si es posible una determinada re
ducción u oxidación. 

Los metales que tienen potenciales más negativos pue
den reducir a los iones de los metales con potenciales más -
positivos: 

Fe e 2+ 
+ u ----~ F 2+ 

e + Cu 

El d~sprendimiento de hidrógeno de un ~cido diluido -
o del agua (reducción de los iones H3o+ a H2) constituye un-
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caso especial. Todos los metales con potencial normal negati, 
vo deberían dejar en libertad hidrógeno al ponerse en contac 
to con un ~cido de pH =O (es decir, con (H3o+) = 1: -

Mg + 2 H3o+ ----~ Mg2+ + H2 + 2H~ 

Sin embargo, como consecuencia de los fenómenos de p~ 
sivación o impedimento, algunos metales tales como el Ni, Cr, 
Al, reaccionan con dificultad. 

- La acción oxidante o reductora de un par redox, de
pende de las concentraciones de todos los iones que intervi.!:_ 
nen en el proceso. Particularmente grande es la influencia -
de una concentración que aparece en la ley de Acción de ma-
sas elevada a una potencia. As1 sucede en muchos sistemas re 
dox con la concentración de los iones H3o+. La acción oxi~ 
te o reductora de un par redox de este tipo, depende mucho -
del pH. 

- La proporción (ox)/(red) determina la acción oxidél!l 
te (reductora). Un oxidante absolutamente puro tendría el P.2 
tencial +; pero es imposible obtener oxidantes o reductores
totalmente puros. Incluso las disoluciones de tales substan
cias, anal!ticamente puras, contienen siempre pequeños indi
cios de la forma reducida (o de la forma oxidada) del siste
ma redox. 

Los potenciales redox solamente perrrciten establecer -
predicciones con respecto a si un proceso es posible; no nos 
pueden decir nada acerca de si dicho proceso tendrá lugar-. -
En los procesos redox ccmplicados en particular cuando parti 
cipan gases en los mismos, se presentan frecuentemente fenó
JT'.enos de impedimento, de modo que muchos procesos que son -
perfectamente posibles, transcurren sólo con gran lentitu<a -
o no se producen en absoluto. 
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ALGUNAS PROPIEDADES DE LOS ATOMOS 

Las energías químicas de natu.I'aleza relativamente dé
bil se expresan frecuentemente en unidades de calorías por -
mol. Los enlaces qi.úmicos normales y las di.ferencia-s en ene!: 
gias de los pr·incipales niveles de átomos y moléculas son g~ 
neralrnente del orden de miles de calorías por mol y se exp~ 
san en términos de kilocalorias, lo que es por definición, -
mil calorias. Por ejemplo las energías requeridas para sepa
rar las moléculas de H2, r2 y o2 dentro de los átomos son: -
119.1, 36.1, y 104.2 kilocalorias/mol respectivamente. 

Una unidad más grande es el electrón volt, que es la
energía cinética adquirida por un electrón cuando éste pasa
ª través de una dile:rencia de potencial de 1 volt. Un elec-
trón volt es igual a 23.06 kilocalorias por mol. 

POTENCIALES DE IONIZACION 

Siempre es posible separar uno o mAs electrones de un 
átomo, ión o molécula si se tiene suficiente energía necesa
ria para hacer este trabajo. La energía mínima requerida p~ 
ra remover un electrón de un átomo, ión o molécula, gaseoso, 
aislado, en su estado basal, se llama potencial de ioniza--
ción. Para unas especies dadas, la energía requerida para r~ 
mover el primer electrón se llama el primer potencial de io
nización y asi sucesivamente. El primer potencial de ioniz~ 
ción de los elementos varia en relación a las posiciones de
los elementos en la tabla per-iódica, como lo demuestra la fi 
gura. 
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Se observa que con excepción del me.rcurio, los máxi-
mos en Ja curva corresponden a los gases inertes y los mini
mos a los metale.s alcalinos. Estos hechos muestr·an que las -
configuraciones cerradas de los gases inertes presentan ma-
yor dificultad para desordenarse para la eliminación de un -
electrón, mientras que para remover un electr·ón solo, fue!'a
de una configuración de gas iner·te, que es característica C,2 

mún de cada átomo de los metales alcalinos, se necesitará 111!:. 
nor energía, existen irregularidades, los potenciales se el~ 
van gradualmente de un metal alcalino hasta llegar al gas -
inerte. Estos hechos se consideran basf:tndose en que al eli
minar un primer electrón, aumenta la carga nuclear efectiva
del ión remanente. Se puede decir, que el Na que tiene una -
carga nuclear de 11 , hasta el argón con una carga nuclear de 
18, a los 8 electrones que también estf:tn añadidos, se encuen 
tran todos en la misma órbita externa (principal). Debido a-:_ 
las funciones radiales de onda de todos los electroru::s en el 
mismo nivel externo son también idénticos o muy similares, -
ni~gún electrón emplea mucho tiempo entre el núcleo y cual-
quier electrón. Asi el grado en que estos electrones se p~o
tegen uno a otro de la carga nuclear aumentada firmemente, -
es leve:. Por ejemplo, la carga nuclear efectiva para los 35-
del electr·6n en el sodio es ~2, mientras que para los elec
trores S o P en el argón es de 6. 7 apr·oximadamente. Esta -
fuerza restringidora 3Ubstanc~almente mayor es la responsa-
ble de la fuerte unión de los electrones. 

AFINIDAD ELECTRONICA 

Es la cantidad de energfa involucrada al aceptar uno
º más electrones, un áteme aislado, ga.;eoso y neutro. En ge
neral, es también posible unir un electrón a cualqu.ier átomo, 
ión o molécula. La energia involucrada cuando esto se lleva
ª cabo se le llama afinidad electrónica de las especies. Ge
neralmente se representa como "A". 
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Existen afinidades negativas del electrón - esto es,
cuando las especies afectadas "no aceptan" otro electrón y -

debe ser forzado a aceptarlo - pe~o los casos de mayor inte
rés son aquellos donde la afinidad electrónica es positiva.
Podemos tomar como t.jemplo los diferentes átomos de la fami
lia de lo~ halógenos que tienen las siguientes afinidades 
electrónicas: 

F (g) = F-1 (g) + 2 Ical./mol + e A = 83. 5 

Cl (g) + e = CI-1 (g) A= 87 rcal./mol 

Br (g) 
-1 

(g) A= 82 rcal./mol + e Br 

( g) -1 (g) A = 75 rcal./mol I + e I 

Estos valores relativamente altos pueden ser atribui
dos al hecho de que el electrón adquiere una configuración -
electrónica de gas inerte. Por otr·a parte, para los metales 
alcalinos que no unen fuertemente sus electrones más exter-
nos, las afinidades electrónicas son muy bajas, aproximada-
mente 17 Xcal./mol para el sodio e hidrógeno y probablemente 
llegue a cero para otros metales alcalinos. El berilio y el
magnesio tienen afinidades electrónicas negativas del rango
de -10 a - 20 Ical./mol. 

Como es de esperarse, las segundas afinidades electró 
nicas de los átomos {por• ej., o- + e - = o2-) hasta donde se: 
sabe, son todos negativos. Esto es debido a la repulsión - -
electrostática del segundo electrón por la carga negativa s~ 
bre el ión. Finalmente, se debe observar que la afinidad - -
electrónica de un átomo es num6ricamente igual al potencial
de ioni za1ción del correspondiente anión. 
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ELECTRONEGATIVIDAD 

Es una medida relativa del poder de atraer electro
nr:s qu.e tienen un ~tomo cu¡;,.ndo for.%a par-te de un enlace quí
mico. Las propiedades de la electronegatividad de un ~to~o

en una rr,olt'.:cula es diferente d:::1 potenc:.al el:: electrodo del 
elemento, el c•;.;;,.l depE::nde de. la diferenc'"ª en la energía li
bre del elemento E::n su estado normal y en solución iónica y 
también es diferente de.l potencial de ionización del áteme y 
de su afinidad electrónica; aunque está r·E::lacionada en forma 
general a estas propiedades. Mulliken, 3eñala que el prome
dio de la pr·imera ener·gia de ionización y la afinidad elec
trónica de un ~tome puede ser una rrt:dida de esta electroneg~ 
tividad. Para ~tomos multivalentes, el significado de estas 
cantidades de energía se complican por la naturaleza dé los
estados de los fttomos y iones y deben hacerse cor·recciones -
que no se discutirán en este trabajo. 

Para átomos univalentes (hidrógeno, halógenos, meta-
les alcalinos) el procedimiento es válido. Los valores de
las cantidades de energía referidas se mue.:>tran en la Tabla
A, considerando que la afinidad electrónica de los metales 
alcalinos es cero. Se puede ver que los valores de ! son -
aproximadamente proporcionales a la suma de las dos canti~ 
dés de energía, excepto par·a el hidrógeno, el cual por su e~ 
tructura electrónica única, es de suponer que no se compor
te igual. 

Esta y otras compa!·aciones se emplearon para estable
cer el origen de la escala de electronegatividad. 
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T A B L A " A " 

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

Energia de Afinidad 
ionización el~étr6nica Stur.o/ 130 X 

F 429.0 98.5 4.06 4.0 
Cl 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 o 0.95 1.0 
Na 117.9 o . 91 0.9 
X: 99,7 o .77 .8 
Rb 89.4 o ,74 .8 
Cs 89.4 o .69 .7 

ESTADOS DE OXIDACION DE LOS ELEMENTOS 

Existen tres grupos de elementos que muestran dos o -
m~s estados de oxidación. El primero incluye los metales de 

transición y en el primer· período largo est!.m el titanio, v~ 
nadie, cremo, manganeso, .fierr·o, cobalto, niquel y cobre. El 
segundo incluye elementos del subgrupo B o del ter:::ero. cua,r. 
to, quinto y posiblemente del sexto grupo: indio, talio, ge;~ 

manio, estaño, plomo, ar5énico, antimonio, bismuto, selenio
y telurio. El te.r·cer grupo incluye 103 no metale~: nitróge
no, f6s.foro, azt..l.f're y los halógenos. Los metale.:; de transl
ci6n se distinguen por tener dos órbitas incompletas de el~E. 
trenes en sus [itomos. Por ejemplo, el elemento vanadio con -
número atómico 23, tiene el ar!'eglo electr6nico(23)2.8.11.2.
El pa!' de electrones externos del nivel 4s entra fácilmente-
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er. una combinación qu!'un:'..ca y puede Ptt·di;:r los electr·ones pa
ra formar el ión vanadoso v++. - Los once electr·ones en el 
ttor·c~r nivel se agr·upan d~ la sigu::.em:: man-::r·a: dos 3.s, .seis 
3p, tres 3d. Los tres 3d electrones ·tienen la energia pote,!! 
cial rr,ás alta en esta 6!·bita y pu=den perderse o compartirse 
en una combinación quimica. El ~torr,o pueden dar arr·ibc de -
u.no, dos o los tr·es de esta órbita, dando estados de oxida-
ci6r~ de 3,4, 6 5, (En el estado m~s alto de oxidación, los -
electronts se comparten en vez de per·derse completamente; 
as~ el catión del vanadio tetrapositivo en solución acuosa -
es vt+ y no v++++, y el vanadio +5 forma el ácido HV03). 

tl 

Los elementos de transición pueden tener casi siempre 
estados de oxidación de 2 al máximo de sus grupos; el cromo
muestra estados de oxidación de 2,3, y 6; manganeso 2,3,4,6, 
y 7. El manganeso tambi~n pueden tener un número de oxida-
ción de 1 en cie!'tas sales complejas. Los metales y pse:udOJT!:. 
tales de los subgrupos B que muestran más de un estado de 
oxidación se comportan de una manera diferente. Aqui solame!!. 
te una órbita electrónica está incompleta y disponible para
reacciones quimicas, siendo ésta la órbita externa. La es- -
tructura electrónica del estaño, con número atómico 50, es -
(50) 2~8. 18. 18 y 4, Los electrones en la quinta órbita -
(externa) esd.n agrupados en los siguientes niveles: dos en-
5s y dos en 5p. Los electrones dos 5p se pueden liberar más
fácilmente que los electrones 5s, por lo que el estaño pue-
den ser oxidado por medio de agentes oxidantes a estaño dis
positivo, por ejemplo, Sn++, Sno;. Sin embargo, una oxida- -
ción .fuerte liber·a también los electrones 5s. Como estos dos 
electrones tienen casi igual la energia potencial cuando uno 
se pierde o se compa!'te, el otro se perderá o compar·tirá t~ 
bién, no se puede tent:r un número de oxidac:'..ón intermedia de-
3, solamente de 2 y 4. Igualmente, el elemento 51, antimonio, 
puede tener números de oxidación de 3 y 5 pero no de 4; otra 
vez, los dos electrones 5s pueden quedar ambos sin altera- -
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ción, dando Sb +++, o libtrando (o compar·tiendo) juntos, dan
do Sb+++++, Al par de electron:s de s en estos átomos, Sid-
gwick los llamó "par inerte". Estados múltiples de oxidación 
en estos elementos del subgrupo B surgen debido a la oposi-
ción de estos dos electrones s para entrar en una reacción,
los nfuneros de oxidación encontrados son el máximo para el -
grupo y un valor 2 unidades menor. 

Como en muchas reglas de Química, la regla anterior -
tiene excepciones. Compuestos conocidos como Bi02 1 Sb02 1 

(NH4)2 1 SbBr6, GaC1 2, InCl2 1 y posiblemente CdCl, en los cu~ 
les el estado de oxidación del metal parece ser irregular. -
Huchas de estas irregularidades desaparecen cuando las sus-
ceptibilidades magnéticas de estos compuestos son considera
das. Sbi4 o Ga +2 podrian contener un nfunero impar de electr~ 
nes que indicarian que tendria que ser paramagnético, sin e!!! 
bargo, SbBr, GaC1 2, InC1 2 y CdCl, han demostrado ser diamag

néticos. En estas substancias el metal existe en dos esta-
dos de oxidación, en el Pb203 1 por ejemplo, donde un átomo -
de plomo es +2 y el otro i4. Existen algunas excepciones en 
la r-egla del "par inerte", por ejemplo Bi02 y AsS. 

Si se ve el efecto del peso atómico en la capac:!.dad -
de oxidación dentro de un grupo dado, se encontrar~ nuev-d.lren 
te una diferencia entre los subgrupos A (elementos d-:: transi 
ción) y los subgrupos B. Como el peso atómico a..unenta en el: 
subgrupo A, los estados de oxidación m~d elevados son m~s es 
tables¡ asi el Ti i4 se puede reducir· a Ti +3, mientras que el 
Zr+3, Hf+3 y Tn+3 son desconocidos, cr+6 se reduce más fácil 
mente que Mo+6; Mn+7 es un oxidant-: mu.y fue::·te y Re+7 no lo: 
es. Por otra pa".'te, en los subgr·upo.:> B con peso a<::6mico de
creciente, los estados de oxidación bajos son más estabJes. 

Sn+2 se oxida m1.ty fácilmente a Sn+4. Los compuestos -
de estaño tetr·apositivo son muy estables, mientras que los -
compuestos de plomo tetrapositivo son inestables, siendo po
derosos agentes oxidantes. En el grupo 3B, el único elemento 



83 

que puede reduci!'se d~l e:stado +3 a +1, es el talio, el más
pesado. 

El ViÜO!.' de un potencial :t•.=d-ox depende de V-c:II'ios fa.s_ 
tor·es, incluyendo potenciales de ionizaci6n, energias de hi
dratación y natu.:r·aleza de la combinación, por lo tanto, no -
deben conside:rarse de una manera r·igurosa las generé>.lizacio
nes expuestas. 

Por ejemplo, en el grupo 6 A, Cr·+6 existe en una solE; 
ci6n ácida Cr 207, el molibdeno + 6 y tvngsteno como aniones
similares; pe!•o el uranio + 6 existe como catión probablemen 

+2 -
te U02 . No es de sorprenderse encontrar U fuera del orden, 
siendo reducido más fácilmente a + 3, que el tungsteno, aun
que menos fácil que el c!"omo. 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 A y B de -

la siguiente manera: 

ESTADOS DE OXIDACION EN SUBGRUPOS A Y B 

SUOORUPO "A" 

Un elemento puede tener mu
chos estados de oxidación. 

Los números de oxidación de 
un elemento puede diferir -
por una unidad. 

La capacidad de oxidación -
aumentada al incrementarse
el peso at6mico. 

SUIDRUPO "B" 
(Excluyendo Cu,Ag,Au,y Br,I) 

Un elemento tiene sólo dos es 
tactos positivos de oxidación. 

Los nfuneros de oxidación de -
un elemento pueden diferir -
por dos unidades. 

La capacidad de oxidación di~ 
minuye a 1.unentando el peso -
atómico. 

El ión c103 de cloro puede aceptar por coordinC>.c:.6n -
un átomo de 4 oxígenos utilizando un par de sus mismos elec-



trones para formar un eslabón de coordinación produciendo 
c104. En este caso, el número de oxidaciones siempre cam- -
bian en dos unidades al mismo tiempo. Los estados de oxida
ción del cloro que se conocen son -1, o, +1, +3, +5 y +7. En 
los halógenos, los estados de oxidación más elevados se ha-
cen más estables al aumentar el peso atómico, con excepción
teórica del ión 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- -
ción de +7, pues los séptimos potenciales de ionización de -
estos elementos son altísimos (119 eV y 114.27 eV respectiv~ 
mente). 

En base a esta consideración, no hay elemento capaz -
que pueda perder sus 7e de valencia, sin embargo, se pueden
preparar con relativa facilidad los aniones c104 y Mn04: es
te hecho sólo se puede explicar rrediante la teoria de com- -
puestos de coordinación. En el caso del manganeso, éste es
quien coordina los pares electrónicos del oxigeno, actuando
como ácido de Lewis (aceptando pares electrónicos del oxige
no). 

t -- o -1 1 o 
1 1 1 A t 
1 
1 1 
1 VI' 
1 
t o ---- l1n (----o o<--- CI ---- o t 
t I'\ 1 
t 1 1 
1 1 1 
1 t 

~ 1 t 
1 o 1 
1 1 -- -
Se han realizado ensáyos para lograr una descripción

completa de las estructuras electrónicas del MnD4; que fuera 
capaces de explicar tanto sus espectros como sus propiedades 
magnéticas, empleando para ello la teoría de los orbitales -



85 

moleculares. Si bien se han logrado algunos resultados posi
tivos, subsisten dificultades algunas de las cuales pueden -
5e!' debidas a inconsistencia propias del tratamiento emplea
do. 

Por otra parte, una propiedad par·ticularmente impor·-
tante del i6n perclorato es su poca tendencia a actuar como
ligante en complejos. Eso hace que sea empleado con frecuen
cia en estudios sobre la formación de iones complejos, supo
niéndose implícitamente que no es necesario tener en cuenta
la formación de percloratos complejo3. 

Aunque esta suposición puede ser vHida 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 él, el ión perclorato puede actuar como
dador. 

Si se emplea un modelo de coordinación en donde el -
Atomo de cloro act~a como donador de pares electrónicos, se
puede explicar su comportamiento (estado de oxidación +7) de 
una manera mAs objetiva y clara, aunque expuesta a restric-
ciones y criticas con respecto a la naturaleza de los enla-
ces en los complejos de las teorías del campo cristalino, 6,r 
bitales moleculares y del campo ligante, que no se estudia-
rfm en este trabajo, pues requieren un estudio profundo adi-

. cional. 

ESTADOS DE OXIDACION DEL MANGANESO 

El manganeso .forma compuestos teniendo estado de oxi
dación positiva de +2, +3, +4, +5 y +7. Los estados más ba
jos son bflsicos, el +4 atmosffrico, y los tres estados más -
altos, flcidos. Existe evidencia de +1, cuando forma comple
jos de cianuro, por ejemplo, K5Mn(CN)6. Los potenciales de
oxidaci6n reducción referidos a varios estados se resumen en 
los siguientes diagramas. 
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SOLUC ION ACIDA 

1.05 -1.51 -0.95 -2.26 -0.56 
Mn _____ Mn~_+ ___ ....;Mn+++ Mno2 Mno= Mno

4 

_, .28 _,. 67 

SOLUCION BASICA 

1.57 -0.1 -0.2: -0.8 -0.3 -0.56 1 
Mn __ i;n( OH) 2 __ Mn( OH) 3--t;m~2...-MnO'j_MI¡O~ __ Mn04 

0.04 : . : -0.60 
.__ _________ ~, •;..._-----~ 
Un número importante de relaciones en la química del

manganeso puede estar correlacionado con estos valores: 

I6n mangánico Mn, es inestable, aún en concentracio-
nes bajas en relación a la descomposición: 2Mn +++ + 2H2 ~::~ 
Mn++ + Mn02 + 4H+. La naturaleza electropositiva del mang~ 
neso la hace altamente reactiva hacia agentes oxidantes. 
Las reacciones principales para el manganeso son: 

3Mn + 202 = Mn304 En aire caliente 

Mn + 2H+ = 11n++ + H2 

Mn + 2H20 = Mn(OH) 2 + H2 Lentamente en frio 

Mn + X2 = MnX2 X=halógeno. F2 también 
da MnF2 

Mn + s = MnS Calentados juntamente 

3Mn + e = Mn3C Temperatura elevada. Con el 
Si for-ma MnSi y Mn2Si 

10Mn + 3N2 = 2Mn5N3 

2Mn + 4KOH + 302 = 2KMn04 + 2H20 En N2 a 1200°. Con fósforo 
forma Mn5P2 y MnP 
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El renio es menos electropositivo que el manganeso y

no es oxidado tan rápidamente por agentes oxidantes débiles, 
pero agentes oxidantes moderadamente fuertes siempre lo con
ducirán al pre-renato. Por reacción directa con los elemen-
tos met~licos el renio forma Re207, ReF6, ReCl4 1 ReBr3 y 

Res2, el tegnecio no es oxidado por el HCl. 

RED-OX DE COBRE Y MANGANESO 

OBJETIVO: Demostrar la oxidación del Mn +2 a Mn +7 y la 
reducción del cu+2 a Cuº, mediante una electrólisis. 

MATERIA: Solución A, (CuS04, ~!nS04), celda, f'uente de 
poder, electrodos de platino. 

PRCX::EDIMIENTO: La solución A se prepara a partir de -
una muestra de cupro-manganeso (30% MnS04 , 70% CuS04) hacié_!! 
dola reaccionar con HN03 y diluyéndola con H;P cEstilada. Se 
vierte la solución A en la celda, de manera que tenga conta.s, 
to con los electrodos de platino y se hace pasa!' una corrie_!! 
te aproximada de 2 voltios. 

OBSERVACIONES: Se producen los siguient~s fenóme.nos. 

1ro.- Fenómeno.- Depositaci6n catódica de Cu a bajo 
voltaje. 

2do.- Fenómeno.- Al subir el voltaje a+ 1.5 volts 
cambia el color azul de la solu.
ción a violeta en la zon;;¡ an6di-
ca. 
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REACCIONES: 

Cu+2 + 2e- -----~ Cuº Eº = 0.337 V 
~-----

PEROXIDO DE HIDROGENO COMO AGENTE REDUCTOR 

El per6xido de hidr6geno puede también actuar corno -
agente reductor. 

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

2).- El ferrocianuro ácido es oxidado por el H202 a ferri-
cianuro, pero la reducción toma lugar cuando el peróxi
do de hidrógeno es adicionado al ferricianuro alcalino: 

2X4Fe (CN) 6 + 2HC1 + H2o2 ---) 2X3Fe (CN)6 + 2KC1 + 2H20 

2X3Fe ( CN) 6 + 2XOH + H2ü2 ---~ 2X4Fe ( CN) 6 + 2H20 + o2 

3).- El permanganato en solución ácida es reducido rápidarre!! 
te en la siguiente forma: 

Esta reacción puede ser investigada usando un aparato 
como se describe en el siguiente esquema: 
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t 

Electrodo Tapón de lana 
de _ o algodón - - - - ::. -::. no 

Peróxido de Hidrógeno como Agente Reductor 

Se colocan soluciones molares de permanganato y ácido 
suli'úrico diluido (molar) en un vaso y en el otro, agua oxi
genada y ácido sulfúrico diluido. El puente ~ llena con áci, 
do suli'úrico diluido. 

Cuando se cierra el circuito el galvanómetro muestra
que los electrones fluyen externamente del electrodo al vaso 
de solución de permanganato. Se desprenden burbujas de oxig~ 
no gaseoso del electrodo en la solución de agua oxigenada P!:, 
ro no del otro electrodo, efectufuldose las siguientes reac-
ciones en los electrodos: 

º2 2H+ 2e - H202 i Eº +0.682V + + ---~ 
(---

- + 
5e ---~ Mn+2 + 4H20 i Eº= + 1.5 V Mn04 + 8H + 

(---

Por consiguiente, la reacción total puede ser repre--
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sentada por la ecuación: 

- + ' 2Mn0
4 

+ 5H202 + 6H . ----7 
(----

Una interesante variación del experimento anterior -
consiste en usar un electrodo de cobre y ácido sulfúrico di
luido en lugar del electrodo de platino y permanganato. 

Cuando se cierra el circuito, la solución en el vaso
de cobre se consume gradualmente sin ninguna señal .de oxige
no liberado. En este caso el agua oxigenada está actuando C,2 

mo un agente oxidante y se pueden representar los cambios en 
los electrodos con las siguientes ecuaciones: 

Cu+2 + ----~ Cuº 
(---- Eº = + O. 337 V 

----) 
(----

Eº = + 1.77 V 

REDUCCION DE DICROMA'IU DE POTASIO CON ACIDO SULFHIDRICO 

OBJETIVO: Demostrar la acción redu.ctora del ácido -
sulfhídrico sobre el dicromato. 

MATERIAL: Fes, H2so4 diluido, r.2cr2o acuoso, cámara
generadora. 

PRCICEDIMIEN'IU: En la cámara generadora se vierte el -
contenido de 5g de FeS, H2so4 diluido en el gotero y K~207= 
naranja claro acuoso; en la cámara receptora se vierte un g_2 
tero lleno de H2so4 diluido. Se corre el ácido arriba del 
Fes. 

OBSERVACIONES: Lo primero que se libera del gas es el 
aire, sin cambiar el dicromato. Después el H2S cambia la s.2_ 
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lución naranja a verde (cr+3) 

REACCIONES: 

A) FeS + H2so4 ---~ Feso4 + H2S 

B) 3H2S + 4K~r~7 + 13H2S04 ---) K2cr2o7 + 4Cr2(so4) 3 + 4K2S04 

Cr207 2 naranja se reduce a verde (Cr +3) 

REDUCCION DEL PERMANGANATO DE POTASIO CON .ACIOO SULFHIDRICO 

OBJETIVO: Demostrar la acción reductora del H2S so-
bre Mn04 acidificado. 

MATERIAL: H2s gaseoso (se puede preparar con ácido -
clorhidrico y pirita en un su.lf'hidrador) KMn04 cfunara gener~ 
dora. 

PROCEDIMIENTO: El mismo que el anterior. 

REACCIONES: El permanganato violeta es reducido a 
Mn+2 (rosa pálido) 

Violeta Rosa 
Pálido 

SULFURO DE PLOMO MAS AGUA OXIGENADA 

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

MATERIAL; Acetato de plomo acuoso, 3% de peróxido de-
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hidrógeno, celda, agitador, Na2S Acuoso y H2so4 diluido. 

PROCEDIMIENTO: A 50 ml de agua se le adiciona 8 gotas 
de acetato de plomo y Na2S acuoso respectivamente, debiendo
forw.arse un ligero precipitado negro, de no ser asi, se aña
de más cantidad de los dos reactivos. Con ~sto, se llenan -
2/3 de la celda. 

a) Agitar 

b) Dentr·o de una·-celda adicionar una gota de H2so4 di 
luido más 5 ml de H2o2 al 3% y agitar. 

OBSERVACIONES: 

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

b) En la otra celda el PbS se disuelve pare;. formar -
Pbso4 blanco, proyectfuidose más pálido que {a) 

{blanco) 

REDUCCION CON DIOXIDO DE AZUFRE 

OBJETIVO: Demostrar la acción reductora del so2 ga-
seoso sobre XMn04 y I~r207 

MATERIAL: Celda, S02 gaseoso, IMn04 acuoso, r2cr2o7 -
acuoso, tapón para tubo de ensayo. 

PROCEDIMIENTO: Vifr·tast: el contenido de los tres tu-
bos de ensayo en la celda; el tubo 2 lleno de 802 y tapado.
Llenar el tubo 1 con KMn04 diluido pa~·a dar un color violeta 
transparente. Llenar el tubo 3 con K2Cr·207 acuoso. 
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Dentro del tubo 2 que contiene S02 gaseoso, añadir- la 
mitad de la solución del tubo 1 despu~.s la mitad de la solu
ción del tubo 3. 

OBSERVACIONES: El KMn04 acuoso de:colora a Mn+2 (rcsa
claro, prácticamente incoloro) y el K2Cr204 acuoso ana:r:·anja
do cambia a cr+3 verdoso. 

REDUCCION CON S02 

OBJETIVO: Demostrar la acción reductora del 502 sobre 
KMn04 y K2cr2o7 . 

MATERIAL: Celda, KMn04 acuoso, K~r207 acuoso, Na2so3 
HCl diluido, agitador. 

PROCEDIMIENTO: Vierta en la celda 2/3 de agua, dentro 
de la celda 1, gotear KMn04 acuoso hasta obteher un color -
púrpura claro; dentro de la celda 2, gotear K~r2o7 acuoso -
hasta obtener un color naranja oscuro. Añadir O, 1 g de Na2so3 
a cada celda y agitar después gotear 5 ml de HCl diluido, 
dentro de cada celda y agitar. 

OBSERVACIONES: :El 502 producido en las celdas cambia 
el Mn04 púrpura a Mn++ (incoloro, ligeramente rosado) y, el
Cr~:/ naranja a cr+3 verde. 



REACCICINES: 

2KMn04 + 5S02 + 2H20 ----;.. I~ 2so4 + 2MnS04 + 2H2S04 

r.2cr_
2
o
7 

+ 3502 + H2so4 ----~ K2S04 + Cr2(so4 ) 3 + H20 

PERMANGANATO MAS AGUA OXIGENADA 
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OBJETIVO: Demostrar la titulaci6n de peróxido de hi-
drógeno con una solución tipo de permanganato. 

MATERIAL: KMn0
4 

O. 1 N, H2S04 diluido, 3% H202 , 

celda y agitador. 

PROCEDIMIENTO: Viértase agua hasta la mitad de la ce,1 
da, adicionar un gotero de H2so4 diluido más 10 gotas exac-
tas de n-rno¡ posteriormente, adicionar H202 gota a gota ha~ 
ta qae desaparezca el color rosa. 

REACCION: 

CALCULOS: .KMn04 O. 1 N conteniendo 3.16 g de KMn04 por 
1000 ml de solución. Del volumen de solución de H2o2 usado,
calcular e:l % de H202 en la solución original. 

OXIDACION Y REDUCCION DEL FIERRO 

OBJETIVO: Demostrar la oxidación del Fe (II) y reduc
ción del Fe (III). 

MATERIAL: Solución : A: .. 0.4 g de sal de·.Mohr, 
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Fe (NH4)2 (so4) 2 6H20 + 4 ml 6 MH2S04 + 100 ml H20, KMn04.
acuoso, K.Z:,r207 acuoso, KSCN acuoso, alambre de fierro y -

celda. 

PROCEDIMIENTO: Llenar 1/4 partes de los tubos con la
soluci6n A, más ml de XCNS acuoso (la mezcla debe ser prácti 
camente incolora). 

a) Añadir gota a gota X.Z:,r207 acuoso hasta obtener color ro
jo en el tubo 1 ; al tubo 2 se le añade ICMn04 acuoso y - -

H:P2 al tubo 3. 

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

+2 
OBSERVACIONES: a) KMn.04 y H202 1 todos oxidan al Fe -

al Fe+3 formando é · FeCNS++. y despu s un roJo obscuro. 

b) El alambre de fierro reduce al fé-
rrico a ferroso, el FeCNS++ rojo desaparece y la SOUJCION SE 
VUELVE mcOLORA. 

REACCIONES: 

a) 2KMn.04 + 10FeS04 + 8H2S04 ---) I2S04 + 2MnS04 + 8H~ + 

5Fe2(S04) 3 

c) Fe+3 + (CNS)-1 -----)- (FeCNS)++ (rojo obscuro) 
~-----

REACCIONES RED-OX INVOLUCRANDO IODO 

OBJETIVO: Demostrar las reacciones Red-Ox relaciona-
das con iodo HN03 y S203 

MATERIAL: HN03 concentrado, KI O. IN, Na2s2o3 O. IN, g_2 
tero, agitad<ires, 3 cajas Petri (posición horizontal) o 3 b,2. 
tellas cuadradas de 2 onzas. 
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PROCEDIMIENTO: 

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

b) A la botella 2, añadir gota a gota tiosulfato, agitando. 

c) Finalnente, a la botella 3, añadir tiosulfato para decol_2 
rar, después HN03 concentrado gota a gota. 

OB$RVACIONES: 

a) En todas las botellas se forman I 2 café. 

b) El I 2 se decolora. 

c) El I2 café se welve a formar. 

REACCIONES: 
- + - o -6! + 8H + 2N03 -----~ 3I2 + 2NO. + 4H20 

ESTADO DE OXIDACION DEL VANADIO 

OBJETIVO: Demostrar lo siguiente: 

Estado de Oxidación Fórmulas Nombre Color 

+ 2 v++ VAN ADOSO Azul 

+ 3 v+++ VANADICO Verde 

+4 (va)++ VANADILO Azul 

+ 5 (var++ VANADILO Amarillo claro 
+ 5 (vo2)+ VANADILO Amarillo claro 

+ 5 (V03)- METAVANADATO Incoloro 

+ 5 (vo4r 3 ORTOVAN ADATO Incoloro 

+ 7 (vo4r PEROXIV ANADATO Café rojizo 
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MATERIAL: 3 g de metavanadato de amonio en 50 ml de
H2so4 6N, 3% de H202, granalla de Zn, so2 acuoso (obtenido -
de Na2S03 + HCl, burbujeante sobre H20), seis tubos testigos 
y celda. 

PROCEDIMIEN'.ro: Verter en los 6 tubos hasta 1/4, la S.2_ 

lución del vanadato swnergida en H20 1 en celda. 

Tubo 1 : Añada un poco de granalla de Zn y diluir hasta 3/4-
después de haberse formado• el v++ violeta. 

Tubo 2 Añada 2-3 granallas de Zn y diluir a 3/4 después de 
haberse formado el v+3 verde. 

Tubo 3 Diluir a 3/4, añadir 802 acuoso para formar vo++ -
azul. 

Tubo 4 Diluir hasta la mitad, añadir S02 acuoso al vo++ -
azul, luego gota a gota el H202 para formar vo+++ -
amarillo + vo¿. 

Tubo 5 Diluír el metavanadato original a 3/4. 

Tubo 6 Diluír a' la mitad, añadir S02 acuoso al vo++ azul,
luego afiadir gota a gota el H202 para .formar V04 -
café rojizo. 
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REACCIONES CON lli'.IERCAMBIOS PROTONICOS ACIDO BASE 

CONCEPTO CLASICO DE ACIDO - BASE 

El estudiante ha aprendido desde sus estudios de quí
mica elemental que los Acidos son compuestos que contienen -
iones de hidrógeno H+ o más apropiadamente iones hidronio 
H3o+ cuando se di_:uelven en agua, y que las bases tienen -
iones oxhidrilo OH . El proceso de neutralización es por 
tanto considerado como la unión de iones hidrógeno y iones
hidróxido u oxhidrilo para formar la molécula neutra de agua, 
H+ + OH- ____ , H20. Estos factores son Msicos para el co~ 
cepto clásico de ácido-base. De cualquier modo, es ahora -
conveniente involucrar el uso de los térmicos ácido y base y 

reacciones ácida-base en muchos casos en los cuales ni iones 
de hidrógeno ni iones oxhidrilos, ni la unión ele estos iones 
estful involucrados en la formación del agua. Muchos iones y
moléculas poseen propiedades básicas comparables a las de 
los iones oxhidrilo y muchas reacciones que involucran form~ 
ción de sales, ocurren con diferente solventes al agua y aún 
en ausencia ele un solvente. 

Se considerarful primero algunas de las propiedades de 

los ácidos de hidrógeno {frecuentemente llamados ácidos pro
tónicos) bases de hidróxido, y sales en soluciones acuosas.
Entonces se procederá a considerar algunos de los conceptos
más generalizados de ácido-base. 

ACIDOS PRO'.l{)NICOS, BASES DE HIDROXIDO 
Y SAi.ES EN SOLUCIONES ACUOSAS. 

Propiedades de los ácidos protónicos en soluciones 
acuosas. 

Las propiedades que son comunes a los ácidos protóni
cos en soluciones acuosas son aquellas en que el ión hidro--
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nio se forma cuando el ácido se disuelve en agua. Aunque el
i6n hidronio se representa por el símbolo H+ por convenien-
cia, es importante recordar que en realidad el ión hidrógeno 
está siempre hidratado en solución acuosa. El simbolo H3o+,
también es una abreviación en el estricto sentido, ya que 
hay una reciente evidencia de la existencia de los iones 

+ + + + H502 , H7o3 , H904 , y !!1605 correspondiente a la fórmula gen~ 
ral H+(H20)n 

Los ácidos protónicos en soluciones acuosas presentan 
las siguientes propiedades: 

(1) Tienen sabor ácido. 

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

roja a incolora. 

(3) Reaccionan con los metales que estfm arriba del hidróge
no en. la serie electromotriz liberando hidrógeno. 

+ '" 2+ t 2H + Zn -----, Zn + H2 

(4) Reaccionan con óxidos e hidróxidos de metales formando -
sal y agua. 

2H+ + (2Cl-) + FeO ----) Fe 2+ + (2c1-) + H20 

2tt+ + (2Cl) + Fe{OHh -----) Fe 2+ + (2Cl-) + 2H20 

(5) Reaccionan con sales de ácidos más débiles o ácidos más
volátiles, tales como carbonatos, nitratos o sulfuros, -
para dar una nueva sal y un nuevo ácido. 



2H+ + (2c1-) + caco3 ----) H2co3 + ca2+ + (2cr) .... 
'1 
11~ 
'-- H20 + C02 

2H+ + (2C1-) + Fes-----) H2st + Fe 2+ + (2C1-) 

100 

(6) Sus soluciones acuosas conducen la corriente eléctrica -
porque contienen iones; son electrolitos. 

Formación de Acidos Protónicos. 

Los ácidos protónicos pueden sel' formados por uno o -
más de los siguientes métodos: 

( 1) Por la unión directa de sus elementos. 

H2 + Cl2 ----) 2HC1 

H2 + S ----) H2S 

( 2) Por la acción del agua sobre óxidos de no metale!1 

co2 + H20 ----) H2co3 

so
3 

+ H20 ----') H2so4 

P4010 + 6H20 ----) 4H3P04 

(3) Por calentamiento de sales de ácidos volátiles con no vo 
látiles o ácidos de poca volatibilidad. 

NaCl + H2so
4 

----) NaHS04 + HCl't 

NaBr + H3P04 ----) NaH2P04 + HBrt 
(4) Por la acción de sales con otros ácidos produciendo un -

precipitado. 

H+ + Cl- + Ag+ + N03 ----~ AgCl + H+ + NOJ 

+ ~ ~ - + 2H + so4 + Ba + 2Cl03 ----) BaS04 + 2H + 2Cl03 
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( 5) Por hidr6lisis. 

PBr3 + 3H20 ----) H3Po3 + 3HBr 

P.::15 + 4H20 ----) H3P04 + SHCl 

(6) Por oxidaci6n y reducci6n. 

H2S + I 2 ----) 2H+ + 2I- + S 

2HN03 + 2502 + H20 ----) 2H2so4 + NOt + N02t 

Propiedades de Bases de Hidróxido en Solución Acuosa. 

Las características más importantes de las bases en -
solución acuosa es el ión oxhidrilo. En el uso común, el té!: 
mino base es frecuentemente referido a la base de hidróxido, 
aunque· como se sabe muchos otros aniones son también clasifi 
cados apropiadamente como bases. 

Los hidróxidos de metales alcalinos (como potasio y -

sodio) son llamadas bases alcalinas, y aquellas formados por 
metales alcalino t~rreos (como bario, estroncio, calcio) son 
conocidas como bases alcalino térreas. Los hidróxidos de so
dio potasio y bario son llamadas bases fuertes, porque en s~ 
lución acuosa producen una alta concentración de iones oxhi
drilo. Los hidróxidos de los metales alcalinos son muy soll! 
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 ión hidróxido 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-



colora a roja 

(3) Neutralizan ácidos acuosos, .f'ormando sales y agua. 

- + -+ OH + H + A ----) M+ + 

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

Formaci6n de Bases de Hidróxido Solubles. 
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Las bases de hidróxido pueden ser preparadas por uno
º más de los siguientes ml:todos. 

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

2I + 2H20 ----) 2I+ + 20H- + H2 

Ca+ 2H20 ----> Ca2+ + 20H + H2 

(2) Por la acción del agua sobre los óxidos ele metales alca
linos o metales alcalino t~rreos. 

Na20 + H20 ----)> 2Na + + 20H

Ca0 + H20 ----)> Ca2+ + 20H-

(3) Por la acci6n de sales con otras bases por las cuales re 
sulta un precipitado. 

Na
+ 2- 2+ 

+ C03 +Ca + 

(4) Por electrólisis. 
electr~ 

lisi::> -------> 

----) CaC03 + 

(5) Por la disolución de amoniaco en agua. 

+ 2Na + 20lí 
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NEUTRALIZACION ACIDO - BASE. 

Cuando soluciones acuosas de ácido clorhídrico y de -
hidróxido de sodio son mezcladas en la proporción apropiada
tiene lugar una reacción durante la cual las propiedades ác_i 
das y básicas desaparecen. Se dice que la neutralización ha
ocurrido. El ión hidrógeno, el cual es responsable de las -
propiedades ácidas, ha reaccionado con el ión oxhidrilo, el
cual es responsable de las propiedades básicas, produciendo
agua neutra, 

Los iones de sodio y de cloro no han sufrido ningún -
cambio quimico y aparecen formando cristales de cloruro de -
sodio en la evaporación de la solución. El cloruro de sodio
es un ejemplo del tipo de compuestos llamados sales. 

+ + - + H + Cl- + Na + OH ----) H20 + Na + Cl 

Esto se debe a que el único cambio que se lleva a ca
bo es la reacción de los iones de hidrógeno y los de hidróxi 
do, la neutralización puede ser representada simpleinente: 

Esta ecuación puede ser usada para representar la -
reacción de cualquier base de hidróxido con cualquier ácido
protónico. El hecho de que la cantidad de calor desarrolla
do por mol de agua sea la misma para cualquier ionización -
completa del ácido y del hidróxido metálico, es evidente -
que la neutralización ~cido-base involucre solamente al ión
hidrógeno del .icido y al ión hidróxido de la base; las neu-
tralizaciones son independientes del anión del ácido y del -
catión de la base . 
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H+ + Cl - + Na+ +OH- ---) H20 + Na+ + Cl- + 13 700 cal 

H+ + N03 + Na+ + mr ---) H2o + Na+ + No3 + 13 700 cal 

H+ + Cl + K+ +OH----) H20 + K+ + Cl- + 13 700 cal 

+ - 2+ - 2+ -
2H + 2Cl + Ca + 20H --) 2H20 + 2Ca + 2Cl + 27 400 

cal 

En cada una de las ecuaciones el ión del metal y el -
anión ·del ácido aparecen en ambos lados de la ecuación mos-
trando que ellos no entran en la reacción. Por lo tanto es-
tos iones pueden ser omitidos y la misma ecuación puede rer
escrita para todas las reacciones. 

+ -H + OH ----) H20 + 13 700 cal 

En el caso de que los ácidos y las bases sean comple
tamente ionizados, la reacción de neutr·alización no llega a
su fin y el calor de neutralización será m:nor de 13 700 cal. 
Por ejemplo, el ácido acético, que es un ácido débil, no se
neutraliza completamente con el hidróxilo de sodio equivalen 
te; la reacción no llega a su fin, y el calor de neutraliza
ción es solamente de 13 400 calorías. 

+ - + -CH3COOH + Na +OH ----) H20 + Na + CH3COO + 13 400 cal 

Si la sal que se forma es insoluble el calor desarro
llado es mayor que 13 700 calorías por mol de agua producida 
debido a la energía desarrollada en el proceso de cristaliza 
ción. 

2R+ + so
4
2- + Ba2+ 20H- ~ 2H O B SO + ----7 2 + a 4 + 31 400 cal 

Hay que notar que dos molfculas de agua entran por -
27 400 calorías, el restante de las 31 400 cal es la energía 



105 

desa't'rollada en la cristalizaci6n del su.Hato de bar•io. 

La neutralización ~cido base pertenece a la reacción
que ocurre cuando dos cantidades equivalentes de un ácido y
una base son mezclados. Este hecho no implica de cualquier -
modo, que la solución resultante sea siempre neutra. La nat}! 
raleza del ácido y de la base en particular, involucrados en 
la reacción determinan si el resultado de la reacción es ne~ 
tra o no. Las siguientes ecuaciones ilustran algunas reacci~ 
nes, que tienen lugar cuando igual nlunero de ácidos y bases
equivalentes son puestos juntos en soluciones acuosas. 

( 1) Un ácido .fuerte con una base fuerte dan una solución ne.!! 
tra. 

---) 

Tanto el ácido como la base son completamente ioniza
dos, la reacción 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 reacción. 

(2) Un ácido .fuerte con una base débil producen una solución 
ácida 

+ + NH3 ----) NH4 + Cl 

Porque el amonio NH¡ es ficido (solamente un pequeño
porcentaje es ionizado) no todos los iones de hidrógeno son
recogidos por el amoniaco. La reacción que tiene el lugar no 
llega a su fin, y hay un exceso de iones hidrógeno en solu-
ción cuando el equilibrio se ha establecido. 

(3) Un ácido débil con una base fuerte produce una solución
básica. 

HOAc + Na+ + OH- ----) H
2
0 + Na+ + OAc -

Porque el acetato CH3 coo- es una base, el protón no-
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es transferido completamente del ácido al i6n oxhidr·ilo ha-
biendo un exceso de iones oxhidrilo en la soluci6n cuando el 
equilibrio se ha establecido. 

(4) Un ácido débil con una base débil. 

HOAc + NH ----) NH+ + OAc 
3 (---- 4 

Esta es la más completa de las cuatro combinaciones.
El amoniaco por· ejemplo, forma casi las mismas cantidades de 
protones en la formación de iones de arr,onio como el ácido 
ac~tico lleva, aunque la reacción no llega a su fin la solu
ci6n es neutra. 

Si el ácido débil y la base débil no tienen cargas -
iguales, la solución será tanto ácida como básica, dependie_!! 
do de las fuerzas relativas ácido-base de las dos substan- -
cías. 

SALES. 

Las sales son compuestos iónicos, entre los iones po
sitivos frecuenterente encontrados en las sales estfui. los -
. . 1 N + v+ C 2+ 1 . d iones de metal simple ta es como a , ... , a ; os iones e 
metales solventes tales como (A1(H2o6) 3+ y (Ag(NH3)2)+ y 
iones hidrógeno solamente, tales como, NH¡ y H3o+ son encon
trados también iones simples negativos de sales incluyen P-, 

- - - 2- 2- 3- 3- 2- -Cl , Br , I , O , S , P , N , C2 y H . Muchos :aies
2
:-

contienen iones poliatómicos negativos tales como N03, so4 , 
ro4, CN-, y OH-. Las sales pueden ser consideradas como -
coni.puestos formados por iones positivos y iones negativos, -
los cuales pueden esta!' solamente I·elacionados indirectamen
te a reacciollf:s ácido base. Por ejemplo, la sal NaCl puede -
estar formada por la unión directa del metal de sodio con -
otro cloro elemental. En este punto debe ser evidente que -
la fó1·mula correcta pa:-a el cloruro de sodio debe ser Na+c1-. 
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Esto es válido también para otras sales. De cualquier modo -
no es general el uso de signos de carga en tales fórmula:, - . 
excepto en circunstancias especiales donde: su uso debe ser· -
de una ayuda especial, de cualquier ~odo, muchos de tales -
compuestos han constituido unidades de las cuales no hay io
nes, pero en su lugar deben existir átomos o moléculas, eje~ 
plos de esto son: A1Cl3, SnC14 , PbC14 y Gec14 . 

El enlace es covalente o covalente polar en tales c~ 
puestos y la ausencia de cualquier i6n es indicada por el -
factor de que estos compuestos no son conductores en el est!:, 
do liquido. En contraste, el A1Cl3 anhidro (compuesto cova-
lente), el hexahidrato (A1(H20)6)Cl3 es una sal compuesta de 
(A1(H~)6) 3+ y iones Cl-. 

SALES NORMALES DE HIDROGENO, HIDROXI Y OXISALES 

Una sal que no contiene ni iones reemplazables de hi
drógeno, ni un grupo de hidróxido es llamada sal normal; - -
ejemplos son NaCl, K2so4 , Ca3(P04)2. 

Cuando sola111ente una parte del hidrógeno acidulado de 

un ácido ha sido reemplazado por un metal, el compuesto es -
conocido como sal de hidrógeno¡ ejemplos son NaHC03 (genera,1 
mente llamada bicarbonato de sodio) y UaH2P04° 

Cuando solamente una parte de los grupos de oxhidri-
los de un hidróxido de metal i6nico han sido reemplazados, -
el compuesto es conocido como hidroxisal; ejemplos son hidr6 
xido de bario Ba( OH)Cl, y dihidróxido cloruro de bismuto _-::_ 
Bi(OH)~l. Algunas hidroxisales f~cilnv:nte pierden los ele-
mentes de una o más moléculas de agua y forman oxisales. Asi, 
el dihidroxicloruro de bisnru.to se rompe para dar el oxiclor.):! 
ro, BiOCl, algunas veces llamada cloruro de bismutilo. 
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PROPIEDADES DE LAS SAJES 

Las sales varian grandemente en todas sus propiedades 
exce:pto en su carácter iónico. Las sales pueden tener, sabor 
salado, amar·go, ácido, astringente, dulce o ser insipidas. 

Las soluciones de las sales pueden ser ácidas, neu- -
tras básicas a los indicadores ácido-base. Las sales .fundi
das y las solucione:s acuosas de sales, conducen la cor·:dente 
eléctrica. Las reacciones de las sales son numerosas y va-
riadas. 

PREPARACION DE SALES. 

Las sales pueden ser preparadas por uno o más de los
siguientes métodos: 

Cu O + 

1 • - Por la uni6n directa de sus elenentos. 

2Na + Cl2 ----) 

Fe + s ----) 

2.- Por la reacción de 

de metales u óxidos 

Zn+2W+ 

2NaCl 

Fes 

ácidos con metales, 
de metales. 

Zn2+ + so2-
4 

+ so2-
4 ---) so¡-

hidróxidos 

Las sales sólidas, n:uchas veces en .forma de hidratos
pueden ser obtenidas po~ evaporac~ón de soluciones al secado. 

3.- Por la r-:acción de anhid!·idos ácidos con anhidri
dos básicos. 



BaO + so
3 

----) Baso4 

CaO + co2 ----) CaC03 

4. - Por la r·eacci6n de· ácidos con sales. 

O + -BaC 3 + 2H + 2Cl ----) 

+ Ag + 

Zn2+ + 

5.- Por la reacci6n de sales con otras sales. 

NO'j Na+ Na+ -
+ + Cl ---)- AgCl + + N03 

2Cl - Na+ 2-
---) ZnS + 2Na+ 2Cl -+ +S + 

EL CONCEPTO DE ACIDOS Y BASES DE BRONSTED-LOWRY 
CONCEPTO PROTONICO DE ACIDOS Y BASES. 
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Como un resultado del trabajo de varios quimicos esp.!'!. 
cialmente Bronsted y Lowry, el concepto básico-base ha sido
extendido a generalizar ácidos y bases. De acuerdo con este
punto de vista los ácidos y las bases están relacionados co
mo se indica por: 

HA ----) 
ácido 

H+ 

protón 
+ A 

base 

Desde el punto de vista protónico ácido-base, un áci
do es cualquier especie (molécula o i6r.) que puede dar un -
prot6n a otra especie. Una base es cualquier especie que PU.!:, 

de combinarse con un protón. 

Es simple, un ácido es un donador de p!'otones y una -
base es un aceptor de protones. Estas definiciones no espec,!. 
fican a un solvente como lo hacen las definiciones clásicas. 
Aun más las especies en las cuales los ácidos y las bases, -
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de acuerdo con este punto de vista no tienen necesariamente
las propiedades con las cualE:s se asocia generalmente con -
ácidos acuosos y bases del concepto clásico. 

Para que un ácido actué como un donador de protones -
debe estar presente un aceptor par·a poder recibir el protón. 
El aceptor de protones en solución acuosa es el agua. 

HA + H20 ----) H3o+ + A 

Un ejemplo especif'ico es la reacción del ácido clorhi 
drico con agua. 

HCl + H20 ----) H3o+ + Cl 

Asi, los iones de hidronio, tt3o+, son formados cuando 
el ácido HA cede su protón a la molécula de agua. ~bi·do a
que la molécula acepta un protón, éste está actuando como -
una base además cuando la reacción reversible procede de la
izquierda, el ión A- acttla como base aceptando un protón del 
i6n hidronio un ácido. La reacción de equilibrio involucra
dos ácidos y dos bases. 

HA 

ácido
1 

+ H o+ 3 
ácido 

2 

+ 

Otros sol ventes además del agua también pueden actuar 
como base de acuerdo a la teoria ácido-base protón. El áci
do clorhidrico reacciona con el amoniaco liquido formando -
i6n amonio y ión cloro. El amoniaco es el aceptor de proto
nes y en consecuencia una base. 

HCl + 
ácido1 

NH3 ----) 

base 2 

+ Cl

base1 

Se dice que la base1 es la base conjugada del ácido1 
en tanto es derivada del ácido1 por la pérdida <le un prot6n-
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por el ácido1; y el ácido1 es el ácido conjugado de.la base1 , 
similarmente el ácido 2 se refiere al fi.cido conjugado de.base2, 
en tanto en la reacción reversible cede un protón para for-
mar la base 2; y base2 es la base conjugada del ácido2. 

De acuerdo con la definición de que los ácidos son d,2 
nadores de protones, puede haber ácidos moleculares tales c~ 
mo HCl, HN03, H2S04, CH3COOH, HCl!, H2S!. H2:C03!. HF, y 

2
H.¿J; -: 

ácidos ani6nicos, tales como HS04, 0003, H2P04, HPO¡ , Y HS ; 
y flcidos cati6nicos, tales como H3o+, NH¡, Cu{H2'>)l+ y - -
Fe{H2o)

6 
3+ 

Cano en el caso de los A<::idos, hay bases moleculares, 
tales cano H20, NH3, CH3~2; bases aniónicas, tales cano OH-, 

- - - 2- - 2- 2- - - - 3-HS , S2, 11:03 , C03 , HS04, so4 , HPO~, Cl , F , N03, y P04 ,;-
bases cati6nicas, tales como Fe(H20J50H 2+ y Cu(H20)30H+,
La base más familiar es la del i6n hidróxido, OH-, la cual -
acepta protones de los ácidos formando agua. 

HA + OH- ----) H~ + A 

- ' OH ____ ,, + 

""" De lo anterior se desprende entonces, que el concepto 
Bronsted-Lowry permite extender la idea clásica de ácidos y

bases para incluir más especies. También permite ver un - -
gran número de reacciones aparentemente no relacionadas como 
verdaderas reacciones ácido-báse. 

ESPECIES ANFIPROTICAS 

Del estudio de los ejemplos de los licidos y bases es 
evidente que ciertos moléculas y iones sean clasificados am
bos como ficidos y bases. 

Una especie que puede ganar o perder un protón se di-
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ce que es anf'iprótica, por ejemplo, el agua puede perder un
prot6n de una base, tal como NH3, o ganar un prot6n de ácido 
tal como HCL. 

----) + -H20 + NH3 (---- NH4 + OH 

ácido base 

H20 HCl ----) H o+ Cl -+ (---- 3 + 

baSE: ácido 

Los protones que contienen los iones negativos son an 
fipr6ticos, como se ve en las ecuaciones: 

HS - OH- ----) 52- H20 + (---- + 
ácido base 

HS- + H O+ ----> H2S + H20 3 (----
base llcido 

----> 2- + H20 
HC03 + OH <---- C03 

kido base 

HC03 + H O+ ----) H2co3 + H20 3 (----

Los hidróxidos de ciertos metales son anf'ipróticos y-
pueden reaccionar tanto como ácidos que como bases; 

Al(H2o) 3(0H) 3 + o~ ----)> 
(---- Al(H2o) 2(0H)4 + H20 

ácido base 

A1(H2o) 3(oH) 3 
+ ----> Al(H2o)4 (oH); + H

3
0 

(----
+ H20 

base ácido 

En la primera reacción, una de las moléculas de agua-
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del hidróxido de alunünio hidratado cede un protón al ión de 
hidróxido. En la segunda reacción el hidróxido de aluminio -
recibe un protón del ión hidronio. En ambos casos el hidró
xido de aluminio hidratac;l.o se disuelve. 

ACIDOS POLIPROTICOS 

Los flcidos pueden ser clasificados en términos del n:Q; 
mero de protones que pueden ceder por molécula en una reac-
ci6n ácidos, tales como HCl, HN03, y HCN que contienen un -
átomo de hidrógeno ionizable en una molécula de flcido, son -
llamados ácidos rnonopróticos. Su reacción con agua es dada -
por: 

H O+ HCl H20 ----) Cl -+ 3 + 

mm
3 + H20 ----) H o+ 

3 + NOJ 
----> + 

HCU + H20 (---- H3o + CN-

El ácido acético, es un ácido monoprótico porque sol~ 
mente uno de los cuatro átomos de hidrógeno que tiene es ce
dido como protón en las reacciones con bases. 

CH COOH + H O ----> CH C00-3 2 (---- 3 

Los flcidos dipr6ticos contienen dos hidrógenos ioniz~ 
bles en la molécula, la ionización de tales ácidos ocurre en 
dos etapas. La primera ionización siempre tiene lugar en una 
.forma más extensa que las secundarias, por ejemplo el ácido
carbónico se ioniza como sigue: 

H2co3 + H2o ----) 
(---- H o+ 

3 + Hco-
3 (ionización primaria). 

----) H O+ -2 
(ionización secundaria) HCO- + H2o + C03 3 <---- 3 

Los ácidos tripróticos, tal cano el ácido fosfórico -
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se ionizan en tres etapas: 

H3P04 + H20 ----.> H o+ + H2P04 (ionización pr·imaria) <---- 3 

H2P04 + H20 
----) H o+ + H P0-2 (ionización secundaria) <---- 3 4 

HP02- + H20 ----) H o+ + pa3- (ionización terciaria) · 
4 <---- 3 4 

Frecuentemente los términos monobásicos, dibásicos, -
tribásicos, son usados en lugar de monopróticos, dipróticos
o tripróticos. 

LAS FUERZAS DE LOS ACIOOS Y DE LAS BASES 

----> En la relación fundamental ácido-base, HA + H;P <----
H30+ +A-, el anión A- es la base conjugada del ácido HA, la 
fUerza de un ácido 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 ácido -
fuerte tiene una gran fuerza de ionización con el agua. 

----> HP + 

----) H O+ 
(---- 3 

(solución diluida) 

(8.5% en sol. 0.1 M) 

~ lo que resulta que las bases fuertes son caracteri 
zadas por una alta afinidad protónica. El ión fluoruro es -
una base fuerte como se indica por· la debilidad de su ácido
conjugado HF; el ión flor1..tro retiene el protón firmemente en 
la molécula del ácido fluorhídrico. Por otro lado, el i6n -
cloruro es también una base d~bil tal que el ácido clorh1dri 
co fácilmente cede su protón a la molécula de agua, la cual
es una base más fuerte que el ión cloruro. Entonces la ioni-
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zación del ácido clorhídrico es extensa y el ácido es fuerte. 
Otras bases débiles son, Br-, I-, N03, c104, y Hso4; asi HBr·, 
HI, HN03, Hc104, y H2so4 son ácidos .fuertes; son casi siem-
pre 100% ionizables en soluciones acuosas diluidas. El ión -
acetato, CH3coo-, es una base mucho más fuerte que la moléc~ 
la de agua¡ es as1 mismo la base conjugada de un ácido débil. 
El ácido acético es ionizado solamente 1.3% en una solución-
0.1 molar. Otros ejemplos de ácidos c:Mbiles.son H20, Hs-, -
HCOj, NH¡, H2S, HCN y H2S03i entonces o~. s2~ co~~ NH3, HS-, 
CN y Hco3 son bases .fuertes o moderadamente fuertes. De 

acuerdo con el concepto de Bronsted-Lowry los ácidos más 
.fuertes tienen las bases conjugadas más débiles y las bases
más fuertes tienen los ácidos conjugados más débiles. 

FUERZA RELATIVA DE LOS ACIOOS Y BASES FUERTES 

Los ácidos más fuertes tales como el HCl, HBr, y HI -
parecen tener la misma .fuerza en solución acuosa, de cual- -
quier forma, la fuerza de unión entre el ión hidrógeno y el
ión negativo en ácidos fuertes es diferente, aunque su ioni
zación en agua no indica una diferencia. Aparentemente, la -
molécula de agua es una base fuerte comparada con las bases
conjugadas Cl-, Br-, y I- de los ácidos fuertes HC!,'HBr y l 
HI, 'ia ionización de todos estos ácidos es casi complet'a e~
sdluci6n acuosa. Cuando HCl, HBr y HI son tratados con sol-
ventes básicamente menos .fuertes que el agua se observa una
marcada diferencia en la tendencia a ceder un protón al sol
vente. En el alcohol metílico que es una base más débil que
el agua, la medida de la ionización aumenta en el orden que
sigue: HCL ( HBr ( HI. Porque el agua tiende a ni velar cual 
quier diferencia en fuerza entre un ácido el efecto es cono
cido como "efecto nivelador del agua". 

En términos generales el agua ejerce un efecto nivel~ 
dor sobre la .fuerza de la base de las b~ses muy .fuertes. Por 
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ejemplo, el ión óxido o2- y el i6n amida, NH2, son bases tan 
fuertes que al reaccionar con el agua eliminan los protones
de ésta completamente. 

Asi, o2- y NH; parecen tener la misma fuerza de la -
base, como sus reacciones completas con agua lo indican. Las 
fuerzas relativas de las bases más débiles pueden ser medi-
das por la cantidad de iones hidróxido ce:didos al reaccionar 
con el agua. Este punto es ilustrado po1· e:l siguiente ejem-
plo con solución 0.1 M. 

CHfOO- + Hi) ----'.> CH COOH 
~---- 3 + OH- (0.0075%) 

NH3 + H2o ----) NH+ <---- 4 + OH (1. 34% ) 

co2- + H20 ----> -(---- HC03 + OH (3. 9% ) 

Frecuentemente hay confusión sobre el porqué la fuer
za de los ácidos disminuye en el orden HOCl > HOBr> HOI (y 
decrece similarmente para otros €..cides correspondiendo a áci 
dos de cloro de bromo o de iodo), ¿Por·qué la fuerza del áci: 
do aumenta en el orden HCl ( HBr ( HI?. La dirección de la
fuer za del ácido para los oxiácidos es medida por el aumento 
en la electronegatividad, al incrementar el tamaño del haló
geno, el aumento subsecue:nte en tendencia para el enlace 
E-0-H se rompe entre E-O en lugar de entre O y H, en conse-
cuencia hay una disminución en la tendencia a perder un pro
tón. La dirección diferente en la tendencia de la fuerza del 
ácido para el haluro ácido binario de hidrógeno aumenta por
el hecho de que el halógeno está unido dir~ctamente al hidró 
geno en el ácido binario (en lugar de a un oxigeno, el cual: 
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a su vez está unido a un hidrógeno como en los oxiácidos). -
En cualquiera de los comp'nestos desde el m§.s g:rande hasta. el 
más pequeño halógeno (de Br a I a Cl) , una progre si va di smi
nución de las celdas el electrón del halógeno tienen lugar -
incluyendo un empuje en el átomo adyacente, como el átomo ad 
yacente es el hidrógeno (como halu.ro de hidrógeno) u oxige~ 
(como oxiácido). Como el átomo adyacente es empujado hacia -
él y es atraído a una región de alta densidad electrónica. -
Intuitivamente. esto puede ser entendido visualizando los -
siete electrones de valencia como residiendo en un volumen -
pequeño para un halógeno pequeño, aumentando la alta densi-
dad de electrones. Si el átomo adyacente es empujado hacia -
adentro, es un átomo de hidrógeno (como en el caso del halu
ro de hidrógeno) el hidrógeno está unido más .fuertemente por 
el electrón de más alta densidad en el halógeno más pequeño. 
Contrari¡:¡¡¡ente, cuando está unido a un halógeno más grande -
el hidrógeno está en una región de baja densidad electrónica 
(región más difusa de electrones), tienen una atracción rne-
nor y es empujado hacia a.fuera con mayor facilidad. 

Por ejemplo: suponiendo que 20 m1 de ácido clorhídri
co O. 1 N son requeridos en la valoración de 50 ml de una s0-
lución básica de hidróxido de normalidad conocida. Calcular
la normalidad de la solución básica. 

1 m1 de ácido clorhídrico 0.1 N contiene 0.1 miligra
mos equivalentes de HCl. 

20 m1 de ácido clorhídrico 0.1 N contiene 20 m1 x O. 1 
mg/equiv./ml = 2.0 mg - equiv. de HCl. 

Para la neutralización completa de 2.0 mg/equiv. de -
ácido, son requeridos 2.0 mg equiv. de base. 

Porque esta cantidad de base está contenida en 50 ml
de la solución, la normalidad de la base es igual a: 
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miligramos-equivalente 
Normalidad de la base = = 

mililitros de solución 

2.0 mg - equiv. 
= SO ml = O. 04 N 

CONCEP'.00 DE IEWIS DE ACIDOS Y BASES 

G. N. Lew.i.s, en 1923 propuso una teoría general en la 
cual los ácidos y las bases no estAn restringidas a donado-
res y aceptores de protones, respectivamente. De acuerdo al
concepto de Lewis, un ácido es cualquier especie (molécula o 
i6n) la cual puede ceder un par de electrones. Una reacción 
ácido-base tiene lugar entonces con la donación de electro-
nes de la base al ácido, con la formación de un enlace coor
dinado entre ambos. 

Un ejemplo de reacción ácido-base que involucre tran~ 
ferencia de un protón, está dado por la ecuación: 

r :--i + ¡-'°Se...., 
Hi~ X ~X 

1 XX XI 1 o 1 
+ H o 1H l 0 X1 + 1 X ClX 1 xx X XX X XX 1 XX 1 H 1 1 

1 H , , 

base ácido 1-- ._--J :¡o '-- _J 

En esta reacción el átomo de oiQ,geno de la molécula -
de agua dona un par de electrones para la f'ormación de enla
ces coordinados con el hidrógeno de la molécula de flcido - -
clorhídrico. Por lo que el agua es una base de Lewis y el 
ácido clorhídrico es un ácido de lewis. Hay que notar que la 
reacción ácido-base postula la ruptura de un enlace covalen
te y la formación de uno nuevo. Las siguientes ecuaciones 
muestran una aplicación general de la teoria ácido-base para 
reaccionar que no involucren transferencia de protones, tal
como lo propusó lew.i.s: 



H 
o ox + 

2Hx ~~ + Ag ----~ ox--........._,, 

base flcido 

e r-.. , 
1 
1 
1 ·-

2+ 
Ca 

XX 

X Fx ...,_ 
XX r Xo X 

1 X- p 
X~~ X XX 1 uxxX 
XX ..J X 

XX 
Base xx 

Acido 

00 

r- --. 2 ºoº 
' xx ' - º,& Bºo 
1

1 

º~~·· + s xo 
1 O··X 1 XO O 
.__XX~ 0()2 o o 

00 

r--
1 

-, 
oH H r 

1 
1 
1 
1 

o X ºX t + 
H NX Agx Nº H 1 

Xo X Xo X 1 
X X 1 H 1 1 

L.... 

----). 

----) 

r-
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 
1 -

..-1 

XX ...., 
XrJC 1 

1 X x· 
XX XX XX 1 

x~·B º F x 1 
XX X X 1 

XX OX XX 1 

xFx 1 

X X 
1 

XX 1 
~ 

- 00 --, 2-
1 OQO 
1 o o 1 
1 XX XXOO 1 
1 o~ Sxoo 1 
1 O X XXOO 1 
1 XX OQO 1 
r o o ' 
1 00 1 
'-- --' 
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Una ventaja distintiva de la teoria de lewis es que
explica las ya muy conocidas propiedades bfl.sicas de los 
óxidos metalicos y las propiedades ácidas de los óxidos no 
metálicos como se ilustra en la reacción CaO + so3 ----) 

CaS04. 
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REACCIONES ACIDO - BASE ( 11PROTQLISIS") 

El que un pr·Qceso de cesión de protonc::s sea m~s o me
nos completo, (es decir el que el equilibrio correspondiente 
se dc::splace más o menos hacia el segundo mie~bro), depende -
de la facilidad con que el ~cido cede los iones H+ y de la -
facilidad con que los acepte la base, es decir, de la .fuerza 
del ácido y la fuerza de la base. Para pock:r realizar predi,s;. 
cienes con respecto al transcurso de las reacciones de prot~ 
lisis es, por tanto, impor·tante poder caracterizar la .fuerza 
de los ácidos y de las bases. 

Una medida cuantitativa de la fuerza de los Acidos y
de las bases puede darla la constante de equilibrio corres--
pendiente a la reacción. HA -----) A- H+ 

(----- + 
Ahora bien, esta ecuación no representa ningún proce

so que pueda tener lugar realrente, pues los protones libres, 
los iones H+ como tales en la materia ordinaria, no existen. 
Para poder comparar la facilidad de la cesión de protones -
por los distintos ácidos, o la tendencia a aceptar protones
de las distintas bases, seria necesario hacer que los disti_!! 
tos ácidos 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 así aprovechar las facilidades experimentales que su
pone el uso de disoluciones acuosas. 

Si se aplica la ley de acción de masas a la reacción
de un ácido (HA) o de una base (B) con el agua, se obtiene: 

Reacción de un ácido con agua. 

HA 

(HA ) 

+ H~ <::::~ 
(H30+) 
(H;P) = k 

A- + H30+ 
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Reacción de una base con agua. 

B + HiJ <::::~ BH+ + OH -

(B) = x:• 

La concentraci6n constante de las moléculas de agua -
en las disoluciones acuosas diluidas· pueden pasarse al segl.I!! 

do miembro y asi: 

~A-) . (H30+) 
= Ka ( HA ) 

~mt) . (mr) 
= xb ( B ) 

Las constantes (Ka) (Kb) se denominan constantes de -
disociación del ácido o de la base y caracterizan la .fu.erza
de un Acido o de una base. Los ácidos .fue:::-tes poseen const~ 
tes de acidez grandes () 10), mientras que los [leidos débi
les tienen constantes de acidez muy pequeñas. Es frecuente
usar en los cálculos los logaritimos negativos de las cons-
tantes ( p de Ka o p de Xb). 

Entre la Xa de un flcido y la Kb de su base conjugada
existe una relación sencilla: 

K = a 

xb 

HA + H O ----) 
2 <----

A-

(H30) • ( A- ) 

( HA ) 

+ H20 ----> <----
(HA} ( OH-

( A- ) 

HA + OH-

) 



122 

( H30+) • ( A- ) ( HA) • ( OH -
Ka. Kb = 

( HA ) • ( A- ) 

= ( H
3
0+) . (OH-) = KH O = 10 -14 

2 

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

Los ácidos (o las bases) polipr6ticas, que ceden gra
dualmente sus protones (o bien los aceptan) poseen una cons
tante de acidez o de basisidad especial para cada grado de -
prot6lisis. 

H3P04 + H20 ----> - + <---- H2P04 + H30 pks = 1. 96 

H~4 + H20 ----> HP02- + 
pKs = 7. 21 <---- 4 + H30 

2- ----) roi- + 
HP04 + H20 <---- + H3o pKs = 12.32 

En la reacción siguiente puede apreciarse que _pueden-
5er ácidos o .bases no solo las moléculas neutras, sino también 
los iones positivos y negativos. Ejemplos de "cationes áci-
dos11 (o "ácidos catiónicos") son el ión NH¡ y los iones met! 
licos dotados de varias cargas e hidratados. El carácter áci 
do de éstos radica en que las moléculas de agua de la capa -
de hidratación pueden ceder protones como consecuencia de la 
acción de la carga positiva del ión central, ya que éste re
pele a los protones. 

De acuerdo con esto se puede mencionar el hecho de -
que las disolucfo:nes de iones metálicos hidratados presentan 
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una reacción que es tanto más ácida cuanto menor es el diám~ 
tro y más alta la carga del ión central. Los iones Hso4, - -
H2P04, HPO~- y Hco3 constituyen otros tantos ejemplos de 
aniones ácidos. Base ani6nica más importante es el i6n O~ -

pero junto a ésta se conoce un número muy grande de aniones
b~sicos. Pertenecen a este grupo las bases más .fuertes que -
se conocen: H-, N3, 02. 

GENERALIDADES SOBRE LOS EQUILIBRIOS DE PROTOLISIS. 

La mayoria de las protólisis tienen lugar en fase li
quida. Determinados flcidos y bases gaseosas reaccionan tam-
bién entre si en fase gaseosa. 

En todo equilibrio ácido base participan dos pares -
flcido base: 

----> + -HA + B ~---- BH + A 

(A- es la base conjugada de HA : HB+ es la base conj:!:! 
gada de B). 

La posición de un equilibrio de este tipo (la magni-
tud de la constante de equilibrio) depende de la .fuerza del
flcido HA y de la base B. Cuanto más .fuerte sea el ácido HA y 
la base B tanto mayor ser~ K (es decir, tanto más desplazado 
se encontrarfl el eqailibrio hacia las s1ibstancias HB+ y A-). 

Pe!'o si HB + es un ácido más fuerte que HA y A- una ba 
se más fuerte que B, sera K ( 1 y el equilibrio estará des-: 
plazado hacia las substancias del primer miembro. 

Acido más fuerte+ base más fuerte <,:~ácido más débil+ base 
más débil. 

Acido más débil +base más dl:bil ~~ ácido mlts fuerte + base 
más .fuerte . 
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La fuerza de un ftcido o de una base se caracteriza -
por el valor de pKa. Por ello es posible deducir la constan
te de equi+ibrio correspondiente a cualquier protólisis a -
partir de los valores de pKa de los pares que intervienen en 
el proceso. 

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

les, 

HCl + NH ----) NH+ + Cl -
3 (---- 4 

Descompondremos esta reacción en dos procesos parcia-
cuyas constantes de equilibrio sean conocidas: 

HCl + H20 ----) H o+ + Cl- (1) <--- 3 

NH3 + H30 ----) <---- NH+ 
4 + H20 (2) 

La constante de equilibrio de la reacción total ( 1) + 
(2) se obtiene por multiplicación de las constantes de equi
librio de las reacciones parciales, siendo la base que se e!! 
cuentre en la serie ftcido-base por debajo de su base constan 
te de la reacción ( 2) igual al valor reciproco de KaNJ4 (el: 

proceso (2) es precisamente el inverso de la reacción del -
ácido NH4 con el agua. 

(NH.4) (c1-) (H30+) (Cl-) • (H20) • 
+ 

(NH4) 

(HCl) • (NH3) (HCl) (H20) (NH3) • (H30+) 

K = K , 
ªHCl 1~4 

Y tanando logaritmos y cambiando su signo: 

pX: = pk - pK 
~Cl '1m+ 

4 

El valor de pK correspondiente a la reacción total se 
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rá as1 -6, - 9.21 = -15.21. La constante de equilibrio que
valdr1a 10-15· 21 indica que el p~oceso tiene lugar de forma
prácticamente total de izquierda a derecha. 

,+ -
En el caso general de una reacción HA + B ---) Blí + A 

se cumple por tanto: 

pK = pI 
~ 

Si esta diferencia es negativa, la constante de equi
librio es mayor que uno, es decir, la reacción en cuesti6n -
se produce en más de 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 -
comparación con tablas indica que X:) 1, cuando se mezcle un 
flcido con una base que se encuentre en la serie de ácidos-b_! 
ses por debajo de su b.ólse conjugada. 

REACCIONES ACIDO-BASE CON EL AGUA 

El agua es el disolvente más importante y participa -
con mucha frecuencia en las prot61isis. Frente a los ácidos
HA act(la como base y frente a las bases B actúa como ácido: 

HA + H20 ----) Ha+ + A-
(-··-- 3 

----) BH+ -
B + H20 (---- + OH 

Por ello, las disoluciones de los ácidos tienen reac
ción ácida (pH (7) y de las bases reacción alcalina (pH) 7). 
Los ácidos cuyo valor de pKa sea menor que cero (Ka) 1) ,.. -. 
reaccionan con el agua en proporción del más del 50%. En sus 
disoluciones predominan las concentraciones de los iones - -
H3o+ y de los iones A-, sobre la concentración de las melée!:! 
las HA residuales. Los ácidos muy fuerte.:; (Ka> 100) reacci2 
nan con el agua practicamente en un 100%. Sus disoluciones -
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contienen casi exclusivamente H3o+ y los aniones del ~cido.
En todos los ~cidos fuertes diluidos como HCl, HBr, HI, 
H2so4 Y HCl04, el i6n H3o+ es ~l que actúa como ~cido propi~ 
mente. Por ello, todas estas disoluciones acuosas tienen la
misma fuerza como ácidos. Como consecuencia ele esta "acci6n
ni veladora" del di sol vente agua, cuando se quiera comparar -
las fuerzas ácidas de ácidos muy .fuertes se debt:r~ estudiar 
las disoluciones en otros disolwntes (mb débilmente. bftsi-
cos). También las bases. muy fuertes, tales como los iones -
o2-, N3-, y H-, reaccionan con el agua por completo .formando 
iones 011. 

Para poder comparar la intensidad de las prot61isis -
de los !cidos o bases débiles con el agua se utiliza el gra
do de protólisis o<.. Se entiende por grado de prot6lisis la 
porci6n o proporci6n, del ácido (o base) que reacciona, que
ha sufrido transformación durante la reacción ele prot61isis. 
El grado de protOlisis se expresa por la relación entre la -
concentraci6n del ácido (o de la base) q¡.te ha sufrido la pro 
t61isis y la concentración total del ácido (o ele la base), : 
es decir la concentración total del Acido (o de la base) an
tes del proceso de cesión de los protones. 

o( = 

o(= 

concentración ele las partículas protolizadas 
concentración de las partículas ácidas (base) 
disueltas antes de la cesión de protones. 

Si llamemos C a la concentración ele las_part1cu-
las de ácido o de base antes de la prot6lisis, se 
cumplir~: 

HA + H20 ----> (---- H30+ + A-

e (HA) 
= 

(A- ) 
e e 
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bio de protones, de modo que en este caso la sal o es inest~ 
ble en disoluci6n o no tiene capacidad para existir. 

Aplicaciones Industriales de Reacciones Acido Base. 

a) Ablandamiento de agua con dureza temporal. La dur~ 
za del agua se atribuye a la presencia de ciertos cationes -
especialmente ca+2 y Mg+2, que causan la precipitación de -
los jabones. La eliminación de estos cationes constituye el
proceso denominado ablandamiento de aguas, y se efectúa por
medio de reacciones Acido-base. 

En ciertas aguas duras, el principal· anión presente -
es el bicarbonato, Hoco;. El calentamiento de-una solución.
con iones calcio más 2 y bicarbonato negativo produce un pr~ 
cipitado de carbonato de calcio en una secuencia de 2 etapas: 

Etapa ( 1) HOC02 + HOC02 

Acido1 base 2 

calor 2-
------) co

3 
+ H2o + co

2 
base1 ~ 

(H0) 2co 
Acido

2 
ac, carb6nico 

2- 2+ 
Etapa ( 2) co3 + Ca -------) CaC03 ., 

La primera etapa representa la autoprotólisis del i6n 
bicarbonato. La canbinaci6n de C02 y H20 puede considerarse 
como Acido carbónico inestable~ El calor desplaza el equili
brio hacia la derecha al disminuir la solubilidad del C02. -
Las aguas que contienen suficiente i6n bicarbonato como para 
precipitar, al calentarse, todos los cationes productores de 
dure za forman la llamada agua dura "temporal". 

La formación 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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depósitos de carbonato de calcio y otras sales insolubles -
del mismo rretal forman una incrustación que reduce la condus 
tividad de los tubos de la caldera y bloques la circulaci6n
del agua en las tuberías. Esto hace necesario ablan~ar el -
agua antes de alimentarla a la caldera. El ión HOC02 puede -
transformarse en co~- por medio de una base como el ión oxhi 
drilo: 

mx:o; + OH -------> 
ácido1 

Para ablandamiento a gran escala, se puede usar hidró 
xido de calcio (cal), Ca (OH) 2 como suministro económico de: 
iones Olí. El agua dura "temporal" se analiza para determi-
nar la concentración de HOC02 . Se añade entonces 1 mol de -

Ca~ OH) 2 por cada dos moles de HOC02 presentes. Los iones ·.
Ca - que quedan se eliminan añadiendo carbonato de sodio (so 
sa para blanquear), Na2co3• Para el tratamiento de aguas ~ 
ras en el hogar los limpiadores caseros se refuerzan con - -
_substancias básicas, amoniaco y fosfato de sodio, Na3ro4 . 

-
Cuando HOC02 no es el principal anión presente, el -

agua tie~ dureza "permanente". En estos casos los iones - -
Ca +2 y Mg + pueden transformar.se en los carbonatos insolu--
bles añadiendo carbonato de sodio, Na~o3 , o pueden elimin~ 

se con métodos de intercambio iónico. 

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

b) Preparación de Bicarbonatos de sodio¡ proceso 
Solvay. 

Otra de las aplicaiones industriales de las reaccio-... 
nes (leido base es el proceso Solvay, método muy eficiente P,! 
ra producir bicarbonato de sodio, NaHC03 llamado también bi-
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carbonato de sosa. La fuente m~s abundante de iones Na+, es
el NaCl, y la única fuente de HOC02 es el C02. 

Desafortunadamente, y puesto que el C02 es un ácido -
débil K1 = 4,47 x io-7 produce concentración de HOC02 muy b~ 
ja al reaccionar con el agua: 

-----> o+ -co2 + H20 (----- H3 + HOC02 

Sin embargo, el equilibrio puede desplazarse hacia la 
derecha reduciendo la concentración de H30+. Este desplaza-
miento puede lograrse mezclando amoniaco y bióxido de carbo
no en una solución acuosa: 

NH
3 

+ H O+ -----) NH+ 
3 (----- 4 

La reacción neta es: 

+ - + -Una mezcla de iones NH4 , HOC02, Na y Cl puede resiiJ:. 
tar en la formación de cuatro sales posibles: NaCl, NH4c1, -
Na(HOC02) y NH4(Hoco2). Todas estas sales se clasifican como 
solubles. Sin embargo, bajo las condiciones de la reacci6n,
el agua a OºC está saturada con NH3, NaCl y co2. En estas-
circunstancias el Na(HO)co2 es la sal renos soluble de las-
cuatro y precipita. 

La ecuación de la reacción total es: 

Na+ + Cl- + NH3 + C02 + H20 <===~ NH~ + Cl- + NaHOC02 

El co2 se obtiene por descomposic~ón t~rmica de cali
zas: 

Caco3 ------) CaO + C02 
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El CaO que se .forma se usa para regenerar el NH3 a -
partir- de NH4Cl a partir de la ecuación de la reacción total 
antes puesta: 

+ - ----) 2+ -
CaO + 2NH4 + 2Cl <---- Ca + .2Cl + 2NH3 + H20 

Resumiendo, los materiales que se consumen son NaCl,
Y Caco3, y el furico subproducto es una solución acuosa de -

Caz:!l. 

Este compuesto se utiliza como agente deshidratante -
y para derretir el hielo da la.s carreteras. 
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REACCIONES DE FORMACIW DE COMPIEJOS. 

En las reacciones de formación de complejos varian -
los indices de coordinación y la clase de ~tomos o particu-
las vecinas a una dada, o bien solamente la clase de particu 
las ( conserv~dose el indice de coordinación) en el transe~ 
so de 1 proceso. 

Un ejemplo de reacción tipica de formación de comple
jos es la de la formación del complejo de cobre tetramina: 

Se trata de una reacción tipica con la intervención -
de complejos: como el indice de coordinación del ión cu2+ -
permanece inalterado y únicamente cambia la clase de "ligan
dos" se habla en este caso de una reacción de "canje de li-
gandos". 

Las reacciones de formación de canplejos son especia.!, 
mente importantes en la química de las disoluciones acuosas
de combinaciones metálicas. Como ir.cluso los iones alcalinos 
se encuentran siempre hidratados (en disolución es muy raro
encontrar iones no hidratados)' podria decirse que toda reas 
ción en la que paI'ticipen iones metfilicos es propiamente una 
reacción en la que intervienen complejos, puesto que siempre 
se produce un .canje de moléculas de agua por ot!'as moléculas 
o iones complejos (canje de ligandos) o bien una variación -
del nmnero de moléculas de agua ligadas. Tambi~n las reacCi.2, 
nes redox y los procesos de cesión de protones, en que par·ti 
cipen iones metfllicos hidratados van acompañadas siempre de
un canje de ligandos. Las reqcciones de precipitación, durél!! 
te las que se producen sales dificilmente solubles al mez- -
clar diferentes disoluciones y que poseen especial importan
cia para la determinaci6ri analítica de muchos iones metáli-
cos, pueden interpretarse igualmente como reacciones de for-
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mación de complejos o entre complejos, pues los iones hidra
tados que se encuentran en disolución pierden su agua de hi
dratación y se rodean de otros ligandos diferentes en la red 
de la sal o compuesto que precipita. 

En muchas reacciones entre complejos, que transcurren 
espontáneamente en disolución se adicionan partículas que po 
seen pares electrónicos libres, no compartidos ("dadores" d; 
pares electrónicos) a otras partículas a las que les f'altan
electrones para la formación de estados estables, "acepto--
res" de pares electrónicos. La estabilidad de tales comple-
jos queda influida por la .fuerza de los enlaces (es decir, -
la interacción entre los dos sistemas electrónicos), la car
ga del ión central y otros efectos. Con frecuencia se obser
va que un ligando queda enlazado más fuertemente cuánto más
f'uertemente básico es (el enlace de protón y una base tam- -
bién es tanto más fuerte cuanto más fácilmente puede utili-
zar la base su par de electrones para formar el enlace). Las 
moléculas de NH3 y particularmente los iones OH- f'orman por
ello complejos que suelen ser más fuertes que los que conti~ 
nen moléculas de agua. 

La formación y descomposición de complejos asi como -
el canje de ligandos suelen transcurrir de forma reversible
Y conducen lo mismo las reacciones ae transferencia de prot_2 
nes -al establecimiento de equilibrios tipicos. Cuando los -
ligandos tienen naturaleza ácida o básica (como sucede fre-
cuentemente), estos equilibrios son función del pH, es decir, 
los equilibrios de formación de complejos suelen ir acopla-
dos a equilibrios de prot6lisis. 

COMPIEJOS AMONIACAIES. 

Muchos iones de los metales de transición forman com
plejos en los que interviene el NH3 como ligando ("aminas 11).:. 

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 NH3. Durante la reacción las molécula-; 
de NH3 que son más fuertemente básicas que las de agua las -
desplazan de acuerdo con la reacción: 

Tales reacciones de canje de ligandos tienen lugar -
siempre gradualmente {es decir, de modo que en cada fase de
reacción se canjea un ligado de una clase por un ligando de
la otra). A cada fase de la reacción le corresponde una de-
terminada constante de equilibrio. El producto de todas las
constantes sucesivas de la "constante global 11 de la reacción 
total, que es denominada "constante de formación del comple
jo". 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 determinación analitica de formación pequeña se des
truyen mediante l~ adición de un ácido suficientemente fuer
te, es decir, vuelven a transformarse en acuocomplejos: 

Muchos complejos amoniacales tienen colores sorpren-
denterente intensos (asi el [cu(NH3)~ 2+, de color azul ob.§. 
curo, el ~r{NH3)~ 3+ de color amarillo intenso, el - -
~o(M3)6] + igualmente amarillo). Tales variaciones de co-
lor en el transcurso de una reacción (como las que tienen lu · 
gar en este caso en el transcurso de la formación de comple
jos) indican que con ella se produce una variación del esta
do de los electrones externos (pues el "color", es decir, la 
absorción de la luz de determinadas longitudes de onda, se -
produce por el hecho de que los electrones externos que es-
tán menos retenidos por su núcleo, aceptan energia de la luz 
y asi pueden ser transferidos a estados más 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 intensificación de color supone una interacción -
más estrecha entre los electrones del ligando y del ión cen
tral. 

COMPLEJOS CON ANIONES. 

Mientras que en las disoluciones acuosas diluidas el
H2o es el ligando preferido por los cationes metálicos, en -
disoluciones m~s concentradas los aniones pueden intervenir
en proceso de canje de ligandos. Asi por ejemplo, si se aña
de a una disolución de cobre (II) una disolución concentrada 
de cloruros o de ácido clorhídrico, se produce un viraje de
color azul del acuocomplejo a color verde, ya que se forman
clorocomplejos: 

.- )--. 2+ - ----~ 2-
t:_u( H20 .iJ + 4 Cl ('----- CuC14 

También este canje de ligandos se produce gradualmen-
te. 

Los iones del hierro, cobalto y algunos otros metales 
de transición forman numerosos complejos de este tipo. Una -
disolución de perclorato de hierro (III), que tiene color 
violeta pálido Fe(ClO) (que contiene iones de fierro +3 hi-
dratados), toma color amarillo pálido por adición de iones -
sulfato, mientras que por adición de iones cloruro se colo-
rea entre color verde amarillo y rojo pardo, por adición de
iones acetato se colorea de rojo pardo, por adición de sulf~ 
to, de color rojo aún más intenso, y por adición de tiocian~ 
to (SCN-), de color rojo sangre intenso. Toda~ estas modifi
caciones de color se deben a que las moll:culas de agua del -
ión Fe3+ aq. son canjeadas por los. aniones añadidos dando -
origen a la aparición de compuestos complejos fuertemente C,2 
loreados: 
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-----) 
<.-----

r ( ) -, 2+ - ----) 
t:e H2D f:J + Cl <----

El complejo rojo sangre que se forman con el tiocian~ 
to es bastante estable. Por esta razón cualquiera de los de
mAs complejos de hierro antes mencionados, forman este com-
plejo de color intenso cuando se añaden iones SCN- a sus di
soluciones. 

- ) r ( ) 12+ -+ SCN (::.::::.:_ t.:e H2D 5scN ..J + Cl 

amarillo 

~e(H2o) 5~ 2
+ + SCN- <.==~ ~e(H2o)4 (SCNj + H2D 

rojo sangre 

(La existencia del producto intermedio (Fe(H2o)
5

SCN+
2 

(amarillo) se reconoce por el hecho de que al diluir .f'uerte
mente una disolución 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 particularrnente
estable es el hexafluoruro canplejo ~·e~ ~6· (incoloro), que 
se forma por adición de iones fluoruro a una disolución de-
fierro tres positivo, acuoso, o a la disolución de cualquie
ra de los complejos antes mencionados (por canje de 1.igan- -
dos). 

AGUO E HID.ROXOCOMPIEJOS. 

Los acuocomplejos que derivan con iones de varias Ca.!:, 

gas son Acidos catiónicos. Cuando se añade una base a la -
disolución de una sal de este tipo, se eliminan nuevos iones 
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H+ de los acuocomplejos y finalmente se separa el hidróxido
eléctricamente neutro como un precipitado difícilmente solu
ble, muy hidratado y de consistencia gelatinosa: 

IAJ.(H o)~ 3+ + 3B- -----> rAl(OH) 3(H2o) 31 + 3HB 
'- 2 ~ (----- [ ~ 

La separación del precipitado de hidróxido se logra -
porque son expulsadas las moléculas de agua del canplejo y -
los iones mr' como ligandos con "dos dientes" (bidentados)' 
pueden enlazar entre si dos "ft.tomos" de metal: 

+ 

H
2
0 

H20....._ 1 _,,.OH 
Al ----> 

OH/ 1 'OH 
H20 

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

Los hidróxidos de determinados metales (Zn, Pb, Al, -
Cr) se disuelven en un exceso de álcalis con formación de -
hidroxo complejos: 

Mediante la adición de un ácido puede separarse nuev_e 
mente, de estas disoluciones de hidroxocomplejos. 

Los iones de estos metales se presentan también en di 
ferentes formas en las disoluciones acuosas con lo que cada
uno de ellos puede existir en determinados campos de PH, de

acuerdo con las constantes de formación de complejos: 
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3+ , Al(OH)
3 

Al aqq 
pH 

soluble 6 poco 11 

Al(OH)~ 

soluble 
soluble 

CIANOCOMPIEJOS. 

Los cianocomplejos de muchos iones metfüicos tienen -
gran importancia en química industrial y en química analíti
ca: 

I:': ( ) ..... 2-
!~i CN 4! We(CN) 6i 

4-
'- ~ 

Actúa cómo ligando de ellos el i6n cianuro EE?il 
fuertemente básico y venenoso, que es la base conjugada del
ácido débil HCN (ácido cianhídrico, liquido incoloro que -
hierve a 26° con olor muy característico a almendras amar--
~s). Al~os de estos complejos (por ejemplo, los complejos 
¡!e(CN)6J-4 son tan estables que las sales correspondien--
tes no son venenosas, es decir, la constante deformación de

los complejos es tan grande que sus disoluciones acuosas no
tienen más que cantidades extraordinariamente pequeñas de -
iones CN- libres. Otros cianocomplejos, tales como el 
{!i(CN)4 ] 2-, poseen constantes deformación más pequeñas y .:. 

se descomponen en la escala mayor en disolución acuosa. Como 
el i6n CN- es una base f'uerte, estos complejos quedan des- -

trUÍdos por la adición de un ácido fuerte. 

Las disoluciones de I j!g(CN)~ y I ~(CN)~ se ut,i 
lizan cano baños para el galvanizado para la preparación 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 acción del aire y una disoluci6n
de cianuro sódico. Los metales se disuelven en forma de ci~ 
nocomplejos que pasan a la disolución: 
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- r ( >' - -4Au + 16 CN + 6 H20 + 302 ----) 4 , Au CN 1 + 12 OH 
L 4..j 

A(ln cuando los complejos cianados de Ag y Au son bas
tante estables. Sus disoluciones son muy venenosas y cleben
manejarse con las debidas precauciones. 
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REACCIONES DE PRECIPITACION. 

PRODUCTO DE SOLUBILIDAD. 

Consideremos un compuesto de los que analiticarrente -
pueden considerarse como insolubles, por ejemplo, el cloruro 
de plata. Este compuesto, al igual que todos los dem~s, no -
es totalmente insoluble, y asi al añadir AgCl al agua o al -
provocar su precipitación en medio acuoso, una parte muy pe
queña del mismo permanecerfi., disuelta hasta que la disolu- -
ción esté saturada. En este momento existe un equilibrio di
nfi.mico, caracteristico de la solución 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 disoci2: 
da. Es decir, se tiene: 

AgCl (:::~ AgCl (':::~ 
sólido disuelto 

Ag+ + Cl

disociado 

Aplicando a este equilibrio la ley de las Masas: 

jAg + 1 X lc1-1 
fAgCl 1 

=X: 

La cantidad de substancia disuelta, sin disociar in~ 
pendientemente de la concentración de la fase sólida, se pu~ 
de considerar prfi.cticamente constante, x:1 y, por consiguien
te, se tiene: 

Por tanto, en una solución acuosa pura {ausencia de -
otros electrólitos) saturada de una sal poco soluble, a una 
temperatura dada, se verifica el producto de las concentra--
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cio~s totales de los iones originados por dicha sal, es - -
constante a una determinada temperatura. Esta constante reci 
be el nombre de producto de solubilidad, Ps. 

En gener.al, una substancia poco soluble, AmBn, cuya -
parte disuelta estfl. disociada segOn: 

----) mAn- + nBm+ 
AmBn <----

tendrá un producto de solubilidad definido por: 

Ps = f An-1 m X hm+ 1 n 

en la que cada concentración iónica, expresada en moles, se
eleva a _una potencia cuyo exponente es igual al nWllero de m~ 
les respectivos que se originan en la disolución de un mol -
de la sustancia considerada. 

Ejemplos: El producto de solubilidad del BaS04 1 ser~: 

P = laa 2+1 
BaS04 

X lso2-I 
4 

y el del Ag2 Cr0
4

, disociado seg(m: 

O ----> 2Ag+ 2-Ag 2Cr 4 <---- + Cro
4 

P = 1 Ag + 1 2 x 1 Cr0
4
2- I 

Ag2Cr0
4 

y el del Bi
2 

CONSECUENCIAS.- Puesto que el producto de solubilidad 
rige un equilibrio que se establece en una disolución satur,e. 
da, si este equilibrio se rompe por disminución de las con-
centraciones iónicas de la parte disuelta, se disolverá más
s6lido hasta recuperar el equilibrio; si aumentan dichas co,a 
centraciones iónicas, precipitarA la parte disuelta hasta a,! 
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canzar nuevamente el citado equilibrio. 

Por tanto: 

a) Para que una substancia p!'ecipite es necesario que 
el producto de las concentraciones de los iones formados en
su disociación iónica, 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. 

c) Cuando el indicado producto de sus concentraciones 
i6nicas es igual al determinado por el producto de solubili
dad, se tiene una disolución saturada de la substancia. 

VALIDEZ.- El valor del producto de solubilidad (como
el de la constante de ley de masas) s6lo 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 awnenta con ella. Asi el -
PAgCl adquiere los valores siguientes: 3,7. 10-11 a 10° C; -

-10 o -9 o 1,57. 10 a 25 C; y 1,32. 10 a 50 C. 

A su vez, conviene recordar que el uso de concentra-
ciones en lugar de actividades, s6lo es correcto para sales
poco solubles y en solución acuosa pura. En el caso de sales 
bastante solubles o de aquellas otras que, aunque sean poco
solubles, se encuentran en presencia de gran concentración -
de sales extrañas (efecto salino) es imprescindible el uso -
de las actividades, Por ejemplo: 

En solución acuosa pura es correcto: 

PAgCl = IAg+I lc1-I o bien PAgCl =(Ag+) (Cl-) 

En presencia de electrólitos fUertes sólo es correcto: 
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P 1 Ag+I lc1-I 
AgCl = 

A pesar de estas limitaciones, la ley del producto de 
solubilidad es de gran utilidad en Quimica Analítica, ya que 

permite prever muchas reacciones de precipitaci6n¡ de la in
terpretaci6n de los fen6menos de precipitación y disoluci6n
de los precipitados y proporciona una idea clara sobre la so 
lubilidad de los mismos. 

RELACIONES ENTRE SOWBILIDAD, PRODUCTO DE SOLUBILIDAD 
Y CONCENTRACIONES IONICAS. - En una sal poco soluble AB, cuya 
parte disuelta está completamente disociada, AB p A-+ B+ ,

la concentración IAB 1 de la parte' disuelta mide la solubi
lidad, S, en soluci6n acuosa saturada, en moles por litro, -
solubilidad que, a su vez, será igual a la concentración del 
anión 1 A-1 y a la concentración del catión 1 B+I , puesto -

- + p que un mol de AB origina un mol de A y otro de B • or co_!! 
siguiente: 

En general, en una sal "in 8n, que se disocia conforne: 

(1) 

la solubilidad será igual: 

S = 1Am8nl = IAn+I = 1 ir-1 ; 1 An+I = mS ; 1 Bm-j =ns 
m n . 

porque una mol de l\n Sri origina m moles de An+ y n moles de

Ff"-. El producto de solubilidad correspondiente a la ecua--
ción ( 1) será: 

P s = 1 An+ ( m X 1 Bm-1 n 

y sustituyendo las concentraciones por las solubilidades, se 
tiene: 



144 

(2) 

de donde, S = \n7_:_s __ 

. V n · mn 
(3) -

Las fórmulas (2) y (3) permiten :resolver todos los -
problemas en que se trata de haliár el Ps, conoeida la solu
bilidad o viceversa; o bien, relacionar las concentraciones
i6nicas con cualquiera de las otras constantes, cuando se -
trata de soluciones acuosas puras. 

Hay que tener en cuenta que las solubilidades se ex-
presan en g/litro, las concentraciones i6nicas en moles/li-
tro y ,.que;, entre._ellas, .existe la siguiente relación: 

g/litro / . ------=moles litro 
pe so molecular · 

EJEMPID: 10. la solubilidad del AgCl es de 0,0020 g/ 
litro. 

Calcular el producto de solubilidad. Peso molecular -
del AgCl = 143. 3, 

-3 ,/ . 2.0 .• 10-3 -5 / 
S = 2.0 ~ 10 g¡ litro; 

143
. 
3 

= 1.4. 10 mol litro. 

AgClpAg+ 

Aplicando (2): PAgCl = (1.4 • 

2o. La solubilidad del Ag2 Cr04 ~s igual a 3. 3.10-2 -
g/litro. 

Hallar el prOducto de solubilidad. Peso molecular del 

Ag2 Cr04 = 332. 3• 3 . 10-2 _5 / . 
S = 

332 
= 9.9 • 10 mol litro. 
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5 .. 
Seg(m (3): S = \ . 10 x 10-:-32 = 1. 6 x 10-7 mol/litro. 

\ 22 X 33 

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

60. Sabiendo que el producto de solubilidad del .. 
Ag2cro4 es igual a 3.9 x 10-12, hallar las concentraciones -
i6nicas en una solución saturada de Ag~ro4 

+ 2-
Ag2Cr04 < )' 2Ag + Cr0

4 

La solubilidad es igual a la concentración de Ag2Crb4 disuel 
to, e igual a 

Luego, segfm (3): 

1At1 
2 

a 

3.9 • 10-12 = 9.9 x 10-
5 

i6n g/litro. 
22 

1Ag+1 = 2 lcro:-1 = 2.0 x 10-
4 

i6n 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 i6nicas sea superior a la 
constante de su Ps (a veces, se forman soluciones sobresatu
radas, lo que no implica que se.cumpla la ley). 

El siguiente ejemplo pone de manifiesto claramente la 
influencia de las concentraciones en la precipitación: 
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Ps = (mS)m • (nS)n = nn • mm . S n+m (2) 

de donde, S = \n+f :s (3) 

V n .rrfl 

Las fórmulas (2) y (3) permiten resolver todos los -
problemas en que se trata de hallar el Ps, conocida la solu
bilidad o viceversa¡ o bien, relacionar las concentraciones
iónicas con cualquiera de las otras constantes, cuando se -
trata de soluciones acuosas puras. 

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

g/litro / _ _._.._ ____ = moles litro 
peso molecular 

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

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

-3 ,/ . 2.0 .• 10-3 -5 ¡ . 
S = 2.0 ~ 10 g¡ litro_::: = 1 ,4. 10 mol litro. 

143.3 

+ AgCl f ~ Ag 

Aplicando (2): PAgCl; (1.4 

+ Cl-

10-5) = 2 . 10-10 

2o. La solubilidad del Ag2 Cr04 es igual a 3.3.10-2 -
g/litro. 

Hallar el producto de solubilidad. Peso molecular del 

Ag2 Cr04 = 332. 3• 3 . 10-2 _5 / . 
S = 

332 
= 9.9 • 10 mol litro. 
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Este problema puede resolverse también teniéndo en -
cuenta que la concentración de cromato es igual a la solubi
lidad, y que Ag+ es doble de la del cromato. Sustituyendo -
en la expresión del producto de solubilidad, se tiene: 

-5 ( -5)2 -12 PA C O= 9.9 • 10 2.9·9 X 10 = 3.9 X 10 
g2 r 4 

3o. La concentración de ión flúor en una disolución -
acuosa saturada de CaF2 es igual a 4,3 • 10-4 mol/litro. Ha
llar el producto de solubilidad del fluoruro cálcico: 

~ 2+ -1 CaF2 ~Ca + 2F 
2+ 2-

Ps = Ca x F 

lca
2+1 = 1/2 h-1 = 2.15 x 10-

4 luego. 

( -4)2 ( -4) -n pCaF
2 

= 4,3 · 10 X 2.15 X 10 = 4.0 X 10 

-16 
4o. El producto de solubilidad de AgI es 1.5 x 10 

Averiguar su solubilidad. 
+ AgI Ag + I 

Aplicando (3): S = 1.5 x 10-16 = 1.2 x 10-8 mol/litro. 

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

5o. El producto de solubilidad del Pb3 (P04)2 vale -
1.0 x 10-32¡ calcular la solubilidad: 

Pb3 (P04}2 C > 3Pb2 + 2PO¡-
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5 .. 
Segtm (3): S = \ '10 x 10'."'32 -1.6x10-7 mol/litro. 

·,, 22 X 33 

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

60. Sabiendo que el producto de solubilidad del ·' 
Ag2ero4 es igual a 3.9 x 10-1 2, hallar las concentraciones -
iónicas en una solución saturada de Ag;Pr04 

+ 2-
Ag2Cr04 ( ~ 2Ag + Cr0

4 

La solubilidad es igual a la concentración de Ag~ro4 disue.!. 
to, e igual a 1At1 a 

2 

Luego, según (3): 

1 ero~ 1 = \j 3. 9 · 10-12 = 9.9 x 10-5 i6n g/litro. 

22 

1 Ag + 1 = 2 1 CrO !-1 = 2. O x 10-4 i6n g/litro. 

APLICACIONES ANALITICAS DEL PRODUCTO DE SOWBILIDAD. 

a) FO.RMACION DE PRECIPITADOS. - Ya se ha indicado como 
una consecuencia inmediata de la ley del producto de solubi
lidad, que para que se Eorme un precipitado es necesario que 
el producto de las concentraciones iónicas sea superior a la 
constante de su Ps (a veces, se Eorman soluciones sobresatu
radas, lo que no implica que se.cumpla la ley). 

El siguiente ejemplo pone de maniEiesto claramente la 
influencia de las concentraciones en la precipitación: 
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Si se mezcla una solución 0.1 M de AgN03 con un volu
men igual de HCl también 0.1 M, se produce un precipitado i~ 
mediato de AgCl. 

Pero si ahora se diluyen los mismos volúmenes de am-
bas soluciones hasta hacerlos 10-5 M y se mezclan nuevamente, 
no precipita AgCl, a!m cuando las cantidades de Ag+ y de c1-
sean las mismas que antes. En e.fecto, el Ps del AgC1 .. :: 10-10, 
y en el primer caso las concentraciones i6nicas serán igua-
les a 0.05 M (como al mezclar las soluciones el volumen se -
hace doble, la concentración será la mitad}, y, por tanto: 

( -2)2 -4 5 x 10 = 25 x io P AgCl' se origina precipitado. 

En el segundo caso, las concentraciones i6nicas valen 5 x 10-6 

-6)2 -12 
(5 X 10 = 25 X 10 PAgCl' no hay precipitado. 

Otra consecuencia importante es que la solubilidad -
de un precipitado disminuye por adición de un ligero exceso
de reactivo precipitante, y, en general, por adición de reas 
tivos con un i6n común con el precipitado, siempre que dicho 
exceso no origine la formación de un complejo soluble, o dé
lugar a fenómenos notables de adsorción, o produzca un e.fec
to salino. Si a una solución 0.001 M respecto al ión c1-, 
disminuye la solubilidad y precipita más AgCl. En efecto, en 
solución acuosa la S =VPAgCl =(íü=iü·-~ 10-5 mol/litro. 

Al añadir KCl la solubilidad será igual 
traci6n de iones Ag+, que, en este caso, vale: 

10-10 
= 

10-3 = 

a la caneen--

o sea, que la solubilidad se ha hecho 100 veces más pequeña. 

Si se sigue paso a paso la formación de un precipita
do, por ejemplo la .formación del citado AgCl por adición de-



148 

un cloruro se representan grfl..f:'icamente los valores que va tE_ 
mando la solubilidad del cloruro de plata, cuando hay un li-

+ l" gero exceso de Ag , en agua pura, o con un igero exceso de-
reactivo ión cr' se obtiene la curva que indica la figura. 

El centro de la curva marca el máximo de solubilidad
y corresponde a la solubilidad en agua pura del AgCl, sin ex 
ceso de ión Ag +, o de reactivo ión Cl-. '· 

Si aumentan las concentraciones de Ag+, o de Cl-, la
solubilidad disminuye bruscamente sin llegar a anularse, y -

para determinados valores de Ag+ y de Cl- la curva se hace -
asintótica con el eje de las abscisas, como lo muestra la fi 
gura. 

xceso de Ag xceso de c1-
Agua Pura 

Cá.lculo de la solubilidad en presencia de iones comu-
nes: Anteriormente se ha indicado el valor de la solubilidad 
en fUnción del producto de solubilidad cuando se trata de sE_ 
luciones acuosas del precipitado sin exceso de precipitante
º de ión común. Pero en estos últimos casos esta fórmula no
es aplicable porque la concentración de alguno de los iones
en que se disocia la substancia poco soluble está increirent~ 
da por el ión com(ln. 



149 

Par-a una substancia poco soluble AB que se disocia en 
A+ y B- y que se encuentra en solución como un exceso del -
anión o del catión la solubilidad corresponder~ a la concen
tración del ión que se encuentra en rrv:no:r· proporción en la -
solución, porque la cantidad de este ión se originará sólo -
por la solubilidad de la substancia. ,Si dicha substancia es
de 1 tipo AmBn, que se disocia en rr.An+ y nBm-, ·. la. solubilidad 
serti. igual a la concentración del i6n que se halle en menor
proporción, partida por el coeficiente correspondiente. 

EJEMPLOS: 

1o. ¿Cuál será la solubilidad, en gramos por litro, del cre
mato de plata en una solución de 0.01 M de Agfr04? 

-12 
P = 3. 9 x 10 ; peso molecular del Ag2ero4. = 332 

Ag2Cr04 

En un problema de los ya expuestos se ha dicho que la 
solubilidad del cromato de plata es igual a la concentración 
del ión cromato, por ser el i6n que en menor concentración -
haya. Pero si esto es c.:.erto 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 concentración de Ag+

1 
.. por~ 

1 
+ ¡ 2 2- __....\ 2- + 

PAg~ro4 = Ag x Cr04 , y Ag 2Cr04~ Cr04 + 2 Ag 

1 +J ~ v3.9x10_¡¿ -6 
S = 1/2 Ag . = 1/2 C s O = 1/2 = 9. 5 x 10 M 

r 4 0.01 

2o. ¿CufU es la solubilidad, en gramos por litro, del Fe(OF)3 
en solución o. 2 H de KOH? 

-36 
PFe(OH)

3
=10 ; Peso molecular 106,8 



Análogamente , S 
1 1 

1Fe3+1 
PFe(OH) 3 

~1= 
-36 

10 

(0,2)3 

10-36 
S = (o, 2) 3 .. 106,8 g/litr·o. 
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M 

b) PRECIPITACION FRACCIONADA.- Cuando en una solución 
hay varios iones capaces de preci2itar con un reactivo comCin 
( - - C - + 2+ B 2+ 2- ) . I , Br y 1 con Ag ; Sr y a con S04 , etc. es posi-
ble precipitar es1~alonadamente dichos iones en determinadas
condic:i.ones, hasta llegar a un punto en que la precipitación 
puede ser simultánea, y que queda caracterizado por un equi
librio iónico entre ellos. 

Consideremos los monovalentes B1 y a;, que precipitan 
con la segunda. Si las concentraciones de los aniones no di
fieren mucho, al añadir A+ precipitará primero la substancia
más insoluble A B1 , pero no totalmente, sino que antes de -
llegar a la precipitación total puede empezar a precipitar -
B2 simultáneamente. Al llegar a este punto hay un equilibrio 
en~re las distintas concentraciones iónica 1 Bi' 1 , 1 a; ! y ..: 
!A· I , cuyo equilibrio queda regulado por los productos de -
solubilidad respectivos. 

Ps 1 
= 

Ps2 

En efecto: 

!A+! X la:¡I 
A+ X ª2 

Como la relación ~;lcro~-¡ 
1 lc11 que nos da el problema -

es inferior a esa cantidad tiene que precipitar AgCl. 

c) SOWBILIDAD DE LOS PRECIPITADOS. - Si se disminuye
la concentración 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 disolver·~ dicho precipitado, o -
si ~ste no se ha O!•iginado, es evitará su formación. 

Esta concentración puede disminuir por alguno de los
siguientes procedimientos. 

10. Por formación de un ácido ~bil.- Los precipitan
tes por un anión corr·espondiente a un ácido d€:bil, se disol
verfm en ácidos fuertes. Por ejemplo, el BaC03 se disuelve -
en los ácidos minerales porque se forma H:f:03 muy poco diso
ciado y volátil: 

Un aumento en la concentraci6n de H+ disminuye la co_!! 
centración de ca~- lo suficiente para no permitir la persis
tencia de BaC03 precipitado. 

Análogamente, los oxalatos, boratos y cromatos, etc.
se han de disolver en ácidos fuertes, y si el anión procede
de un ácido muy débil, como el H~03, HB02, etc. incluso son 
solubles en ácido acético. 

Ha::en excepción algunos sulfuros (HgS, As S3, etc.) -
que a pesar de proceder del ácido débil H2s, sól~ se disuel
ven en el agua regia. 

2o. Por formación de una base débil.- El caso más ti
pico es el de la disolución de algunos hidróxidos en sales -
amónicas. El catión 1rn.4, procedente de la disolución de la
sal amónica, se combina con los mr Pa!'a originar la base 
débil NH3: 

+ -~ + - ~ NH4 + OH +--=- NH3 + H2o, o tambifo: NH4 + OH ~ NH40H 

hidróxido poco disociado, equilibr~o muy desplazado hacia la 
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di2recha en ambas ecuaciones, lo que implica la desapar:.'..ción
de iones OH- hasta el punto de que no se alcanza el producto 
de solubilidad del hidróxido respectivo, por lo que éste se
disuelve o no precipita. 

Análogamente, si se añade una concentración moderada
de i6n OH a una solución que contiene los iones Mg 2+ y NH~,
no precipita Mg(OH) 2, cosa que ocurre inmediatamente en au-
sencia de sales amónicas. 

En efecto: Aplicando las leyes de las masas y del pr·o 
dueto de solubilidad, a las disoluciones del NH40H:y Mg(OH);, 
respectivamente: 

Mg (OH) 2 ( > Mg
2 + 20H-

NH40H ( ;\ NH: + OH-

se tiene que 

2o.- Si se añade ahora un exceso de NH4c1, sal muy di 
saciada, se obtiene un aumento grande en la concentración de 

+ NH4 , que provocará los siguientes desplazamientos de los an-
teriores equilibrios: 

En ( 2), si K ha de permanecer constante según la ley-
+ 

de las masas al aumentar grandemente ~ tendrá que dismi- -
nuir OH- en la misma proporción. Por tanto, esta considera-
ble disminución de OH- aplicada a (1) p~ovocará como conse-
cuencia, y por las mismas razones antt'::r-iores, un aumento tam 
bién grande de Mg

2
+, es decir que la disociación del Mg(OH); 

aumenta enormemente, y pa!'a concentración grande de NH4c1 es 
fácil predecir la solubilidad total del Mg(OH) 2 o lo que es
lo mismo, la imposibilidad de que precipite Mg(OH)2 en un m.!:_ 
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dio amoniacal en el que se agregue un exceso de ~al amónica. 
Casos análogos les ocurre a los hidróxidos de Mn + y de Fe 2+. 

En todo caso, se observa la disolución de los precipi, 
tados por formación de un ácido o base débil depende de los
valores relativos de las constantes del producto de solubili. 
dad y de disociación respectiva. 

30.- Por formación de un complejo de estabilidad su.fi. 
ciente.- Por ejemplo, el cloruro de+plata se disuelve en el
amoniaco porque el complejo Ag(NH3)2 está tan poco disociado 
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 ión complejo, dependerA 
del valor de la constante de estabilidad del complejo. Asi,
el AgCl se disuelve en amoniaco o cianuro potásico porque la 
concentración de Ag+ que da el AgCl disociado es mayor que 
la concentración correspondiente en equilibrio con el ión -
complejo respectivo, es decir: 

AgCl ( > Ag + + Cl
+ 

2NH3 ti 
Ag(N~3n 

y con suficiente cantidad de amoniaco el ión Ag + se empleará 
+ 

en formar el i6n Ag(nH3) 2• desplazando el equilibrio de la -
disociación del AgCl hasta llegar a su completa ionización,
disolviéndose, por tanto, todo el AgCl. 

Análogamente, pero en sentido negativo, se podria de
mostrar la insolubilidad del AgI y Ag2s en amoniaco, a causa 
de la pequeñisima disociación de esas dos sales de plata. 
Por este motivo, se explica fácilmente que el H2S y el i6n I 
precipiten Ag2s y AgI, respectivamente de una solución cent~ 
niendo Ag(NH3)~ . 
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4o.- Por un proceso rédox que cambia la valencia de -
alguno de los iones que forman el precipitado.- Asi el CuS -
no se disuelve en HCl o H2so4 diluido; pero si lo hace en -
HN03, diluido, porque este Acido oxida los muy escasos iones 
s2-, procedentes de la pequeña disociación del CuS, produ--
ciéndose azufre elemental: 

- + ~ 2+ 3CuS + 2N03 + 8H ~ 3S + 3Cu + 2NO + 4H20 

La desaparici6n de iones s2
- obliga a disociarse más

CuS sólido hasta llegar a su completa disoluci6n. 

5o.- Por formación de otro compuesto más insoluble.-
El ejemplo más típico de este caso es la solubilización de -

los haluros de plata por tratamiento con sulfuro s6dico o -
con sulfhidrico. El Ag2s tiene un producto de solubilidad i~ 
ferior al de los haluros de plata, y por esta razón se forma 
dicho sulfuro dejando en libertad el correspondiente haloge-
nuro: 

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

OTROS FACTORES QUE AFECTAN LA PRECIPIT.ACION 

En los pArrafos anteriores se ha considerado la prec_! 
pitación como un fenómeno que tiene lugar en presencia de -
los iones precipitados y de los iones precipitantes, viéndo
se la influencia de la concentración de ambos (ión comful) S,2 

bre este fenómeno. 

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

Otr·o factor de inte:c·és analítico, que actúa sobre la
insolubilidad de los pr:cipitados, es el determinado por cam 
bios de disolvente. Consideramos brevemente la acción de es
tos factores: 

EFECTO SALINO.- La presencia de sales extrañas aumen
ta la solubilidad de un precipitado. As~, la solubilidad del 
cloruro de plata aumenta en presencia de ácido nítrico o sul 
.f'úrico a pesar de que ninguno de estos ácidos reaccionan con 
los iones c1- o Ag+ . 

Esto no es más que una consecuencia de que en presen
cia de fuerte concentración salina, con o sin i6n común, ª'..l
menta la fuerza iónica de la disolución, y, por tanto dismi
nuyen los factores de actividad. 

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

-10 
= 2 . 10 

que expresado en concentraciones resulta: 

y por tanto: 

(Ag +) • (cr) = 
-10 2 . 10 

Como al aumentar la concentración salina disminuyen -
los valore.:; de los factores de actividad, a1 .. unentará, por tan 
to, el valor de (Ag+) y (el-); es deci!', que el cloruro de : 
plata se disolverá en mayo::- proporción. 

Po1• 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 nCune::.~o de car~éis el~S 

tricas de los iones que producen dicho efecto. Así, la ac- -
ción de un gran exceso de Mgso4 sobre la solubilidad del sul, 
fato de bario es mayor que el efecto que prodi..¡ce un exceso -
de NaCl sobre la del cloruro de plata. 

La solubilidad del TlCl y, por tanto, su producto de
solubilidad, aumenta en presencia de KN03 o de r2so4 pero di 
cho aumento es mayor con la segunda sal que con la primera.
El producto de solubilidad del TlCl que en solución acuosa -
saturada, sin otras sales, vale 2,6·10-4 , aumenta a 9,4.10-4 
en solución lN de KN03 y a 12,0 · io-4 en solución lN de - -
!:2S04. 

CAMBIO DE DISOLVENTE.- Es muy útil en análisis quími
co recurrir, a veces, a una oportuna adición de un disolven
te distinto del agua para observar mejor una determinada - -
reacción de pr·ecipi tación o para asegurar una separación ~ 
lítica de varios precipitados. Por ejemplo, la adición de 

etanol a un liquido acuoso permite la precipitación del sul
fa~o de calcio, la insolubilizar;ión del sulfato de plomo o -
la del iodato de bario. 

LA ADSORCION 

Entre las propiedades de las superficies de separa- -
ción de diferentes fases se encuentra la adsorción como es~ 
cialrr.ente interesante en Quimica Analítica. 

De los cinco casos posibles más importantes de super
ficies limites, a saber: gas-11~.rido, gas-sólido, liquido-1.!_ 
quido, líquido-sólido y sólido-sólido, es el corr~spondiente 
al liquido el m~s cor-riente a considerar en análisis, parti
cularmente en el caso de la precipitación de una substancia
(sólido) en el seno de una disolución (liquido). 



157 

Los iones o substancias disueltas en la disolución -
pueden ser retenidos por la superficie del precipitado. Esta 
retención superficial es la qi¡e recibe el nombre de adsor- -
ción. 

Este importante fenómeno de superficie est~ sujeto a
leyes que determinan la relación entre la cantidad de subs-
tancia adsorbida y la concentración de dicha substancia en -
la disolución. La m~ sencilla y conocida de estas leyes es 
la isoterma de adsorción de FREUNDLICH: 

x = o<. e /J en la que la x es la cantidad de 

substancia adsorbida por unidad de substancia sólida adsor-
bente (precipitado), Ces la concentración de la substancia
en la disolución después de establecido el equilibrio de ad
sorción, y o( y ¡9 son dos constantes caracteristicas para -
cada sistema. 

La naturaleza electrost~tica de la adsorción ele iones 
por las redes cristalinas de los precipitados es de especial 
interés para explicar la influencia de este fenómeno en los
procesos analíticos. Las fuerzas electrostáticas residuales
en la superficie de una red cristalina provocan la atracción 
de los iones de carga contrar,ia presentes en la disoluci6n.
Asi, al precipitar Ag+ con r-, la red cristalina del AgI in,! 
cialmente formado adsorbe los iones Ag+ que a{ln se encuentra 
en la disolución. 

En la formación de precipitados coloides, la adsor- -
ción juega un papel muy importante debido a la gran superfi
cie que ofrecen las micelas en el seno de la disolución i6aj, 
ca donde se forman. La estabilidad de un coloide, la fuerza
de los precipitados analíticos, especialmente los de evolu-
ci6n lenta hacia el estado cristalino, son propiedades inti
mamente ligadas al fenómeno de adsorción. 

Generalmente, la adsorción dificulta las separaciones 
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analíticas y es causa principal de los fen6menos de copr·eci
pitación, precipitación inducida, y, en general, de la impu
rificación de los precipitados. Esta circunstancia obliga, a 
veces a recurrir a laboriosos procesos para conseguir preci
pitados puros, principalmente en las determinaciones gravim~ 
tricas del análisis cuantitativo. 

Pero la adsorción también es aprovechable con firu:s -
analiticos. En ella se fundamentan los indicadores de adsor
ción y de oxiadsorción empleados en análisis volumétrico, 
as1 como la recuperación cuantitativa de cantidades muy pe-
queñas de elementos en solución mediante la precipitación en 
su seno de substancias adsorbentes coloidales. 

En anUisis cualitativo, se basan en fenómenos de ad
sorción los siguientes hechos y técnicas: 

a) Formación de lacas coloreadas. Algunos precipita-
dos poco visibles o incoloros se manifiestan ostensiblemente 
si pueden adsorber algf¡n producto coloreado generalmente or
gfurico. Como la adsorción es función de la superficie, las -
lacas se originartui. perfectamente en aquellos precipitados -
que inicialmente son coloides o que tengan tendencia a for-
mar geles. Asi por ejemplo, el hidróxido de aluminio, recién 
precipitado, adsorbe el rojo congo o el aluminón, colorefuld,2 
se de rojo o de rosa, respectivamente, y reteniendo tan fUe::_ 
temente estos colorantes orgfulicos que ya no pueden ser eli
minados por el lavado. Análogamente, el hidróxido de magne-
sio, adsorbe el magnesón; la eosina y la fluoresceina son -
adsorbidas por el AgCl, etc. En todos esto3 casos, los prec,!. 
pitados blancos se colorean intensamente por un fenómeno de
adsorci6n, ya que no puede hablarse de una reacción quimica
entre adsorbente y adsorbido. 

b) Análisis de la Gota.- Un medio de aumentar la sen
sibilidad y selectividad de ciertas reacciones, en el análi
sis a la Gota se aprovechan analiticamente los fenómenos de-
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difusión (capilaridad) y de adsorción, 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. 

e) Cromatografia.- Se basa en la adsorción selectiva
de ciertas substancias sólidas para los diversos iones cont!:_ 
nidos en una solución, la cual se hace fluir a través de una 
columna vertical que contienen el sólido adsorbente. 

d) Procesos de separación o de identificación. - Entre 
los primeros, es ejemplo típico la eliminaci6n del unión fo~ 
fato por el ge"l del [leido metaestfumico precipitado en el ~. 
no de la solución que contiene el fosfato y que es adsorbido 
por dicho gel. Ejm. de los segundos, aparte de la fornación 
de lacas, ya citado, se encuentra la identificaci6n de los -
acetatos por el nitrato .de lantano y iodo; la reacción de -
BODECIER para sulfitos; la coloración del sulfato de bario -
por el permanganato, etc., en todos los cuales intervienen -
fenómenos de adsorción. 

EL ESTADO COLOIDAL 

Como es sabido, el estado coloidal es un estado de 
dispersión intermedio entre las soluciones verdaderas y las
suspensiones groseras. Seg(m el tamaño de las particulas, 
pueden considerarse tres grados de dispersi6n: 

1o.- Dispersión grosera o suspensión, con particulas
de diámetro mayor de 10-5 cm. Las partículas de estas sus-
pensiones son bien retenidas por los filtros ordinarios y 
son visibles a simple vista o a los microscopios ordinarios, 
según su tamaño. 

2o.- Dispersión coloidal, con particulas (micelas) de 
di[l.metro comprendido entre io-5 cm. Las dispersiones coloid~ 
les, por el pequeñO' tamaño de sus partículas, atraviesan los 
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filtros ordinarios: presentan el movimiento br·owniano y el -
fenómeno de Tyndall, sus particulas son visibles al ultr·ami
croscopio y pueden ser retenidas por los ultramicrofiltros. 

3o.- Dispersión molecular o soluciones verdaderas, 
con difunetro de particulas infe:dores a 10-7 cm. 

En esta clasificaci6n hay que hacer la excepción de -
aquellos coloides constituidos por macromoléculas de disposi 
ci6n lineal, cano la celulosa, y en las que en virtud de di
cha disposici6n no alcanzan el tamaño de diámetro en el que
se incluyen las dispersiones coloidales. 

Las dispersiones coloidales suelen clasificarse en -
dos tipos: 

a) Coloides hidrófobos (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 dispersión
coloidal o sol al de sólido por el proceso de floculación
Y desecación posterior, no pueden fácilmente tomar el estado 
coloidal o peptizarse. A este grupo pertenecen los coloides
mfls frecuentes en Quimica Mineral, como son los sulfUros me
tálicos, 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 lo que es causa de que forrren masas gelatinosas (ge
les) y porque son reversibles. De este tipo son los coloides 
del ácido silicio, estánnico y de muchas substancias orgáni
cas, cano almidón, gelatinas, etc. 

Caracteristica importante de las soluciones coloida-
les es la carga eléctrica que manifiestan, particularmente -
los coloides hidrófobos y a la cual parece que deben su est.! 
bilidad. En efecto, en la evolución natural de los precipit~ 
dos, al llegar a la fase mi celar, la gran superficie que pr~ 
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sentan las partículas sólidas en virtud de su extraordinario 
grado de división, .. hace que se pongan de manifiesto fenórre-
nos de adsorción, en vil'tud de los cuales son adsorbidos en
la superficie de la micela iones de mismo signo existentes -
en la solución. Al quedar cargadas las micelas con el mismo
signo, la repulsión impide el agrupamiento en partículas de

mayor tamaño y, P,n consecuencia, estabiliza el coloide. 

Por consiguiente, para destruir un coloide, o flocu-
larle; la mejor manera de conseguirlo será. la adición de un
electr6lito con iones de signo adecuado que neutralice la -
carga del coloide. Por esta razón se lavan los suli'ur·os met_! 
licos con soluciones que contienen nitrato amónico. Dichos -
sul.furos esttul cargados negativamente y el c.atión amonio NH4, 
descarga el posible coloide e impide que al lavar los sulfu
ros se pepticen. 

El poder floeulante de los electrólitos es tanto ma-
yor cuanto mayor es la carga del i6n de signo contz-ario al -
del coloide que.;se quiere flocular. Asi, para coagular un C,2 

loide cargado negativamente será más eficaz el cloruro férrl:, 
co que el cálcico o efectivo \ll1 arseniato que un sulfato o -
un cloruro. 

En análisis quimico, la formación de soluciones colol:, 
dales es generalmente perjudicial, porque, aparte del entor
pecimiento técnico que significa la ~ficil o imposible sep.!! 
ración de la fase sólida por filtración, la adsorción es fr~ 
cuente y, en consecuencia, la impurificación de los precipi
tados. De aqui la adición de electrólitos adecuados, tanto -
al liquido donde se efectúa la precipitaci6n, como a los li
quidos de lavado de los pr·ecipitados. Pe1·0, en determinadas
circunstancias, la formación de un coloide puede ser anal1 ti 
camente aprovechable. Asi ocurre en todas las reacciones en
las que intervengan fen6menos de adsorción, porque la misma
se .favorece con el incremento de .supar•ficie, o sea, con el -
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estado coloidal. Por ejemplo, en las reacciones de formación 
de lacas y también en aquella.:; otra en que la disper·si6n co
loidal origina colores intensos, como son los de algunos me
tales nobles (púrpura de Casius, etc.) 

Los coloides de tipo hidrófilo, como algunas dextri-
nas, almidones, albúminas, etc., actúan como coloides protes_ 
tores de otros hidrófobos del mismo signo, proporcionándoles 
una gran resistencia a su floculación. Este hecho es sumamen 
te perjudicial en análisis cuantitativo mineral y es la ra-
zón por la que debe eliminarse la materia orgánica antes de
someter el problema a la marcha analitica. 

OTROS ASPECTOS DE LA PRECIPITACION 

EVOIDCION DE LOS PRECIPITADOS.- La substancia que se
precipita está en evolución durante un cierto tiempo. El si~ 
terna formado por problema y reactivo es homogéneo hasta la -
aparición de la fase sólida. Esta fase s61ida pasa por va--
rios estados¡ desde el inicial, casi siempre coloide, hasta
llegar, en un plazo má.s o menos largo, según la naturaleza -
del precipitado, al estado cristalino propiamente dicho, es
tado final de dicha evolución. 

Esta evolución ha sido muy bien estudiada en algunos
precipitados, como AgCl, AgBr, AgI, BaS04 1 Mg(NJ4), P04 , 
Fe(OH) 3, A1(0H) 3, y se ha observado que en los diferentes e~ 
tados de su evolución suele haber variación de colo!', estrus_ 
tura, solubilidad, etc. Asi, por ejemplo, el cloruro de pla
ta presenta cuatro estados diferentes; primero, es~ado gela
tinoso (coloidal)¡ segundo, estado gaseoso¡ tercero, estado
pulverulento, y cuarto, estado granudocristalino, cada uno -
con variaciones en el tono de color, en la solubilidad, en -
la pureza, en la estabilidad y en el tamaño del grano. 

En análisis quimico interesa una evolución rápida de-



163 

los precipitados a formas puras y fácilrrente filtrables, Pél!, 
ticulat'mente se tiende a evitar los estados coloidales para
disminuir los fenómenos de adsorción y de impurificación de
los precipitados. En general, esto se consigue mediante agi
tación, elevación de la temperatura, adición lenta del reac
tivo precipitante, previa adición al sistema de electrólitos 
adecuados y, en ciertos casos, técnicas apropiadas que con-
sigan, siempre que ellos sea posible, el estado cristalino,
que, por ser el de mayor tamaño de partículas, menor solubi
lidad y mayor pureza, es el preferido en toda precipitación. 

En anfU.isis quimico cualitativo, como regla general,
las precipitaciones se hacen en soluciones diluidas y en ca
liente, con r~pida agi taci6n para destruir estados metaesta
bles y evitar la adsorción. La filtración 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 hidróxido aluminico, ~cido silici
co, etc.). 

PUREZA DE l.OS PRECIPITADOS. - A pesar de que la preci
pitación se efectúa en las condiciones más adecuadas para oE_ 
tener precipitados puros, no siempre se consigue obtenerlos. 
Un efecto perturbador notable en este aspecto tiene lugar 
por el fenómeno llamado precipitación inducida, consistente
en el arrastre del precipitado o aparición insólita de los -
mismos en medios que teóricamente son disol~ntes de dichos
precipitados. Por precipitación inducida se trata de expli-
car que un precipitado contenga substancias que, por si mis
mas, estando solas, no precipitar1an con el reactivo precipi 
tante. La naturaleza f1sicoqu1mica de este fenómeno no es -
bien conocida. 

Parece ser que la mayor parte de los procesos de co-
precipitaci6n y postprecipitación se deben a una precipita-
ci6n inducida. 
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COPRECIPITACION.- Constituye el caso en que la impur.!, 
ficaci6n del precipitado tiene lugar durante su formación. -
Por ejemplo, una disolución dilufda de i6n cAlcico no preci
pita con Acido sulfClrico. Sin embargo, cuando una disolución 
de i6n bárico se precipita con ácido sulfúrico en presencia
de ión cálcico, el sulfato bárico, formado contiene siempre
sulfato ct\lcico "coprecipitado", que es difícilmente elimin~ 
ble por lavado. 

El fen6meno sucede anfilogamente cuando se emplean - -
reactivos orgtmicos. Asi, el o(-nitroso- ~naftol, en medio
clorhidrico, no precipita el i6n crómico. Sin embargo, si -
una disoluci6n clorhídrica de i6n cr6mica contiene i6n férri 
co y se añade o<-nitroso-f!' naftol, el precipitado que ~st; 
reactivo forma con el i6n férrico contiene una importante -
cantidad de cromo. 

El fenómeno de coprecipi taci6n puede tener di ~rsos -
orígenes: bien puede ser como consecuencia de una adsorción, 
en cuyo caso la impureza sólo se encuentra en la superficie
del precipitado; bien se produce un fenómeno de oclusión, en 
cuyo caso la impureza m!s importante se encuentra en toda la 
masa interna del precipitado, o bien se debe a la formación
de un compuesto químico o cristales mixtos entre el precipi
tado y la impureza. 

POSTPRECIPITACION.- En este caso el precipitado sufre 

una impurificación con posterioridad a su formación. Asi, el 
i6n zinc no precipita con ácido sulfhídrico en presencia de
ácido sulfClrico 0,2 N; sin embargo, si en este medio se pasa 
una corriente de leido sulfhídrico sobre una disolución de -

i6n mercúrico e ión zinc, precipita primero sulfuro mercúri
co puro, pero posteriormente empieza a precipitar lentamente 
el sulfuro de zinc sobre el sulfuro de mercurio. Al parecer, 
este fenómeno estt\ relacionado con un aumento, debido a fen2 
menos de adsorción, de la concentración de ión sulfuro en la 



165 

superficie del sulfuro mercúrico, hasta alcanzar un valor Sl! 
ficiente para que precipite en dicha superficie el sulfuro -
de zinc. 

LAVADO Y PURIFICACION DE LOS PRECIPITADOS.- El lavado 
y purificación de precipitados tiene como finalidad liberar
a los mismos de las substancias que contiene la disolución -
que los impregna y la posible eliminación de algunas molécu
las o iones contenidas en el mismo precipitado. El lavado, -
generalmente, es una operación exclusivamente de tipo fisi-
co, mientras que la purificación en muchos casos incluye, 
además, operaciones químicas. El lavado es necesario casi 
siempre, mientras que la purificación, en anAlisis cualitat,i 
vo, sólo debe realizarse en contadas ocasiones. 

La técnica del lavado de precipitados será descrita -
desde el punto de vista teórico que ahora nos .ocupa, sólo es 
interesante hacer constar la importancia que el principio 
del producto de solubilidad tiene en la elección del liquido 
del lavado. Al lavar un precipitado ha de cuidarse que éste
no se disuelva en cantidad apreciable, ni pase al estado co
loidal (peptización). En consecuencia, se debe lavar siempre 
con un electrólito fuerte conteniendo un ión común con el -
precipitado, generalmente una solución diluida del reactivo
precipitadamente. Por su carácter de electrólito evita el P! 
so del precipitado al estado coloidal; por su ión común dis
minuye la solubilidad. Asi, el cloruro de plata se lava con
soluci6n diluida de ácido clor·hidrico, los ,sulfuros metáli-
cos con solución de cloruro amónico (electrólito fuerte) sa
ti.n-ada de ácido sulfhídrico (ión común), etc. 

La p'U!'ificación de precipitados puede hacerse por mé
todos físicos (digestión p::.•olongada, redisolución fisica, 
etc.), o poi· m6todos quimicos. Estos son los más inte!'esan-
tes en análisis cualitativo. El 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 más puro
y, eventualmente, se puede volver a disolver y prec::.pitar·. -
De esta forma, en cada redisoluci6n se obtiene una soluci6n
en que la concentración de la impureza es menor. Un ejemplo
tipico es el de los hidróxidos del tercer grupo de la mar·cha 
sistemfltica de cationes. 

Al precipitar, po1· ejemplo, una disoluci6n de iones -
férricos en presencia de i6n cobaltoso con hidróxido amónico, 
el hidróxido férrico fOI'l'lladO contiene cantidades importantes 
de cobalto. El precipitado puede lavarse y redisolverse en -
flcido clorhidrico. En esta disolución la relación Co2+/Fe3+ -
es mucho menor que en la disolución inicial. Al precipitar -
nuevamente con hidróxido amónico el hidróxido férrico obten.! 
do estarfl casi exento de i6n cobaltoso. 
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