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I N T :> O D U ,~ C I O ~ ¡ 



La gran aiailitud que presentan los vocablos Qu!mica inal{tj 

ca y Amfli1ia Químico da lugar a que trecuenteaente ae oon!'undan-

7 se emplee uno por el otro. Sin embargo, si hacemos un anllhh

protundo de lo que es la QuWca Arial!t.ica 7 de lo que es el Auá

U.sia QuÍmlco, encontrarnos no aÓlo una diterencia en cuanto a • 

concepto, sino también en au finalidad 7 aplicación. ll Wlisi•· 

QaÚico ea por esencia prapi{tico, en tanto que la Qufm.ca Anal{• 

tica es te6rico-práctica • ll priDero ea la actiYidad nOl'lll&l del • 

trabajo de laboratorio que, ain entrar en una estera genuina118nte 

científica, ae deaarrolla gracias a la labor de una ciencia. Be -

decir que, aientraa que el Análisis QuÍmico ea aeramente descrip

tivo, la QuÍlllica Analítica ea una ciencia racional. Debe ser una

ciencia racional tanto en au estudio como en su aplicación debido 

a que, d bien existen h<J1 en día numerosos Útodoa de aniliaia , 

también exiaten h07 en dia DUJ1eroaoe problemas cuya solución no • 

se encuentra en libros ni rerlatas, por lo que el hombre debe re• 

currir a aua cooociaientos teóricos o aod1ticar 11110 de loa .eto .. 

dos ye existentes pera resolver un proble• dado. 

Por otro lado, el objetivo de la Qu!aica Analítica es verda

deramente amplio. De hecho, se puede decir que su fin ea • el d•.J 

cubrimiento de un náaero 8Ufic1ente de fenómenos tísicos 7 qu{zai .. 

coa para determinar inequívocamente la presencia 7 concentración· 

de algfui componente ( ele11ental o aolecular ) de cualquier siete• 

118 quÍllico concebible 11 • lato es qUe 1 tanto el Análisis Cuali tatJ, 

vo como el Cuantitativo, ;ra sea Orgánico o Inorgánico, H{ ce.o • 
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el perfecciomaiento de 1Ácn1cas instrumentales 7, la determina -

olén 7 conocilliento de estrnetlJJ'&s, forman parte de los objetbos 

de la Qufaica Aml! tioa. 

L& QQÍaica lm1Ít1ca ea de importancia indheutlble en lo -

que se refiere a 1<>11 factores elguientee s 

• .- Por la ucea1dad que tienen de ella otras p1rtee de la -

ciencia. la un hecho inne¡able que el :nto alcanudo en los re • 

cientes deacubrWentOll de la quáica ereati n ( s!nteale de d -

taainas, esteroidH, mteToa Mdicamentos, reaecionea nucleares, -

etc. ) H debe al papel que han Jupdo los conocbdentoe 7 técni-

uc:apo9icllio 7, una Tea conocida su estructura 7 compooieién, sin• 

tetiur dichas lllU8tencias. 

b.- Parque da, junto con una foJ'llllle.i.óa cient!ficct, un crite• 

rio qufaico al estudlantG. Es decir que, además de proporcionar • 

una serie de conocWentos teóricos ~lllcoe, le da al qu!aico la

oapacidad pera discernir el iétodo que conrlene .ás pera hacer u

na detenalnac1ÓD o, en caso de no existir :ste, le penaite elabo

rarlo. A su Tes el e1tudiante se enselia a tomar en eaenta, en un

&Úl1s1a, factores esenciales COlllO son s loe elementos en solu -

c1ÓD pera erlter posibles interterenciaa, la infimneia de la va

riación del pH, la concentrsción do los elementos, ai deben U34r• 

se d1aolvento1 diferentes al agaa , otc. 

Por todo l o anteri OI'14~nte sef\alado, consideramos a la Qt;Ílli

ca Analítica cano una Mteria qul!I debGr{a incluirse en cualquier

centro de enss~anza de química superior ya que. le proporcionará -

al qu!aico el necesar io criterio cl~nt!tic.::i y, a quienes ingresen 
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al campo induatrial, la suficiente preparación para enfrentarse a 

eus proble11ae cotidianos. 

11 presente trabajo constituye una contribución exploratoria 

en nuestro prop00ito de •rcar nuevas rutas en la enseflansa de la 

QuÍllica Analítica 7, loa apuntes que contiene, no pretenden haber 

agotado el teu 78 que estamos conscientes que los mismos pueden-

7 deben ser abundados en el tuturo por otros estudiosos de la •· 

teria. 



C i P l T U L O P R I M E n O 

OEF.ERA.LIDADES 



Teu l. Polaridad. Ccmpuestos I&iiioos. C0111puestos 

Coral.entes. Sobatación. 

A.- Polaridad de laa moléculas. 

Una molécula ea polar CUAndo en ausencia de un campo el4fotri -

oo, el centro de acumulación de las cargas positivas está en di -

taranta lugar que el de laa cargas negativae. 

En una aol'cula diatcÍllica hcmonuclear, como la molécula de hi• 

c!Jo•no, la d111tribuci&n de las cargaa en cualquier inatante pue

de cansiderarae como d9'trica. Aaboe núcleos tienen la aisma 

carga positiva 7, por lo tanto, en promedio atraerirn igualmente -

a los electranea. Por otro lado, 111 consideramos el caao de una • 

aol•cula diat&aJ.oa beteronuclear I COllO la del {cido fiuorhÍdl'ioo 

( HF ) , obaenamoe que el lt0110 de n&or atrae ( debido a n •7or 

electronegati'f'ida4 ) con ma7or tuersa a loa electrones de la oo • 

nlencia que el ltomo de hidrÓgeno. Esto resulta en una deaigual

diltribuci&n de carga electrónica en el enlace B - F, quedando el 

'ta.o de tlúor cargado negativamente en relación al át0110 de hi-

dr.no. S.to &ltimo taabi'n ocurre en la molécula del agua, don

de loa electroae• c<munes de las covalencias están ms cerca del

&toao de axfgeno ( wás electronegativo ) que de los átomos de bi

drÓgeno, siendo el enlace parcialmente tónico. Los átcmos de ox!

¡ano quedan con 11117or nube de carga 7 los átomos de hidrÓgeno con 

aenor nube de carga. 
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aoe la pre6@cia de an aoaento dipols.r permanente. !n general, la 

presencia de un dipolo en una molécula noe indica una diatri'bu • 

ción desigual de carga alrededor de uno o .le enl.ao.• de la aol&· 

cula, lo cual ea debido a la desigual cmpartición de loa eleotr,a 

nea de enlace ent.N los ltomos inToluoradoo. 11 enlaoa ee dloo -

c¡u. eetl{ polar1Mdo 1 la aol&cnü.a CQlllO un todo H llama aollcula-

polar. 

Por lo tanto, el ácido fiuorhÍdrico1 ácido olorhÍdrico, agaa,

etc. eon aol,culas polares 7, las llOl'oulaa de hidrÓgeno, oloro,7 

nitr&geno sOll no polarea1 pero &etas btiau pmclen polarisarae • 

( ionisaree ) bajo la innuencia ch iones o aollculae polarH. 

B.- Ccapaeetoa tónicos. Intluenoia del eolnnta. Solntación. 

Los caapaHtoe t&.icoe eon austanc.ias que conducen la oarrl••

te el,ctrica en solución o twididoe. !l enlace tónico M fCll'M -

pw una CClllpleta transferencia de un electrón del Dinl ar.e ·~ 

ao del ttcao qlW tiene 'QDll aa;rosr tendencia a perder electraDle al 

aivel .&e extano del .tt01110 can ..,-ar atinidad pcr el electrón. • 

A.t, en el claruro de •odio, teneaoe al sodio perdiendo n elec • 

tr&i J •1 
1 

le· ~ .. + 

1 el cloro acepta este electrón pera cannrtir .. en ion olcrraro 1 
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1 • 

S.toa iones tormadoe con eargH opuestas •• unen en los com --

paestoe por fuer•• calcabiana11. Id decir, cu.ando •• ti•ne clo • 

, + -nro de 11odio al Htado aólido lo. ionu la 7 Cl IM mnUcu»a-

1mldoe 'ÓniO&Mnte por atracciones electrostlticaa. 

Si el cloruro de sodio se pone en contacto cari 1ID diaolwnte • 

polar, tal c<1110 el qua, .. obHrva que las aol,cnüaa del a¡us e-

.. -Jercen atraccionea sobre loa iones la 7 Cl ( tent..no de solTa-

taci&i ), tendndoee el equilibrio a 

+ 
lla<ao .) 

Cl
(ac.) 

bpreeentado en la figura I-1 r 

-.... _ 

' • 
-ci 

• . ' • - '+ - - Cl • - --Ra • 

• + --. -.... 

B .. JI O~ 

B '-~ '\;>B ~6-B B - O ,-0 B / 
-

_n _.B2_0_. o '+ \• - - B .. 
• ¡.. la .9-B Cl B 

B · 1 
a O 1 J>-B t, -'O * 

B 7 '8 B~ os.....-

1'fl. I-1. 8ol'ftt.ac16o 7 disooiaci&i del oloruro de sodio en 

aoluci&n acuo-~<l . 

, " " + 0 .-a, Q120 bah¡-,¡ \U!.!\ ser .. "'IMOion 7 aolViltacioo de los iODOS la 

7 Cl- , 78 qu,-a el cloruro do sodio u dieocis en lanas en eolueión 

acuOM, eiolldo la aolTI.tac1ón ~ceso.ria para la diaociación. Loe-
_.. -

iooes lo (ao .) 7 Cl (ao) M atraH1, siendo la tuera de atrao -
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cilio inversamente ¡roporoional a la constante dieléctrica del •• 

dio 7 al Ctlftdrado de la dhte.noia. Como la constante diel,otrioa• 

del agua ee au;r alta ( apraxi11aduente 80 ) , la atracción de loa• 

t- -lenes la ( ac ) 1 Cl ( ac ) H prlatioa.-nte aula. 

Sen corapaeatos que no conducen la corriente ellotrloa a1 ttDa -

didoe ni en aoluci&n. Campretxle la 111qor parte de loa CC9pl&Htoe• 

orgtnicos 1 1111ohos inoglnieos. JU enlace covalento • tona cuu

do los ei.otrcnu de loa n1:n1-• .te uternos de loe ltomoe .. -

ccmparten entn 108 'ttaoe illvol.ucradoa en la f0!9.o1&a del •nla
oe, ea decir, cu.ando dos electrones, uno de cada lto.o ee c~r

ten igus1-nto por ·cada lttao 7 no per'Wnece esolu1ftll9nta a uno 

de elloe. 

11 ejemplo -. eiaple de la tormc1~ de enla~ oonlente ee a 

B~ + • B B ~ li 

11n ejeaplo de ocmpaoeto ccmsl"ta polar ee 1 

ax + • r s ~ B ~ r • 
• 

Para este Últillo ejemplo podeaoe oalcnalar el ~ento de oa • 

Hoter ilmico 1 de cartfcter conlent. del enlace. Por ejemplo 1 

Sabiendo q"lllt la longi to:! de enlace de • 

1 de 

r - r 
B • B 

es 

es 

l.U71 

0.746 l 

ee obtiene <¡119 la longitud de enlace de 1 
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B .. r •• 1.081 1 

11 amento dipolar experia!ntal de H - '1' ea r 

)lexperiuntal • 1.91 Debyo = 1.91 z io-18 

h la detinioitin de ll<9ento dipolar, 

,A = q z r 

4...... 4 8 z 10-lO ..... q =- • u.e.s. 

u ••••• 

• obtien. el •Oll8nto dipolar te&rico, o sea, el nlor del enla

ce i&riioo pttro • 

" 10 -8 -18 ~&rico= 4.8 X 10· X 1.08 z 10 = 5.18 X 10 I> 

7 1.91 
~ i&:ú.oo = ---- xl00=.37~ 

s.l.8 

Pm lo ~to, ~ enlace covalente = 6) ~ 

Sil lea des ejeaploa anteriores para la toruci&a del enlace e.a 
ftl.nt.e el par electr&aioo H tora& -por la dcmaci&a de un electr&a 

por oada attcao que tcaa parte en el enlace. otro tipo d• enlace .. 

cOt'alante ocrarre cuaDl!o el par d• eleotron .. •• dODlldct por uno •á 
lo de loe &\oaoe qu participan en la tormact&a de un enlace. la-

te Upo de enlace .. deDOlllina enlace ccnalAnte coordinado. Gem -

nlaente, el 'tcao que dom el pe..r de electrones es el que t1ene

un par de eleotrorl!J• 110 oC1.ilpU't_idoo en su capa exterm cOl!lo el o

x{¡eno 7 el D.itrSg.;·:1.:> en eus coabinseionee. 11 ltc:no aceptar ea • 

an ltomo q111& H cnellOntrtl detic1e-nt4 de electrones. :Sspacles de • 

•ate tipo eoa el prottin, el bOll'o 1' el alulllinio. 

C.ndo un ca11po.uto oovalente polar u pone en contacto-con un 
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solvente polar como el agua, las mol6culas polares del agua -

producen \ll'la ionización más o menos f'Uerte del enlaoe. :E)) 00!!, 

secuencia, \ll'la parte del compuesto puede estar disociada 7 o

tra no. La parte no disociada del compuesto se llama complejo. 

Bjemplor 

u-

( complejo) 

+ ~O ~ .A. (aq) + B- (aq) 

(parte disooiada) 

Para que se establezca el equilibrio de solvatación se -

necesitan un conjunto de propiedadesr polaridad de las mol'~ 

las del disolvente, oarga o polaridad del compuesto d.isuel to,

naturaleza del enlace en el compuesto solvatado ( que depende 

de la naturaleza de loe oonst.i tuyentes ) 7 de la constante 4=!_ 

el6otr1ca del disolvente. 

2.- Medidas de Concentración. Le7 de Acción de Masas. Activi~ 

dad. 

A.- Medidas de Concentraoi6n. 

Cuando dos o más sustancias se mezolan para formar una -

solución, hq varias manaras cuantitativas para describir laa 

cantidades relativas de cada componente en ella. El componen

te de la solución que está en exoaso recibe el nombre de aol

ven te 7 el componen te o componen tes en menor oan tidad ea el -

eoluto. 

La unidad de concan tración más simple es el poroien to m 

peso, definido por: 

'iíi 
~ en peso de 1 • ~--~- X 100 

~ wi 

~ 

Donde Wi es el peso del oomponen te i 7 ~ w1 es la llWDa de

los pesos de todoE los componentes de la soluci6n. 

Otra forma de expresar la concentración es la fraooicm -

molar que se definer 



¿ 
i 

Donde: 

n1 • número de moles del componente i 

~ ni • nwero total de moles en soluo16n 

i 

w
1 

• peso del componente i 

Mi • peso moleoular del componente i 

?rota: Obsérvese que la fraooi6n molar es una oantidad adimen

sional. 

Una unidad de oonoentraoi6n utilizada muy comunmante e:n

el traba.jo qu!mioo es la molaridad, definida oomo el nÚIJlero -

do moles del componente disueltas en un litro de solucicSn.Es 

da notarse que ya que la masa volúmioa va.ría con la tempera1:!!_ 

ra, la molaridad, por oonseouenoia, varía oon la temperatura.

lo oual causa que esta medida de oonoentracicSn no sea oonve-

niente en los oasos en que se requiere gran presioicSn. 

ni 

l t. de solucicSn 

A diferencia de la molaridad, la unidad de conoen trao16n 

llamada molalidad no var!a oon la temperatura por lo oual r

sul ta más conveniente en algunas ooaaiones. La molalidad se -

define oomo el nÚIJlero de moles de oomponen te .disueltas en un

kilogramo de eolvontez 

Kg. de solvente 

Finalmente tenemos otra unidad de ooncentracicSn muy útil 

en química que es la nomalidad, la cual se define como el n.!!_ 

mero de equivalentes del componente disueltos en un litro de-



- 11 -

soluci6n. Record~do que el peso equivalente de un compueato

es el peso en gramos que es equivalente a ( o se combina con) 

1,008 g de hidrógeno, 

nÚl!lero de equivalentes 

litro de soluci6n 

B.- Ley de Acci6n de Masas. 

Consideremos el equilibrio siguiente entre gases idealesa 

aA + bB cC + dD 

En donde P• , PB' Pe y PD son las presiones parciales de loe

gases al equilibrio, ,6 H 7 6 G son respeoUvamente la vari.! 

oi6n de entalpia y la variaoicSn de energía libre de Oibbs. 

De las relaciones termodinámio&S tenemos en el caso de -

los gases ideales que t 

~). 
ae dondes 

• e 
p 

·1 
La entropia como fUnci&l de 'l' 7 P está dada por la rela-

ci&l 1 

S (T,P) .JT 

Cdx-RlnP p-
x 

o 
Por lo tantos 

G • H - TS •Ro •} e dx p 

o 

G • Go + RT ln P donde G 

que dependen únicamente de 

G Ho + 
jT e dx -o p 

o 

-

o 

Ti C dx + RT ln P p-
.J:: 

o 

es el conjunto d.e los t&rminos -

la temperatura. 

. >: e dx p-
X 
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Por otro lado tenemos que la variaoión de energía libre de la 

reaoción está dada por& 

0segundo miembro o primer miembro 

ll o - ºª ºe 

y llamando Ll 0
0 

as 

oG + dO - ( aG + bO 
ºe ºD ºA ºB 

-~o 

Se obtienes 
o d 

/:l O • ~00 (T) + RT ln PC PD 

p a p b 
A B 

o 

p o p d 
+ RT ln _c"--__ D_ 

(I.l) 

PªPb 
l B 

y como estamos en el equilibrio, 6, G = O por lo que la eoua

oi6n (I.l) queda de la f'orma siguientes 

p 4 p o 
111 D C 

PªPb 
A B 

(I.2) 

La ecuaoión (I.2) recibe el nombre de Ley de Acción de i·!asas. 

Como /l 0
0 

es una constante que a una temperatura fija depen

de \hiioamente de la naturaleza de los reactivos 7 los produo

toa, se deduce que la relaoión de las presiones paroialea de 

los gases debe ser una oonstan·te que para una. temperatura dada 

depende tambi&n únioamente de la naturaleza. a.e los reactivoe

Y productos. Ea deoirs 

JC (T) • 

p d p o 
D C 

P a P b 
A B 

De donde la Ley de Acción de Masas se escribe bajo su forma -

más oonooidas 

ln K ('l') (I.3) 

RT 
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c.- Actividad. 

La Ley de Dalton de las Presiones Parciales establece -

que a una temperatura dada, una soluoi6n que contiene oompo~ 

nentes volátiles ejerce una presi6n de vapor definida que ea

la suma de las presiones de vapor de los componentes indivi

duales. 

En el caso de los líquidos puroa o en las disoluciones , 

las moléculas y loa iones se interaccionan. Cuando en una so_ 

luci&n dada laa interacciones soluto-soluto 7 solvente-solv8!!, 

te son id&ntioas a laa interaooiones solv~te-soluto, ae dio• 

que la soluci6n es ideal 7 la presi6n de vapor p
1 

sobre la ~ 

luci6n ejercida por el con e ti tuyen te 1, se relaciona con l&

fraooi6n molar, z:1 , del constituyente según la Ley d.e Raoult1 

o Donde Pi es la pres ión de vapor del componente i puro a la ~ 

temperatura dad.a. En el caso de las eoluoiones ideales, eat

relaoi6n se OUllple para todo el in tenalo d.e fraooi6.u molar -

( O ~ z:1 ~ 1 ) • El potencial químico de cada componen te en q 
cha meaola está d.ado por1 

~ J.4 -)4 sol. • vapor 

donde e • oonatante 

Algunos ejemplos de mezol.aa binarias que siguen este ooaport.! 

miento scn1 bencenc-tolueno, bromuro de etileno-oloruro d.e e

tileno :r en general todas aquellas mer;olas en las cuales la&

estructuras moleculares de los componentes son muy ailllilares. 

3n el caso de las soluciones diluidas del aoluto (2) en

al solv.m te ll) ( x2 <<, ')L 1), la presi6n parcial del sol~ 

to obedece la Le7 de Henry1 

mientras ~ua el solvente se comporta oomo un líquido puro o -

soluoi6n ideal 7 obedece la Ley de Raoult. El potencial qu!-
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mico del soluto en una aoluci6n diluida esa 

A • ft ~ + RT In k 2 + RT ln ~ 

2 • C 1 + RT ln x 2 
donde e•- constante (diferente de e) 

En los dos caeos anteriores, el potencial químico se re

laciona oon la fraooi6n r..molar de tma manera simple. Pero exi_! 

te tambi&n el caso de las soluciones no ideales y concentra--: 

dae, en las cuales el ' soluto no obedece ni la Ley de Henry, -

ni la Ley de Raoul t y su preai6'n parcial es una flmoi6n muy -

oomplioada de su fracci6n molar que se determina experimenta! 

mente para cada oonoentraoicSn. Por ::onseouenoia, el potencial 

químioo,,J,l2 se vuelve tambiél una f'wloi6n complicada de ~· 
Debido a lo anterior, ee in troduoe para oa4a estado de -

referencia (eoluoicSn ideal o soluoi6n diluida) una nueva cirn

tidad llamada actividad. Con respecto a la Ley de Henry, la -

actividad del componente 2 corresponde a la fraooi6n molar i

deal 82 para la oual la presi6n de va.por, p
2

, de dicho ooaJ>!. 

nente obedece la relaoi6n de Henry en todo el rango de oono~ 

traoi6na 

P2 • k2 82 

2 - e• + nT ln · 82 

Respecto a la Ley de Raoult, la actividad del componente 2 ea 

la fraooi6n molar ideal a.z' en la cual la prea16n de vapor :t2 
de dioho componen te obedece la Ley de Raoul t en todo el in te.!: 

valo de ooncentraci6nt 

2 • C + RT ln ~ 

Esta noci6n de actividad oon respecto a ambos estados de 

referencia se aclara en las gráficas de las figuras (I.2) y 

(I.3). 'Sn l~s dos gráficas se distinguen tres regiones1 

La regi6n A que corresponde al caso en que :x
2 

< X¡~ l. En-
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esta rogi6n el soluto obede~e la Ley de Henry. 

i·a región C que correspondo al caso en que ~ ~ 1, o sea que-

2 ee comporta como solución ideal y obedooe la Ley de Raoult. 

La región B corresponde a una soluoicfo conoentrada no ideal -

donde al componen te 2 le corresponda una fracción m0,lar a 2 -

(gráfica I.2) o a
2

• (figura I.3), diferentes de su fracoi8n -

molar real ~' para las cuales obedece las leyeo de Henry 7 -

Raoult respectivamente • 

p r 

~ k2 

/ I 
/ / 

I I 

/ I 

/ I 
Pº 

/ Pº I 2 2 
I I 

p2 p2 

ª2 ~ lC2•l ~-o ~ 82' 

ri.-1 B ~~ ~A-j B--f-c~ 

Fig. (I. 2). Estado de Fig. (I.3). Estado da re-

referencias solución- ferenoia1 solución ideal. 

diluida. 

Para medir las desviaciones del oomportamien'bo del OO!IJ>:! 
nante 2 con respecto a las le;res de Henry 7 de Raoult ee inh'o 

ducen los coeficientes de actividad ~ 2 y ~2' reapsctiva--

mente, cuya definioicfo 98 la sigui en te 1 

cuar.do ~ ~ O (solución infinitamente diluida), 92 _.,. ~ 7-
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el oomponante 2 se comporta idealmente respeoto a la Ley de -

Henry por lo que ~2 -..1. Cuando~---;. 1 (oonstituyonte-

2 puro), 92 --+ x2 1' el oonstituyente 2 ee comporta idealmOE. 

te raspeo to a la Ley de Raoul t, de manera. que ~ 2 ' ~ 1. 

Los coeficientes de a·ctividad respecto a ambos estadoa

de referencia son cantidades adimensional e c y su valor cambia 

si ee usa otra unidad de cono en trao16n diferente de la fra.o-·

o16n molar. 

De las leyes de Raoult y Henry se puede obtener el valor 

de la relaoi6n entre loa dos tipos de actividades: 

. Pi .. ~ 
ª1 Pº ~ 

ki 1 

ª1 
Pº 

1 - • 
1 

ª1 ki 

Los oooficien tes de aotivida.d son cantidades que se ob--

tienen de curvas experimentales, oomo la.e de las figur~s (I.2) 

y (I.3) para todo el intervalo de xi. 

El valor de ~ i (este.do de referonoiar con e ti tuyen te -

diluido), se puede obtener por la Teoría de Debye-Ililckel pero 

solo dentro de ciertos l!mi tes de 'concentración. 

Para el caso de un electrolito que se disocia en sus io

nes al estar en soluoión1 
AB ___,., A. +n + nB-

n ....-

'P.l potencial químico de dicha eoluci6n puede expresarse ya -

sea en función de la actividad del soluto ABn: 

+ RT ln 

donde ªAB es la actividad del soluto global ABn 
n 

o bien, como la suma de los potenciales quími cos de los iones 
A.+n 7 B-
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)L_ • n}tº_ 
B B 

+ RT ln (B1 n 

Siendo ( A+n) y (n-) :J.as actividades de los iones en aolu. 

oión. Entonces1 

Puesto que el potencial químico de la solución es el mismo e~ 

presado de una u otra forma, se deduces 

11º.)1,º 
.A-V J.+n 

+ n)J¡º_ 
B 

El valor de los ooeficientes de actividad individuales -

~-B 
pueden obtenerse por medio de la Teoría de-

Deb;ye-Hftokel cuya demoetrao16n no se hará en este ourao, lia!, 

tándonoá únicamente a loa resultados que se obtienen de ella.

y que se dan a continuación. 

a.- Cálculo de loe Coeficientes de Aotirld&d.. 

Se tomará· como estado de referencia el constituyente-

infinitamente diluido. 

Un coeficiente de aotividad individual tiene el mismo T,! 

lor para todas las soluciones diluidas que tengan la misaa -

f'uerza iónica. El valor de dicha f'uerza iónioa se caloula d.., 

la manera siguiente1 

I 
1 

• 2 

donde: 

I • f'uerza i6nica de la solución 

c concentración mol:u- i6ni~a 

z = carga i6nica 
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En_ el oáloulo del ooefioiente de actividad individual, -

ee tienen tres oasos dependiendo del valor de la fuerza i6nioa 

l~. Cuando I i:: 0.02, el coeficiente de actividad se oaloular

por la relaci6n 1 

- log c;\>- 1 • A z/ {I 

siendo A una oonstante cuyo valor es 0.5 en el agua a 20°c 

2~ Para 0.02 < l C::: 0.2, la relaoión utiliza.da esa 

- log ~i 
- 8 . 

1 + axO. 33xl0 VI 
en donde a es el radío medio del ion solvate.d.o, el cual di-

-8 fiera poco de 3 x 10 om. por lo oual la expresión anterio:r--

se reduce a1 

- log 8' 1 

3~ Si I ~ 2, lo oual corresponde a un medio más concentrado, 

la relaoi6n que so utiliza es: 

0.5 z/ {I 
l + \[! 

- log 8-i + B XI 

Donde B es un faotor experimental que varía oon la naturaleza 

de los iones 

Los coeficientes de actividad individuales en general 

pasan por un mínimo y luego creoen gradualmente, excediendo 

en algunos caaos el valor de uno (particularmente en la regi6n 

de conoentración de uno a cuatro molar). (Figura 1.4). 

En al caso de las moláculas no disociadas en solución,por 

ejemplo NH
3 

, el coeficiente de actividad no difiere aprecia

blemente de la unidad cuando su concentración es inferior a -

uno molar y en toncas se pueden conf'undir actividades y conc9!;. 

traciones. 
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c1/2 
Pigura (I.4). Variaoi6n de 'i' en funo16n 

de la oonoentraoi~n 

3. Equilibrio Q.uiu:ico. Teoría de Disooiaci6n Total. Teoría 

de Debye - Huckel - Onssaéer. 

A.- Equilibrio Químico. 

De todos es conocido que muchos cambios químicos pueden 

ocurrir en cualquiera de dos direcciones, esto es, son rever

sitles. Por ejemplo el ;i.moniaco se puede F-intetiz.ar a partir 

de sus elementos, sin embargo, puede descomponerse de nueTO -

en ellos a. altas temperaturas. ~stos hechos se representan en 

la eouaci6na 

+ 

P•ra. considerar las consecuencia.e de la. reversibilidad 

da una reacci6n, sin limitarnos por el momento a sustancias -

esrec!ficas, :)ensemoe en la reacci6r. entre dos s:.iE1tancia.e A. 7 

B que forman otr:J.s dos suet ·1nci:.s C y D 1 suponga11oe que C y 

D son capaces de reaccionar par~ dar A y E lo cual se repre~ 

senta por la ecua.ci6n1 

+ + D 
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en donde por convención se llama :i. A y a B reactivos y a C y 

D productos. 

Reflexionando un poco, se ve que la reacción no podría 

:¡iroceder cc.inple t 'lmonte en cw1lqui·}r'1. de b .s dos direcciones, 

debemos esperar que el sistema alcance el equilibrio en algún 

punto intermedio (el mismo en ambos casos) en el cual l~s cua 

tro sustanoias estarán aún presentes. 

B.- Teoría de la Atracoi6n Interiónica de Debye, Huckel y 

Onssager. 

Existen sustancias que en solución acuosa conducen la -

corriente eléctrica y otras que no. ll:l.s que conducen la co~ 

rriente eléctrica se denominan electrolitos y a su vez se 

clasifican ent :tuertas (buenos conductores) como el ácido clo.r. 

hídrioo y la sosa y débiles {malos conductores) como el ácido 

acético y el hidróxido de amonio. ~ l~s qua no conducen la C,2 

rriente electrica se les denomina no electrolitcs, como ejem

plo se tienen soluciones acuosas de azucar o et:i.nol. 

in 1887 Arrheniue postuló la. teoría. de la disociación -

electrolítica que establecía que loe electrolitos en solución 

se disocian en partículas cargadas .eléctrica~ente llama.das i,2 

nea. 

la transferencia electrónica en solución se debe a migI'!_ 

ci6n iónica positiV'"~ y negativa hacia los electrodos de carga 

contraria, involucrando tambien transmici6n de materia. 

F'igura (J.5) 
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L:Ls Gclucionss electrolitica.e obedecen l:i. ley de Ohlu -

para. referir la. ha.bilida.d de h . eoluci6n r.a. r'l conducir la co

rriente eléctrica. gata. habilid,ld se deoowin:i. conductividad y 

e s i gu:...l Rl inverso de la. r Nii s tencia1 

L 

en dondes 

J.._ 

R 

L • conductividad. 

R • resistencia. 

_L 

E 

I • intensid;1d de corriente pa.1--1 la soluoi6n. 

E • f'Uerza el ectromotriz a~ lica.da. entre los electrodos o 

potencial. 

IA resistencia ee directa.mente proporcional a la dista.A 

c i '.l q·.J. c i:e_ :.tra l .),. 9~ .3ctr,v! o ~ " i r.ve 1·s.3. : .. (l:-.~. c· !: r o,)or cior.:;. l a.l 

1'rea de estoss 

R ~ 
a 

en dondes 

1 distancia. entre los electrodos (cm) 

a. a.rea. dG los electrodos ,e~-) 

~ = resistencia especifica o sea la resistencia de una -

soluci6n medid.!L en ohms entre dos electrodos ou,a a-
2 rea ea un cm 7 que astan a. un cm de eepara.oi6n. 

;;aitonces, la conductivid .id esp&effica. seña 

Y. 

Sustituyendo nos queda, la conductiv1.dad1 

L 
Ka _1_ 

R 
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que deoende de la natur'lleza de la soluci6n ~ de l a s dimen

siones de la celda. 

La oonduotividad específica de un electrolito completa

mente dioociado varía con la concentración, debido a que ha y 

mas o menos iones por unidad de volumen. Para estandarizar el 

nibnero de iones ae define la conductividad equivalente. ~). 

/\. KV 

En donde V es igual a los ml de soluci6n que contienen 

un equivalente de so luto. 

LLa.ma.ndo Na la norma. lidad de la. soluci6n1 

A .!Q.QQ...! 
N 

Los eleotrolitos fUartes tienen valo~es de conduct i vi-

dad elevados a altas oonoontra.oiones y la conductividad equi

vale~te aumenta. poco oon la dilución; en una gr4fica de con~ 

duotividad con~ra raiz cuadra.da de la normalidad se observan 

tendencias de linealidad recta que pueden extrapolarse a cero 

de concentración, o sea, a diluci6n infinita. A esta oonduct! 

vidad se le denomina conductivid1d · e~uivalente límite (.J\.o). 

Los electrolitos débiles tienen valores liajoe de condtl.2. 

tividad equivalente a gran concentración y muy altos en peq~ 

ñas concentraciones y por lo tanto no se puede extrapolar a -

cero f4oilmente. 

31 aumen t o do conductividad para alectrolitos débile s~ 

es explicable s i se considera qua sus moléculas no están com

pletamente disociadas, pero en soluciones diluida s aUJ1Jent ~ el 

gr3.do de d1sociaci6n y ~or lo tanto aumenta la conductividad. 

Esta raz6n no puede ex?lic~r el aumento de la conductividad -

en eleotrolitos fUertes, ya que estos si estin completamente 

disocia.dos. 
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Par~ electrolitos fuertes 

la ecuación de la curva ee1 

c 

Donde: 

c • oonoeutra.oion, 

k • cte. característica pa-

--~ ..... ~~"'--~-+----+--fl> 
º·º5 0.10 o.is 0.20 Aº .. 
~alida.d 

ra oada. elaotrolito. 

Conductividad límite a 

dilución infinita.. 
Fig. ( I. 6) 

La interpretación i6nica. de la ecuaoi6n anterior se dió 

en 1920 por Debye, Huckel y Onsa.gar, considerando las inte~ 

ciones iónic:le y sus efectos en la conrluctanoia. equiv::ilente. 

3n soluciones diluida.s ce eiectrolitos fuertes, los io 

nes1 

a. est :~n solV3ta.dos. 

b. tienen un movimiento desordenado (Movimiento BrO'JillU!. 

no) a.l que se debe la energia de la solución, que es debido a 

colisiones con las moléculas de a.gua.. 

c. E::rperiu:;entsn intera.cciones electrostátic.J.s entre ~ 

llos. 

Un i6n positivo estará rodeado por ~ls iones negativos 

que positivos y vicebersa.¡ esto orea orden (el ordon que 

crean las interaocionei:, de Coulomb es oenor al desorden pro

ducido por energía térwica). O s&a. que cada ion en la. soluoi6n 

se ::-ode~ de una atmósfera de iones de o."\rg.~ o;iuesta. a. la. de -

este. 
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Tema l. Grado de Qddacié'm. 

Por cooveniencia, psra indicar la naturalesa eléctrica de un • 

'tcao en Wl compwtsto quWco o de un ion, ee debe definir el té.I 

aino número de addación. El mímero de oxidacié'm de un elemento -

en nna especie qn!mica ea la carga que tiene un átomo cuando se • 

aplican las siguientes reglas generRlee : 

1.- !tomos en su forma elemental tienen un número de oxidación i-

¡ual a cero. Cada át01110 en H
2 

, P
4 

, F
2 

, s
8 

7 o
2 

tiene un u,¡Í 

mero de addación igual a cero. 

2 .- Icmes monoe.tómieos tienen un número de _oxidación igue.l a la -

• , 2+ 
carga en el ion. :Sl DWDero de oxidacion de Fe es de 2 + 7 de --

¡.- •• 2-. 

J.- En compuest~ que contienen ax!geno, el átomo de ax!geno tie

ne un número de axldaciÓn de -2, axcepto en H2o2 y CF2 , en don

de el ax!geno tiene nÚmero de oxidación de -1 1 + 2, reapectin -

mente. 

4.- En c01Dpuestos que contienen hidrÓgeno, el átomo de bidrÓgeno

tlene número de oxidación de + 11 e:r. cepto en los hidruros COllo 

L1H 1 MgH en donde tiene nÚmc :-o de :)XidaciÓn de -1. 
2 

2-1 so4 son-

-2 1 + 4 y + 6, respectiva mente. !los regl'IS adicionales nos per • 

111iten escribir la fórmula qu!mi c!I de un compuesto o de un i .::m po-

listánico cuando se cono~'3!1 l o¿ nÚmeros ·i e oxidación dti los cons-

ti tuyen tes. 
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5.• le. auaa de 198 námeroe de oxidación ( poait!Toe 7 negatiToe ) 

de un CCllpUeato es cero. 

6 •• !n un ion poliat&doo, la naa de loe números da arldaoión --

positivos 7 negatiToe es igual a la carga del icm. la .uro4 el • 

aluainio, tóetoro 1 adgeno tienen nm.ro de oxidación de +3.1+51 

1 --2, raspecti'ftllMlnte. El icm tostato debe tener entonces una -

carga de •3 7 caiaiete da UD tóatoro 1 cuatro 'tomos de OXÍ¡eno 1 

pae• • 

+ 5 + ( -s ) ::. -3 

ID toraa general, se dice que el número o grado de arldación -

de UD elemento en un comp11esto ea un rrámaro qu oanctedu la 

toru en que M rcaperln los enlaces en el CUJ'ao de las reaccionas 

( exceptuando laa de ÓXido- reducción ) , .. deo.ir, representa la· 

carga qua tomaría el át<>110 si todos los enlace• eetuYieran ro'°9. 

De111do a que en quÍmica inorgánica loa enlscee en un campo.esto -

detendnado .. r0111p9n siempre de uma 1111 .. torm, el número o 

grado de oxidación rell'lllte una propiedad n;y Útil para deducir a,l 

gunae reacciones 7 predecir otras. 

Bll una tora eencills se puede decir, que un ele11ento tiene •• 

grado de oxidación I• cuando el ion eimpl.e correspondiente lleft 

la carga n + , es decir, cuando el ele•nto a perdido n electro

nes. Tiene grado de oxidación ff• , si btl t.oaado n electrones. 

Tiene grado de oxidación cero en fQr98 de elemento. A continua -

ción se dan algunos ejemplos de grado de oxidación • 

I+ VII+ II· 
lit ,1111 7 40 



- 26 -

c.- •Oz 
pero en BaOz las propiedadH noa indican 1 

I-
7 l o.z 

d.- Cuando ha7 ftriOll átoao• del mino ele•nto, paec!e que sea • 

oea:rio uignar d1ferent .. padoa ci. oxidación, aa! 1 

a P~04 oonHponde 4 Oll• , 2 Pb II• 7 l PbIJ+ 

2.- Jteaooionaa de Qddo-reducción. Qu!.icaa 7 Zlect:roqufaima. 

Una ns Tiño el concepto de grado de oxidación, podell08 dar -

d•tinlclcmea pneralea para loa térainoe oxidación 7 reducci&n. -

ta ald.dación pllede definirse aimple•nte como el caabio qUÍllico-• 

en el cual UD et.•nto pasa de UD Mnor estado ci. addeción a 'llDO 

•7ar, ea decir, que la oxidación corresponde a un •UMnto del p 

¡rado de oxidación. ljeaplo 1 

Sn ( II+) 2 e· ~ Sn ( IV+) 

La reducción ea inversa a la addaoiÓDJ •• el cambio quáico • 

en el cual el et.mento pasa de un estado mayor de arldación a uno 

Mli1«, .. decir, que el grado de Cllrldación dinintQW. ljempl.o a 

Fe ( III+) + • ~ Fe ( II+J 

Por otra parte, tenemos que loa agentes axidantea son caarpoa

oapacea de tiJar electrones 7 loe agentes reductorH son capacee• 

d• cederloe. La relación que derine 108 oxidante• 7 los reducto • 

re• ee la siguiente a 
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Qcidante +- D • • ~ ReductGl' 

DetinilndoH ad un par &ddo-reductar. 

A contiauaci&i H da una tabla rfGl!t nos detine loe tlrainoa a• 

pleadOll en tmcido-reducci&i 1 

TIBICDfO CAJIBIO DIL llJBRO CAllBIO DI ILBCTR<Jll8 
DI CJXID!CICll 

Oddaoi&i .l-nto Plrdida de electronea 

leducoi&i Di.admaoi&i Ganancia de electronea 

!¡ente addante Diaimtodn P1Ja electrones 

A¡ ente reduotcr Almtnto Cede electrones 

Sutancla addada '-ª~º~ Plrdida de electrones 

Sutancla reducida Dlaiauc1ÓD áx1- Ganancia de electrones 

101'1..- Debe tenerse en cuenta que 1ie11pr9 qua oomre un& ad.da 

ción, ocurre wia raducoión. 

!n el caso del caabio de im..ro de ad.daotóa, ee bace la acla• 

ración, de que para la 1UStanc1a arlc:\Mla o reducida debe t.Gmr•• 

aqullla que presente el llÚiao 1L1m&nto o diainución en su n&.

ro de addaoiÓn en la reacción considerada, Ja que existen nata,; 

cias que presentan direrentea estados de axidaclÓO y debido a ••-

to s-d•n actuar ocao m:ldantes o como reductores. latas 1USta1Ml 

cias reciben el nombre de anrolitoe. Como ejemplo oitaaoe el oa•-

so de loa sistemas del cloro. 



u decir a 

Cl VII 

1.19 

Cl (V) 

Cl (V) 

1.21 

Cl (III) 
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Cl 

Cl (O) 

1.39 

a..cotones de &ñdo- roduect&i 

• •• Boecoicaea qufatcaa. 

BClO 

¡1.60 

l (I) 

1.60 

Cl (O) 

BCl°-z 

j 1.64 "' 
HClO :S Tolta 

l (III) 

1.64 

1 'fOl 

Cl (I) 

Para que un oxidante pueda fijar elactrODQs •• necesario que .. 

coexista un reductor capas de cederlos 11 es decir, siempre que ha7 

una reacci&i de arldaci&i ee presenta oiira de reduccilia ( ha re• 

acciones de &i:ido reducoi&i son sillUltlneae ) • Si .. tiene el o--

xidante Ot¡ que reaccione con un reductor Red.2 11 M tienen loe

doe aiat.ma11 ÓZido-reductores siguientes s 

• Qcl D.- ---+ a Redl 

ne --i b ~ 

• <k¡ + b Red2 a R&dl .. b Olt2 

ljemplo.-

Pb4 ~ + 2 • - Pb 
2• 

2+ 
2 

.) + 
2 Cr 2 • Cr 

Pb4 • + 2 Cr2t 2-
Pb ... 2 CrJ+ 
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La coaeideracim del nÚllero ch electron83 intercaabiadoe per•• 

aite determinar loa coeticientes de la rMooión. 

b •• BeaocicnH electraqUÍaioa•. 

ot.ro ten~eno en el ca.al .. obaena \1D& transferencia ch eleo• 

trone• es la electr&liab. La •leotr&lbis H lleva a cabo con -

dos electrodo. en loe cualH •• lnteroaabia el aiaao n&.ro de •• 

lectrooes, habiendo en el ánodo ( electrodo poeit1Yo ) .. ordda· 

ción 7 en el "'todo ( electrodo neptbo ) una reducción a 

hodo a 

cltodo a 

•• - ~ Ck¡ 

ne·~~ 

).- leW1o de la Poeibiliclacl .. q• • stecti&e aa leaoodn 

ele Qdd~dn. 

A •• Tipoe de Gld.dante1 7 ?'9ductore•. 

Ccn•idereaoe la •i¡uiente reacción de &icido-reducoiÓD& 

(a), Red 
Bed2 ' { b ) l 

Temreaoe el problea de Aber si le reacción ee dellplasa en • 

el sentido (a ) o en el sentido ( b ). Si el equilibrio eatá de.1 

pluado hacia la derecha lignif'ica que Cbc1 mida a Red2 7 que 

~ no puede arldar a 1ec11 , H decir, q• Ck1 ea .Í• f'tlerte que

~· De igual forma " puede decir que Red
2 

reduce a ~ 1 q• -

lled1 no reduce a ~ , ea decir ~ ea un reductor .Ss fuerte qm 

Red1• In los 111.taa• &xido-Teductoru s 
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Oxi + ne 

~ + ne 

se observa que al oxj dan te más fuerte le corresponde el redu.2, 

tor más d!Sbil y reoíprooamente. 

Antes de oontinuar con el estudio de la fUerza de los 

oxidantes 7 reductores es necesario efectuar Wl estudio breva 

sobre potenciales de electrodo y pilas. 

B.- ~onsidsraoiones te6rioo-práoticas. 

a.- EcuaoiOO:i de Nernst. Potenoial de electrodo. 

Cuando se sumerge un metal K de valenoia n en una.

aoluoi6n de sus saleo, so establece wia diferencia de poten~ 

oial metal-ooluoi6n qua puede explicarse suponiendo que el •.!. 
tal es oapaz de emitir iones positivos M+n con lo oual queda... 

rán libres electrones que dejan al metal cargado negativamen

te • . Ir:,~D~,,c.ndientemente do la explioaoi6n que 'uiera darse a -

este fen6meno, podemos afirmar que se establece wi equilibrio 

del tipos 

(1) +n 
:;:::=:==K + ne (II.l) 

(2) 

~l fijar~~ el equilibrio, la difer8:11oia de potenoial entre la 

barra y la soluci6n, recibe el nombre de potenoial de electr~ 

do E. 
A la variaoi6n de energía libre ~ o, que resW. ta del P,! 

so de un átomo gramo del metal al estado i6nico en eoluci6n,

{eoluoi6n en la oual los iones M+n están presentes a la acti

vidad •+n ), se le llama energía libre de ionizaoi6n1 dep8!!, 

de de la actividad de los iones M+n en soluci6n y está en re

laoi&n simple con la diferencia de potencial E que se establ,!. 

oe entre el metal y la eoluoi6n. Puesto que -.6 G es igual al 

trabajo eléotrioo, tendremos que para un átomo gramo que pa.sa 

del estado metálioo al estado i6r,ioo1 
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- f:i G • nFE 

Dondet 

n • valencia del metal o mimero de equivalen tes químicos 

F e un farad.ay• 96500 coul/equivalente 

E • diferencia de potencial metal-solución o potencial de el~ 

trodo. 

En W'la reacci6n qu:!mioa oomo la aiguiente1 

al + b:S --~) oC + dD 

el oambio de energÍa libre está dado por1 

f:l G •-410
0 

+ 2.3 RT log 
(c)º(D)d 

(.&J-'l:alb 
donde A G

0
, el cambio de energÍa libre esthidar, ea el oambio 

de energía libre C\lando todos los reactivos 7 produotoa están 

en sus estados estándar (aoUrldad. igual a uno). Las oanUd

dea en pt.rfn tesis oua.dradoa aon ao'Uvidadea, B es la constan

te de los gases ( 8.314 joules/grado mol ) 7 T ea la tempera.

tura absoluta. 

Como ya vimos, ~1 cambio de energÍa libre puede exprea~ 

se también oomo1 

/J,.G • - nPB 
7 si todos los reactivos 7 productos eathi en 1112 estado eatfa. 

dar, tendremoaa 

y por lo tantos 

- nFE • - nFEº 

6 o • - nn° o 

+ 2.3 R'r log 
(e)º (n)4 

(Alª (:ar 

E - Eº - 2.3 RT log (e)º (n)d 

nF (A)ª (:ar 
( II. 2 ) 

• 
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y para una temperatura de 298°K tenemoa1 

o 
E • E - ~<?2J. 

n 

log (c)c(n)d 

(A)ª Ca)b 

La eouaoi4n (II.2) se conoce oomo la Ecuaoidn de Nernst 

7 noe expresa la relaci6n entre el potencial de un eleotrodo

metal-ion metálico y la aotividad del ion metálico en la sol~ 

oi6n. 

En el equilibrio 6 O • o, E • O 7 la cantidad logarítm! 

oa ee la constan.te de equilibrio. Aeí tenemos quea 

6, 0
0 

• - ·2.3 RT log K 

Bº • ~ logK 

n 

De la discuai6n anterior es f&oil observar que el poten

oial de electrodo depender' de la actividad de los iones met! 

lioos en la soluci6n 7 del metal de la barra o electrodo. 

En realidad, la emiai6n de iones ea d&bil debido al cu

po el,otrioo antaa6nioo que se establece rápidamente y •• op,2_ 

ne a la emisicfo, por lo que el electrodo permaneoe práotica

mente inalterado. 

Bl potencial de electrodo para cualquier actividad de loa 

iones K+n se puede oaloular por medio de la eouao16n de 

Nernst ai se conooe el potencial estándar de electrodo (para.

el metal de que se trate), es deoir, el potencial de electro

do cuando la aoluci6n en que &ate está sumergido tiene una &;2, 

tividad unitaria de los iones M+n y sabiendo que por oonven-

ci6n, la actividad de Mº es igual a uno. 

n 

Para determinar prácticamente el potencial de eleotrodo

de un metal sumergido en una aoluoi6n de sus iones se requie-
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re otro electrodo en su coz:respondiente solu0ión para el oual 

el potencial sea co~ocido. Estos dos electrodos pueden enton

ces ser combinados para formar una celda cuya fem (fuerza e

lectromotriz) puede medirse directamente (mediante un poten~ 

ciómetro, por ejemplo). Puesto que la fem de la celda es la -

diferencia algebraica entre los dos potenciales de eleotrodo, 

puede entonces calcularse el valor del potencial desoonooido. 

b.- Electrodo de Hidr6geno. 

En la práctica, el electrodo estándar usado oomo

eleotrodo de referencia es el electrodo normal de hidr6geno.

Este electrodo consiste en una placa metálica de Pl~tino pla

tinado sumergida en una solución de HCl con una actividad un,! 
taria de iones H+. Constan temen te ee le hace burbujear hid.1'6-

geno gaseoso a la presitSn de una átmósfera (en relaoión al n! 

vel del mar). Este electrodo posee un potenoial de~inido, i~ 

gual a cero a todas las tenperaturas C•or convenio). 

2-~ ( P • l at ) 

Pt 

Figura (II .1) 

Bl electrodo de hidrógeno se conecta con la soluoión que 

contiene el eleotrodo metálioo de potenoial desconooido gene

ralmente por medio de un puente salino (tubo empaoado oon a ... 

basto o agar-aga.r a una concentración conocida, por ejemplo -

J~, en una solución de KCl, al 10% por ejemplo). El puente •A 
lino conecta eléctricamente las dos medias celdas sin obntri

buir apreciablemente al potencial de la celda constituida. 

\ menudo se utilizan por oonvenienoia de manipulaoitSn o

tros electrodos de reforencia, particularmente el electrodo -
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de calomel y el eleQtrodo de plata-cloruro de plata ouyo po~ 

tenoial ha sido determinado por referencia directa al electr.2, 

do norm~l de hidrcSgeno. 

Un pot~~oial estandar de electrodo de un elemento puede

defin.iree oomo la fem producida cuando una. media celda const! 

tuida por el elemento sumergido en una soluci6n oon actividad 

unitaria de . sus iones ( en una de sus formas de oxidaci6n), -

es acoplada oon un electrodo estándar de hidr6geno. 

Algunos potenciales estándar de electrodo a 25°c son loe si~ 
guienter 

Electrodo ReacoicSn de . media celda Eº(volt) 

L1+/Li0 Li+ + e ~ Liº 3.(945 

Zn2+/'blº 'bl2+ + 2e-
fil:-- 'blº 0.763 

Fe2+/Fe0 Fe2+ + 2e-
~ Feº - 0.440 

Pt/H
3
o+/B2 

2H o+ 
3 

+ 2e- e:: ~ + 2H20 o.ooo 

electrodo •&-

·ta.erado de O&-

lnm"'l H~Cl2 + e 2Hg0 + 2<11- + 0.245 

electrodo nor-

mal de calomel { idem ) + 0.280 

cu2+/cu0 Cu2+ + 2e- .... cuº + 0.337 

Ag+/Agº A8+ + e Agº + o. 799 

Pt/Ce+4/ce+3 Ce+4 + e ~ Ce+3 + 1.61 -
La serie electroquímica de los metales se obtiene cuando 

se lee ordena en funci6n de su potencial estándar de electro

do. °Sntre más negativo es el valor del potencial, mayor es la 
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tendencia del metal a pasar al estado iónioo, ea decir, ma.Tor 

es su facilidad de perder electrones y por conseouenoia es m.!. 

yor su poder reductor. Es por ello que un metal oon un poten• 

oial más negativo desplazará a cualquier otro metal abajo d .. 

~l en la serie, de las soluciones de sus salee. 

4.- Celdas de Conoentraoi6n 

Loa potenciales de electrodo var!an oon la oonoantraoi6n 

los iones en solución, de ah! que a.l poner en oontaoto (oon Wl 

puente salino, por ejemplo) dos medias celdas formad.as por .. 

lectrodos del mismo metal, pero suaergidos en solucione• con

diferente conoentraoión de los iones metál.iooe, se puede oon.! 

tituir una celda. Dicha celda reoibe el nombre de celda de -

cono en traoión. 

La fem de la oelda será igual a la diferencia algebraioa 

de los dos potenciales de electrodo. El oálaulo ea el 11181118!_ 

tes 

E • Eº + fil ln c1 - Eº - ~ ln c2 
nll' nll' 

(Se hace la apro:rlDaoicSn da trabajar oon conoentraoionaa en -

vez de actividades). 

Las celdas de concsntración pueden ser aplicadas para O.!?, 

ncoer la concentración de un metal en una disoluoión, para la 

determinación de la solubilidad de ea.les poco solubles, e'\o •• 

Incluso la medita del pH oon un potenciómetro con esoala de 

pH, utiliza el principio de laa celdas de ooncentraci6n. 

5.- Cálculo de la FW. de una Pila. 

Una pila o celda puede definirse oomo la eoncopoión t!a! 
oa de un sistema de Órldo-reduoción. Eatá formada por doa m ... 

dias celdas en contacto por medio de una mS111brana poroair., o -

bien, por medio de un puente salino. En una de las aediaa o•! 
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das ae re~liza el proQeso de oxidacicSn y en la otra el de re

duooi6n, estos prooeaos ooasionan que entre ambos electrodos

se genere una fuerza electromotriz (diferenoia de potencial)

de la oelda. El valor de dioha fem está dado por1 

(Por convenci6n, E se considera positivo cuando se utiliza e.!. 

ta forma de la eouacicfo). Los potenciales de eleotrodo en oa

da media oelda están dados por la eouaci6n de Nel'Tlst. 

Estriotamente existe otro factor que debe tomarse en 

ouenta para el cálculo de la fern, este factor es la oaida de

pote11oial debida al sistema de uni6n entre las medias celdas. 

:Sato es debido a que, por ejemplo, en un puente salino, ae 

pueden 11an1f'estar fen6menos de difusicSn aaim.Strioa de los io

nes. Esta oaida de potenoial, estrictamente no puede ignorar

se a menos que el contenido i6nico y el solvente en ambas me

dias celdas sean muy semejantes. Por lo tanto la fem de una -

oeld.a estará dada port 

E•E d-E +E-re o:z: u 

'SL • potencial de unicSn entra las medias oeldas. Menor a 20 -

, •ilivolts, generalmente. 

6.- Pilas de O:z:ido-Reduoo16n. Potenciales líormales. 

Considere:aos dos diferentes sistemas redo:z: (sistemas que 

contienen un oxidante y su producto de reducci~n correspon-~ 

diente), ambos sistemas están separados por una membrana po~ 

ea que impide la mezola de las soluciones pero que deja pasar 

la corriente eléctrica. 31 se sumergen electrodos inatacables 

(por ejemplo de platino) en estas disoluciones, cada uno tom.! 

rá un potencial de equilibrio Ea y Eb. Si suponemos que 

Ea f Eb, ~1 poner P-n contacto los dos clectrojos, es decir, al 

cerrar externamente el circuito, cesará de haber equilibrio 7 
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el sistema cuyo potencial _e a menor, cederá electrones a su C.2_ 

rrespondiente electrodo dando lugar en este sistema a una o:z:.!. 

daci6n, mientras que en el otro sistema se efectuará una re,... 

ducci6n, continuando estos procesos hasta que los potenciales 

se igualen, es decir, hasta que se establezca un nuevo equil,! 

brio en el cual Ea • Eb. 3ste conjunto de dos sistemas redox, 

oom potenciales dif~ren•es, puestos en contacto, constituyen-

una pila de 6xido-reducción. 

De lo anterior, se puede establecer que la magnitud del

potencial seri una medida del poder o:rl.dante o reductor del -

sistema, esto es, la magnitud del potencial nos permite dete!. 

r.iinar la fuerza de los agentes oxidan tes y la de los reducto

res. En base a esto, regresaremos al estudio de la tuerza de

los agentes oxidantes y de los reductores, anteriormente ini

ciado (Capítulo II, tema 3, inciso A.). 

Para obtener valores comparativos de la fuerza de los a.

gen tes oxidantes y de loe agontue reductores, es necesario, -

corao en el oaso de los potenciale• de electrodo de los aeta-

lea, medir bajo oondioionea experiJ:lentales est'1idar, la d.ife

renoia de potencial entre el platino y la soluoi8n an rel..,._ 

oi&n a una referencia esUndar. El estándar primario ea el ... 

leotrodo est'1idar, normal o molar de hidr6geno, ouyo poten

cial se considara igu:ü a cero. :Sas condiciones experimenta-

les, nomale• o estiúidar, para un sistema redo::r:, eon aquell~ 

en las cuales la raz&n de las oonoenuaoiones del oxidante al 

reductor es igual a la unidad. El potencial medido an ea1;a . 

forma se llama Potencial de Ch:idaoi6n Norrial. Una seleoc16n de 

el los se da en la siguiente tablas 

Algunos potenciales normales de sistemas sencillos en dieolu

ci6n acuosa. 

Co ( C?T) 6 
3- - --- Co(CN)64- 0.8 T + e ~ 

Cr3+ + e - _____,., Cr2+ - 0.41 V -.:---

v3+ + e ~ v2+ - 0.26 V ~ 
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cu2+ + -~ e~ cu+ + 0.15 V 

Fe(CN)
6 
3- + e- __,,,, - 1'11(CN)

6
4- + 0.36 V 

MnO + ~ 
- ___,. Mno 2- + 0.6 V 4 e- 4 

12 + - 2e-~ 2 I - + 0.62 V 

Fe3+ + - ----::.. 

·~ 
Fe2+ + 0.77 V 

2üg2+ 2e-~H~ 2+ + 0.91 V + 

J3r2 + 2a- ___..::. 2Br- ..¡. ¡~.09 V .....:---

Tl.3+ + 2e- ___::.,. Tl+ + l.28 V -
Cl2 + 2.-~ 2Cl- + 1.41 V ....--

ce4+ -~Ce3+ + l. 70 V + • 
Pb4+ + 2.- ~Pb2+ + l.80 V 

co3+ + • --:.e 2+ ......-- o + 1.80 V 

Ag2+ + • ~J..g+ + 2.00 V 

"2 + 2e- ~2F- + 2.87 V 

Los potencial.es normales nos permiten predeoir qué iones 

oxidarán o reduoirán a otros iones. Esto se puede ver en el -

siguiente ejemplo1 

+ ZFe3+ + 

La demostraoi6n dQ que la reacci6n procede en el sentido pro

puesto se ha.ce en base a un estudio d.el 6 a de la reaooi6n. Si 
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la reacción es en el sentido indicado, significa que prooede

en forma espontánea y por lo tan to J:::,. G de be ser menor que O. 

+ Eºl > o 

o J:::,. E • 2.87 - 0.77 • 2.10 

de dondes · 

Ó. 0
0 

• - nF/::::.Eº • 2(96500)(2.10)• -405 300 joule• -96.96Xoal 

suponiendo que nos enoontrmos en el plDlto de equivalencia, el 

t'rmino logu'!tmioo ea nulo,porque la relaoión entre lu oon

oentraoiones ea igual a uno. Entonoea1 

6,0 • tJ. 0
0 

• - 96. 96 Xoal 

Se de!!lueatra que la reaooión prooede • el sentido 1nd.ioa4o. 

En general, lo• o:ddantes se claaifioan por orden de tu9!. 

sa creoien ta y los reduc torea por orden de tuerza daoreoien te 

(loa agentes oxidan tes más poderosos se snouen tran en la parte 

inferior de la tabla antes dada y los asentes reductores., ... 

poderosos en la parte superior). Un oxidan te puede reaooionar 

con todo reduator que se enouentre por anoima de '1 e la t.

bla, o bien, a la izquierda da 'l sobre la figura aiguiantea 

más oxidante • Cr3+ H+ Fe3+ c.4+ ºº3+ J' . . . .2 
• . . . 
• t t . • • 1 . • 1 . . 

Cr2+ ~ Fe2+ Ce3+ Co 2+ p-

•mtts reductor 

Figura (II.2) 
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Obsérvese que en el sistema F2/2F- , F- juega el papel -

de reduotor, o sea, que solo podrá reducir a los sistemas de

potenoial más elevad.o, es decir, práotioamente ninguno. De i

gual forma, el ce3+ solo pu~de desempeñar el papel de reduo-

tor ( en medio !oido ) f'ren te a oxidan tes más enérgicos que -

ce4+, o aea en un nmnero limi ts.d.o de casos por lo que es muy

pooo reduotor. :&l el otro extremo de la escala tenemos el oaso 
3+ de C:r que es pooo oxidante. Esto no suoede con los sistemas 

que se enauan tran haoia la mitad de la tabla, loe ouales pue. 

den oxidar o reducir a wi gran m1mero de sistemas. Por ejem

plo el sisteaa Pe3+/Pe2+ donde el Fe3+ ea el oxidante 7 el -

Fe2+ es el reductor 7 pueden actuar ooao tales en un gran nli

mero de reacciones. 

Debe enf'atisarH que los potenciales normales no nos dan 

n1ngana 1ntomaoi6n oon :respeoto a la velocidad de la reaoci6n 

7 en al¡unoa caeos se requiere la presencia de un catalizador 

para que l~ reacci&n se llave a cabo en un tiempo razonable. 

7 .- B1 Aeua Cfomo Sistema de Oxido-ReduooicSn. 

Bl agua 7 aus iones puede, en principio, aotuar ooao un 

sistema cSrldo-reduoto:r 7a que pued~ 1nteroamb1ar eleouonett. 

Existen en el ague dos sistemas 6xido-reduotores1 

a.- Papel del agua oomo oxidantes 

es deoir1 

con Em 00 06 lcg ( H+) , bajo la pres~6n atmosférica de H2 

b.- Papel del agua como reduotor1 
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es decirs 

con E • 1.23 + o.06 log ( H+1 en presencia de oxígeno a la -

presión do una atmósfera. 

Sin embargo, estas reacciones son muy len-tas en ausencia 

de catalizadores, 7 por lo regular, los iones del agua no in

tervienen en equilibrios con oxidantes o reductores disueltos. 

De ahí, que en muchos casos no se tome en consideración BU 8!. 
oicSn. 

B.- Potencial de una Solución que Contiene un Oxidante o un -

Reductor. 

En las reacciones de órldo-reduoooión, una sustancia ee
un oxidante cuando 3oepta electrones, el producto de la reac

ción es 31 reductor del sistema conjugado; 

aOx + ne ---> bRed 

ejemplos1 

(oxidación) 

---) Agº (reducción) 

A estas reacciones en el equilibrio se aplica la Ley de

AccicSn de ~asas1 

por ejemplos 

Fe3+ + e 

Si a una solución que contiene un par óxido-reductor .... 
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le introduoe un alambre .oonductor inatacable, habrá u.~ inter

cambio de electrones entre el alambre y los cuerpos oxidante

y red.uctor, estableciéndose finalmente el equilibrio, en el -

cual el intercambios 

aO% + ne ~ bRed 

se efeotúa a la misma velocidád que el intercambio inverso 1 

bRed ne-~ aOx 

Cuando se establece este equilibrio, la composición de -

la solución cercana al eleotrpdo ya no cambia y el alambre ~ 

';.". '4.~:'"" .1_,,, potenoial de equili":'.''" 1:i/1"' por la ecuación de 

Nernsts 

Ejemplos 

E eq + RT 
ñF 

Supongamos que la soluoión contiene fierro ferroso y fierro • 

férrioo, el potenoial aloanzado por el alambre inatacable es

tará dado por1 

E • 0.77 eq + 0.059 log ~ 
(Fe

2+) 
Si al electrodo se le impone un potenoial E 1 > E, dejará de -

haber e~ilibrio entre el alS1Dbre y la solución y los eleotro 

nes serán intercambiados hasta que el potencial de la solu--

oi6n sea igual al potencial impuesto al eleotrodo 1 oxidándose 

el fierro ferroso 1 

Fe3+ 

La relación Fe3+/Fe2+ oreoe hasta que el potencial de equili

brio inioial alcance al potencial impueoto E', estableoiéndo

se entonces un nuevo equilibrio. Si por el contrario, ee imp2_ 

ne un potencial E'<:' E, habrá reducción. 

En la fórmula: 

E • O. 77 + 0.059 
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se obserll'a que si se.hacel?e2+) •o, el potencial tenderá a un 

valor infinito, sin embargo, en la práotioa es imposible obte

ner Fe3+ puro porque no hay un oxidan te que sea tan f'l.lerte oo 

mo para lograr oxidar las últimas trazas de Fe
2+ 7 ad-ás ~ 

do el potencial se haoe muy elevado, el a.gua empieza a reaooi~ 

nar oomo reductor. 

9.- Soluciones Amortiguadoras. 

Las soluciones amortiguadoras aon aquellas que al miamo

tiempo contienen el oxidante 7 el reduotor conjugados, de tal 

manera que si a esta solucicm se le añade un eegundo oxidante 

o un reductor que haoen variar la relaoi6n (Ox) /(Red) , el -

potenoial del ei•teraa cambia muy poco, entonoea se dioe que -

la aoluoicSn est' amortiguada en lo que concierne al petao1al. 

Ej•plo1 

Sea una soluoi6n amortiguadora que oon tiene sal º'rioa 7 

sal oerosa aabaa e una oonositraoicSn igual a uno. Bl pot.
oial de dicha aoluoicm estar' dado por1 

o 
E • E 4+ 3+ 

C• /ce 
+ 

E • Eº • 1.7 ( a 298°1:) 

Si a esta aoluoicSn se le añade un reduotor en'rgioe oo
mo el Sn

2+, a oonoentraoi6n 10-l )(, M tendr' la reaooidn -

ouantitativa1 

2Ce 4+ + Sn2+ ~ 2Ce3+ + Sn4+ 

La concen traoi6n de ce4+ di•inuir,, mientras que la conoen

traoi6n de ce3+ va a aumentar. Cuando se ha aloan11ado el equ_! 

librio tendremos1 

(ce4+) • 1 - 0.2 • o.8 

(ce3+) • l + 0.2 • 1.2 
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de donde el potencial de la soluci6n serás 

E• 1.7 + 0.059 log ~ • 1.69 
1.2 

Como se observa, el potencial vari6 muy poco. 

10.- Xesola de un oxidante de un sistema y de un reductor de

otro sistema. Variaoi6n del potencial. Curva de valorar

oi6n por oxidaci6n-reducoi6n. 

Consideremos el equilibrio general siguientes 

0\17& constante es 1 

K .. 
[~]nl lRed.1]º2 

(Re~Jºl (0:z:¡)n2 

Este equilibrio químico envuelve a los doa equilibrios electro 

quínaiooa siguientes: 

· o 
~-~ 

Cuando el equilibrio s o ha estable~ido se cwnple: E1 • E2 , 

por lo que: 



RT 

F 

- 4 5 -

ln (0x2 rl (RedJ n2 

(aed2l r.l ( Dxi} n2 

Eº - Eº • O.oc;o log X: 1 2 ~ 

Por lo tanto, es posible oonooer la constante de equili

brio de una reaooi6n oon la ayuda de loe potenoiales normales 

de loe sistemas oonsiderados. 

Ejemplo1 

+ F 2+~ 
9 --

ce3+ + 

cuyos equilibrios eleotroquímiooa sona 

ce4+ + • 

• 

La constante de equilibrio de la reacción es1 

I'. -
(ca3+) (P'e3+1 
(ce4+) (Fe2+) 

en el equilibrio de la reaooi6n1 

Eº - Eº Log K ·• 1 2 1.7 - 0.11 

0.059 

15 
1: • 5. 75 X 10 

Para oonooer la variac16n del potencial an el ourao de -

una valoracicSn de un re1uotor por un oxidante :r poder ~xami

nar los oálculos pa.ra la determinacicSn de la curva de valor ... 

oión, considera.remos el ejemplo anterior1 valoraoicSn de una -

solución de iones ferrosos con una soluoi6n valorada de Ce4-f-. 
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Llamando C
0 

a la concentración inicial de Fe2+ en la so

luci6n y considerando que la soluoi6n titulante tiene una con 

oentraoi6n de ce4+ mucho mayor que C
0 

, es posible tomar como 

despreciable el aumento de volumen de la eoluci6n que se desea 

valorar durante el transcurso de la valoración. 

El oálculo se dividirá en las siguientes partees 

1.- Inicialmente. 

El potencial inicial es muy difícil de determinar medi8!!_ 

te cálculos porque en soluoi6n se tiene casi exclusiva.mente -

Jl'e
2+, pero como se ha visto anteriormente, en una soluoi6n 

•:xoesivamente reductora el agua aotda como oxidante 7 se for 

ma una pequeña cantidad de Fe3+. Dicha cantidad depende del : 

pH, de la presi6n de H2 sobre la soluci6n 7 de la conoentra-

o16n de Fe2+ en la soluoi6ii. Adem,s, cuando una eoluoi6n es -

11\Q' reduotora, las impurezas presentes en la solucicSn ,en can

tidades 1111.cy' pequeñas, se reducen 7 el potencial de la solu~ 

ci6n no es tan solo debido al sistema Fe2~- Fe3+, sino que -

es 1Dl potencial muto, imposible de oaloular ai no se conocen 

perf'eotamente las impurezas que contiene la soluoicSn y aun ~ 

nooi&ndolas, el oáloulo es muy oamplioado. 

Sin embargo, para el trazo de la curva de va1oraoi6n 9no

ee indispensable conocer el potenc,.al inioial. (En la prácti

ca, el valor del potencial inicial se puede oonooer muy fáoi.! 

mente mediante un potenoi6metro). 

2.- Antes del punto de equivalencia. 

Cuando ae ha añadido n: de ce4+, siendo :x una fraooi6n, 
o . 

cuyo valor está dado pors 

lC • 
ml añadidos de soluci6n de ce4+ 

ml de soluci6n de ce4! requeridos 

para alcanzar el punto de equivalencia 

la reacción que se efectda ess 

Fe2+ + Fe)+ + Ce3+ 
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Esta reacci6n es cuantitativa hasta pun-tos muy ceroa:noa del -

pW1to de equivalencia ya ~ue la diferen cia entre los potenoi_! 

les normales de ambos sistemas es lo suf ici entemente grande -

para garantizar una reacc ión cuantitativa ( la difiárenoia. ee

de 930 milivolts ). 

Debido a lo anterior, xC de ce4+ oxidará a xe de Fe2
+-

quedando en solución C
0 

3+ se xC
0 

de Fe y xC
0 

de 

o 2 o 
- xC • C (1 - x) de Fe + y formándo-

3 o o 
Ce+. Es decir que se tendrán en aol~ 

oióna 

(Fe2+) • e 1 - x ) 
o 

E ( un oantidad muy pequeña, ya. que la reaooi6n es

ca.si total ) 

El potencial de la eoluci6n puede oaloularse por oualqui.!. 
Ta de los dos sistemas puestos en juego mediante la ecuaoi6n

de Nernst que nos da el valor del potencial ouando el equili

brio se ha establecido. En este caso conviene utilisar el si.! 

tema del fierro ya que se conocen las concentraciones de sue

dos formas conjugadas. Por lo tanto1 

(Fe2+) c0 (1 - x) 
E• 0.77 - 0.059 log ~ • 0.77 - 0.059 log 

(Fe ) xC
0 

E • o. 77 + o. 059 log _x __ 
1 - X 

3.- En el pW1 to de equivalencia. 

Bn este punto (x - 1), todo el Fe2+ habrá reaccionado oon 
4+ el Ce y se establecerá el equilibrio1 

Fe3+ + e 3+ ~ F 2+ e .....-- e + Ce4+ 

el cual e s tará cas i totalmente desplazado hacia la izquierda, 

por lo que en solución setendrá1 
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(Fe3+) • (ce3+) ~ c
0 

(Fe2+) • (ce4+) • E.. ( cantidad muy pequeña ) 

Para oaloular el potencial en este punto, se deberán to

ma en consideración los dos sistemas ya que no oonooemoo el -

valor de E.. Puesto que hay equilibrio, el potencial es el mi,! 

mo para ambos sistemas y se tendrás 

3+ 
E • 0.77 + 0.059 log (Fe ) 

(Fe2+) 

E • i.70 + 0.059 log (ce
4
+) 

(Ce3+) 

Como la relación de la oonoentraoión de las especies es igual 

a uno, el t6rm1no logar:hmioo ae anula y po:r lo tantos 

E• 0.77 + 1.70 • l.235 ·v 
2 

4.- Después del punto de equivalencia. 

Cuando ae han agregado xC
0 

de ce4+, siendo :z: 1, en sol~ 
oión se tandráa 

(ce4+) • xC
0 

(añadido) - C
0 

( que reaccionó con Fe2+) 

(ce4+) • c
0 

(% - 1) 

(ce3+) • e - (Fe3+) 
o 

{Fe2+) •E_ (cantidad muy pequeña) 

En este oaao, el potencial se obtiene por el sistema del oerio 
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ya que conocemos 1 "- caneen tración 'le sus dos l'orma3 conjugar-

das a 

E• 1.70 + 0.059 log (ce
4
+) 

(ce3+) 

e (x - l) 
• l. 70 + 0.059 log -º----

E • 1.70 + 0.059 log (x - 1) 

La curva de esta valoraci6n se observa en la figura (II.3) 

Se grafioa x vs E. La tabla de datos es la siguientes 

X E (volts) 

0.50 0.77 

0.99 0.887 

1.00 1.235 
1.01 1.582 

i.50 1.682 
2.00 l. 70 

l. 70 
+l::' 

1.00 

JC 
0.5 l.O 2.0 

Figura (II.3) 

Se observa im oambio de potencial bastante importante ~ 

tre 1% antes 7 1% después del pim to de equivalencia, por lo -

que es posible detectar el p1.mto final de esta valora.ci~n oon 

una presición de hasta centésimas escoeiendo un indicador cu

yo potencial de viraje se encuentre entre o.887 y 1.582 To 
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11.- . .\J'lfolitos y uia~ut1ci6n. 

Un anfoli to es una sustancia que puede actuar oomo oxi

dan te o como roductor. La existencia de estas especies os de

bida a que un mismo elencnto puede existir en varios grados -

de oxida.oi6n y por consiguien to in tercambia.r snoesivrunen te V,! 

rios electrones. Por ejemplo tenemos el caso del cloro que -

existe en los grados de oxidtoi6ni -1; O JI J III J V y VII 

por lo que se puede tener: 

E~ • 1.19 V 

El • 1.19 + 0.059 log (Cl(VII)) 

2 (Cl(V) ) 

Cl(V) + 2e- ~ Cl (III) Eº = .l.21 V 
2 

E
2 

• 1.21 + ~ log (Cl(V) ) 

2 (Cl(IU) ) 

El Cl(V) es un anfolito porque puede perder o ganar dos eleo

trones para dar Cl(VII) o Cl (III), respectivamente. Se tendrá 

entonces el equilibrios 

Cl (V) 

Cl(V) 

Cl(V) + Cl(V) 

+ 

Cl(VII) 

Cl(III) 

Cl(VII) + Cl(III) 

Este equilibrio se llama equilibrio de dismutaoi6n. I.a dismu

taoi6n corresponde al desplazamiento del e~uilibrio hacia la.-
o> o derecha. Como se obeerY'a, E2 E

1 
, lo cual significa que el-

Cl (V) es un oxidante más fuerte que el Cl(VII) y por lo tanto 

puede reaccionar sobre sí ~ie:no para dar ~ l(VII) y Cl(III). -

~ este ca.so so dice q1Je el anfolito Cl(V) en disoluci6n está 
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dismuta.do. 

Un anfoli to en disolución se encutin tra máe dismutado -

cu'll'lto nás ~ande aea la diferencia~~ - E~ • Dicho de otra -

forma: 

F.o 

2 

- casi no hay diamutación 

- hay dismutación 

Una disolución de un anfolito, oomo el Cl(V), correspon

de al punto de equivalencia de la reaoción1 

Cl(V) + Cl(V) ~ Cl(VII) + Cl(III) 

Bn el oaao de que el anfoli to casi no se diSlllUte, correSJ>O!. 

derá entonces al punto de equivalencia de la reacoicfo en 

s en tino inver so~, 

Bn el punto de equivalencia. se tiene que E
1 

.. E
2 

• E , -

de dondes 

+ ~ + 00059 log (Cl(VII )) (Cl(V)) 

2 (Cl(V)) (Cl(III)) 

y co!'lo en es +.8 ~ unto: (.:l('TII) ' • (Cl(III ) ) 

por lo tanto1 

2E • ~ + B~ 

'!O! -sº ,..o 
~ • 1 + -2 • 1,19 + 1,21 • 1,20 V 

2 2 

y en el caso gener!!.1: 



- 52 -

12.- Indicadores de Oxi do-Reducción. 

Los indioadores de óxido-reduooión son sistemas que in-

tercambian electrones y que tienen la característica de que -

sus formas oxidada y reducida poseen diferente oolor. 

Puesto que estos indicadores son sistemas redox, van a -

~otuar como tales, es decir, al mezclar la disolución del in

dicador con un potencial Ern con la solución del sistema que 

se desea valorar y cuyo potencial es E , habrá una reaooión -s 
de óxido-reducción que cesará solo hasta el momento en que 8!. 
boa potenciales se iguales, es decir, hasta que se establezca 

el equilibrio. Esto se explica de la siguiente maneras 

Sn~n~~~m~~ ~~~ ~ =a' lü que impi1ca que la fonna oxidada.

del indicador es un oxidante más fuerte que el oxidante del -

sistema en consideración. Se efeotuar! la reaoción1 

en-_ + Red --)~ Redn + Oxs 
-~n - s "l 

en dondes 

C>;n y Re4rn son las formas oxidada y reducida del indicador 

Ox
8 

7 Red
8 

son las formas oxidada y reducida del sistema. 

Puesto que se ha agregado so lamen te una pequeña cantidad. 

<le indicador al sistema, el indicador se anoon trará oaai W

talaen te en 811 forma reducida 7 el ~ diaminuirá debido a la 

Tariaoi6n en la relación 1 ( C>;n) / ( R•4rn) • La variación en 

el sistema, por el contrario, aumentará el valor de E
8

, pero

tan solo en una pequeña oan tidad pues el sistema se enouen tra 

en un gran exceso con respecto al indicador. 

Ea fácil en tonoes comprender que cuando se agrega una P.! 

queña cantidad de indicador a un sistema redox, el indioado:r

adopta el potencial del siste111a. 

Para deducir el intervalo de potencial en el cual el in

dicador cambia de color, es necesario considerar que el ojo -

humano solo percibe cambios de color entre los límites aprox.!, 

mados de 101' y 90% de mezola de las dos diferentes formas co-
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lorea.das, por lo tan to, el intervalo de potencial para el vi

raje del indica.dor está da.do por ol potencial de éste en di-

chos lícitas de meioola1 

o 
E1 • Eln + 0.059 log 0.09 

n 0.91 

E2 - E1 • ~ log (0.91)(0.91} _ • 118.6 mv (298ºx) 

En dondes 

n (0.09)(0.09) n 

Intervalo de E • 118.6 
n 

Eº es el potenoi~ normal del sistema redox del indioador. 
In 

n es el número de electrones interoalilbiados entre las rormaa 

oxidada y reducida del indicador. 

Los indioadores redox dan una buena determinaoicm del -

punto de equivalencia en una valoración siempre y ouando su -

intervalo d.e trabajo sea cubierto por el cambio de poteuoial

en el punto final de la valoraoión. 

Influencia del pH.- Puesto que los indicadores son sist-as -

redox y debido a que el potencial de muchos sistemas de eate

tipo dependen del pH, especialmente cuando intervienen los 1,! 

nes H\ es importante definir el potencial de viraje de loa -

indicadoreae a oada pH. 

':'}} la tabla siguiente se dan algunos indica.dores de óxi

do-reducción en medio ácido. 

Nombre 

o.fenan

trolina 
ferrosa 

Cono. del 

reactivo 

0.025 to' 

No. de gotas 

en 100 ml de 

solución 

2 

color E(v) 

oxidado reducido a pR 

o ero 

azul 
pálido 

rojo 1.1 
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Nombre Cono. del No. de gotas color E(v) 

reactivo en 100 ml de oxidado-reducido e. pH 

eoluci6n cero 

N fen11 

antranil_!!: 

-to de Na l g/lt 2 púrpura.-inooloro l.O 

yoduro-8!!_ engrudo l~ engrudo 5ml incoloro-azul 0.9 
grudo de KI O.Ol M KI 3-4 gotas 
alm1d6n 

Difenilam.!. 

no eulfon.! 

to de Ba 0.05% 4-5 piirpura.-inooloro o.83 

yoduro-e!!_ engrudo 1-i engrudo 5ml azu;!.-inoo loro o.6 
grudo de 

XI 0.01. M KI 3-4 gotas 
almid6n 



CA.PITULO Tt~RCE10 

ACIDOS Y BASES 



Teras l. !cidoa 7 Bases. Definiciones. 

Se ha encontrado per modio de medicionss precisas qus aún el .1 

gua muy pura con<luoe la corriente eléctrica en pequel\o grado. !e-

to ae explica en base a que el agwi se encuentra disociada en io-

nea positivos 7 negativos 7 se cl.as1!iea, por lo tanto, como un -

electrolito débil. La disociación electrol!tica se representa porr 

+ ( III-1 ) 

Cada uno de estos iones se encuentra hidratado, de ah! que u.na 

11ejar !oru para daso-.a'ibil: } .& di~oc1ación del agua es i 

H 
+ 

O 1 + H· a O i ~ H t O 1 H + : O H ( III-2 ) 

H B B 

donde se asume que al chocar dos moléculas de agua, un protón pasa 

de un áte110 de CD:Ígeno a otro átomo de oxígeno, para formar el ion 

hidronio. 31 residuo es el ion hidroxilo. Tanto el ion hidronio -

COlllo el hiaroxilo están hidra tsdos. 

Existen sustancias que cnando sec aftaden al agua rompen el bca -

lance entre el ion hidron1o y e l i on hid r <.))(ilo. Arrhenius ll.&aÓ -

ácidos a aquella.a sus tsncias que all!llentaban la concentración del-

ion hidron lo y bl•ses a l.as que awnent.'\ban la concent.r'>ciÓn del --

ion hidroxilo. 

Esta definición de á c ~ ,fo~ ea, sin embargo, muy limitante ya --

:;ue es t.·\ rtistringida únicamente a sistemas acuosos, ?or otro lado, 
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1lll auaento del loa hidronio pu.ede produclrN por eu1tancia1 que -

llO cantleaa bldr~eno. Por ejemplo~ el co2 es W1 leido parque .. 

•n dlaoluci&t acuosa auaenta la concentrac1ÓD del loa hidronio, ' 

de tal •nera que la eoluclÓD reeultante tiene propiedades leidas. 

lato .. repre•11ta •jor por la reacción 1 

( III·.3 ) 

De igual torma el IH.3 H una bue porque al agregarlo al agua 

a'Ull8nta la concentración del ioa hidroxilo. lato H representa a 

( III-4 ) 

Hay otrae reaoolcoes •noe endentes qu caabian la omoentra• 

e!& de B .. 7 (JI- del agua. Por eJemplo, cuando algunos o01tp.1eat09 

de alain1o .. aftac!ell al agua, laealulón .. 'fUel'h ácidas cualldo 

al¡ullClll ~oe •• afladen al agua, la aalución .. 't'U8ln 'báaiea, 

reacoloaea ( 111-5 ) 7 ( III-6 ) , :respecti'hllenta. 

¿¡3• + 820 ~ B_. + il<Jl2• ( III-5 

III-6 

A peaar de que las detinicionee dadaa arriba ean baetante PIW 

ralea para eolucicaes acuoaae e incluyen loe ácidoe 7 bases co •• 

llÚllllente reconocidoe hay otra• detinicloaee que se aplican tanto

• aaluoianee acuoeaa 7 a eiete•• en loe cualee 110 esú presente-

el agua. 

Dencmina leido a CU8lquier sustancia donadora de protooes ¡, -

base a cnalquier 8Utancia aceptC4'& de protones, aún en solueio • 
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cienes Do acu.oeas. 

Deede el punto de neta del coacepto de Br,íuted la lcini•ci&a 

de 1Dl .roldo es \Dl equilibrio NTereibl.e que iaplica d09 paree l • 

eido-be.se. BD la ioniaacdn del leido •°'tico ell agua, por •.1•• • 
plo s 

( IIIJ7 ) 

en la reacci&a de bquie.Sa a derecha el leido ao&tioo doaa \Dl • 

prot&i al agaa. 11 'cldo acético, por lo tanto, actúa e~ leido. 

ll agua aoepta un protát del leido acltioo 1 en eeta reacci&a H• 

la base. 

In la J'ffOolén ilrrersa ( de derecha a bquierda ) el iCll h1 • 

dronio dona a prot&a al ion acetato 7 es el ácido. 11 acetato a• 

cepta un prot&n del lCll hidronio 7 ea, por lo tanto, la baee. la· 

otraa palabras, el leido aoltico al perder un protóan tona la ll.I 

• acetato, q\111 a su .,.. al ganar a protl. puede rorar leido •· 

cltico. Caalquier par de natancias que ee relacionan UDS cc:m o -

t.ra de esta manera .. llama par leido-base cClllja¡ado. De acutrdo 

coa el concepto de Brjuted., tut.o 1lll ion C<*O am aol.IC'llla ,·an• 

tra paaden ser un leido o _. -.. • la relacién entre loa ñea • 

bree de an par conJa¡ado .. puede r.preMntar • 

In soluciones aeuoeaa, la detinicilm de BrJÍl11ted•Lo9r¡ fija ftL 

atancilm en la naturalesa lcido•baae del aolnnta en a! ñeao. 

Pcr ejemplo, la reaccióa de diaociacién del agua ( III...2 ),nce 

11t1estra al agua actuando como donador de protOllea ( al for111r 

+ -130 ) 7 ccao aceptcr de protones ( al tarar Cll ) • Incidental • 
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•ate el 1
3 

O + pmde doaar protones 7 es el leido conjugado del -

ª2 o , el ar pa.de aceptar protcne• ., .. la .... conjugada del 1 

,.. 
B •• Detwcdn de l.ewt•. 

l.ewl• define un loido oc.o cualquier sutancia que acepta oca

pel'tir un per elect.r&aioo de algam otra sutancia pera tonar • 

enlace coordinado. V• baee H cualquier netancia que comparte -

uno de 81U pena elactr&aicoe con el ácido. 11 leido H aceptar • 

de a par de eleotrmH, la baae H ana donadora del per de elec

trcme. IJeaplo s 

, B F B 
• - . . 

F s B + 1118 ~FsBslaB 

• B 1 B 

18 leido • ba8e oaaado el enlace de cOOll'd1nacda ae hace OOD • 

loe ulacee de ftleula, aillo e• una cOOll'dinaci&i sillple. 

ICl'A •• Darante este oarso • uarl &aicuente la detinot&a m 

n 'cid os 1 'bl.aee de Br"8ted 7 Loft7. 

2 •• ReacolCD• entn lcidoe 1' 'bl.11H. 

A.- Reaoctfm ¡eneral de .tcidos 7 baeea. 

Loe protaMs no existen prlctioamente al estado libre. Pal'.& qm 

un leido ceda protones ea necesario que ••ti preeenta una baee ca 

pea de fijarlos. In f'OJ'lla general, sea el .Ccid°i que reacc1on.a 

con la ba .. 
2 

, tendremos loe dos sistemas ifcido-baae aiguientaa s 
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Habiendo equilibrio entre los dos sistemas. 

e.- Fu.ro de loa leidos 7 de las ltasu. 

La tuerza de un leido, de aC'QfJrdo eon el concepto de Br/lllated, 

.. llide por n tendencia para dcaar prot011HJ la tu.na de una -

base, por 1111 teD!ouin a aoeptar protoaea. 

Cmsiderando la 1on1aac1ÓD del ácido aoltico, desde un puto • 

de Tiata diferente, podeaoa ccs¡erar la .t'Uerlila de acide1 del ,lcie 

do acético 7 del loo hidronio, 7 la !Uerm de baaidad cid agm 7-

del ion acetato. Ver reacci&i ( III-7 ) .11 agufi 7 el icm acetato

pueden considerarse caao cloa 'be.MI que c<apiten por loe protcinea. 

ll ic:m acetato gana J.s protOlles por lo que es una 'be.se -'• tner

te qm el agua. Siallanaente, el ion hidronio 1 el leido ac&tico• 

compiten por dOMr protones, ganando el ion hidrorúo, por lo que

ea el leido Ús t'tlerte. In r .. mae11, el iCll acetato ea una base -

más t'tlerte que el agua, y su leido conjugado, el ácido aoltico, .. 

ee un ácido Ms débil que el i{cido conjugado del agua, el ion hi• 

dr011io. Is decir, mientras más f\lerte ea un ácido .!s débil es 8U 

base conjugada. lato ae puede representar de una fonia general 1 

Acido
1 

+ Baee
2 
~ Baee

1 
+ !c1d°2 

Si la reaeeioo eet1 despluada hacia la derecha, significa qm 
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' 
el 'old°J. reacciona con la mse

2 
1 no a la inveraa. lato ea, el-

(cld°i. H aáa tu.erte que el 'cldo
2

• O bien, de unera equhal.ente, 

que la baee2 reaccloaa eon •l lcid°.l. , u decir, qm la baee2 ••

af11 tuerte que la baM1 , I ceso 1ll he11oe dato, al icldo ale tue~ 

te la oorrHpondm la 'Mae -'• dlbil. 

De UDS •nera general la tuersa de un leido o de Ul'ltl base n • 

calC111.a en base el grado de dlsoeiacióa ( et ) a ana ccnoentraciÓll 

dada, ;ra que la eCDoentraciÓO de protones ( B30 +) 1 ele iones hl• 

drarllo ( ar ) , r .. peetinmente, depend'1 del grado de dhocla -· 

odo. 

MI ccaatante de dieociaeiÓll da 1Ulll. relacióa entre el grado de• 

dieoclacióa ( OL ) 7 la concentraeióa, 1 repreeeJlta la mldlda de • 

la tuersa de 'llD leido o de una b8se, o eea, ima medide de su ten-

dencia a disociar•. 

Para electrolitoe d'bil.ea o esoa11a11ente dhociadoe 1 aplicando 

la 191 de acc16n de •••, teneaoa para la Bigaiente reaeeióo s 

o"ª 

Co ( 1 •el..) 

2 e 2 
l.:Q(. o 

c
0 

( 1 -á.. ) ( 1 -~) 

l = constante de dhocic.clón 

l.e7 de ~twald 

( 1 - c:il..) =cantidad de electrolito no dieociado-

d. = grado de diaociaoim en el e<¡uilibrio 

D'á.ero de aol.éculas ( o de iones ) disociados 
el ---~~~~---~~~~------~~~---~~ 

mmero total de aoléculas ( o de iooe• ) de partida 
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1 C0 = la conc.ntnc1ÓD Wcial en •oles/litro. 

Cuando d.. << l, d. puede despr11c1ar .. nispeoto a la 11Didad 1 la 

ec:a'lclón M nduce a s 

l = d. 2Co 

d-~~ 
-o 

In ccnaecueri1cia pera doa paree do leido-be. is& a ov.alquier 41ha• 

c1ÓD deda, ae tiene s 

., 

Is decir, rara doa ebc~roli~ d&bil.ea o Hce8&118nte disocia• 

dce, a diluoiooea ~· ( coneentrao1ones !gal.ea ), los sra • 

dOll de disoclaol&n aan proporoianale11 a las ra{cee cuadradaa de • 

11118 constantes de disociación. 

c.- Papel del solvent.e. 

In la reacc1ÓO general : 

.leido ~ Base + H -4-

el protón no paede existir práctlcsmente en solución sino qae 

debe combinarse con el aolftnte, par lo tanto, la reacc15n ante•t. 

rior eÓlo .. U•ni-á a cabo si al ácido 199 dieuelft en un solveD• 

t.e capes de uniree oon 1011 protcces. O sea que el sol ven U! debe • 

tensr propiedades bási..lu parll qllt! 11\ d i.h>C~.~ción cxm.rra, aa{ : 
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•• 1..,.. 

U a¡Qa 98 iaportante pol'qQe pqiide actuar COllO :cido O CClllO balMf 

C•o 'cido 1 84- + 

Ccao ... 1 

ljeaploe de solvente• en lOI cmalH los &cidos t.ertea paeden

dieociarM aon e apa, alcohol, uanfaco '1' leido aclUco paotal. 

&Jcunoe aolventea ccao 1 "8nceno, tetracloruro de -.rbono, eto., 

M llaMn apr&t1ce111 J8 que no reaccionan con lo. protcnes 7 no -

peralten la dboc1ac1lm de lOI leidos. De t.gual •nera, los c09-

paeatoa cU1111eltoe en elloe no poeden actuar ccao baeea porque no 

ha7 protones dillponi'bl.ea para la :reaccilm. A'DllQ1M ea aolnntea • 

apr&ticoe puros la naooilm no procede, pll8de tomar lnpr por la 

ad1c1lm de an coap1191to que nacolcne 7 proporc1G1118 protonea. 
, ... 

lb medio aouoeo, el protan aol'fttado •• el len h1dron1o e
3
o J 

+ en •tanol loe protones torMn iOllls •tcmconioe ca3am , en a -

aadaco, loma amon1o rm.
4
.._. 

Las constantes de equilibrio para la ionisaci&n reciben dife • 

rentes nambres. La constante de equilibrio para la lonisaci&n del 

diaolftnte se lla.ma constante de autoprotÓlis11. ID el oaao del -

a¡ua se designa X,, ' 

-
2 Riº + CE 

Aplicando la ley de acción de aasas 1 
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X • 

Como el agua está pooo ionizada, (H20) • constante • 55.5 M,

entonoeo: 

(IIJ.8) 

en donde (H3o+)(OH-) es un produoto de concentraciones mola.

rea. 

A x .. tambi6n se le llama producto icSnico 
0 

o 

produoto i6nico del agua. A temperatura de 25 C 

esta oonstante ea de l.O x l0-14• 
+ En el agua pura erlaten tantos iones H

3
0 

por lo que la oonoentraoi6n de ambos serás 

constante del 

el valor de -

oomo iones OH-

Eri .snluoiones áoidaa, (H
3
o+) > 10-7 M, an soluoiones neutras 

, +- . -7 • ( +) -7 \rt
3
o } ... 10 M 7 en soluoionea basioas, B

3
o < 10 M • 

Los áoidos fuertes an soluoicSn acuosa están oasi oomple

taaen te ionizados, como por ejemplo el áoido clorhídrico, en
donde la oonoentraoicSn de lae mol~oulas no ionizadas es de.,.._ 

preoiable 7 (H3o+) se puede oaloular fácilmente a partir de -

la cantidad de ácido introducido en la disoluoi6n. Por otra -

parte, los ácidos d~iles están solo paroialmente ionizadoa,

por lo que se debe trabajar oon constantes de equilibrio ap~ 

piadas para calcular (H
3
o+). 

Cuando se disuelve un ácido débil, lIB, en agua, tendre

aos el equilibrio siguientes 

en donde HB y B- son el par oonjugado áoido-base. La constan~ 

te de equilibrio se expresas 
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(III.9) 

(HB) 

en donde K • K x (u2o) f K es llamada oonstan te de aoidea-a eq a 
o oonsta.nte de ionizaoi6n del áoido HB. 

Similarmente, para la disolución de una base, B-, en a-

fJUa, se establece el equilibrios 

(III.10) 

en donde Kb : Xeq x (R20)1 Xb es llamada constante de bas14ad 

de la base B • 

Pa.ra un par conjugado ácido-base, existe una relacidn ~ 

tre Ka 7 X:b. De la constante de autoprotcnieie del agua ( ...,_ 

ouación III.8 ) ae obtienes 

7 sustituyendo en (III.10) se tienes 

(HB) Kv 

(B-)(H
3
o+) 

• 

tomando el - log en ambos miembros y rearreglando la eoua.oión 

nos quedas 

(III.11) 

Noti;_ .- Durante el transcurso de este trabajo se utilizarán

con frecuencia. la.a funciones p definid&& OO!!IOS 

p(i') • - log t 



- 65 -

Not"2.- En este •)Urao se trabajará con los Ka • 

La importanoia de conocer los pKa de los pares ácido- b.! 
se radica en que nos pe:rmi ten predecir si una reaoci6n se PU,! 

de llevar a oabo o no. Por ejemplo, sea el equilibrios 

•• quiere saber en que sentido está desplazado el equilibrio, 

•• decir, en que sentido se efectúa la reacci6n. La constante 

ele equilibrio está dada por1 

Las medias reacciones correspondientes a cada par ácido-base

conjugado son 1 

+ base2 + H 

la relaoidn X / X nos 4a1 
8i 82 

x8i - (!!.)(basel)(ácido2) • 

x
42 

(H+)(ácido
1

) (base2 ) 

(bas8¡ )(B+) 

(áoido1 ) 

( base
2 
)( B+) 

(áoido2) 

(áoido2 )(base
1

) 

(base2 ) ( ácido
1

) 

•K eq 

pK • pX - pK 
eq ~ 42 

Si la reacci6n se efectúa de izquierda a derecha implica 

que Keq > l , es decir, pKeq < O de donde pK"2 > pK~ . 
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Si la reacci6n se efectúa de derecha a izquierda, K (. 1, es 
eq 

decir, pK '> O , de donde pK < pK 
eq ª2 a¡ 

De la disousi6n anterior se daduoe que es posible establ_! 

oer una esca.la de pK
8 

que nos indique la posibilidad de que

ee efectúe una reacoi6n. 

pK8¡ < pK82 

pK 
a 

implica que el áoido
1 

es más fuerte que el áo,! 

do
2 

y por ello puede reaooionar oon la base2 -

para dar el &cido
2 

y la base
1

• 

En la siguiente tabla se dan los valores del pK& de algunos de 

los ácidos más comunes. 

Nombre F6mula del Fdrmula de pi:& 

:í.oido la base 

ácido acétioo CH3co2H CHf02 - 4.75 

ion amonio :rra + 
4 NB'.3 9.25 

ácido arsenioso R3As03 -H2As03 9.2 

ácido arshlioo H
3

As0
4 

H2Aao
4 
- 2.2 

~As04 
- 2- 1.0 RAso4 

ácido b&rioo '!IB02 B02 - 9.2 

ácido carb6nioo co2 , HC0
3 
- 6.4 a.q 

Hco3 
- ~o 2- 10.3 \; 3 
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!~ ombre F6rmula del Fórmula de 

ácido 

ácido cr6mico 

ácido cianhídrico HCN 

ácido etilén-di,! H4Y 

mino tetra ªº't.! 
oo . 

(se le repres~ 

tará por H
4

Y ) 

ácido fluorhídr! HF 

ºº 
ácido hipoolol'!, 

80 

ácido hipofosf,2_ 

1'080 

áoido ni troao 

ácido ortofos 

f6rioo 

ácido oxálico 

ácido llUl.fhf 
drioo 

HClO 

la base 

JY'º4-

HPO 2-
4 

PO 3-
4 

a.e 

9.3 

2.0 

6.2 

10.3 

i.o 

3.3 

2.2 

12.3 

1.0 
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4.- pH 

A.- Definici6n. 
+ La oonoentración de H3o en una soluoi6n comprende 

magnitudes de diferente orden, desde valores muy pequeños, por 

ejemplo l0-7, hasta valores comparativamente grandes, como de 

5 K por ejemplo, es por ello que por comodidad se esoog16 una 

esoala logarítmica en f\moi6n de la oonoentra.oi6n de ion a:•;. 
La f\mción pH se define como el - logaritmo de la cono~ 

+ tra4ión de H3o 1 

pH • - log (B
3
o+) • log ....!...,__ 

(H
3
0+} 

Nota.- Estrictamente es la actividad 7 no la oonoentraoi6n de 
+ a:

3
o lo que define el pB. Sin embargo, durante todo el 

pres en te traba.jo, se hará la aproximación de ttabaj a.r

con concentraciones en vez de actividades muy a menu

do, basándo™>s en el hechc de que generalmente trabaj.!. 

moa oon acluoiones diluidas. 

Una solución es neutra cuando pH • 7, áoida ouando pB <7 

7 alcalina cuando pH> 7. 

B.- . ~scala de pH. 

Esta esoala es semejante a la escala de pK 7 m •Ua a 
se representan los pares áoido base de acuerdo a su valor de-

p'Ka cuando (áoido) • (base). 

más áoido 

HCl crr
3
co2H .rra+ + lfa ,aq 

i----l 4 

14 ---1--1 1 p]I 

o 4.75 7 9.25 
Cl - ' ' NaOH 

CHf02 
-

:t.'113 

más básioc 

Figura . (III.l) 
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Cualquier ácido puede reaccionar con cualquier base si~ 

tuada a su derecha en la escala. 

Es importante hacer notar que mediante las escalas de pH 

y de pKa pueden predecirse las reacciones, pero eso no signi

fica que la reaoci6n se efoctlfo rli.""i d.o.mentec T,"' VAlocidad de

las rea.ooiones se puede determinar solo mediante estudios de

cinética. 

5.- Cálculos del ~H.( aproximados ). 

A.- El pH de una disolución de ácido fuerte. 

Un ácido fuerte ea aquel que en solución acuosa está

oasi completamente 4isociado. La disoluci~n de estos ácidos • 

en a.gua da lugar a la reaocicSn general siguientes 

donde HE es el ácido fuerte considerado. 

Llamando C
0 

a la oonoe11traoi6'n inicial del ácido 7 :z: a -

la ooncentraoión de la pequeñísima parte no disociada del áci 

do, tendremos que al final de la dieoluoicSn, ouando se ha ee

tableoido el equilibrio• 

R1I + 

Pero como hemos dicho, :z: es despreciable frente a C
0 

y consi

derando el oaso en que la concentraoicSn inioial del ácido no

es demasiado pequeña R.proximadamen te > 10-5), el valor de 

la conoantraci6n del n
3

o+ proveniente de la disociación del -

agua (10-7 ) es también despreciable frente a c
0

• Por lo tanto1 

""s to es "T~ljcJ.o e~ el caso de los c•onoé.cídos, en el C :-!. SO de los 

diáoidos ouyae dos acideces son fuertes tendremos1 
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pH • - log N (III.12) 

donde 1; es la normalidad del diáoido. 

B.- El pH de tma disolución da icido d~bil. 

cuando se disuelTe tm ácido d~bil en agua, ~ste no estará 

oompletaroante üiso-oiado y su grado de disociación estará de-

terminado por la constan te de acidez caraoter!stica del ácido 

considerado. :"!rl la disolución se tendrá el equilibrioa 

!.- + H o+ 
3 

en donde HA es el áoido dfbil considerado. 

LL.amando C
0 

a la oonoentraoión inicial del áoido ;pueato

en d1soluoi6n y sea x la oonoentraoión de la parte disooiadar

del áoido, considerando ade:nás los iones :r
3
o+ provenientes de 

la disociación del _agua, tendremosa 

HA + + 

Para el oál.oulo del pH será necesario hacer las aproxim_!! 

ciones siguientes: 

a.- A.proxilllaoión del ácido débil. 

Bn esta apro:xima.oi&n se considera que el ácido eat¡ ~ 

poco disociado, 88 decir, :z: (<e ' de donde1 o 

b.- Aproximación del medio ácido. 
+ Se oonsidera que la ooncentraoión de iones H

3
o provsiiO!, 

tes de la. disoci:i.oión dal agua es despreciable i'rente a la oon 

centraoión de iones n
3
o+ provenientes de la disoluoi&n del ác! 

do. Por lo te.n to i 

X + 10-? • X 
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?lota.- Estas aproximaciones son válidas cuando el valor de -

K / C < 10-1 • No es hará la dsducc16n de este Pº.! a o 
tulado en el presente curso. 

· Tomando en considerao16n las aproximaoiones hechas, la -

oonst!ll'lt9 de acidez para la reaco16n de d1soluc16n aerá1 

2 
X --- de dondes x • (K e )112 º (H+) a o 

+ + para aiJl.plifioar la escritura se ha sustituido n3o por H ) 

pH • - ! log Ka - ! log C
0 

2 2 

pJI • ! pi:ª - ! log c0 
(III.13) 

2 2 

e.- j11 de la diaoluoicSn ele una base tuerte. 

Una base 11b.erte en d1eoluoidn aouosa eatl casi ooapleta.-

111en te disociada. La reaooi6n general de disolucicSn de la base 

·tuerte esa 

donde !- es la base tuerte considerada. 

Si la cono en traoicSn inioial de la base ea C 7 la oonoc . -
vaoicSn de la pequeiia parte no disociada de la ba.ee ea :i:, W:!!_ 

dremoe que cuando se ha establecido el equilibrios 

Considerando que la oonoentraci6n inioial de la base no es d.! 

11asiado pequeña ( aproximadamen ta:> 10-5), el valor de los -

Oll- provenientes de la d1sooiaoi6n del agua será despreciable 
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frente a C
0

• Además por ser una base fue~te la que está en el;!. 

solución, el valor de x es también daspreciable frente a C
0
.

Por lo tanto se tondrá1 

(del produo to iónioo del a.gua.) 

de donde: 
lo-14 ---- -
(OH-) 

pH • 1.4 + log e 
0 

(III.14) 

D.- pH de una dieoluoi6n de una base d€b11. 

La disoluoi6n de una base débil en agua dará lugar al 

equilibrio a 

Si llamamos C
0 

a la conoentraci6n inicia.l de la basta d.'
bil y x a la oonoentraci6n de la parte diaociada de la base,

considerando además que en el agua existen iones OH- prove--

nientes de la disociación del 8.8\1&, 'tendremosa 

Para el o&loulo del pH haremos nuevamente dos aproxima

oioness 

a.- Aproximación del medio básico. 

Se considera que los OH- provenientes de la disociaoión

del agua son mucho menores que los OH- provenientes de la d! 
solución de la base. Ee deoirt 

X + • X 
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b.- Aproximación de la hase dévil. 

En esta aproximación se considera que la base eGtá muy ~ 

poco disociada en solución acuosa por lo que x es desprecia-

ble fr en te a C
0 

• De don ilet 

c0 - x - c0 

Nota.- Estas apro:dmaoiones son válidas cuando X: C > 10-13 • 
a o 

No ee ha.ra la domostraoión de este postulado. 

La ·~o n st a.11 tc K de l a baee es t ará darla po r1 
a 

K • {base)(H+) • (base) io-14 

ª (ácido) (ácido )(OH-) 

e (10-14 ) 
2 o 

X • ------

Xa 
y puesto ques 

2 10- 28 (Y. a) 14 K 
(H+) • • 10- -ª-

C0 (10-14) Co 

(H+) • 10-? (K / C )1/ 2 
a o 

X 

pH .. 7 + .!. pKa + .!. log C
0 

(III.15) 
2 2 

E.- pH de la dieoluoión de una mezcla de un áoido y su b.!. 

se conjugada. 

Cuando en una dieoluoión tenemos la mezcla de un áci

do y su base conjurrada, existirá entre ambos un equilibrio, -

expresado pora 

cona 

' :¡ l/ \ 1b·· se) 
\' ) " .. 

(ácido ) 



de donde: 

(ácido) 

(baee) 
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LLama.do CA a la conc on traci6n de áoido y CB a la ooncan trar-

oión de la base tendremos: 

(III.16) 

y en el caso particular en que CA• CB 1 

11'.- Soluciones amortiguadoras. 

TTna solución 3rnorti ¡,'"U,'ld:Oru " stá compuesta p.:ir L-i. disolu

ción acuosa de un áoido y s base conju~ada. Estas soluciones

tienen la propiedad de ~ue su pH no se modifica notablemente-

al agregarles otros ácidos o bases, dentro de ciertos límites. 

Lae soluciones amortiguadoras se pueden preparar disol~ 

viendo en ~a y mezclando un áoidu y una sal de su base oon

jugada que se disocie completariente en el solvente, por ejem

plo áoido aoético y acetato de sodio en agua. Para este ejem

plo se tendrá en el equilibrios 

en donde no se considera al ion ~a+ ya que éste es ol ácido 

conjugado de la base fuerte NaOH y por lo tanto es un 'áoido 

sumamente débil que no oon tribuye al pH de la disolución, el

cual está :'1,jado únicamente por el par conjugado áoido acéti

co-ion acetato. ~1 PK de este par es 4.8, por lo que tendre 
a 

mos1 

pH • 4.8 + log (CH fOO- ) 

(CHfOOH) 
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Supongamos que (CHf0
2
-) • (cB

3
co2H) • 1 J.{ , en este caso el

pH de la disolución será 4.8 • Si ahora. se aiíade un ácido fue_;: 

te, por ejemplo HCl, de concentración 0.1 M, ee efectuará la

reaooióna 

debido a esta reacción, la concentración del ácido ao~tioo au 

menta 7 la del acetato disminuyes 

pH • 4.8 + log ~ • 4. 7 
l.l 

Como ae observa, el pll ha variado mu-r poco. En B6'1ª pura 

ei se añadiera HCl O.l K, el pH pasaría de 7 a l. 
Il'l la figura (III.2) se representa l~ curva de variación 

del pH al variar la reláoión base/ácido en una disolución de 

mi par ácido-base conjugado. La meseta de la curva correspon

·@ 1' ¡,u.• toe en los cuales la variación de la relación (base)/ 

(áoido) tiene muy poco efecto sobre el pH1 es decir, oorres-

ponde a la zona de existencia de una solución amortiguadora. 
pH 

9 

5 

2 ., .J, de base 
o 50 100 

Figura (III.2) 

G.- Mezcla de dos sistemas ácido-bae('!. 

Sean los sistemae1 

(ba.se
1

) (¡¡+) 

(ácido1 ) 
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+ base2 + H 
(base

2
) (H+} 

(ácido2 ) 

Efectuando el producto de las constantes ds acidez de 11;!!. 

boa sistemas tendremosa 

pH • l pK + 1 pK + ! log 
- ~ - a 
2 2 2 2 

(áoido
1 

)(ácido
2

) 

( baae
1 

}(baae
2

) 

(III.17) 

La eouaoi6n (III .17} nos da el valor del pH si el equil!, 

brio ouando se han mezclado las eoluoiones de dos sistemas áo
cido-base y se han ajustado las concentraciones por reaoo16n. 

En el equilibrio se tendrás 

Si suponemos que se mezclan oan tidades equivalen tea del

áoido1 oon la base2 , entonoesr 

al mezclar el ácido1 con la base2 se fomarán la base1 y el ! 
cido2 en la misma oantida.d ( sin tomar en cuenta las cantid.,_ 

des de base1 y de ácido2 que se han formado desde antes de 1a 

mezol~ por la disoluci6n en el ll8U& de sus pares oonjugad.oe). 

:Por lo tan to 1 

de donder 

Estas oondioiones corresponden al punto de equivalenoia

<ie la neu tralizaci6n de un ácrldo por una base, se observará -
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ques 

pH • 1 pK 
2 ~ 

+ 1 pK 
2 32 

(IU.18 ) 

El pH ee independiente de la conoentraoi6n en el punto de e~ 

qui valencia. 

6.- Aplioaoiones de los Cál.oulos del pH 

A.- pH de una Disolución de una Sal. 

a.- Sal de áoido d&bil 7 base f'uerte. 

Como ejemplo de esta sal se tiene el lfaCll, que .,. 

es la sal proveniente de la mezola del ácido d6bil HCN 7 la -

baae fUerte Da.OH. En aolución acuosa el ?laCli est' oompletam8!!., 

~ clillooiado, dando lugar al ion wa• (114.) . que .. un ácido -

exoaeivamente d~il por lo que no interviene oasi en el pH, -

por otro lado, también está en solución el ion CB- que es u- . 

na base d'1>11 de pK • 9.3. Bl pR de la disolución de esta -a 
•al ea, por lo tanto, el pH de la disoluoión de una base d&-

bil 7 •• oaloula por la fórmula (111.15). 
b.- Sal de base d~il 7 ácido f'uerte. 

Por ejemplo ten8lllos el·WR
4
c1, que es la sal prov_! 

niente de la mezcla del ácido f'uerte HCl 1 la base débil --

n40R. En aolución acuosa, esta sal está completamente d.iso

oiada 7 da lugar al ion Cl- que es \llla base Wllaaente dibil 7 

no 1Dfi'Q3'• en el pH 7 al ion n
4 
+ que es un ácido d&bil de -

pK • 9.25. El pH de la disolución de esta sal •• el pH de la a 
diaoluoión de un ácido d~il 7 se oaloula por la fórmula 

(lII.13). 

o.- Sal de ácido d~il 7 base d&bil. 

Como ejuplo tenemos al NH4crr1o2'el cual en sol~ 
+ oión acuosa esta oompletamente disociado en los iones NH

4 
'T 

CR3co2- • Al disolver esta sal en asua, se establece el equi

librios 

H20 + NH
4
+ + CH

3
co2- ~ NH

4
0H + CH3co~ 

formhtdoae la misma cantidad de la base 1 el ácido conjugados 
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respectivos. Por lo tanto se tendrá que1 

estas condiciones corresponden a la mezcla da dca sistemas "

oido-base en el punto de equivalencia, por lo que al Jlll ele la 

d1aoluc16n de este tipo de salea se oaloula por la f4rmula 

{III.18) 

d.- Kezola de sales 7 de áoidos o bases. 

En la mezcla equimolaoula:r de áoido ao&tioo 7 .tl

fluoruro de sodio, 119r ej•plo, tendr•o• en aoluoicSn aouosa

un ácido de un sistema '1' una base da otro sistema. Se a•tabl~ 

oer' el equilibrios 

Puesto que la aeaola del ácido 7 de la aal as equi11oleaula,

tendremos el mimo oaso qua en el inoiae preoadente 7 al pi[ -

de la disolución estará dado por la f6:i:aula (llI.18). 

B.- Aoidos Poliprlticos , (Poliáoidos). Anfolito•. 

Loa ácidos que en solución acuosa dan un solo ion -
+ B por moltfoula se oonooen cemo áoidoa •ODcpr&tiooa, por •3'!! 

plo1 HCl, BN03, CHf02H, eto ••• Por el contr&ric, áoidoa t.
les comos n2so

4
, 112c2o

4
, eto ••• , pueden ceder oada uno de .._ 

llos dos iones 11• por mol,oula 7 reciben el nombre de áoidoe

dipr6tioos1 el HlO 
4 

es un ácido tripr&tico. En general, loe

ácidos que completamente ionizados pueden ceder más de un ion 

H+ por molécula, se denominan áoidos polipr6tiooe o poliáoi~ 
dos. 

La ionisaoión de un poliácido pueda considerarse que ... 

lleva a cabo en etapas, ca.da eta,pa procediendo en menor ext~ 

eión que la precedente. Caa1 no existe ningWi diáoido que sea 

fuerte con respecto ?- las dos etapas de su ioni~aoión ( a ºO!. 

oentraoionee muy bajas s! es posible tener las dos aoideoes -

fuertes). '?.n el oaso del H2so
4

, aunque el primer paso proceda 

casi completamente en soluoiones modar~1amente diluidas, el.! 
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quilibrio se alc<ll"lza en la segunda etapa cuando únicamente u

na pequeña fracci6n del ion HS0
4
- se ha ionizado, esto se pu~ 

de representar en l a forma siguientes 

b.-

(H3o+)(HSO~ 

(JI2so4) 

(H
3
o•)(so

4 
2-) 

(HS04-) 

dondes K >> X: , o de manera equivalentes' pK .(< pK 
~ ~ 8i ~ 

Por otra parte, oonsidere~os el equilibrio siguientes 

ºº2 + HO ~ 
2 -

Hc.o3 
- 11 o+ + 3 

HC03 
- H20 ~ co 2- H o+ + 3 ·+ 3 

•e observ-ará que cuando el medio se haoe ácido, los equilibrio• 

se desplazan hacia la izquierda (Principio de Le Chatelier).

Si se parte de medios alcalinos a medios ácidos, se tendrá -

co/- , HCO)- y finalmente co2 ,H20. 

Del mismo modo, en los siguientes equilibrioes 
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MOH 

+ 

rl o+ 
··3 

~ el medio aloalino existen ITH2- y MO-;' respeotivamente, y al 

ir pasando a medios ácidos e
4

0II y MOH y finalmente im/ 7 X+ 

respectivamente. 

A los compuestos como HC0
3
- y MOII 'lUe pueden actuar como 

ácido s o co :Jo ·01.sn s, se les denomi n a :u-ifol i tos. '81 pH de la -

disoluci6n de 'l.D'I anfolito se puede oalcular de la siguiente -

forma: 

Co•sideremos el oaso del HC0
3
- en soluoi6n acuosa, se tendrás 

{a) 

(") 

(e) 

2- + co3 + H 

co 2-
3 + 

( 00110 áoiclo) 

(cerno base) 

Se observa que al ser puesto en soluoicSn aouosa el Hco
3 
-

2-d a lugar a la formacicSn de ::o.. ar> la misma C9.l" ti J.ad que 
;, 

Las oonstantes de acidez oorrespondientes a los equili

brios (a) y (b) serán1 

(co
3 

2-)(H+) 

eflbctuan do el producto de las constantes tendremos1 
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(Hco
3
-)(co/-) 

(HC03-)(co2,H20) 

pero, puesto que dijimos que se forma. la misma cantidad de co3-

7 de co2,n2o , la relaci6n anterior quedarás 

pRalpK +lpK 
- &¡ - a 
2 2 2 

pH • l ( 10.3 + 6.4 ) • 8.3 

2 

Se observa que el pH de una disolución de un a.n f oli to es inde 

pendiente de la oonoentraoión. 

7 .- Curvas de Valorao1ón Aoido-Baee 

A.- Generalidades. 

Bste tipo de valoraciones oonsi'sten en agregar un vo

lumen conocido de uns solución de ácido o ba~e ouya o~n~entr_! 

oión se oonooe a la solución ácida o básica cuya concentración 

se desea conocer. 

Cuando se ha agregado una cantidad de la solución de CO!:, 

oentración conocida que es químicamente equivalente a la con

oen tración de la solución desconocida, ee dioe que la valora

oi6n está en el punto de equivalencia y ea posible entonces -

determinar la concentración de la solución desconocida a par

tir del volumen agregado y la concentración de la solución t~ 

tulante. La fórmula general para calcular la mol2.rid.ad de un1 

solución de scono~ida (1) a partir del volur.ien de solución ti

tulante utilizado para alcanzar el punto de equivalencia y do 

la concentración de dicha solución titulante es: 
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donde v
1 

y M
1 

eon el volumen y la molaridad de la soluoi6n 

desoonocida y V 
2 

y M
2 

son el Tolumen utilizado y la molaridad 

de h. eolución titulan te. De la misma forma, para calcular la 

normalidad de una solución desconocida, la fórmula que se .,._. 

plica es: 

siendo N1 y w2 las normalidad.ea de la soluoiln deaoonooida 7-

de la solución titulante, respectivamente. 

Ejemplos Se valoran 25.l ml de HCl oon 41.l ml de solu~ 

oión de Na.OH 0.20 N. ¿ Cuál será la normalidad del ácido ?. 

v2 • 41.1 ml 

41.1 x 0.20 • 0. 33 N 

25.1 

Para determinar el punto de equivalencia de lllla. reaooión 

se utilizan cualquiera de los dos m~todos siguientest 

a.- Indicadores químicos 

b.- Métodos de medida fisicoquímioos instrumenta.les (poten

oiometr!a. colorimetría, amperometría, eto ••• ). 

B.- Los Indicadores Acido-Base. 

Uno de los :::étodos ex:rerirnen tales más usados p:i.ra de

tec t 1.r el punto de equivalencia de una valoración Elf!I por me

dio de indicadores químioos que son sustancias lUe cambian ie 

-:o lor .1.1 o:tc·::"o i a r <> 1 :· :r de la solución duran te la v a lora.ción. 

I,o s indicadores de este tipo son áci fo s o ':J a.ses débiles en don 

de 11 f orma no discc i :ti3. del i nd :i c 1.dor tieI1e un color y la 

disociada otro col 0r 2i :eronte. 
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t"11 el siguiente equilibrios 

+ + 

cuya constan te es 1 (I.B-)(a
3
o+) 

¡: • 
8I 

(IA) 

en dor.1.e IA e r 3- son las forr.ias foida y básica del iniiica.-

dor, respectivamente. 

A.l awnentar la concentraci6n de los iones H+ en solución, 

el equilibrio se desplaza haoia la izquierda y (I1l- ) dismin_!! 

ye mientras que (I A) aumenta. El pH para sistemas de e ste t.!_ 

po constituidos por un ácido y su base conjugada en solución-

está dado por: 

pH • pKI + log 
(I -) 

B 

La forma coloreada ácida impone su color cuando, aproxi

mad'l!llente, (IA) ~ 10 (IB-) y similarmente, la forma coloreada 

básica es visible cuando la concentraci6n de l a forr.ia básica.

es, apro~imadamente, diez veces la de la forma ácida. Es decir 

que, generalmente, el indicador tendrá un vire total del co-

lor de la forma ácida al de la f orma básica cuando (IB-)/(IA) 
pase C.e 1/10 a 10 que significará según la ecuación dada nn

teriormen te una v a riación de pR desde pK
1 

- 1 hasta pK
1 

+ 1 • 

De lo anterior podemos deducir que e l pnso de una a otra 

: orma coloreada es vi si ble en un intervalo de pJI de apro:x:ima

d :inen t"- 1o s unidades o sea que un in<licador no cambia de co

lor bru~carn ente ' un pTI definido sino que va cambiando gra

<lual;nen te sobre u n interv'llO de pH. 

'"s obvio el'. tonces qu e el indicado r que se escoja pa.ra u

na valoración particular será aquel cuyo pKa sea el fil~s cer

cano al pH ri e l a soluci6n en Pl pm• to ,~e equival er.cia, -p orq-..te 

es te indicador ef ectu11rá 01 caro oio l e : olor r' ás ce:r .~an ::imen te-

al pur.to de e1 \ ; :'. ·r< 1 -'r.~i . • 
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"ixisten también indicadores ácido-base en los cuales so

lo una de las fornas ea ooloreada siendo la otra incolora (c.2_ 

mo por ejemplo la fenolftaleina). ~ste tipo de indicadores se 

lla::ian indicadores monocromos. Para calcular el pH de apari

ción del color supongamos que la forma coloreada ee IB- y su 

que su color ee perceptible cuando su concentración alcanza -

el valor "a", llamando c
0 

a la concentración total del indio.! 

dor en solución, tendremos1 

pH • PK¡ + log a 

e - a o 

es decir, el pH de aparición del color depende de la can~idad 

de indicador utilizado. Sin embargo, esta oantidad. es genera! 

mente muy pequeña y no afecta de manera maroada sino muy d&

bilmente la aparición del color. 

Otros indioadores ácido-base son1 

a.- Indicadores fluoresoentes, utilizables oon lus ultraviol.!. 

ta. F.stos indicadores permiten determinar el pH en solu

ciones coloreadas. 

b.- Indioadores turbidimátrioos, en este tipo de indioadore.

una de las formas, 11 o 11- precipita der.tro de un oier 

to intervalo de p:I. 

o.- Indicadores de adsorción, son como loa turbidila,triooa P.! 

ro además adsorben un ooloran te dando as! lugar a un oam

bio de color que hace mas perceptible la precipitac16n. 

C)'i la siguiente tabla se dan algunos de los indicadores de pH 

más usuales, 

Nombre Cono en Color pH 

tra.oión ácido básico 

Azul de timol o.oc1 a.lo. rojo amarillo 1.2-2.8 
Arr. arillo de metilo " 11 11 2.9-4.0 
Anaranjado de metilo 0.001 a.,<:'!la. " naranja 3.1-4.4 
A:rul de bro¡¡¡ofenol " ams.rillo :i.zul 3.0.-4.6 
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Nombre Cono en Color pII 

traoi6n áoido básioo 

Verde de bromooresol 0.001 alo. 8!1larillo azul 3.8-5.4 
Rojo de mf1tilo o.oo2 11 rojo amarillo 4.2-6.2 

Rojo de clorofenol 0.001 " amarillo rojo 4.8-6.4 
Rojo de bromofenol " 11 11 " 5.2-6.8 

Azul de bromo timol " ti ti azul 6.0-7.6 

Rojo de fenol 11 ti ti rojo 6.4-8.0 

Rojo de ore sol " 11 " " 7.2-8.8 

Azul da timol " " " azul s.0-9.6 

'!i'enolftaleina " ti 1nooloro rojo s.0-9.9 

Timolftaleina .. 11 11 azul 9.3-l0.5 

Azul Nilo 0.001 agua azul rojo 10.1-11.l 

c.- Variación del )11 en el Transcurso de las Valoraoio-

nes. 

La importancia de seguir la variaci6n del pH durante el

transcurso de una valoración radica en lo eiguientet 

1.- El cáloulo teórico de la curva de valoración permite pre

decir la preoisión de las determinaciones del punto de e

quivalencia. Así por ejemplo, ~· puede calcular el pH un

milésimo antes y un milésimo después del punto de equiv ... 

lencia de manera que se pueda saber · el cambio de pH en ea 

te 1n tervalo 1' se pueda deducir el 1ndioador apropiado P.! 

ra una valoración en particular. 

2.- Se puede observar si la reaooi6n es cuantitativa de mane

ra a efectuar una mejor regulación de ella y determinar -

el porcentaje de error en las determinaciones del punto -

de equivalenoia. 

Para loa cálculos que se van a haoer a continuación se .!. 

feotuarán las siguientes simplifioaoiones1 

1) Se trabajará con concentraciones en vez de actividades 

11) no se tomará en ouenta el aumento de volumen de las disol~ 

ciones durante el traneourao de la valoración. 
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a.- Valoración de ácido fuerte con base fuerte. 

Como ejemplo se tomará la valoración de HCl con

NaOH. La reacción que se efectúa es la siguientes 

Na.OH + HCl ____,.Na+ + 

lo cual corresponde a la reacción netas 

Llamaremos C
0 

a la concentración inicial de HCl. El cálculo se 

dividirá en las siguientes parteas 

Inicialmente.- Se tiene en soluci6n un ácido fuerte de conofl!_ 

traoión eº. De donde1 

En el transcurso d~ la valoración.- Al agregar :x:C
0 

de sosa, -

siendo x una fraooión ouyo valor esta dado por1 

x • ml de Na.OH agregados en un punto cualquiera 

ml de Na.OH requeridos para alcanzar el punto de equivalfl!_ 

cia. 

la ooncentraoión de H+ en la soluc16n va a diminuir por la -

neutralización que efectúa la sosa. Por lo tantos 

en donde los iones H+ provenientes de la autodisociación del

agua se pueden despreciar frente a c
0

(1 - x), salvo en el ca.

so en que x sea. muy cercano o igual a l. "Sl pH será entonces1 

pH = - log G (1 - x) o 

En el principio de la valoración el pH varía muy lenta--
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mente, p~ro en las cercanía del punto de equivalencia la va~ 

riación es múima. 

En el punto de equivalencia.- '[1)1 este punto todo el ácido ha

sido r.eutralizado por la base y la reacción será estequiomé

trica, por lo que cuando se establece el equilibrios 

---a. H+ 
~ + 

tendremos quet 

pH • 7 

Después del punto de equivalenoia.- Habrá un exceso de iones 

OH-. Si se han agregado xC de sosa ( z en esta regicSn es u-o . 
na fraooicSn mayor a 1 ), la conoentraoicSn de OH- eerát 

(OH-) = xC - e {que ha reaccionado) + io-J o o 

7 despreciando los OH- pr<>V"enientes de la disociación del -

.guat 

de dondes 
io-14 (H:t°) • ....;;..;;..._ __ 

c
0

(x - l) 

pH • 14 + log C
0 

(x - 1) 

"Sil la tabla siguiente se dan los datos de esta valora -

ción cuando C
0 

• 10-l 

X pH 

o 1.0 

0.5 1.3 

0.999 4.0 
1.0 1.0 

1.001 10.0 

2.0 13.0 
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Se observa que el cambio de p~ a .:!:. 0.001 del punto de e

quivalencia es de seis unidades de pIT, es i ecir que cualquier 

indicador cuyo pH de viraje se encuant~e entre 4 y 10, nos d_!: 

rá una presioión de hasta milésimas. As! por ejemplo, algunos 

indicadores tttiles en esta valoraci6n serán1 fenolftaleina, .!. 

zul de timol, rojo de oresol, eto ••• 

En la figura (III. 3) se puede observar la curva de Talor_!: 

ción de HCl 10-l M con NaOH. 

pH 

10 + 0.001 

5 
- 0.001 

o 0.5 1.0 2.0 

ll'igura (nl.3) 

b.- Valoraoión de áoido débil con base fuerte. 

La reaooicSn general en este tipo de valoracio

nes es la siguiente: 

Se tomará oomo ejemplo la neutralización del ácido ao&t!_ 

oo (pK • 4.8) con l!aO:S:. a 

Ll31'1arer:ios C 
0 

a 1 :t con e en t ::-a.:: ión inicial del ícido en solu 

ción. 

Inicialmente.- 'l'enemqs "~ soluoi6n un ácido débil de ooncan-



- 89 -

tración C • ~l pH estará dado pers 
o 

pH • ! pKa - l log C
0 

2 

Antes del punto de equivalencia..- La reacción entre el áoido 

débil y la base fuerte es casi completa., por lo que al agre-

ga.:r xC de sosa, se formará xC de acetato y quedará en sol_u o o 
ción O - :XC • C (1 - x) de ácido acitico, o sea que te-o o o 
nemos en solución un ácido débil y BU base conjugada. El pH -

estará dado por1 

PH • pv + loa (base) 
""a º 

xCO 
4.8 + log ----

(áoido) 

pH • 4.8 + log --=..._ 
1-x 

C0 (l-x) 

Cuando se ha añadido el 5~ de la. cantidad requerida. de

sosa para llegar al punto de equivalencia, es decir, cuando -

:ic • 0.5, habrá la miBllla. conoentraoión del ácido y de su baee

conjugada, por lo que1 

pH • pX • 4.8 a 

Obsérvese que en la regicSn ~tes del punto de equivalen

cia, el pil es independiente de la. concentración para este U

po de valoraciones. 

En el punto de equivalencia.- En este punto (x • 1), todo el 

ioido habrá rea.ocionado oon la sosa y en solución se tendrá -

oaai únioemen to la base aoetato { despreciando la pequeña C8!!, 

tidad de áoido que se forma por el equilibrio 1 

Por lo tan to, el pH será el oorrespondien te a una base débil

en solución: 

pH • 7 + ! pK
8 

+ l log e 
0 

2 2 
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Deepu&s del punto de equivalenoia.- ~ eeta regi6n ee tienen 

en eoluoión dos bases, el acetato y la sosa, pero el pH ~stá 

impuesto por la base más fuerte. Es decir, ~ue al agregar ~o 

de sosa ( x > l) , la oonoen tración de OH- estará dada por1 

(OH-) • xC - C (que ha reaccionado) + io-7 
o o 

y despreciando loe OH- provenientes :lel agua,se tendrás 

00 

pH • 14 + log C (x - 1) o 

Los datos de la valoraoi6n de wia eoluo16n de ácido ao't! 
10-l M oon NaOH se dan en la tabla siguientes 

X pH 

o 2.9 
0.5 4.8 
0.999 7.8 
1.0 8.9 
1.001 10.0 

2.0 13.0 

Se observa que a 1:. 0.001 el cambio de pH es de 2.2 unid;!; 

des. Cualquier indioador ouyo pH de viraje se encuentre entre 

7.8 y 10 dará una presio16n ñe hasta mil&simas en la determi

naoi6n del punto de equivalencia de esta valoraoi6n. Por ej8!. 

plo el azul de timol, la fenolftaleina, eto ••• 

La curva oorrespondien te a esta valoraoi6n se da en le "' 

figura (III.4). 

o.- Valoración de base d&bil oon ácido fuerte. 

La reacció~ gener:U esa 
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pH 

10 

5 

X 
o 2.0 

J':l.gura (III.4) 

El cálculo de la cul"V'a de valoraci6n de una base débil -

con un é.oido fuerte aigue los mismos razonli&mian tos que en el

oaso precedan te, por lo que no se estudiar,. 

d.- ValoraoiiSn de áoido di!Sbil con base d&bil. 

Wota.- Las reaooionea é.oido débil-base débil o viceversa proc.! 

den oasi cuantitativamente en puntos lejanos del punto de equ.!, 

valencia y son más cuantitativas entre mis difieren los pK -. a 
del ácido y la baae. En puntos oeroanos del punto de equiva-

1-encia, la reaooiiSn es poco cuantitativa. 

Un ejemplo de este tipo ea la valoraciiSn del ácido mono

cloroacético oon amoniaco ( pK 2.9 y 9.25 respectivamente).
ª La reaoci6n que se efectúa es la siguientes 

Se llamará C a la concentraci6n inicial del ácido. pK 

el pK del e~etema ácido monooloroaoético- monooloro &¡ 
a 

. oetato. pK~ será el pY.a del sistema m:1
4 
+ - l.'"H3• 

será 

Inicialmente.- Se tendrá en soluci6n un ácido débil de conce..:::, 
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tración eº. 

pR = l pK - l log C - a,. - o 
2 2 

An tos del punto de equivalencia.- Al agregar xC 
0 

de amonia.oo

se formará xC 0 do monooloro acetato y quedará en solución 

c
0 

(1 - x) del ácido. Bs decir, se tendrá en solución un áo! 
do y su base conjugada, por lo que el pH será1 

pH • pK + 
81 

xeo 
log----

C0(1-x) 

log _x __ 

l - X 

Cuando se ha llegado a la mitad de la valoración, x.-0.5, 
se tendrá igual concen traoión del !e ido que de la base con

jugada y por lo tan to 1 

pH • pK • 2.9 
81 

En el punto de equivalencia.- en este punto x • 1 y se tendrá 

la mezcla equimoleoular de la base de un aist811la ( ClC~co2-) 
y del ácido de otro sistema (NR

4
+). Por lo tanto, el pH est.,.. 

rá da.do por: 

pH • l pK + l pK • 1 (2.9 + 9.25) • 6.07 -a,_-a.¿-
2 2 2 

Después del punto de equivalenoia.- ( Consideraremos que en -

solución no queda casi nada del ácido monocloro aoétioo, aun

que esta aproximación no es totalmente válida para este tipo

de reacciones ) • Al añadir un exoeso de NR
3 

se tendrá la me.! 

ola mi34rn/ . Si se ha agrega.do :z:C
0 

de amoniaco (x 1), en la 
+ solución habrá xC

0 
- C

0 
de 11!} y C

0 
de NH

4 
que se había fo_!: 

mado anteriormente. Por lo que el pH estará dado pora 

pR e: pK + log 
~ 

e ( x-1 ) 
o 

9.2 + log (x - 1) 
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Los datos de la valoraci6n de ácido monocloro aoétioo 0.1 

M oon amoniaco 0.1 1( se dan en la tabla siguienter 

X pH 

o 1.95 
0.5 2.9 

0.999 5.9 
1.0 6.CYT 
1.001 6.25 
2.0 9.25 

Nota. Los datos oalouladoa para.!. 0.001 del punto de equival&!!, 

ola no son muy e:z:aotos porque se ha supuesto que la re~ 

o16n es cuantitativa en estos puntos, lo cual no es com

pletamente oierto en este tipo de reacciones. 

Para el caso de una valoraci6n de áoido débil con base d! 

bil o viceversa, no puede obtenerse una pres1oi6n de mil,sima.e 

por medio de indicad.ores puesto que el oambio de pll entre -

.!. 0.001 del punto de equivalencia ea de aolo 0.35 unidades de 

pll y 61 -:Urt:J:::"'l"ali) de viraje de un indicador no cabe dentro de 

••te intervalo de pH tan pequeño. Sin embargo, la valoraci6n

es posible con una prea1oi6n de .:, q. 01 pues el sal to de pH en 

'este oaso es dé 2.3 Wlidades ( el pH pasa de 4.9 a 7.2). 
La ourva de esta valoraoi6n se puede observ&l' en la fi~ 

ra (III.5) 
pB 

10 

5 

o 0.5 1.0 2.0 

Figura (IIIo5) 
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e.- Valoraciones de poli<loidos o de polibases. 

Tanto en el caso de la valoración de poliáoidos 

como en la de polibases, los razonamientos son similares. Co

mo ejemplo se tomará la valoración de una dibase, la etilén~ 

diamina, 10-l M con HCl. La reacción que se efectúa es1 

Por adición del ácido se neutraliza al principio la primera -

función básica (pK • 9.95 ), que es la base más :fuerte 7 dea 
a -

pu~s se neutraliza la base más d'1lil (pK • 7.15). 
a 

Inioialmente.- El pH está detenninado por la base más tuerte-

o sea la etiléndiamina. ~l pE para 11 solución corresponde al 

pH de una base d&b~l y está dado por1 

pH • 7 + l pK &¡ + l log e 
0 

2 2 

Antes del primer punto de equivalencia.- Al agregar xC
0 

del _! 
cido, se ponna xC

0 
de la monobase y queda en solución C

0 
- xC

0 

de la dibase. Se tiene entonces una mezola de un ácido 7 BU b~ 

se oonjugada, el pB estará dado por1 

pH • pK + log (dibase) -
&¡ 

9.95 + log (1 - :z:) 

(mono base) 

En el primer punto de equivalencia.- Casi toda la dibase ae e.!!. 
contrará bajo la forma de monobase. Esta últim- especie es un 

anfolito ya que puede reaccionar con un ácido para dar la es

pecie +:!'H
3
-(cH2 )2-1.11; y también puede reaccionar con una b_! 

se para dar la etiléndiamina, es decir1 
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~1 pR para una soluci6n de un anfolito e s tá dado por: 

pH • l ( pK + pKa 
; -i 2 

- l ( 9.95 + 1.15 ) • 8.55 
2 

Después del primer punto de equivalencia.- En esta reg16n lo

que se neutraliza con el ácido es la monobase. A1 agregar 

x•C de HG l ( siendo x' .. . x - 1 ) , se formara x•c de la espe-
o o 

cie +NB3-(cH2 )2-NH; 7 quedará en aoluoi6n C
0 

- x'C
0 

de la-

monobase. Nuevamente tenemos en aoluci6n un ácido y su base -

oonjugada, por lo tantos 

• •7 ~·¡5 + log (l-x') 

(+NH -(CH ) -NI! +) 
3 2 2 3 

· llin él ·t:egundo punto de equivalenoia.- En este punto, oasi to

da la monobase estará bajo la forma d'31 diáoido, cuya ooncen

traoi6n ser' ahora C 
0 

• El pH para una aoluci6n de un ácido -

dlbil está dado por1 

pH = l pK"-2 - .!. log c
0 

2 2 

Despu6s del segtmdo punto de equivalencia.- ~l pH estará fij.!, 

do por la cantidad de HCl que se agregue. Si se han añadido -

x•C de HCl (x'.:> 1), se tendrá: o 

("'-· + ) •e n = X 
0 

- ·, 
0 

(que reaccion6 para foro ar el di ácido a P<l:!:. 

tir de la monobase) 

en donde se han despreoiado los H+ provenientes del agua. 

"':l :ri·r estará dado :por1 

pH • - log C ( x• - 1 ) o 
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La tabla de datos de esta valoraoi6n se dá a continua --

ci6nr 

X x• p!l' 

o o 11.47 
0.5 o 9.95 
1.0 o 8.55 
1.5 0.5 7.15 
2.0 1.0 4.07 
3.0 2.0 1.00 

La curva de valoraoi6n ae puede obsenar en la fisara -

(Ill.6). 

pH 

5 

• 
o 1.0 1.5 2.0 3.0 

Figura (III.6) 

En este tipo de valoraciones eon preferibles loe m'todoa 

instrumentales :rara deteotar el punto de equivalenoia. 



8. Titulaciones Potencia11étricas. 

11 potencial de una celda galñnica depende de la concentración 

( actividad ) del ion ( o iones ) en la solución de la celda, 7 • 

este rel~ción entre el potencial 1 la concentreoióo se expresa por 

la ecuación de Nernst (Cap. II. Inc. B.a. ). En algunos casos es 

posible arreglar las C,)lldiciones pera que el potencial de una cel 

da galñnica dependa únicamente de la concentración ~e una sÓle • 

ele las 11peeiea iónicas. 

In una valoraeióo potenciométrica ae deben introducir dos ele~ 

trodoe en la solución probleu. Ono de los electrodos indica la -

concentración del ion a valorar 7 se llama electrodo indicador. -

11 otro electrodo, el cual ea inrUterente con respecto a los io -

nea a valorar, sirve únicamente pera deter111inar el potencial del

prt.ero. lete electrodo ae conoce como electrodo de referencia. • 

11 potencial de la celda entera es una medida de la concentración 

del ion a valorar. 

La fOl'lll!l d'!l llev!lr a cabo experimentalllente esta medida es r 

el ion puede ser valorado y el potencial medido en función del vs 

lumen de ti tul!lnte. A este método se le denomoina valoración poten 

ciométrica. 

En una nloraci~n pot"lncia111étrica el punto de equinlencia se-

detecta determinando el volwaen en el cual se observa un gran ca.1 

bio en el potencial al ·~~~ir el t1tulante. En 1" figura ( III-7) 

s~ 11uestra un esquema del equipo empleado en un f'xper111ento per1t

este tipo de valoración, usando un electrodo de Tidrio como ele c

trodo 11vH cador. Este aétodo se empl&a perti tod!.s las r.ia ·: doned

comunes ussedas en vol1\llletr{ar ácido-base, redox, preciri tac1Ón y 

c.:irnple j orr.e- t r! e • 



9é -

Al potenciómetro ó 
· pH metro 

Ag + AgCl 
BCl (O .1 N) --+--:.B_---IO:f/'16:~ 

lleabrana 
de Tidrio 

Alambre de platino 

1Y\J1.4,-1.__.1--_ KCl ( solución 
saturada 

r!ber 
Magneto 

Agitador Magnético 

1'1¡.III-7. !qipo empleado en una nl~ración potenciÓllletrica • 

.l.- Valoración :cido-baee. 

a.- Electrodo de hidriÍgeno. 

De loe d1ferentel!I electrodos adecuadoa para la det.ndna

cioo de la concentración del ion hidronio, el electrodo de hidrÓt 

geno, descrito en el Cap. II. Inc. B.b. , ea el más obvio. 

Sin embargo, no es cOlllÚnllente usado en determinaciones de rut.1 

m, J'8 , que ae observa Wl envenenamiento de la superficie ca tal! t.1 

ca, adem&a exiate ls posibilidad de que el hidrógeno reaccione con 

sustancias en ls solución y es de construcción problemática. 

b.• .llectrodo de vidrio. 

Cuando dos soluciones de diferente pH están separadas por 

una 11e11brana de vidrio, se establece un poten·~ial a traña de la-

membrana cuya magnitud depende de la diferencia en pH de las dos-

S·:>luciones. Si el pll de una de estas l!loluciones se mantiene C':ms-

tanta aientra~ el otro Tar!a, la !818 del elec*rodo de Tidrio si -
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¡ue la siguiente ecuación s 

o "ª• 2.J R T 
r 

pH 

en donde E! es un.s constante detel'lllinada por la magnitud del pH

fiJ o 7 el arreglo particular e11pleado, 7 By se da en volts. 

Un arreglo f'recuente11enta usado para la determinación delpH con 

un electrodo de vidrio ee aueetra en la figura ( III- 7 ) , en dog 

de A ea el electrodo de vidrio, B la aolución problema, 7 C es • 

un. electrodo de calomel usado pare completar el arreglo de la oel, 

da. 11 electrodo de Yidrio, 11UD1ergido directaaente en la solución 

cuto pH SEt va a determinar, coasiate de un bulbo constru!do de un 

rldrio especial, dentro .;t~l C-.liil ., ... coloca, por ejemplo ácido •• 

clarh{drico 7 un electrodo de plata- cloruro de plata. Esta COllb,! 

nación 1 

Ag / A.gCl (a), O.l H HCl /Vidrio/ 

conati ttJ;1'e el electrodo de vidrio. Cuando ae cOllbina con el de ~ 

le111el, la celda resultante es : 

1g / AgCl (a), O.l H HCl /Vidrio// solución (pli=x)//Celomel 

La alta resistencia de la membrana de vidrio hace necesario 11 

uo de un potenciÓllletro para medir el potencial. late tipo de ªP.! 

rato se use principalmente junto con el electrodo de vidrio, pero 

puede usarse tflmbién con otros electrodos. Los pH metros tienen » 

na escal~ que lee directamente en un1~ades d~ pB. Esta escala se-

<:!!libra primer~, p<lra ello se introducen l o~ electrodos a un3 so-
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lución reguladora de pB conocido, ajustando la escala para leer -

este valor. La lllema escala puede usarse para una lectura directa 

en unidades de •ilivolts. 

Doe electrodoe de vidrio no tienen exacta11ente el aieao poten

cial, aún cuando ae l'UIMr Jan en la Jrlama solución. De hecho, H -

puede desarrollar un pequei'lo potencial en la 11&mbrana de vidrio a 

pesar da estar la mema solución en ambos lados de la membrana. -

Se cree que eate efecto resulta de presiones en el vidrio, y se -

le conoce como 1 potenci9l asimétrico•. Debido a esta efecto, es 

necesario calibrar la escala usando une aoluci6n reguladora (co-

ao ee describe arriba ). 

Bl ele-ctrodo de vidrio es la apraxiaación aáa cercaM, basta .1 

hora conocida, a un electrodo 11niversal de pB: no ae envenena tá

cilHnte, no se afecta por agentes oxidantes o reductores o por -

compuestos orgánicos, 7 ade.Sa puede usarse en peqQ91'1aa cantida -

dea de solución. Su.s únicas limitaciones surgen en eoluclont>;.; al

tamente alcelinss ~onde el vidr~o ea ate.cado, o en aol~ciones ce

rH = 9 Ó surerior, donde la pressncia de varioe cationes, parti

culer11ente el sodio, dan lugar a que la ariación del pH ( ó pH ) 

no sea lineal con la concentración de iones B + • Sin e•bargo, e -

xisten nuevos v1dr1oa , en loa cueles se usa litio en vez de so -

dio, con los cuales ee han obtenico buenos rtis11l t.a dos ht1ste un 

pE = 13 & 14. 

c.- Reacciooes de Neutr11B sed ón Ach' (, -2asi; en pot.enciceetr!a. 

Les valoraC'~ ones pot~ndooét11cas f\l"de n !\ ¡::licnr r; tt pen. las 

valoraciones de ácido-bese. !n UM v!!lorec1ón potenc1ométr1ca el

punto da equhelencia se encuentra po1 h ll\8 l'• ' fH~& 1nflex1Óll en la 
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curva que resulta de graf1car los Talorea de ToltaJe de la celda

en tunción del Tol'Cllen de ti tulsnta allsdido. la forma de la cur-

Ta de valoración en el método de neutralización depende de la con 

centracioo de la sustancia a valorar 1 de las coostantee de diao

ciacilm del ácido 7 la base. El aalto de potencial en una neutra

llución es •1or mentrae llllÍs grande es la concentracioo del ác,1 

do o base Talorada, 1 aientraa más grt1nde es su constante de dia,9 

ciación. Le figura ( III-8 ) nos aueatra curvas de Taloración de-

ácidos de diferente fuera& con Ullll base fuerte en pres911cia de -

le sal. Puede Terse que la nloracilm de leidos débiles da resul-

tados peores 7, el punto de equinlencia se deteraina con dificul 

tad. 

Potencial ----

-7 
K = 10 

----------Volu.ien de Titulante 
anac:11ao. 

Fig. III-8. Curvu de nloración de ácidos de diferente fuer 

u con Wlti base f'uert.c. 

Loa resultados obtenicioa CUllnuo se titulen ácidos débiles con-

bases débiles son aún peores. I.tl.s concenhE<ciones a!nimes de irci-

dos 1 bases valorablss son l~ s siguientes s 
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Constante de disociación Haata Haata Hasta 

del :cido io·7 5 X 10-? 10-6 10-5 

Concentración No titu- 1 0.1 0.001 
la ble 

Ctiando se titulan ircidoa 1 bases que contienen más de un ion H + 

Ó íE- , respectivamente, se pueden obserTar varios sal.toe de potes 

cial en la curva de valoración. En la figura ( III-9 ), •• 1111estra 

1D1R curva de valoracián de una base del tipo l(íE)
2

, en donde se

pueden obsernar dos ealtos de potencial. 

1 

Voluaaen de Titulante 

P'ig. III-9. Carva de valoraciéio de um1 best> del tipo M(OH) 2 • 

Para que una curva de valoración rote~cicciétrica dé lugar a más 

de un salto, las constantes del rrimero 7 segundo pasos de la di

sociación deben diferir lo auf1ciente11ente una de otra. 

Se obtienen curvas diferentes CUl!lnclo la razón de las cooatantea 
, 6 • 

de disociacion no es menor a 10 • Este es el caso de loe acidoe ·~ 

hnioeo, crcÍmico,etc. Ot.ros ác1d0{• coeo el t.&rt.árieo, carbÓni co ,c-
6 

:Jeáljeo y algunos otroe, par~ loe ctll!les le r~~Ón es 119nor a 10 ,ee 

valcrr.n coi:;' ~ r i. cio~ aooobásicoe. 



CAPTTULO CUARTO 

C O M P L E J O S 



Tema l. Introduooi6n al Estudio de los Complejos 

A.- Definici6n. 

Un compuesto o ion oomplejo consiste de un átom• 

o ion central, rodead.o por otros átomos, iones o mol,oula•,

oada uno de los ouales comparten con el ion central, por lo

menos, un par de eleotrones. 

'El átomo central es generalmente un elemento de transi

oi6n (elementos con orbitales "d" incoapletos) 7 recibe el -

nombre de átomo nuolear y a las especies donadoras de eleotr.!, 

nes se les llama ligandos. El número de átomos ligandos OOO.!:, 

dinados al átomo oen tral, es llamad.o "número de ooordinaoidn 

del átomo nuclear". En los elementos de transici® u han •.! 
servado números de coordinaoi6n detlde d.os hasta tlies, siendo 

los más frecuentes cuatro y seis. 

Los ligandos p~eden ser mo16culas neutras o aniones y -

pueden estar unidos al ion oentral en una o mts posiciones,

lla.mándose entonces, ligandoe mono, bi, tri, eto., hasta ~ 

he:z:aden tados. A loe ligandos que se unen al átomo oentral -

por más de una posioi6n, se les llama en general quelatoa. -

Algunos ejemplos son1 

Ligandos raonodentados1 OH- F- J n1:
3 

J etc. 

- -Ligando· bidentadoa 1~-(C62)2- NH2 {etil'1i-diamina) 

Ligando hexaden tad.01 0-CO-ClL Cll--CO-O-
c...._. "/e 

N-CR:?-CH2-N 

-0-CO-CH: 'CH
2
-C0-0-

(etilhi-diamino-tetra-aoetato) 

Los compuestos o.omplejos conocidos san muchos y puedan

ser ani6nicos, oati6nicoe o neutros como se observa en loa -

siguientes ejemplos1 

Ariónico: ( "'e(G~r) 6 J-3 (ion co::iplejo fe"?"ri.;ianuro) 

Gati6nicoe1( jo(rn3 )1))+3 (ion complejo hexa111ino-cobalto (III) ) 
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(complejo tetracarbcnil-níquel) 

B) Estruotura 7 propiedades de los compuestos complejos. Cona,!. 

deraciones geomftrioas y estabilidad. 

La mayoría de los complejos que se han preparado a partir 

de ionea o átomos de los metales de transioi6n, tienen los nd

msros de coordinaoi~ 2 1 4 7 6. Los oomplejos oon nltmero de 

ooordinaoi&n dos, tienen configuraciones lineales. Este tipo -

de estruotura se presenta en complejos cuyo átomo central es1 

Ag (1), Cu (I), Au (I) 7 otros. Los complejos con número de 

ooordinaoi~ ouatro, tienen estructura tetrahfdrioa coao en eJ 

tetraoarbonil-níquel ~i(co)4] o estruo_tura cuadrada plana co

mo en el caso de algunos complejos cniyo átomo central es1 

Bi (II), Cu (II), Pt (Il),eto •••• Finalmente, loa complejos -

de ndmero de ooord1Daoi6n eeia, tienen estructura tetragonal.,

oomo en el' oaao del hexaoloro-plaUno (II) [Pt{c1)6]-:4 o es

tnictura octahédrioa regular como en algunos complejos de 

Fe (III). 

Los factores que af'eotan la eatabilidad de los ooaplejoa

son muohos 7 sus in terrelaoiones no han sido claramente es tu -

diadas. Factores como temperatura 7 presicSn son espeoialmente

illlportantes auando los ligandoa son compuestos volátiles oomo

l'fl!3. En general, la naturaleza del átomo nuclear es de gran ~ 

portanoia en la estabilidad de Wl complejo. Se ha 11ncontra4.o -

que los oomplejoa más estables estitn fol"llados por oationes 00!!_ 

parativa11ente pequeños y ~e gran carga nuolear i~ica. Iones -

con estas propiedades es natural que tendrán una :f'uerza de a-
'traooicSn ma;:ror por los eleotrones de los ligandos. La cantidad 

que mide dicha :f'uerza de atraocicSn es el potencial i6nioo, de

finido por1 carga del oati6n 

radio del caticSn en Aº 

Generalmente cuando </> > 2, la probabilidad de formaoi6n

de complejos estables es grande. 

En la estabilidad de un complejo, tambiki interviene la. -

naturaleza de los ligandos, así, cuan to más pequeño es el li

gando, más podrá aprorlmarse al ion central y aás estable será. 
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la ligadura que se forme. ])! el caso de ligandoe cargados, t.!, 

nemos que, a mayor carga, ma,yor tuerza de la ligadura. Eti el

oaso de mol1Sculas neutras, el faotor importante ea el aoaen'\io 

dipolo, los ligandos com momento dipolo ma,yor darán loe 00111-

plejoe más estables. Finalmente, en el caso de loe ligando• -

polidentados, los compuestos más estables se fol'llaréi ouando

ae obtengan anilloa de oinoo o seis miembros. 

De la diacuei.-4n .antedo.r es puede obserTar que oon rea

pecto a sus propiedades, los compuestos oomplejoe se pueclan -

clasificar en los tres g:ru,pos siguianteaa 

l~. Complejos perfectos.- Son 11117 estable. y pdctioamente no 

liberan pardoulas al estar en disoluoi&i acuosa. Sin embargo 

pueden llegar a disociarse por ef eoto de variaciones ttierte ... 

de temperatura, pR1 eto •••• Bjaaploe1 

~e(c1l)J-3 (terricianuro) , ~e(CJ')1'4 (tenooiarmro) 

(co(CN)6l-3 (he.xaoiano-oobal to(III) ) 1 etc ••• 

2;. Coaplejoa pooo establea.- 'nabi&n oona.ideradoa COlllO uooi,a 

oi&i de iones. Este Upo de coaplejoe, práoUcammte no· tie-

ne enstenoia en diBOluoidn aouoaa puH ee dieooiaxr conl.•'5 , 

aen te de manera que la soluoi~n adquiere las propiedades 4• .. 

los iones constituyentea. Por ejemplo los complejos con Ia+ , 

x•, o :rra
4 
+ que son oompletamen te inestables, taabiln los o09o-

- - - 2-plejos con ligando& ooao c104 , I°3 , Cl , so4 7 ot:roa que-

dan en seneral complejos pooo establos. 

~ • Complejos m&41anamerrte establea.- Bate tipo de oomplejoa 

" en diaoluoi6n acuosa dan parcialmente los iones que loa oons-

ti tuyen por lo que las propiedades de la soluoidn eon a la -
2+ ves, las de loa iones y las del complejo. Por ejmplo FeP • 

C)Dllaoes en comple~os de traneioi&i. 

El faotor distintivo de los enlaces en loa coaplejoa d .. 

transicicSn, es la intervenoicSn de los orbitales "4" en las ~ 

gs.d.uras, de lo oual resultan efeotos magn&tioos y oaraoter! .. 

tioas espeotrosocSpioas (color) en loa oomplejoe. 

Las interpretaoiones de eawa tencSmenos en loa coepleJoa 

de transioicSn se han basado en los oonoeptos de enlace i6nioo 
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enlaoe de valenoia y orbitales moleculares, dando lugar a las 

teorías de1 Bl oampo oriatalino, El enlaoe de valencia 7 El -

ompo ligando respectivamente. Batas teorías no serán tratadas 

e eate ourao. 

-2-.- L<\a -~~lJ':'.e'l!~" 00111plejos en solución. Transferenoia de 

ion.ee y de mollioulas polares • 

.l) Introduooión a las reaooionas de intercambio de iones. 

Un complejo que puede ceder una part!oula, es un donador 

de dioha partíoula, Mg\Úl se puede obsenar en el equ111brio

a1guien t•• 
Donador ~ Receptor + p 

(oomplejo) (partícula) 

De &O\l8rdo oon esta definioión, todo oompueato e eoluoión •• 

en pt'illoipio un oomplejo. 

En general, para que un donador, Donador¡' ceda una p&l"

tíoula., es neoeeario que ooexiata un reoeP.tor, Reoeptor2 , s

tendr!a 

Donador1 p 

Reoaptor2 + p 

Dcmador1 + Reoeptor2 

Ej•ploa 

-:=::====~ Reoeptor1 

Donador2 

FeSCN2+ -;:::==:: 

l"e3+ + p- ;:::====~ 

B) Hidrólisis 

El agua puede a.otuar oomo receptor de las partículas o&;!'._ 

pdas, polares o polariza.bles. A la fijación de la part!oula

por el agua se le llama hidrólisis y entraña la disociación -

del complejo. El agua puede oeder únioamen te las partícula.a -
~- + - 2-iunioas B , OH u O oon las oualos pueden llegar a formarse 

oomplejoa. 

Ej•plo/ t El Bg(SCN)3- se disuelve en agua donando la -
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partícula SCN- 1 

el a.gua fija la partfoula SCN- quedando el ion hidratados 

Por lo tanto, la disoluci6n esa 

Tambi&l el Hg(SCN)
2 

está hidratado, por lo que es posible a~ 

plifioar la escritura suprimiendo el agua de la reaooicm sen.!, 

ral. 

C) Estabilidad de loe complejos 

a.- Definici6n de la constante rle disooiaci6n de los compl.!!_ 

jos (K ) • c 

Al equilibrios 

FeSCW2+ .;:::=:! Pe)+ 

le corresponde la 1:
0 

•isu.1ente1 
+ 

que define la tuerza del ~nador y del recepwr. Be decir, i:
0 

( o pKc ) es la magnitud que oaraoteriza la tuerza de loa p.,. 

res recepto~onador. Cuan to máe grande sea K , o más pequefto 
o 

pK
0

, más tuerta es el donador. Si el donador es tuerta, oede-

fácilmente partículas y el complejo es pooo estable. 

Un receptor puede reaooionar con un donador ou;yo pK
0 

sea 

más d~il. T::n tre mayor sea la diferencia entre los pK , la re 
o -

acoi6n es m!'.s cuantitativa. 

b.- Conoentraoionee del complejo puesto en disoluoi6n. 

Ejemplo: Dieoluci6n de AlY-

AlT- ~ Al3+ + y4-
(donador) (receptor) 
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Donde y4- ~epresenta al ion etilén-diamino-tetra-aoetato 

(EDTA ). 

Sea o la oonoentración inicial total de AlY-, ea decir1 

y sea o' la ooncen tración de Al 3+ que se agrega a la disolu

oi6n. 

f.u.3+) total"' [A1
3+] agregado + [u3

+)proveniente de la diso
oiación de AlY~. 

Se doduce1 

Ya que el Al 3+ proveniente de la disociación de AlY- es igual 

a la oan tidad formada de y-4-. Por lo tan to tendremos 1 

c.- Fórmulas. 

o - {y4-J 

e' + [y4-J 
(IV.1) 

o( ) Disolución amortiguadora de y4-. So forma por una -

aoluoión da AlY- a la que se agrega Al 3+. 

La concon trac.ión de y4- es despreciable frente a c y c '

ya que el equilibrio1 

Al 3+ + -4-Alr ~ r· 

está desplazado hacia la izquierda (COI!lplejo mu.y estable). -

Por lo tan to 1 
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- log [y4- J • - log K
0 

- log o + log e' 

p! • pK
0 

+ log -2!_ 
o 

J ) Dieoluci6n de AlY-1 

(IV .1) 

Se aplica la f6rmula general (1) pero oon o• • O. 

[ y4-].x o-ft4-] 
o [ y4-] 

oomo o>>[ y4-}tendremos1 

pY • l pK
0 

- .!, log o (IV .3) 
2 2 

j ) Disoluoi6n de il3+. lfo se puede for11ar el complejo , 

7a que no hq y4-. Por lo tanto pY no .atá definido. 

d ) Dieoluci6n de un donador1 7 un reoeptor2• 

La reaooi6n1 

- 3+- 3+ -ilY + Fe ~ Al + FeY 

indica que1 

l.- En todos los oasost [u3•] • [FeY-] 

2.- Unioamente en el punto de equivalencias (ur-J • [Fe3+J • 
por lo tan to 1 

[Al 3+] l y4-} 

{uy-J 
K • [Fe3+) (yA--) 

02 (?eY-) 
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pT • (IV .4) 

2 

D) Complejos sucesivos. 

Loe polioomplejos ceden sucesivamente sus partículas.Por 

ejemplos 

~gCl4 ]2- Cl - [ngc:13] K4 • 
10-0.85 (4) + 

[nge13J - Cl - [Hgel2] K3 • 10-l (3) ..--- + 

[nge12) Cl- + (HgCl t K2 • 
10-6.48 (2) 

(HgCl )+ ~- Gl - Hg2+ ~-
10-6.74 (1) + 

El complejo oon PJS. es donador ~ t~ r~~~~i~n (1) 7 re-

oeptor en la reaoo16n (2), es deo1r, es un anfolito. De la -

misma forma, los complejos con pX
2 

7 pXl son tambián anfoli

toa. ~ el oaao de los complejos sucesivos oasi siempre se -

verifica ques 

1!) Enmasoa.ramisnto de los iones. 

El té?'lllino enmascaramiento, aplicad.o a un conatituJente

an una soluci6n, oignifioa que so lo hace reaooionar qu!mioa

mente con alguna sustancia añadida (a.gente enmasoarante) para 

que no pueda tomar parte en alguna. i·eacción química. aubsecu~ 

te. Un ion metálico pueda Gn~asca.ra~sa par precipita.ci6n, por 

formaoión de complejos o por orld.s.oión o reduoci6n. 

En el enma.scara.mianto por precipi tacicfo, el metal o met..! 

les interferantea ee precipitl:'.n en alguna forma. El preoipi t.!: 

do no se separa de la solución por filtración, sino que se -

procedG directamente a la valoración da la sustancia que se -

desea determinar. 'Sl enmascaramiento por prccipi taoi6n tian&

como defectos la oopreoipitaci6n parcial del metal a valorar-

7 la adsoroi6n del indicador sobre el precipitado lo que 
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p);'oduce un falso punto final. 

La mayoría de los casos de enmascsramiento dependen de -

la formación de complejos estables y solubles. El agente en~ 

mascarante debe ser , por lo tanto, un agente oomplejante se

lectivo que reaccionará tan poco como sea posible oon el me

tal M quo so va a valorar, poro que se oonvinará fuertomente

oon el mstal interferente M'. 
Consideremos, por ejemplo, el hierro f~rrioo, al oual ae 

añade pooo a poco F-. Se obtiene el complejo floruro f'rrioo, 

estableciéndose el equilibrior 

Fe3+ + con l!'. • 
o 

do dondor 

De esta última e;r:presi6n se observa que Fe3+ var!a de aou8L 

do al valor de K
0 

y a la cantidad de iones fluoruro añadidos. 

Cuanto más estable es el complejo y más iones F- ee h1111 añ&di 

r 3+] 3+ -do, menor es Fe • Es decir, las propiedades de Fe deaa-

pareoen poco a pooo y este ion oada voz ee pone menos de man,! 

fiesto. 

En el oaso más común de los complejos sucesivos, por ejem 

plo el Hg(SCN)
4

2- , se tiener 

K (Hg(SCN)3-J rSCll-1 
4• -----------

[Hg(SCN) 4 
2-1 

[Hg(SCJ¡}r (Hg(SCN)~ + SCN - K3• 
[Hg(SCU)2 J rSCll-] 

f Hg( SCN) 3 -1 

fHg(SCN) 21 • - (HgSCN+ ] [ SDJi-1 
(HgSCNf + SClT K2• 

f !Ig(SCN)2] 
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HgSCB+ ---- Hg2+ + SCN- x
1 

• (Hg2+) (SCN-J 

(HSSCN+) 

Si llam1111os o a la oonoentraci<Sn total de Hg2+, se tienes 

2+ l 1 + ( p-) ( sc1d2 '3cN-) 3 ( SCN-) 4 ] o• Hg + + + 
I:¡ X1X2 KlK2K3 r.1K-;1-3r. 4 

Si1 P'K.¡ • 101 l!K2 • 9J pX3• 1.71 pl(
4
• 0.6 y SCll- • 10-4 

e• Hl+ ( 1 + 106 + 1011 + lOS.7 + 105.3] 

'lodos los t&minos son de&Jlr&oiablaa frente a 1oll, ea deoir, 

el o~plejo Hg(SCN)2 es el que predomina 71 

Hg2+ • _o.___ 

1a1l 
2+ -El Hg se enmascara oaei completamente al agregar SCN -

y ee encuentra p:redo1111nantE11111ente bajo la foma Hg(SCN)2 • 

3. Complejos y Acidez 

Ea interfeante observar que, a menudo, ouando se aotda -

sobre el pH de la d1soluo14n de un complejo, ae actita tambi&n 

sobre la diaooiaoi<Sn aparente del mismo. Por ejemplo, ooneid.,! 

reinos el complejo Feil-+ 1 

l')i el aeua se tiene, 

cona 

K • o 

( IV. 5) 

(Fe3+) (F-) 

(Fel+) 
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ccmo r- es tma base , ao tiene el equilibrio a 

,- + HF ( 4-6 ) 

COJ:I 

2+ 
Si a una aolucioo dol c011plejo Fer eo le a~de tm ácido,•• 

loa iones ,- deaapsrecen, loa equilibrios ( 4-~ ) 7 ( 4-6 ) M • 

desplau.n hacia la derecha, los iOClee COll!plejo9 ae dhocian 7 •r& 
)"'" 

recen ioewa Fe 

De forma paralola, ei a w:w eolucioo de HF ae le af\aden ionea-
3+ 2+ 

1• , doaap&reoeráu iones F- pera dar FeP' , loa o-qu111brioa 

( 4-6 ) 7 ( 4•5 ) se deeplalMlrln hacia lll iaquierda, el ~y ee di

eociar' 7 apt.recerán iooee a* • 

Del equilibrio ¡lob&l a 

2 ~ 3-+ 
Fer + B~Fe 1" BF ( 4-7 ) 

l 
( ,/+J [ar] l o 

can ::: 
(r.r 24[a.ir] l 

a 

2-\-
Se obl!G:rvtl qua el complejo Far ee ditotruye en •dios lci-·· 

J+ 
dos 7 que el leido HF 10 disocia por adición de Fe 

A.• Inrluencia del pH eobre los equilibrio• de loe oOl!plejoe. 

2+-
Suponiendo que ea introduce ol complejo FeF a la concentr,a 

c1Ón total e, de mnera que el o~.r:_111Jo sea su1'1denteante ea • 

table para poder eecribir, ( FeF 'J ~c. Por otra parte ~ la coa-
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ccecentraci&t total de tlÚor u igual a l.ll conc•ntraclón del bie-

rro. 
2+ 2+ .3 + 

( rer ) ~ ( ,- ) + ( HF ) = ( Fe F ) ~ ( Fe ) 

j• 
( F ) + ( BY ) :: ( Fe ) 

de las relaciones ( 4-~ ) 1 -· 

( 4-6 ) 1 ol1ainaMo ( F- ) entre las cuatro relaciOMs, N tle • 

ne 1 2+ 
( FeF ) 'll 0 

( Fe.3+ )( F- ) : cI 
e 

2+ 
( BF ) -t ( ,- ) = ( Fe ) 

e ,- )( si) 
HF;:-----· 

X. 

lata f~ o&lo os ñllda para cCl\'.ilp!ejoa que penranecen esq 

blos. De ellil se observa que ( :Fe:H ) depande do la ccnoelltrnción 

inicial, di:'ll pa, ds la const'lnte da eotAb111dad del CC'illpleJo 7 de 

la ccnotllinte del par 1foido- baoo en cuestión. 

•orA.- A partir de eats inciso se trabaja con ooncentr'lciones• 

en lugar d31 aotl vl<lad~ o. 
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a.- Influencia del pe •• 
( B +) 
_,-'))l 

• 
1 

~. B 

) Culilndo pH < Pfa , l n hace deapreciable trente a 

( Fe'J+ ) = J ele 

) Ca.ando pB ..,, pi o ( a• ) < la , • 
d•spr$c1abl• trente a 1 , 7 tenemos s 

H· 
( 1'• ) = Vd; 

11 pB no actúa .le sobre la diaociaci&i del coaplajo. 

• baoe -

letoe reaultadoa •• obaernn en la tigu.r·a (lV-1 ) • en donde • 
2+ 

ae reprea.nta le eatab111dod ararento del ocaplejo FeF en tan-

oi&i del pB. 

2+ 
Fis. tV•l. lstabilidad &pll.l'ente del cOllploJo FeJ! en 

hno1ón dol pH. 



- 116 -

b.- Illflu.ncia de la • l>e B!lnera general, el pH a ~rtir -· 

del eaal el complejo eapiesa a destruirse ea igual a pK • 1 --
• 

X:S.eten ca.plejoe ( ocmo por eJ011plo, el oarbonato, ~ = U.3 ) -. a 

~ deet:moci&n ccaieua ,a .o lledioe &los.linos. Con ione• llllJ1' -

pooo b&eioo. ( por ejeaplo, Cl- ) loe complejo• no es~n iritld • 

doa por lee ""1'iacione• do pH. 

o.- Intlunoia de '• • Loa complejo• inicial.Mnt.e poco e.ta -
2-

ble1 ... destnqon t.lcilaente en Dedioa leidos. Por ejeaplo 1 S , 
2- . 

co3 -. 1113 • t. deetruccig. de ce11plejos at1' Htables no ea a--
4- -

preciable n1 a pll= o. IJemploa • Fe ( CI )6 • A1 ( CI >2 1 
.H 

Co ( IB) )6 • 

4.• CHO del leido etUenliamino totraeltico. 

ConaiidereDoa el equilibrio siguiente • 

000 

4-

D+ 
• + 

'"'" 4-( I )(? ) 
1

0 = ( 111 -(4-nJ ) 

donda I representa al 'cido atU6ndiallli.notetn~tico ( IDTA ) • 

POX' otl:·o ledo, ao tiel'Hn\ las cuatro co,:,i!ltant&a de ioniaación • 

Ol ) B/ + 

1 -
•1 -

B
2

0 --~ B 'j 6° -\- H) I-

( B + )( H~I-) ""2 
~ - 1.02 X 10 
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1 P'a¡ = 1.99 

f ) B'JY- -+ 2-
+ 11-¿0 H30 -t 11-¿Y 

2· _, 
l.a2 = ( s+ )(H~ ) = 2.19 X lD 

( Bjf ) 

1 Jllaa - 2.67 

2· + 'J• 
't ) 8.2? + Jl.20 83º + BI 

( at )( BI 

,_ 
) JI 1., -

e 11:z1'1 
- 6.92 X lD 

7 i«., = 6.16 

Ó) 
,_ 

4-
BI + 120 

~ 
H

3
o-t- y 

(e+)( y 
4• 

) -11 
'•4 ::. < n3-

5.5') X 10 
) 

¡itª.4 - 10.26 -

La diatribuoicÍD de las especies del IOTA en .tbnci&i dol pB • 

da en la tigura (IV-:l ) • 
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Fig.I.V- 2. 1>1atribuc1ÓD de laa espsoiea del IDTA en ftm• 

ci&i. del pB. 

.¡.. 
De lo .utnior, se observa que el s3o c011pito con el ion •-

t.'1.ico por el EDTA, dl!I Jl81l(jra qua a Wl valor dedo de pB, la ten • 

4enc1a a tol'llar el cCllllplejo 1 - IDTA no se paede obtener dir~ota• 

•nte de 1 0 • Par ej811plo, a pB= 4 predomna la especie 
2· . 2+ 

B:¡I , 7 la :reaoo1~ ce1:1 un ion mot&lico ( Cu ) H t 

2~ 
Cu + 

Ubrio ostf\I"~ d~§¡ikr:~~do ha.ci:l lG 1zqu1as0a , o aea, qv;g hAbrtt un• 

..n , 24- # ..-· s.'ba jo d(ll cu.al L" v2.l oT.11cfoll df) Cn cou lIDTl no sur a po.Dibb . 

El cll ctüo d~ i.mt:. vakc: r cnmlta d?> vM gx·fÍf! ca obtenida por el -

ID cada t '.1l!l de fo3 Kg de l !'DTA ea bu>.J~a wnu la concent ra -

cié~ d·!l ~·::! r, Cf;¡YJ<::fo ( 'll f'tmci Ó:o. Ú<11 ·~"'!>' Gr.t:J de I 
4-
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3-
( BI ) = 

2-
3-

J.~J.O~) 
2 4-

( B3o-+ )( HI ) ( I ) 
( 82". ) = ··- -

'•3 1
ª3

1
ª4 

2- J 4-

( B3t- ) 
~~o•)( B2t ) - ( 830 .. 2.. ( t . ) 

= = 
'-2 '• '•, x..4 2 

( ~o+ )( B-J1- ) ( a,o .. ) 
4 4-

( s4t ) 
( t ) 

= = 
'•1 la¡ '•2 '•3 la4 

Sea 1 1 la oo:llettntración total de JDTA libre, illdopandiente -

•nte d$ n estado d• 1aninción a 

4- )- 2-
( t• ) = ( I ) -+ ( BI ) + ( Bl ) + ( Bl- ) -+ ( B l ) 

4-
( I' ) = (J. ) 

2 ) • 
( s

3
o.f) .. ( 1

3
0• ) 

'•4 ltªJ 
+ 

Se Ua:u.rá Cl(.. a la porción entre pariÍnt-Ode que ea función &-

ni~nt.4 del pH s 
4-

( Y' ) = ( t ) OI. 
4• ( t' ) 

(Y )= e( 
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Calculando« para diferentes nlores de pR, se obtiene la 

pfioa de pH contra el logar!tao de O(. ,t!¡ura (IJ, .. 3 ) • -···· 
4-

Baati tu;yendo ( I' ) / c.(. · por ( I ) en 10 de un cc.mplejo -· 

• .. IDTA, •• tiene a 
D.f. 

( 11 ) ( Y' ) 

( u-(4-n)) O(, 

20 

pR 

r1,.zy.3. Gñtica de pB oi:mtr• el lo¡arh.110 de ce. 

J. continuaci&t tratareaoa un eja1plo prtctico 1 cm3id11r n 1oe tt 

que ee afiad• una soluc1&n de lDTA io·1 1 a una aolucláu de una • 

ad de calcio io·2 1 '1 H de~ calc11lar ¡,Cf! = • log C&
2+ en .. 

2.. 2+ 
twid(.u dd ¡il. Ca? /Ca , rKc :i 10.7 B4l plt4 = 2.0 , .. 

JI. 3 = 2. 7, ~ ::. 6 .2 7 P11 = 10 .3 • 

2 ~ ""'º' ~-~ 1111 coopleJ!> dit Ce cc;n m.d"" , ""'~"''-1,11 1 

2-
CaY 

u 4• 
Ca + y 



- 121 --

2+ 4-
( ca )( I ) ·l0.7 ......, __ ....,,. __ = 10 

can ( c..t2· ) 
4-

I •• una baae r 

( é• )( 8.) -10.) 

( m3- ) .. 10 

C ~- >< s+ > -6.3 

( ai2·) 
-:: 10 

( B2t2· ){ a+ ) -4.7 

( •.,t- ) • 10 

B
3
'f9-+ a+- B I J 

~ 4 
( B3Y.- )( R + ) 4.0 

( 841 ) 
:; 10 

S. deducen loe d<a1:'11oe de predodnano1a de las ditennw 

tara• del IOTA en tunoión del pB. 

2 2.7 6.2 

2-

)-
11? J't• 

lOJ 

n ooapl.9Jo CaI .. diaoo1a .. 1 ... •• loe -41• 'd.4• -
a partir de pE = 10.) • 

11 balance do las •ea• .. escribe s 

4- 3- 2- 2-
(I)total = (I ) -t (BY ) -t (~I ) + (~I-) i (B4t) + (cat ) 

-1 
(Y ) :. 10 

total 
2+ 2-

( Ca ( II ) )total = ( Ca ) + ( C&Y 

2- -2 

-2 
= 10 

( CaY ) ~ 10 , por eeta nasón ee despreot.a en el balanoe 

de las 11asaa, entone.a ae tiene s 

4- ( 10.3 16.5 2 19.2 3 21.2 ll -1 
(I ) l t- 10 (H "1') + 10 (B ~) -+ 10 (B.+) -10 (H+)i4° 
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1 ( c.2+ >(141010.7( ¡.· >) =104 

de dand• 1 

2t 10
4 

(Ca ) = -------------------
109.7 

2+ 
7 pe. =- - iac ( c. > 

pCa=2~1og[1+-----------~1-º_9_~--~-------....-----l 
l+ 1010.J(B.-) + l016.5(a-+)2+l019.2(B4)J-+ 1021.2(B~)4J 

Sillplif'icacianu qm apereoen •BÚn el intervalo de pB cone1d,t 

rado • 

tr.nt. a l • 

9.7 
pCa ª 2 + lag 10 a· 11.7 

) 6.26<: pi <.10.J la tora u'• predOllina 7 no queda -

•• q,. el t&rld.no •n (e+) a 

pe.= 2 ... lag 

pea = 1.4 + pH 

2 .7 L.. pH < 6.2 s-212
• pre<lcaina, !lo queda ..ts que el -

t&naino •n ( B +- )2 
1 
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pCa = • 4 .~ + 2pB 

Se calcula el pB para el cuatl pCa = 2 ( campleJo total.Mllte clJ, 

•ociado ) 2 = • 4.8 + 2pB ===t> pB ::. 3.4 

Se trua el diagrua pCa = t( pll ) • m del calcio eati •e• -

plejado por eaclM de pH = 4.4 ( tipra~-4 ) • 

12 

10 

8 

6 

4 

2 

o 2 ....2 4 H i--
2 

6 8 10 
RIJ• 

12 14 r--

Fig .IV •4. Grlf'ica que representa pCa - t( pB ) • 

pH 

B.- Cmplejos cOll loe lonu del agua. 

- 2- t Bl agua puede oedtn· H .. , 11:2º• (JI 7 O • Loe ccmpleJoe cOll H 

aOll &cldoe. Todoe loe lone1 forman ccaplejos C <Xl 82º ( •olnta •• 
- 2-oltin ) • Loe HO 1 O foraan DUUl"Oeoe ::Ollplejoe que dadaa SU8 • 
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propiedades áoido-básicaa, sufren influencia del pH. 

Por ejemplo, sea el oaticSn hidratado M+, u2o un polilL>! 

dos 

I. x+, ~o ---.l. KOH + H+ :tl 
• (KOH )(H+) - (x+J 

II. MOH ~ MO - B+ :[2 
(xoj( H+) 

+ -
(xOH) 

En medio áoido loa dos equi°librios ae de111plazan haoia la 1.,_ 

quierda. Partiendo de los medios básicos haoia los áoidoa, •• 
- + tiene la predo1111nanoia del XO , MOR '1' )( sucesivamente. 

4. Valoraoiones e Indicadores. 

A.- In?\uccicSn'. 
Para qu una reaocicfn sirva de base para una valoraoiln, 

ae requieres 

a) La reacoicSn debe ser rápida 

b) Debe efeotWuose eatequiom&tric1111ente 

o) El oambio de energÍa libre en la reaooicSn debe eer negati.vo 

y de un valor absoluto suficientemente grande. 

Sin eabargo, estas oondioionea no son lliempre aatiat.,.._ 

ohaa 9ll el oaao de la fo:rmaoicSn de oomplej~s aet'11ooa. Aaí1-

enoon tramos reaooiones muy len tas ooao es el oaao de la :torm_s 

oicSn de complejos inerteá tales 00110 loa formados por Co (ID 

1 Cr (III) o reacciones ~ ripidaa ooao en loa oomplejoa 1nq 

lábiles pero oon ligaduras tan débiles que no se satisface la 

oondicicSn (o) y tambithl se presentan casos en loa que loa 00!, 
plejos se forman en pasos auoeeivo• que se superponen hao1endo 

muy difícil la deteocicSn del punto de equivalencia. 

Se pueden tener oondioiones más favorables para estas V.!, 

loraoiones si los ligl!IJ'ldoa requeri~os por el oatidn 11et'1ioo

eetán unidos como por t1Jemplo en una poli81Dina orgánica o an 

los ácidos 81DinO polioarbo:dlicoa ouyo representante aú ufl.

lizado es el EDTA ( ácido etilen diamino tetra aohioo ). Uti

lizando agentes oomplejantes de eate tipo, la eetequioaetrfa 
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de la formaoi6n de oomplejos se simplifica y por oonsecuenoia 

se eliminen los pasos intermedios aeí que el oati6n met!lico

no requerirá cuatro o seis mol,oulas de amoniaco, por ~jemplo, 

sino dnioamo.n te una sola mo'l~oula de poli amina ( oomCi> la pen

-tln-eUUn-hexamina ) • 

(n2+)~i(Jra3) JI+. -r&i(NB3)2) h ----- ri(NH3)6)2+ 

( formaoicSn suoee1va del complejo de níquel) 

v12+ + hexamina -.(1n(hexamina)) 2+ 

( formaoi6n en un paso del oomplejo de níquel) 

Como se dijo antorio:rmente, este ti~o de ligandos reoi-

baa el nombr9 de quelatos. El efecto quelato ea el incremento 

h estabilidad del complejo quelato en oomparaoi6n oo~ la ee

tabilidad del complejo correspondiente formado oon ligandos -

unidentados. Matemáticamente es igual a la rasdn de las oone

tantes de e<¡uilibrio de las reacciones de formao16n suoaeiva.-

7 la reaooic.fn de formaoi6n en un paso. En el ejemplo del ní-

.• 

( 1 2+) lli(hexamin&) 

(Ni 24 ( hexamina) 

Efecto quelato • 
. K2 

log -- • 10.8 

en la figura ( IV.5) se puede observar el efecto de la -

formaoi6n de quelatos en una valoraci6n. El N12+ se valora en 

un os.eo con NH
3 

y en el otro con la hezarnina. ED todos los º.! 

sos, la concentraci6n total de níquol es de io-3• El NH
4
c1 a

gregado tiene por objeto evitar el cambio de pH que oonduoi- -
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ría a la precipitación de Ni(OH) 2 • 

A. 
B. 

c. 

pNi 

17 

15 

10 

5 

3 
1 2 3 4 5 6 

Figura (IV• 5) 

átomos de nitrógeno--
2+ a1111no por mol de Ni 

Valoración de 1a2+ con 1113 en presencia de NH
4
c1 10-~. 

de Ni2+ presencia de ?Hlll io-1x Valoración oon hexamina en 

Valoración de Ni
2+ oon hexamina en presencia de NH4Cl 7 ~ 

-1 NH
4

on ambos 10 M. 

En la Olll"l'a A se observa que al punto de equivalencia, -

la concen traoión de ?a 2+ ha ca.ido solo a un quin to de su valor 

inicial y el punto de squivalenci& no eotá oaraoterisa.do por-

Wl cambio marcado de pMi. 

En la curva B el cambio en el pNi ea notorio, pero no o

curre exactamente en el p\Ul to de equivalencia pues cuando to-
2+ do el Ni se encuentra oomplejado, el valor del pH oomiensa-

a subir maroa.d&~ente de manera que la estabilid~d del oompl_! 

jo a.um en ta. 

;.Jurante una valoración con a88lltes oomplejantea, auoha.11-
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veces conviene no solo man tener el p:OI constan te sino también

escoger un valor alto par& ól. Esto se muestra en la figura C 

donde el me dio es un amortiguador de pH 9.3. La. adici6n ini

cial de NH
4

0H compleja el níquel, por supuesto, de modo que el 

pNi 8.lll!lenta. y la curva empieza a un pNi mayor. Durante la va

loraoi6i;, el complejo oon ainor. iaoo s o transforma graduah1en t9 

en el complejo oon hexamina y finalmente se obtiene un oambio 

de pNi que ocurre exactamente en el punto de equivalencia es

tequiométrico 7 es bastante marcado. 

B.- Valoraciones. 

a.- Con ligando a uniden tados. 

Como se ha visto anteriormente, este tipo de valo

raciones son usadas muy raramente debido a la forma.cicS'n de -

oomplejos sucesivos y a la dificultad, conaeauente, de deteo

oi6n del punto de equivalencia, por lo que su estudio oarece

de interés. 

b.- Con ligandos polidentados (quelatos). 

Las valoraciones de este tipo utilizan oomo agente 

oomplejante máa oomún el EDTA ( H4Y). La reaooi6n general que 

11e efectúa est 

+ K • o 
(x+n J ( y4-J 
(n-(4-ri)) 

Como se estudi6 anteriol'IJlente, en este equilibrio influ

ye mucho el pH por lo que nonnalmente las soluciones de iones 

metálicos qua se valoran oon EDTA están amortiguadas para que 
+ el pH permanezoa oonstante aun cuando se ·liberen iones n

3
o -

al formarse el oomplejo. En ocasiones so aju!'.lta. el pH a W1 v~ 

lor bajo para ganar seleoti"ll'idad en las valoraoiones, pues a.

valoree muy bajos de pH, solo los iones metálicos que forman

oomplejoe muy estables con ED'rA pueden ser valorados. Por o-

tro lado, la hidr6lisis da muohos iones metálicos puede dar -

lugar a preoipi taci6n de hidr6xidos a pH muy al to. 
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2+ 2+ 2+ Ejemplos de curvas de valoración de Mg , Ca y Ba con 

'!iDTA a varios pH se muestran en la figura (IV.6). 

10 J'2 
pMg JI pBa 

9 !O 

8 
9 

7 e j'2 
J l 

1 JO 
6 

9 

5 6 B 

4 6 7 

... 6 
3 

o.6 o.s 1.0 o.6 1.0 o.6 1.0 

X --+ x-1 X~ 

Figura (IV.6} 

x • número de moles de agente coaplejante añadidas por mol de 

ion metálico total. 

(Los parámetros on las ourvae repre8entan los cUferente

valores de pH). 

o.- Cálculo de una curva de valoración por oomplejome

tría. 

Consideremos el problema siguientes Se tienen 50 ml de u 
~ ~ -

na soluoi6n 10 M de Mg en una solución amortiguadora de -

pH 10 1' se valoran con solución de ED'l'.l 10-\t. Calcular la 

ourva de valoración dados los siguientes datos1 

K del MgY2- • 2.04 ~ 10-9 
o 

log el (obtenido de la curva de pH vs. log ej... ) • O.A6 

de donde d...• 2.9 

De los datos anteriores pouemos obtener la oonstante &-

fectiva1 
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Inicialmente, antes de agregar EDTA, el valor del pMg es1 

. -1 
log 10 • l 

2+ El número de moles iniciales de Mg es1 

-1 
10 ~ % 50 ml 5 mmol 

ml 

Al agregar EDTA, la reacción que se efectúa es1 

Mi+ + y 4- ~ MgY2-

Esta reac c ión se lleva a cabo ouantita tiva1nemto hasta puntol'!l

muy oeroun os del punto de equivalencia ya que la constante de 

descomposición del complejo es del orden de l0-9• Sea V el vo 

Ó 
~ -

lumen de soluci n 10 X de EDTA que Be ha añadido, el número 

de mmol agregadas de titulante será1 

7 • mmol de EDTA añadidas .. 10-l ~ % V ml 

ml 

Como la rea.oción se Gfectúa de mol a mol, "y" mmol de EDTA r_! 

a.ooionarán con "y" mmol de Mg
2+ para dar "y" mmol de complejo. 

La concentración de Mg2+ libre serás 

(Mg2+). mmol de Mg
2

+ 
volumen total 

de solución 

5 - V pMg • - log ---"--
50 +V 

5-Y 
50 +V 

En el punto de equivalen cia se habrán añadido 50 rnl de -
-1 2+ , 

solución de EDTA 10 ¡., y todo el Mg habra reaooionado oon-

y4- por lo que Be tendrá el equilibrios 

M ,,,.2- -->o. L' 2+ 
g, -:::-- 1•1g + 

En donde la conoentraoión de complejo será practioamente igual 
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a 1 

2 mmol inioialea de Mg
2+ 

(MgY -) = ---------
volumen total de eol. 100 

y ademé.as 

por lo tan to 1 

o seas 

pMg • - log (1.7 X 10-5) • 4.77 

Después del punto de equivalencia, y4- estará. en exceso. 

Si se han agregado en to tal "y" mmol de e ate ion, la oonoen

traci6n de EDTA libre será.1 

( y4-)= mmol agregadas - mmol que reacciona.ron • l - 5 

y además: 

volumen to~al de solución 50 + V 

5mmol 

50 +V 

9 (Mi+) 5r~ V 
Kefectiva • 5 •8 x lO- "' ------· 

" 2+ .. g 
2.9 X 10-8 

y - 5 

5 
50 +V 

-8 
pMg • - log .2.!,2...!_.!2_ 

y - 5 

A con tinuación se -:: ri.lcul:i.rá el sal to de pM g eJ1 tre 1~1. an

tes y l ,t después del pun to de equivalencia con el objeto de -

tener una idea de l a prc sición de l ~ valoración. 

l;~ antes del punto de equivalencia se ti ene: 
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2+ -2 mmol de Mg • mmol inioiales x 0.01 • 5 x 10 mmol 

El volumen total de soluci6n es casi de 100 ml por lo que1 

100 

pMg • 3.3 

1% deepu'8 del punto de equivalenoia se tienen en exceso -

5 x.10-2 mmol de Y4-. El volumen de la soluoi6n es de casi -

100 ml, de donde a 

( Mgr2- ) 2 mmol • 5 X 10-2 

100 ml 

( y4- ) • 5 X 10-2 
• 5 X 10-4 

100 

( Mg2+) • (5.8 X io-9)( 5 X 10-2) - 5.8 X 10-7 

5 X 10-4 

pf.!g - 6.23 

Se observa un salto de pMg a! 0.01 del punto de equivs.

lenoia de tres unidades, de manera que podrá utilisarse para 

detectar dicho ptmto con 1% de presioi6n, cualquier indioador 

que tenga su punto de vire entre los valores encontrados de -

pMg 
11• En la f'isura (IV. 7) ee e?)ouantra la tabla de datos

Y la curva obtenida por estos cálculos.# 

Tabla de datos calculada por el m'todo descrito& 

h ~ h ml EMA (Mg ) pMg 7" de Xg valor.! 

do. 

º·ºº 0.100 1.00 o.oo 
10.00 o.o67 1.17 20.00 

20.00 0.043 1.37 40.00 

30.00 0.025 1.60 60.00 

40.00 0.011 1.96 80.00 

49.50 5 X 10-4 3.30 99.00 

50.00 1.71 X 10-5 4.77 100.00 

50.50 '5.8 X 10-7 6.23 100.00 

60.00 -8 2.95 X 10 7.53 100.00 
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pMg 

8 

7 

6 +1% 

5 

4 

3 

2 

1 ml. de EDTA 
10 20 30 40 50 60 

Pisura (IV. 7) 

c.- Indicadores utilisadoa en las Taloraoionea ooaplejoa&

trioaa. 

Como se ha Tisto en el ejemplo anterior, para una yalor~ 

oi6n factible, h~ un oaabio aaroado an el pM en la Tec1ndaa.

de punto de equivalencia. Dicho cambio puede detectarse ae--

diante sustancias que cambien su color a una determinada oon

centraoidn de M+n • Estas sustancias reciben el nombre de in

dicad.oree metalocrdmicoa. 

# ~l indicador que se utilice para la deteccidn del pun~ de 

equivalencia de la valoracicSn, debe tambi&n cumplir con el 

requisito de trabajar adeouadamen te al pl! en que se reali-

11a la valoraoicSn. 

# Duran te todos los cálculos de esta ourva, se hizo la aproxi 

maoicSn de utilizar concentraciones en ve11 de aotiTidadea. 
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Básioaroen tf'l, los indicad.oree me talocr6m1oos son sustan

cias orgánicas coloreadas que forman quelatos con los iones -

metálicos y en donde el quelato tiene una coloraoi6n difercm

te .a la del indicador libre. Para obtener la mejor ind1oaci6n 

df!l tmnto de equivalencia de la valoración, el indicador debe 

liberar al ion metálico para que sea complejado por el titu-

lante a un valor de pM muy oeroa del punto de equivalencia. 

Un ejemplo de indicador metalocr6mioo inorgánioo es el - ~ ion SCN que es un indicador de concl'.i<lltración de Fe y forma 

oon este ion un complejo rojo, visible a partir de cierta CO!!, 

3+ oentración de Fe • La reaooicSn que se efectúa esr 

+ SCN- ---> FeSCN2+ 
(Fe3+) (SCN-) 

(FeSCN2+) 
de donde• trabajando con concentraciones en vez de aotivida.--

des tendremosr 

(SCN-) 

Llamando "a" a la conoentraoión de FeSCN2+ necesaria para oh. 

eervar el oolor del complejo y sea "o" la ooncentraoi6n total 

de OON- añadido. Se tendr!ts 

(Fe3+) • K --ª-o 
o - a 

pFe • pKO +. log o - a 

a 

De esta última relaoicSn se puede obtener el valor de pFe a-1 

cual aparece la ooloraoi6n roja para un valor dado de "o". 

Un tratamiento completo de los equilibrios envueltos en

aste tipo de valoraciones es mucho más complicado ya que son

muohos los indicadores meta.locr6micos que tienen propiedade.!r 

ooido-base y responden tan to al pH como al pM. Como ejemplo 

tomaremos el eriocromo negro T, cuya estructura es 1 
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Los quelatos metálicos se foI'IJan por pérdida del ion H+

de los grupos hidroxilos y formaci~n de enlaces entre el o

ti6n metálico, los átomos de oxígeno y el grupo azo. La reao

oi6n de for:naci6n de complejo con Mg2+, por ejemplo, esa 

Mi+ + I 3- --t 11.gI-

naranja rojo 

X o • .... (M~g,._2_+_) _(_I3-_}_ • 10-7 

(MgI-) 

vino 

Pero además el eriocromo negro T es un áoido tribásico, 

H
3
I. El grupo sulf6nioo es un grupo de acidez fuerte 7 se en

cuentra disociado en soluci6n acuosa independientemente del -

pHa 

l'. -
rojo 

HI2- es un Mido débil de pK • 11.5 
82 

azul naranja 

8i 
(HI2-)(:e:+) 

(~I-) 

De los equilibrios enter1ores se tandráa 

(!.!g2+) ,. 10-7 (MgI-) 

(I3-) 

- 10-6.) 

El pW1to medio del vire de color del in¿icador se encuentra -

cuando: 
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{IIT2-) ., (1 3-)(H+) 

10-11.5 

(H21-) • (HI2-)iil__ - (I3-)(H+)2 

10-6.3 10-17.8 

(!total) .. (13-, [1 + 
{H+} 

+ c··f J 
10-11.5 10-17.8 

de dondes 

(Mi+) .. 10-7 [1 + {H+} + 
{H+}2 l 1011.5 10-17.8 

pMg .. 7 log [ 1 
(H+) 

-
H't 2 

- + + 
10-11.5 10-17.8 

:.m la figura (IV .8) se represan tan los valores de pv!g o~ 

rrespondien tes al pwi to medio de viraje del indioador en fun

oi6n del pH. La linea vertical que . separa la regi6n (II) de -

la regi6n (III) corresponde al valor de pK , en puntos a lo

largo de esta linea habrá igual oantidad ~ de las dos e&

pecies ¡q2- e 13- oon el primero predominando haoia la i,! 

quierda de la linea y el segundo predominando hacia la dere

cha. Similarmente, las regiones (III) y (IV) están s oparadas

por la. linea vertical que se encuentra en el valor aproximado 

de pK • La linea quebrE1da que separ& las regiones (II) y -

(III)&¡ de la región (I), representa va.lores de pH y pMg -

donde la mitad del indicador estará bajo la forma MgI-. Es d_! 

oir, que a.1 cruzar esta linea de la regi6n (I) a la reg-16n 

(II), habrá un cambio del color rojo vino al naranja y al o~ 

zarla de la región (I) a la regi6n (Ill) el cambio será ,~e~ 

jo vino a a~1l. Visualmente, este último 08lllbio se puede de-
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teota.r mejor que el primero y por ello el eriocromo negro T , 

resulta un mejor indicador si la valoraci6n se realiza a un -

pH abajo de 11. 

pMg 

10 
(IV) 

5 

o 
2 4 6 

(III) (II) 

I3- (naranja) 

(I) 

)(gl

(rojo vino) 

8 10 12 

~igura (IV .8) 

D.- Ejemplo de valoraoi6n oon deteooi6n del punto de equiv.! 

lenoia por m&todos potenciom~trioos. 

~ste ejenplo consiste en la valoraci6n de Ea2+ oon y4- y 

el uso de un potenoi6metro para detectar el punto de equiva.

lenoia. La celda estará constituida por una media celda de r.!. 

ferenoia ( electrodo saturado de calomel en soluoi6n saturada 

de KCl, por ejemplo ) y l~ media celda de mediia oon un elec

trodo indicador de plata metálica. 

En la celda de medi4a se encuentra la soluci6n de Ba2+ -

que se desea valorar y una pequeña cantidad de Ag+ de manera.

que la conoentraci6n inicial de Ag+ sea mucho menor que la -

conc011traci6n inicial de Ba2+. Loe complejos que estos doe º..! 

tiones fonnan con el EDTA son1 
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2-Como se observa, el complejo BaY es más estable que el com-

plejo AgY3-. Por lo tan to, antes del punto de er¡_uivalencia -

la única reaoci6n que se efectúa es la oomplejaoi6n del bario 

mientras que la concentraoi6n de la plata permanece constante 

y en oonseouencia también el potencial de la celda permaneo

oasi constante. Cuando apenas se ha rebasado el punto de equ_! 

valenoia en la valoraoi6n del bari~, se efectúa la reacoi6n de 

oomplejaoi6n de la pequeña cantidad de ion Ag+ en la soluoi6n 

y la ooncentraoi6n de ésta disminuye rápidamente, provocando

una ca.ida brusca en la diferencia de potencial que mide el P.!?, 

tenci6metro. 

Sea,por ejemplo,Wla soluoi6n de 50 ml 

contiene Ag+ 10-4 M, la cual se valora oon 

10-l M. Calcular la ourva de valoraoi6n. 

2+ -2 de Ba 10 M que 

una soluoi6n de y4-

La diferencia de potencial contra electrodo saturado de oalo-

mel está dada pora 

E -medida Ereferenoia 

Eoelda ª Emedida = 0• 245 v 

Como la ooncent#aoi6n de la plat& p~.nnanece oasi constante 

huta llegar al punto de equivalenoia de la valoraci6n de Ba2~ 
el potencial de la media celda de medida serás 

Emedida • 0.80 - 0.24 • 0.56 v 

de dondea 

Eoelda • 0.560 - 0.245 • 0.315 v 

Cuando se han agregado 5 ir.l de soluoi6n de EDTA, este.r

mos en el punto de equivalencia exacto le la valoraci6n del -
~ + ~ Ba • El Ag empezará apena.e a reaccionar con el y· agregado. 

La concentraci6n ds este último ion es casi la miana que al 
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comenzar la valoraci6n y por lo tanto, el potencial de la cel 

da pemanecorá casi i P,U:J.l. 
4-C u ando se ha añadido un pequeño exce so de Y 1 por ejem-

plo 0.5 ml 1 éste reaccionará con Ag+ disminu yendo notablemen

te su concentraoión: 

4 -1 mmol de Y - en exceso • 0.5 ml x 10 ~ 

-2 5 x 10 mmol 

55.5 ml 

{Ag+) - 50 ml X 10-
4 M 

55.5 ml 

reaociona: 

queda s 

ml 

-2 5 x 10 mmol 

{Ag+) • lo-7•3 (Ag!2-) 

(T4-) 

lo-7•3 x ?xlo-5 - 5.5xio-9 x 

81 X 10-5 

Eaedida - 0.80 + o.06 log (5.5 X 10-9) - 0.304 V 

E ld • 0.304 - 0.245 • 0.059 V oe a 

Se ~omprueba que con un pequeño exoeso de titulantv 1 la.

variación del potencial es grande. La curra de esta valor

ción se observa en la figura (IV. 9). 
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E (volts) 

0.30 

0.20 

0.10 !\__ 
ml. de 

~ ~ 
1 2 3 4 5 EDTA 

Figura (IV.9) 
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Te• l. Solubllldad 7 Producto de Solubilidad. 

le solubilidad de una eal en un solvente ea la cantidad de la· 

al que se encuentra disuelta en una eoluclón saturada de 'sta. 

lxperillentalmn.te ee ha encontrado que en lo• electrolitos po• 

co eolubles en soluclaaes saturadas ( ea decir, aq~llos CUJ'8 so• 

lubllidad es menor a 10 -J aoléculaa gr.<Jmo por 11 tro ) • el pro -

dueto de las actiTidadee de loa ionee en solución, tiene un valor 

constante para cada temperatura. 

Consideremos una eolución saturada de un electrolito poco so -

luble, ABx J en la cua.l ba7 un exet1so de sólido presente. Se ••~ 

blecerá entre la taae sólida 1 sus ionee en solución el elguiente 

equilibrio s 

AB (a) 
% 

AH ( ac ) + %1- ( ac ) 

Aplicando la le7 de acción de •eas tenemos s 

., = 
eq 

[1d l (B-) X 
( ABX 1 (a) 

Ia actividad de un cuerpo sólido ee constante, por lo que pue

de incluiree en el té:r111ino constante, de manera que la expresión-

se reduce a i 

en dond• Ke recibe el nombre de cons~nte del producto de eolubi

. lid.ad 7 depende única•nte de la temperatura y de l.A naturalesa • 
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del electroli to poco •oluble. Para salea que dan el eidO n&aero

de icaea, a •nor 1
8 

, 11enor aolubilldad. 

Ahora 'bien, puesto que la aothidad ea igual al producto del • 

coeficiente de actividad por la concentl'tlci&i, ea poe11WI expre • 

118.1" la nlaoile anterior de la anera •ipiente s 

+X U X - X 
1• = }t +x< ' ) a - ( 1 ) 

A B 

en denle j ,..-x 7 ~ 
8
_ dependen de l8 eolubilidad 111-. del e

i.otrolito poco eoluble 7 de loe dols iCDH que ezbten en •ol.11• 

eile. 

S. poeible entcinoes deducir s 

~x - x ls 
18 aparente: (A )( B ) .= -~-,+-x-~-x1-_-

Ia conatante del producto de •olubilldad aparente, dada en 

tancile de hs cancentraoionee de loe tema en le •ol110ile, no •á 
lo depende de l8 nataralesa .. 1 electroHto poco •oluble, sino -

taabi'n de la tllersa ileica del medio 1 M aplica ún1ca11ente en -

el caao de aolucionH .. turadaa de electrolitos. 

l.fe11ploe de ~lcnlo de la solubilidad 7 del producto de aol11 • 

b111dad. 

lº.- -3 Ia 1ol:a.b1lidad de 1g
2
cro

4 
es de 2 .5 x 10 g/100 111 a • 

25ºc. Calcular el producto de sola.bilidad a esta temperatu-

la solubilidad 110lar ea 1 

-3 2.5 X lO • 
100 111 

X 
1000 111 

1 lt. 
X 

1 •ol 

))2 ' 

~ Jaa1. = 7.53 X 10 ·-
1 
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~ + 2-
Ac2Cr04 ~ 2 A¡ + ero4 

+ 2 2- -5 2 -5 
l. = ( 2 Ag ) ( Cr0

4 
) : ( 2 X 7 .53 X 10 ) ( 7 .5J X 10 ) 

S. obtiene aef el l aparente pua la tuerza tónica de eeta •S • 
luciéin partiC'Ular s 

l aparente • 
-12 = 1.71 z 1D 

la tuern iónic., ea s 

l -5 -5 -5 
1 = 2 ( 7.53 X 10 X 4 -+ 15.06 X 10 X 1 ) = 22.59 X 10 

o -11. 2 ... Calcular la solubilidad de P'e(CH)2 ci!\J'O '• ea 1.6 x 10 • 

Para este c&lculo ee considerará la 1'wlraa 1Ól1ioa de la aolu -

cit'e IRQ' pequerla ( dado el producto de solubilidad del orden de • 

io·l4 ), por lo qua ae contundiráo. act1Tidades 7 cone9ntrac1ooaa. 

____. 2+ 
re(ce)

2 
--- re +-

Sea • la eolubilldad del hidr&xido terroso en aoles por 11 tro, 

ente111ces s 

2• 
( Fe ) = a 

2 
(a){2a) = 

8 = 1.59 X 

7 ( <:JJ- ) = 2a 

1.6 X 10 -14 

lo' aol/l 

2. lfecto de la FUl!lna Iooioa en la Sckbilida.d de una Sal. 

In pree~incin de otras salee, la fuer ~ ;i i&ica de la eoluoión .1 

a•nta, lo que en 11en~ral ocaeion!l'. la dil'Jlllinución de loa coeti • 

cientes de act1vidcd d~ loe ione s del electrolito poco soluble, 

puesto qua • 
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10& ~ = - 0.5 • 
2 Vi 

Caao consecuar.cla, la eolub111d&d del eleotrollto poco soluble 

deba aumentar, 1ll que s 

o •• s 

z z Jt U.(e){xe) -=l 
l. ~·B e 

Y caao .. ha dicho antee, 1 ee caietante para la teaperatw.• 
cSKa. Z.. poi¡- esto que ei loe coeticlentea 4• aotivic!ad cllnd.ml¡pn, 

la aolubilidad debe euaantar. 

Bl efecto ele elAJctrolitoe CCll iCll»a no cominee a*'8 la •obaltJ 

lldad de u electrolito pooo •oluble recibe el ncabre de ereoto -

ealino. 

l.femplo 1 

11 producto de eol11.b1lldad de AcBr a te11p9ntura aabiente es 4• 

-lJ • 7 .7 x 10 • Calcnllu la aolubllidad de l.gBr cuando la aolucice 

DO cantieoe ninPn otro elAJctrollto ( fller• imioa ~cticuente 

ipl • cero ) 7 cuando le eolución tiene una tueru imica igual 

• 0.0225. 

l = • 
Para I ~O 

P cr lo t.anto • 
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e2 : 7.7 X 10-JJ: 10•!2.2 

•1 = 10-6.1 
' 

para I~ O 

Para I = o .022s 

• la¡ ~ ~ 0.5 ·~ '{!_ 
i+Vi 

1/2 
~ \.>..Br· = -'>e5 ( 0.0225 ) 1/2 = _: O.f!IS 

lecE \) Ag~= lo¡ o 
l + (0.0225 ) 1.15 

Por lo tonto s 

pl1'8 · I =- 0.0225 

3. ltecto del Ion cañn 

Si a une eolución saturada de un electrolito poco soluble se J. 

le agrega 'll!la eel soluble que contenga un ion c., se producen• 

dos efectos r 

l. Uoa modifi~c!Óll de los coeficientes de acthidad de los 

iones del electrolito poco soluble debido a la variaciÓll de la • 

tuer:r.a 1ónica, lo cual ee traduce en un Ru.aento de la solubilidad. 
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B. Desplai:araiento del equilibrio e 

AB (S) ~ ¿+-X ( ac ) + '7/B- ( ac ) 
X 

predocido por l.& le7 de Le Chatelior • .U att..mentar la actividad de 

uno de loe iones en solución, el equilibrio se deapl.asa a la is -

quierda dininu;yendo, as!, la solubilidad de la sal. 

11 segundo efecto es llUCho ..ta iaportante que el primero por • 

lo que decrece la solubilidad de la sal al agregar un ion oomú. 

KJeaplo 1 

Se tienen 100 111 de une solución de AgBr, ~ 1 1111 'de 7 .7 x • 
10·13. A uta solucilm se le agregan )82.5 111 de .t.¡10

3
• Calcular 

la solubilidad de AgBr después de b&ber agregado el ian cCllÚ.n. 

La concentraciÓq de Acl<l:J en la solución seril e 

0.3825 1 
100 111 

X 
l •ol 

170 1 

1000 111 = o .0225 llol/1 
l l 

Se decir• que la concentración ele plata aftadida es de 0.0225 • 

1 = ( 11)( 11 + 0.Q225 ) = 10•l2.2 = 7 .7 X lO•lJ 
• 

Cmsiderando a • <í. O .0225 1 

( • )( 0.0225 ) = 7.7 JC 10-lJ 

s
3 

: 3.42 X 10-ll :. lO•l0.466 

Podeaos ahora hacer la comparac16n del ftlor de la 11olub1lida4 

del A¡Br en loe trae casos i 

Solubilidad de AgBr solo = 

• ( ) -6.0JJ Solubilidad de AgBr con 10!1 no o<mun I = 0.0225 = 10 

, ( ) -10466 Solubilida4 de .lgBr con ion eomun I = O .0225 = 10 • • 
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S. obetirv?I q119 para la tdsmti f'u.erv.11 tónica, el efecto del iom

cOlíÚn 011 mucho ms inportanw qus el ef'octo salino. 

In la f'igura ( V0 l ) ce obss:twm gr~ticsmente ambos efectos s,g 

bre la aolubilidad del AgCl. 

Solubilidad ~ 
iones no comm1es 

cOll!Ún 

Concentración de iones al\adidoa 

4. ltocto de la Hidrólisis. 

11 calcular la solubilidad de una sal poco soluble a partir del 

1t , no se considera el af'ecto de la hidrólisis que &W118nta la s,g • 
lubilidad de la .. 1, r. que el ion que ao bidroliza, dillllineye su 

concentración , par lo que el equilibrio se desplaaa en el senti

do de la disolución dol •Ólido. 

Ejemplo s 

Calcular la solubilidad de "'2S sin considerar el efecto de la 

hidr&lisis, 7 posteriormente con~iderando dicho efecto. K = lo-50 • 
• 

-50 2 
1

8 
~ 10 = (2e) (s) 

S'J = 5 X l0-51 

8 :::= 1.7 X 10-l? 

Considerando el efecto de la hidrólisis i 
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2o # 

EJ. ion S on so1\\c1on acuosa ~ hidrolba, por lo que se ten-

drán l e.~ oqu:llibrlos aiguientes 1 

1) Ag
2
S (e) 2 Ag+(ac) + 2-S (ac) 

2) s2· + 82º ~ BS- + oa-

+ - a[ 3) J.g2S f. 82º ~24¡ + BS + 

Ca.o la eolubilld&d do Ag S es muy pequetla, se puod9 ctmt11d•· 
2 

ro.r que (ar)= l0-7 ( ionill8eián del agua } • La constante de hJ. 
- 2-droliaia del S ea 1 

1. =- (as-) 10·
7 

-11 1 s2 ·1 

1t. = 
1w io·14 4 

,. - "'7.6 ][ 10 
2 i.n lC io-lJ 

Sustituyendo on K 
• 

Puesto que 1 

(ss-J=-} (1.¡+) 

•• :10..,. ~ (A&.)
2 

[ + . 
(Ag+1 J = l5.2 X 10-45 

( "+} = 2.5 ][ 10·15 
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Pl:!tis to que por cads. A&.¿S dfouelto 8G obti(IUvD 2 lg +, l o eol'ü• 

b111dad dit A¡
2
s será igual a 5 lit 10-5 • Pol' lo qUD oo c~::r-uebs 

qlW ha1 amoonto en la aolub111dad debido a la hldr&liais. 

5. lf<>cto da la Tempuattll'4. 

la 11olubiltdoo de las sal" a poco solublu, gensral.unt.."f ; se ..., 

a od1!ien<fo coo la tel'lp8r&tura, pai;oto que 911tá en :relBcl&. con ol 

calOT de diaoluc1~ ( calor deepre1~d!do o absorbido C.'UAJ'.!(10 U.."l so• 

luto SG disuoln para dar \tllA solución saturada ) , ce1110 se obal.lr• 

Ta en el siguiente proceso t 

Soluto .¡. Sobe11te ----• Soluoión eaturada + calor 

11 calor de disoluci.ón puede eer determlnl!ldo experillontahlante. 

Par convenci&n se considera 111&¡or que cero el calor absorbido por 

el ahtema ( caso de reaoclor'9a eDdotl1'1111cH ) 7 se eoruddera •· 

nor qtMt cero al calor deapreDdido por el alete118 ( caso de las -

reacciones exoténaiou ) • ljemplos i 

Li CO (a) + B O 
2 3 2 

___ .,.. Solución + Calor 

:reacción exotlJ'llioe D, B <o) 

---•Solución 

(reacción endotlJ'llica D. H> O) 

11 A H de d1soluoi6n depende de ls natural<tBa del soluto y del 

aolvente, )"!l. qoo deV<Jndo de la 111agnitud relativa de dos energ!aa: 

la eMrg!a requerida pera romper el crietd dGl aÓHdo 1 la ener• 

¡{11 liberada al eohstarse las part!cul.e,e . !Jeaplo s 

') f::.Hd +() -!gCl \11 ------º~ l..¡ ac + Cl 

ir ~A.e+ (g) + Cl (g) ... .....-~ffti 
(ac) 



- 149 -

11 l::,. H de disolución del !gCl .&udo .. igual a la Wll! 43 -

dos energíaau 1 la energía reticular, la cual H 11a7or qu.e oaro
r 

porque la reacci&a H endou;naica 1 fl 8ti la energía de hidrata-

ci&a que ea unor q'tle oero J8. que la reacción ea endo~ndca. 

Cu.ando 1 ~ j) Ir , el 1:J. B4 H mtgatiTo 1 el prooeao de dbo

luci&a del sólido desprende calor. In CHO contrario, ~ Bd H P.2 

sltiTo 1 la disolución del sÓlido requiere calOl". ( In realidad • 

es ..Ó G lo que ~termina e1 la disolución ocurre eapontáneaaent.9 

o no). 

sólido •oluci.SO aat~ + calor 

un auaento de temperatura provoca el desplazamiento del equil1 

brio baoia la isqu1erda 7 la •olubilidad dism1n!J79• 

eÓlldo -+- calor ~ •olución saturada 

un auaento de temperatura desplua el equilibrio hacia la derecha 

7 la •olubllidad aU1111nta. 

6. Efecto del Sol ven U! • 

Cuando las propiedades eléctrica• del aoluto 7 del solnnte son 

similares, la energía de interacción entre loe iones de un elec • 

trolito poco •oluble 1 el solvente a;ruda a superar las t'aersaa 4• 

atraccl~ que 1111nt!anen a los ionea en la estructura •Óllda 7, 

por lo tanto, la solubilidad au.nta. Bato ee reatJllll • continuacióos 

Solnnte poco polar + sal 1Ón1c.a 
•olubilldsd baja 
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Solvente polar ... 8al i~nica 

Solvente poco polar + eal cOV'!llente 

Solvente polar +- aal oovalenw 

7. Precipl taeit:Ji 1 Qddo--reducoiÓn . 

eolub111dad ma7or 

eolubllidad 11B7or 

solubilidad baja 

Las re:icoionec d') Óddo-reducci&ii pueden infiulr sobre los te

némeno de precipitaciÓn haciendo posible la rediaolución de COil -

puestos poco aolubles, o por el contrario, precipitando algtÚ¡ cqg 

puesto. A su nz, la precipltaci&i de al~ compuesto, actúa en • 

algunos casos aoln'e las propiedades &xido-reduotoraa de ciertos • 

A.- Disolución de loa metales por eteoto de la Ólddo-reducción. 

Loca metales en 1111 estad o elemental son poco solubles generalme11 

te, dn P 't<!irgo, se JAl&den disolver zediente 11.118 reaooi&i qU& ca,m 

bis su estado de oxidación de ~ro a un nlor positivo. En el ca• 

so de loa metales ~ reductores, como el Zn, ~o potencial nor-

11111 es interior a ceN volta, la arldación ee logra con loo iones 

H + de algÚn ácido i 

Znº ... 
+ 2+ 

2H ~ Zn + 

Para otros metales con potencial normal myor, la disolución -

H efectúa utilizando oxidantes más tuertas, como en al caso de • 

la plsta e xº ~ o.so V a pH =O ) Cl1,)'!I disolución se logra con HNOJ 

( 1° = o. 9ST a pH = o ) • 

J Agº + BNo
3 

+ J B-+ -? 3 Ag T + 10 + 2 ~o 

B.- Fol'll!J.oión de un precipitado al efectu~rse una reacción de 

áicido-reducciÓD. 

2+ ! , El Hg en lledio clorh drico se encuentra en solucion, pero • 

si se ai'lade un agente reductor tal c0111 0 sn2~, ae precipitará el-
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H12c12pooo •oluble. 

2 ... 
2 B¡ ... 

Bg 
2+ 

2 ... 

'l'ambi.tn H puoden precipitar •talee a su estado elae11tal a • 

partir de soluciones de sus iones por medio de agentes reductoreu 

... o o 2+ 
2Cu + Zn __, 20a + Zn 

c.- In!'luencia de la pr9c1p1tao1ÓO solare l~• pl'opiedadea 5xido
reductoras. 

a.- latabilisaci&n de un grado de ox1dao16n por electo de l.ll 

precipitación. 
o 

ljeaplo1 Loe s1stel!8• &iido reductores del cobre • 25 e son -

los siguientes r 

- ~eu+ e ..---

eu+ + .-~ eu• 

g~ = 

I¡ = 
o 

12 = 
12 = 

0.15 V 

o.is - o.06 loe 
(ea2+) 

1eu•} 
0.52 V 

o.52 - o.06 loe ( ~t) 
11 ad.danta del eegundo aistema. es ,.,{, tuerta que el oxidante del 

+ prlJlero por lo que Cu 
o 

reaoolonará •obre e! aisao ~ra dar Cu 7 
2+ 

Cu + 
2 Cu ( V-l ) 

+ -11 Cu se diswta 7 por lo tanto no exista practicamenta en 1olu -

oi&i acuosa. Sin embargo, en un medio bramb!drioo, precipita el • 

CuBr poco soluble ( K = 1.6 x io·ll ) dislllinu,eDdo la aetlrtdad -
+ • 

de Cu por lo que el equilibrio (V-1) se deeplesa hacia la is -

quierda. La sana de existencia de Cu ~ se hace •7or debido a la 

precipi taaión. 

b.- Diuutación por efecto de la precipitación. 

Ejemplo 1 !l c10· ee dismuta lentamente en Cl°.:J - 1 Cl aegÚn 1 

3 c10· c10:3 - + 2 c1 • 
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SS. so agre¡;lln lonu A¡• , '•tos reacoionsrán con c1 • prooip1tando 

A¡Cl, la cw~ntraciÓll de Cl • dlmdnuyo 7 por ello el equ1llbr1o

H desplua hacia la derecha aumentando la rapidez de ls dismuta-

ción. 

L4l dhzutación es favorecida por la precipitación. 

8. Pncipite.cilti 1 .lc1dua. Solubilidad de loe H1dr&x:l.doo en 

l'uncifu del pR. 

Sea ltE un hldr&ddo poco aoloble. S. tiene, en el ceso en -

que la dholuciéc acuooa est& saturl&da, es decir, cuando el sÓli• 

do eatl on pNtoene1a de la 1oluoión que s 

( ICE ) • k 

In pr1no1p1o el b1dr&r1do el! un anfótero, H decir, que puede

ccepor~1·2s cOfllo un ácido o como una baae. Tiene doa productoo de 

eolubilidad qua corre1ponden al aniéin 7 al catión, reapect1TI1Sen

te 1 

a •• Coosidenado el hidróxido ccao leido s 

( 110 } = 

o"ª 
110- ) - l' : 1 1 z lOpil -(B;; 

7 b.• Considerando el hidróxido ccmo be.se i 

( •• )( Cll ) .. l 
•2 
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Par lo tanto s 

( •+): 1( B+):. lt X 10..pl 

La solubilidad S del hidr&cido eatl dada por s 

S = { M<E ) + ( •o- ) + ( • + ) 

In 1m.choe OHOtl la aolubllidad de ( 1<11 ) es 11\q pequef\a ~ de.1 

pr.ciable trente a ( MO- ) 7 ( 11 •), por lo tanto s 

o ... 
Jtl -V 

8 :. l( H +) + - = K x 10-.,.. + 
( s+) 

11 X~ 

S nr{a en función del pH, eiguierdo la cuna de la figura 

( v-2 ) • 

s 

pH 

11¡. V-2. Solubilidad aparente del hidr&cido ll<JI en función 

del pH. 

Cmo se obsern. de la expresiéio s 

S = _!._ + X 1 X loJil 

ioP8 
eaamo el pH ee grame, es decir, en 118d1os bádcoe, el pr1•r • 

UÍJ'llino ae vuelve despreciable 1 l~ solub111dBd depend~ Wiicaaen-
pH 

te de 1 1 x 10 • A la inTera, cuando el pH ea pe<¡•fto, el "gun-
do ~rlllino ae 'IUelTe despreciable y la solubilidad deperde ..tJa1 -
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C&Mnte de l. x 10-i:H. 11'1 reSUHn, M obsnva que la rama de la -

hquiorda nría c011110 l x 10 -pB 'T la de la derecha coao 1 1 z lOpB. 

!abas aon !unciones exponenciales. Para Wl!l variación de una uni

dad, S Tar!a en la relación l a 10. 

Se observa también que a pH altos, en donde la solubilidad del 

hidr&rido depende 'IÍnio.uanto de K1 X loJ"I 1 que a mooida que 1 1 -• 

dieldnuye, la redil!loluc1ón del precipitado ae corre hacia LWdioa

básicoa, llegnndo •n algunos C9aoa a desapsrecer la rama de la dJ 

reeha. :Sato ae n en el cuo del P'e(CJl)J" Ver la tebla ( V-1 ) 1-

laa tiguraa ( V-3 ) 1 ( V-4 ). 

12 

13 

14 

Tabla V-1 

s 
-1 

10 M 

-2 10 11 
-3 .. 

i8-5 11 

Fig. V-3. 

10 
-17 10-l6 

10-5 10-4 

10-4 10-3 

10 
-3 10-2 

10 -15 

io·3 

10-2 

10 
-1 

10 -14 

10-2 

10-l 

10° 

·15 
K' = 10 

-16 
K' = 10 ¡.. 0 10"17 

4 pi! 



)+ ,. 

- 15 '.'i -

- J.=-t .... =""1'-!o "i.2 .. --.- pH 
Fig. V-4. Solubilidad aparente del hidróxido térrlco en 

tunción del pH. 

A pH be.jos, donde la solubilidad del hidrÓ:ddo depsnd& de 

l x 10-pH, se observa que a 11!8d1da que K diemiTIUJ"e, la redlaolu -

ción del precipitado se corre hacia medios ácidos, llegando en •1 

gunos casoa a desaparecer la rama de la isquierda. lato se obser-

va en e 1 euo del Pb( 00 ) • Ver la tabla ( V-2 ) y la 11 figuras ---
. 4 

( V-5 ) 7 ( V-é ). 

10 

~ 
o 

1 

2 

T bla V-2 • 
• ¡S 

Fig. V-5 

l 

1 

10-l 

10-2 

10 
-1 

10 
-2 10-J 

10-l 10-2 10-J 

l 0-2 
lO -J 10-4 

10-) 10-4 10-5 
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s 

10 •
5

111 ...._-+---+-_..,,*'"", 
2 4 10 12 14 pH 

Fig. V-6. Solubilidad ape.rflnUJ del Pb( Cll) 
4 

en f\mo1ÓO 

del pH. 

B ... Fonlll de la curva de solubilidad aparente. 

PIU'a el hidróxido M<ll, la solubilidad en medio :cido esu{ dada 

par ' 

par lo tanto, 

Con el bidrénido lll(Cfi) se tiene 1 
11 

( .,f+ )( (JI- ;n = •2 

de donde, 

( ,f!+ ) = K2 ( H.¡. ) 
D 

, 2-1-
EJelllJllo.- El b1dro~ido de Sn ,sn(CH)2 , puede dar aniones -

- 2+ Sn0
2
H y cationes Sn • Su curva de solubilidad en tuno1~ d0l 

pH está repres~mteda en la figura ( V-7 ) • Los pR cor"spoodien • 

tes a la precipitación de h eoluoiÓO 0.01 )(Tienen dados por t• 

( Sn2 
+- )( (Jl- )

2 = 10-"7 '1 ( Sn02H- ) = lC··l.49' 8 10·15 
CCIJ 

2• -2 
( In ) = 10 , o Me 1. 7 1 lJ .o. 



s 
lo·2u 

2+ 
Sn 
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SnO H 
2 

l0-
5
M .____. __ 1'-·"*-·-· ----- +4 ---1~r pB 

2 4 6810 1214 

fig. V-7. Solubilidad aparente del Sn( Cli) en tunciÓO 
2 

del Ji!. 

C.- EToluoioo da loa hidré'D:idoe. 

:Bzl el oaeo del hic.irmiclo e11tánico aparecen doe curvas en medio 

alcalino, ,a que el. precipitado noluciona. Su solubilidad •• BA-

7or eu&ndo se le precip1t.I ( ctJrV& e, figura V-8 ) que cuando se-

trata de disolverlo poco deepu&s, porque en el intervalo de tie•-

po transcurrido su solubilidad ha d1sEinu!do curva de la dere -

cha, tigure. V-8 ) • 
s 

A 

So( CJi) 
4 
! 

o 2 4 6 

,~ 

1 

1 

1 
1 

J 

/ 
8 10 

SnO H 
J 

12 u. 
F1g. v..a. Solubilidad aparente del Sn(Cfi) en tuncié.i 

del pH. 
4 
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D.- pH de precipitación de loe MclrÓXidoa. 

Coo el fin de fijar la curTa de solubilidad de loa MdrÓXidoe

es cómodo dar el pB de precipttaciém de una eolucicm 0.01 •. lata 

es la concentraciCÍO máe frecuente en Qti!aica Anal!tioa. La preci

pitación de los hidróxidos ae juega C1l8ntitat1.-a cuando no queda· 

•s que la 111lésiaa parte de lo que hsb!a en solución antes de i

niciar la precipitaciCÍO, o asa, en general 10-S l. A eota cooeen

traci&n ( alrededor de 1 mg por litro ) loa reactivos cesan de a~ 

preciar los iones. 

Para un hidrÓXiclo ICE la prec1p1 t.aciém tendrá lugar en un domJ. 

nio de ) unidades de pe. 
Para 11( Cll) 

2 

Para 11( CE) 
3 

Para l(CB) 
4 

1.5 unidades de pB 

l.O unidadea de pH 

o.7~ 'Gbidadee de pH 

Ejemplo.• La eoluciém 0.01 ll de alwdnio ooaienza a pncipi • 

tar a pH 3 .9. A pH 4 .8 la concentracióo de iones aluminio en l8 • 
, . -5 

aolucioo no es 1167or de 10 K. la solución de altlllina to cOlllienza 

a prr.eipitar a pH 10.6; la precipitaoiÓO ea tot&l a pB 7.6. Cmn

do el hidróxido ha eTolucionado comiens.a a rediaolTerse a pH 10.0 

7 la redi&olución es total a pH 13.0. Por lo tanto, la precipita• 

oióo es C'U8ntitat1Ta de pH 4.8 a pH 10.0. Ver la figura ( V-9 ) • 
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3+ 1 

Al U(CJl)3'1l !102 
1 

10-~. 
, 

·- 1- ,_,,.. pB 
o 2 4 8 

Fi¡. V-9. S~bilidad aparent1) dBl Al(Cll)
3 

en tunción 

del pB. 

9. Prec1p1tac1éll Fraccicmada. 

Se lis obsarvado que croando loe productoe de solubilidad de lae 

eelea eccuali\snte aolublea, con un ion común, difieren lo suti -

cient&monto~ p~de precipitar casi completamente una de ellas, &JI 

tee que la otra eetmien:.ie a precipitar. Por ejemplo, eusndo se a • 

grega aoluc1Ón de A¡NO a una aolucióa que ecetiene iones eloru-
J 

ro y yoduro. Debe est&bleeerse qué sal precipita primero 1 cuél -

es la concontración de dicho ion en la solución cuando eoaienza a 

precipitar el otro anión, al ai'\&d1r el reactivo precipitante. 

Loa productos de solubilidad del cloruro de plaU: y del yoduro 

de plata aon s 

1 = ( A¡ + ) ( Cl- ) :. l .O x 10-lO 
• A¡Cl 

( V-.2 ) 

1 
8 AgI = ( Agt- )( I- ) ;:. 1.7 x 10-l.6 ( V-3 ) 

O. acuerrl o a las expresiones ( V-2 ) 1 ( V-J ) el yoduro de --
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de plata pl"8cipitarl primero, '18 qtle alcan11ará eu !
9 

antes, ex -

cepto cuando la concentración del ion cloruro aea muy superior a

la del yoduro. Por ejemplo, el AgCl pHcipi tuá CMndo la con~n\ 

= 

precipitando el AgCl y el AgI d11r.ütáneamante. 

Cu:s~do cOIAier.sa a precipitar AgCl, los iones Ag-+ eau n.-án en -

equilibrio con ambos precipite.dos, 7 deberln aatiafac-er ei.ultá -

lleamente las expreaiones ( v-2 ) 7 ( V-.3 ), o BH s 

+ la AgCl 111 A I 
( V-4 ) ( ,, ) = = g --

( Cl- ) ( I- ) 

o bien, 

( I- ) !a A¡I 1.7 X 10 
-16 

l 
-=-~- = .,,_ 

( Cl-) 111 !¡Cl 1 00 X 10 
.. 10 

5.9 X lJJ
5 

Is decir, que el AgCl cOlilenzará a precipitar cuando la concen• 

traci~ del 7oduro ll1'5 aproximadamente una ld.llonÓell:a de ln coo

oentración del ioo cloMiro . Si la concontraciÓll inicial de loa 19 

nea Cl- y I- es 0.01 H , pracipi ta1·l A¡Cl cuando s 

( I- ) = -~º-·1 __ .,,, ~ 

=1.7 X 10 11 :. 2.17 X 10 g¡l 

In teoría esta apereol~:l do liép-'!'Mión ae efectt!a casi tot&ls.eJl 

teJ on la prlctica la atipali."~ción e~ realiza onando se establece el 

punto en el cual la preeipitól.cifu dol yoduro eoa casi total. 
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10. S.parac1oo de los iOIM!a en pll controlado. 

B11te procediir.lento se bo.ea en q~ cuando se fija el pH de una 

dieolcc1ón, por ejemplo con unn aolución reguladora, es posible~ 

prec1p1 tar una Jl8l'te d0 los CtMrpos pres.ntu al al\adir UD reac• 

tho detBrainsdo. 
• 2+ 2+ 

Por ejemplo, l a eepn:ruc10&'1 de B1 1 Sr • El crcmato de ba--

rio os 1116nos solublo q~o el cTo;.¡ato de eotroncio. 

e Ba
2+ )( ero/• ) = 
2+ 2-

( Sr }( ero
4 

) = 

Lee ttamatoo son p.o:r con!!ieuiente i áe aolubles en pll 1nter1cr a 

6 .4. Se puede eoleccioc~r una sOCIE' de pH en la qnG el bario pre -
~ 

cip1t9 completamante, aolub111dad ~ 10 / , y el estroncio, incl¡ 

-2 so 10 11 , no precip1 te • 

Se TG que 
2-f 5 

( & ) = 10 • correspaxie ( Cro
4 
2- ) = lo-4•9 

7 
2-+ -2 

( Sr ) = 10 corresponde 
2- -2.4 

( Cr04 ) =10 

• -1 Si ae aft&d~ a la d1eoluc1on cromato 10 1 , de s 

( BCrO ~· ) 
4 

( +) -2.5 se deduce en el prkér caso H = 10 1• en el •gundo caso 

( B+) =lo-5•0 • O.berl, pues, 11tillsarse 2.5 < pH <:. 5.0, par

ejemplo, soluc1Ón amortiguadora acetato. 
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ll. Yaloracionea por Precipitación. 

l.- Introducc16n. 

Laa nloraclonea en lu que ae llevan a cabo reaccioneo de pr,1 

cip1tao1ón, no son tan utilizadas en los anllials qu!lllicoe coa:o -

lo son otro tipo de valoraciones1 de hecho, las valoraciones por

precipitaciÓn ae lbdhn, genualmente, a la precipitación de los 

... - - - -iones Ag por medio de arJ.e>n-~ a como 1 Cl , Br , I 1' SC!l • En • 

tre las rasones que lini tan el uso de este tipo de n.lorac10!l.es -

tenemoa las aiguientes 1 

•·- Falta de 1.ndicadores adeCU!!ldos 

b.- Velocidad de roacoiÓll auy lenta en 111Uchas ooasiones, par• 

ticularmente en la valoraoi&n do aolucion~s muy dilUÍde.a. 

c.- !rro:ree en la veclnda& dol punto de equivalencia dobido a 

que la aolucicSn por Tal.orar ye no estl saturada por los iones qua 

•• desea prGcipitar 1 la precipitación en este pnnto se vuelve D,V 

cho ~e lenta. 

d.- Facilidad de que se presenten fenómenos de coprecipitacit.G. 

Sin embargo, se pueden seguir algunas valoraciones por preci • 

pitación mediante métodos electroqu!micos ( potenciometr!a, l!llllpe

roeetrfa, etc. )coo lo cual ae eliminan gran parte de los incon -

vonientee preoentadoa anteriortiante. 

A continuación es estudiarán los cálculos pera la deterirúnación 

de las curvas de valoración por precipitación, algunca .ftodoa 

de valoración con indicadores (pe." p1ec1pitación de salea de 

plata ) 1' los cálculos para la dete111inttciÓn de las curvas de va-

loración potenc1an:tr1cas. 
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B.- C:leulo de una curva de nloraoión por precipitación. 

Se t<.W1erá como ilus tración el siguiente ejemplo t 

Valoracioo de 50 ml de una solución 0.100 U de RaCl ut111aaa-

, -10 
do una aolueion valorada de AgKo

3 
O .100 11 • 1

8 
del AgCl = 1 x 10 

Para esta curva ae gra!ioard'.n al de AgNo
3 

af\adido contra pCl 

( pCl = • log ( Cl- ) ) • Debido a que la solución titulante ea de 

la a h ma concentraci Ó.."'I. que la solución que aa valota, no ee podrá 

despreciar el aumento de volumen. 

Ya qua el HaCl en solución acuoaa ea encuentra c011pletalll8nte ~ 

disociado, el ll'IÍllero de moles iniciales de ci' será t 

O.l aol • 1000 al 

X 50 al 

x : 5 x 10-J aol = 5 saol de Cl-

n cálculo .. diTidirl •n l 

a) Inicial.ente • 

( Cl- ) =- 0.100 11 pCl = 1.00 

b) !ntes del punto de equivalencia. 

Al agre¡ar .lgR0
3 

a llA aolucicÍr.I, ee efecw.arl la siguiente 

reacol&i t 

puesto que el producto de solubilidad de &gCl es tan pequeno, ... 

puede consider11r qne esta reacción se llevará a cabo cuantitati~ 

aente hasta punt.oe JJUY cercanos del punto de equivalencia. Si ... 

ha agr ee;ado un vol\Jlllón V de solución valora ,ia se tendrá r 
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lo. de •ol•s do uol 
7 =- Ag... a~adldaa = O .loo ~ X V al 

"1" ~ -•olea de A¡ rncoiooar{n can 97• •olea de Cl para dar •7• -

•olea de A¡Cl casi cus.nti tativamonto. La concontraoión de cC 11-

bre estar! dada por s 

nol de Cl- libM 
( Cl- ) = ----------

libre YolW!13n total de solución (E!ll.) 50-+ V 

pCl= - log 
5 - 1 

50 +V 

e) In el ¡mito de equivalencia. 

- , + &ti eeta pinto, todo el Cl habrá r&acciCll8do con !g 1 H 

tendri{ el equ1lihrj.o i 

!gel + -A¡ + Cl 

( .lg + ) = ( Cl- ) 

Del producto de solubilidad ae obtiene r 

< Ag + )( ci- ) = 10-10 

- 2 -10 
( Cl ) =- 10 

pCl = - log 10 ~ = 5 

d) Despi.és del punto de equivalencia. 

Habrá W'l exceao de Ag + • Si se hrui sgt'agado en total •79 

IElol de Ag + , la cO!lcentrac1Ón de este ion libre será s 
+ + m:ol de Ag _ •ol de i(: qUe _ 

al\.ad1das reaccionaron coa Cl 
( .lg+ )libra= 

7 - 5 

Volm:en total de 1olu~1ón 50 + ' 

ademla r 
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d• dcode r 

l.b·lO( 50 + V ) 
( Cl- ) = ------

7 - 5 

pCl .. - log 10·10( ~-+V) 
7-5 

Los datos y la curva de valoración ( figura V-10 ) que se obtiJ 

nfln llOOiante eatOG cáloul<>11 se d!l.n a continuactóni 

IÜ de AgNo3 al\sdidoe 

o.o 
10.0 

20.0 

.30.0 

40.0 

49.0 

so.o 
51.0 

60.0 

pCl 

8 

7 

6 

5 

4 

3 

2 

l 

10 

0.100 

O.t>67 

0.043 

0.025 

0.011 

0.001 

1.0 X 10-5 

l.O X 10•7 

1.1 X 10-S 

o 30 J.J ~ o 

l.00 

1.17 

1 • .37 

1.60 

1.96 

3.00 

5.00 

7.00 

7.96 

l'i¡. V•lO, Valoración da NaCl 0,100 M con AgtlO) O,lOOM, 
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c.- Indicsdores en las Taloracianes por prec1p1tac1Ón. 

( J'ormaciÓll de sales de phta insolubles ) • 

a.- "'todo de lobr. 

late ~todo es aplicable a 14 T&lorsoión de iones Cl- 1 Br-

- + -7 CI con Ag • lo H apl.foable 11 iones I porque as presentan -
, , 2-

tenomenos de aduorcion. 11 indicador utilisado ea el ion ero 
4 

.... 
que proc1p1ta con 1Cl3 iones Ag darrlo w pr eo1p1tado rojo de 

A.g2ero4 que indica el fin de 1& nloración. 

, - ... 
Por ejemplo, en la valoracion de Cl con Ag tenemos 1015 datos 

siguientes s 

solubilidad de AgCl = 10-5 1 

solubilidad do ~2cro4 = 7 .9 x 10-5 M 

+ 11 ~gragar Ag a una solución que contie ne iones Cl- en conce.s 

2-
trac1Ón mucllo nayor que iones Cro

4 
, prGe1pitar& primero la sal 

11enos solubl.8, .l,,.aCl; 'T la 841 sás 11olubl0 1 Ag2ero4 • precipitar& 
, , + 

hasta que baya en solucion WlB concantrac1on de iones Ag lftlf'i --

ciente1Mnte grande para rebasar el producto de solubilidad del • 

Se tendrá en el punto de equivall9nc1a de la T&loración de Cl-

COll A¡ 
.... 

( Ag t- ) : ( Cl- ) = 10-5 

2- + 2 12 ( Cr0
4 

){ Ag ) = 2 X lO-
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( ero 2- ) :: o .02 • 
4 

l11ta concentraci&i de ion crOll!'lto necessria para que no se -

forae ol precipitado rojo, indicador del punto de equivalencia e

xacto, se demasiado grande puesto que dar{a a la aolucicSn que ••

valora un color UErillo ~ intenso, qu.t no permitiría nr bien

la ape.rioióa del procipltcde> rojo en el fin d~ la valorael&n. La-

, 2-
concentreci on que se UB& normlmente del indicador ero

4 
ea do -

-3 _., 
5 x 10 a l x 10 - 11 , pero el o:rror que se tiene por esto es -

llIIJ3' pequeno COlllO se ve en ejeMplo siguiente s 

5 111:101 de RaCl dbueltoe en 50 al de ooluc1Ón 10-2 11 de t 2ero
4 

ae -.aloran con UC.'l solución de lg?Jo
3 

O ,100 1t • 

La concentración inicial de Cl es s 

aaol de Cl
( Cl- ) ""' ----· 

- 5 
- 0.1 11 

al de solución 50 

En 81 punto de equinlencia se habrá &ftadido o la solución 1&

cantldad de Ag + s 

5() al X 0.1 11 

0.1 li 
= 50 al 

La solución en el punto final ser~ de 100 ml y la coooentrs -

ción de ero 2
• será l 

4 
2-

111101 de Cr04 O ,l)l x 50 -J _____ _._.....__ '" ---- "" 5 X 10 

al de solución 100 

1 COJH) : 

( 
't )2 2- -12 lg { Cr0

4 
) :::. 2 X 10 
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1 plg = 4.70 

Para 100 111 de soluci&n, la concentrac16n de Cl- correapondie.!l 

te es s 
l x lO•lO 

------ ::. 5 X 10-6 
4 X 10•5 

11 mú:sro dG llllilol de ambos iones es ' 

lllllol de J.g .. = 2 X 10-5 X 100 = 2 X 10-3 

- -6 _, 
mol de Cl = 5 x lO x 100 = 5 x 10 .. 

Sabemos que en el pnnto de equi't'8lencia exacto & 

+ 
mmol de Ag mol de Cl- = O 

7 por loe ci!lculoe observamos que en el p1.1.nto en qu9 aparece el -

pnioipitado rojo de Ag
2
Cro

4 
que imirca el fin de l!l nloración r 

... 
uol de Ag 

Como las 11111ol de Cl- iniciales eran 51 ol % de el'l"or será s 

0.0015 
---- x 100 = 0.l)J f. 

5 

Is decir, el error ea despreciable. 'In la práctica, sin embargo, 

el errDr puede ser más grande que el que se ha calculado por lo • 

que conviene al h..<icer l.& valoración, correr tar.ibi'n un blanco. 

Este tipo de Taloraciones se limita a soluciones en un intert;! 

lo de pH entre 6 y 10, pues a pH > 10 precipitan óxidos de plata• 

2-
1 a pH <6 lit ccmcantración del ion C'r ~) iisrainuye por despl.&-

4 

sauiGnto d(ill equllib~io i 
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-----
que as corre hacl& la bquierda f'avoreciendo la .f'ormacl&t de 

BCrO el cual a su na participa en el equilibrio s 
4 

q~ al &UIL.,ntar la cantidad de HCrO - se despla~~ a la derecha. 
4 

2-Si l8 cantidad de Cro
4 

disminuye ll!llcho, se neoes1tar6 ag:regar 

aayor cantidad de iones Ag +para fcr :1111r el precipitado, lo cual -

ccmduc' a errort)a grandes en la determinc1Ón del punto f1.nal. 

lete ootodo puado aer ut1lbado para ]..Q nloración directa de 

Ag ... o la valoración indiNcta de I- o Br-. !l agonte titul&nte es 

- J+ SCB y el indicedor H el ion Fe • l.&l!l reacciones qoe .. ef'ec-

túsn 8 (;Jl t 

j.g.. t- SCN ~ ~SCN L 
SC!I + l"eJ+ ;;;::=: ( FeSCN) 

2
+ roJ o 

latas valoraci~e roquieNn mdio leido para ..,.1 tar la hidró

lisio del indicad~ P'e3 + • In la valoración indirecta ee tionon-

e1Toroa importantes si la sal de plnta del anión que se valora ee 

m&s soluble que el 1gSC!I pues so tendr: que el equilibrio s 

- -1gX .,. SCN ~ AgSCN + I l 
eq =--

estarl desplasado haclA la derecha en mayor grado s 1118dida que 

1
8 

de 1gX sea •yor que Ks de 1gSC!I 7 debido a esto, el SCN- .. rá 
• + , 

consum1<io no 1010 por el exceso de Ag s1n:i taabien por el preci-

pitado mismo. Es por ello que este aétodo no se 11.tilisa en la Tlll 
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loracifu de Cl- fa que 1
8 

( A¡Cl ) > I• ( AgSCN ) • 

Ccao iluatraoióa oonsidereaos el aiguionte •Jemplo • 

2.') •ol de !¡1'0
3 

disueltas n '1') 1111 de agua, M Taloran por el 

.&todo directo cc:11 lSCN io·l JI. Is ooncontración de los ionH Fe)-+ 

en el panto do equivalencia ca 0.01') K. A eet& conoontraoi&i do• 

indicadcr, •& eDC\Jentra que la conoentraoi&n de sci raeeaario PI 

ra tal'!Aar el color rojo detectable ea l x 10-5 JI. Calcubr el % 

de error en esta valoración, sabiendo que i 

-12 1 do !gSCN = l x 10 • 7 
2+ 

1118t de FoSCN = 91 

In el panto de equivalen<?ia exacto • 

uol de SCN 
+ 

1111101 de Ag "' O 

In el punto de ~u1Talenc1a el tiooianato es~ presAnte como--
2 <-smr 1 FeSCH • Ls concentración de estas OGpaoiea es a 

( P'escl+ ) : x 

J+ 
( Fe ) ::. 0 .015 • X 

- ·5 ( SCN ) = 1 X 10 • X 
2+ 

SwitituyeD'.10 eetoe valoree en la 1
88

t de FeSCN , obhneaos a 

( 0 0 015 •X )( 1 X 10-5 - x) 

X = ( F0scl· ) = 5.8 X 10-6 

- -6 ( sen ) = 4 .~ x lo 

A partir del 1
8 

de AgSCN, obtenemos que : 

( Ag + ) : 2 X 10-7 

En el punto de equivalencia que da el 11l!1cador s 

J ·4 -5 -4 
5.~ X 10·~ + 4.2 X 10 - 2 X 10 = 9,8 X 10 
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Cazio las 111101 de Ag + iniciales eran 2 .5, el ,, de error eeñ s 

-4 9.8 X 10 
X 100 = 0.04 ~ 

2.5 

c.- Indicadores de adsorción. 

11 rou&aano que presentan algunos e011pUestoe orgánicos CR 

loreados do adsorberse sobre la BUperfieie de un precipitado •od.1 

ticando eu estruettll"8 y ca.1111bi&ndo 1111 color ee ha utilindo plr& • 

indicar el pnnto final en nloraciOMs do precipitacilin de ealee• 

do puta. 

ll Mcani11110 de trabajo de estos indicedore11 ea s CUlllndo a una 

11olue1ón de Cl- se le agrega 1gl'I0
3 

, l.&11 part!culu del preeipi -

t&do 1gCl que son finas, tienden a retanor ione11 Cl- sn eu 1upar• 

!ieie ( icmea Cl- ad11orb1doo ) formando 'lllla capa priaaria de ad • 

aorción, lo cual causa que lu put!eulae coloiddes de 1gCl qm• 

den cargadas negatlvaMnte y que atraigan a otras part!eulaa poeJ, 

tivas de la solución par• formar una capa secundaria de adsorción, 

más dispersa que l!I pr111Br1a. Si contin'Óa al\adiéndose AgR0
3 

basta 

que los iones Ag + estén en exceso, éstos desplazarán a los iou~•

Cl- de la capa prillllria por lo qua ésta quedará cargada poei tiva

aente 7 atraerá aniooas de la solución para la !o:nmción de la e§ 

pa aeoundaria. 

( 1gCl ).ci ( AgCl ) • Ag ... 

capa primaria capa aec. c•pl priuria capa eec. 

l:xceso de iones Cl Exceso de iones !g + 

As! por ejemplo, con el indicador fluoresce!Il4, que ea un ácido 

débil { HFl ), al aer agregado a la solución ae ionisará parcial-
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+ - • -MDte en iones H 7 11 , el anian Fl Hrá adsorbido por el pre• 

cipitado cuando loa iones Ag + es1'n en u:ceeo, es decir, al reba

sarse el punto de equivalencia, tormándose el agngado a 

de color roaa intenso. ( Valoración en exceso ). 

Para el uso de estos indicadores debe tocarse en cuenta lo si-

guiente a 

cl, ) hitar ll1 coe.gulaciÓU del precipitado en grandQs partículas 

que ee Tan al tondo del recipiente. Para esto ae pu9de utilizar • 

alguna sust.incia quo no interfiera 1 sirva como coloide protector. 

Por ejemplo e dextrina. 

\( ) 11 indicador no debo ear adsorbido mny débilmente porque no 

ae notaré el c"11bio de color sino basta mucho despu~s del ?IDto -

de equivalencb. Taaipoco debe adaoroorss au;r f'uertara.ente porque -

despluará al ion adsorbido en la c&p!l primari& 1111cho antes de •• 

llegar al punto de equivalencia. üi adsorción ideal S(ir!a la que 

empesara justo antes del punto de equivalencia ¡ aumentara rápi -

damente en dicho punto. 

~ ) El pH dol r:edio es imporU;nt$ ptl'-'S los lndioadc1•es son áci~ 

dos o basas débiles que en su lonilación est1n influÍdos por el -

pH. Algunos indicadores de adsorción son : 

lllC1Dbre Ion nlorsdo Ion titulnnte Coodiciones 

Dicloro-

tluoresceína Cl- + 
Ag 4 <.pH < 10 

1luorescefoa Cl- Ag+ 7 <pH < 10 

losina. Br , 1 , SCH Ag +- desde pH=2 
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lcabre Im valorado IGO ti tulante Candicionee 

Viobta de meti 

lo Ag"'" Cl- aol. leida 

Rcd&Jldna 6 G "+. Br- aol. de 003 
huta O.) • 

.hul de bromo -
2+ 

feno.1 B¡2 
Cl- sol. 0.1 • 

D.- cálculo de una curn potenoicxi:trica para una TAloraciÓD 

par precipitacióo.. 

Algunal!I reacciones de precipitación involucran Hpeolu cuya -

concentraci&i piede 11eguiree a lo largo de una. Taloraclón por aeti 

dio de un potencióaetro. TOll5re11oa como ejemplo la valoración dG

una solución de Br- ~ solución wlorada do AgHo
3

, Precipitará -

el AgBr, pero debido a que ningún preoipi tado es tota:t.ente inso

luble, se tendrá el equilibrio s 

o sea, qua a pertir del momento en que ae agregue AgN°:3 ee tendrá . . .,. 
en eolucioo UM pequel\a concantraeioo. de iones Ag , la cusl au • 

mentar~ muy lentaaente al ir disminuyendo la concentración da Br-

y aumentará rápidlll!!ente en el punto de equi'ftlencia. 

En este caso es posible constituir una celda con la eatl'llctura 

siguiente 1 

o ... 
Ag / Ag ( x - • ) // KN°J // lCl saturado. Hg2C1:z / Bg 
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- A¡+ 

ESC 

- ltCl " 
.__( aa turada )-

Puest• que en la solución se tienen iones Ag +, el electrodo • 

indicador •er' una barra de Ag8 
• Como referencia se utilisa el ~ 

lectrodo saturado de calomel ( B = 0.245 Y ) • S. utilisa como cq¡ 

tacto un puente salino de KN0
3 

en Yes de ltCl para evitar que pa -

een ionea Cl- del puente a la 11ol11ción puH se precipitarían con-

+ 
loe iones Ag • 

Lll variación del potencial e lo largo de la valoración, aná • 

se desprecia la dilución ) la siguiente s 

a) Antes del punto de equivalencia. 

Lll reacción qut ee etect1Í$ es 1 

Llaundo C
0 

a la concentración inicial de Br- en la 1oluoióo,

al agregar xC
0 

/ de AgllCl_J , p119sto que la reacción ee casi totaj 

aente cuantitativa ( K
11 

del orden de 10·l2 ), ae tont11rl xC0 de

.lgBr 7 quedará en eolución C0 - xC0 = C0 ( l - x ) de ion Br-. 

I x es une tracción de la Clllletontrac16n inicial y su valor-

X= 
al de solucié.l valorada agregada en un punto cualquier~ 

al de AgN°J requeridos par11 llegar al punto de equin.lencia 
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1 =- ( Ag.. ) ( ~ ) • + '• (!g )=----
co< l - x ) 

1 el pot.tneid de 1". celda dttdo por la ecuación de l'lnnst ea : 

RT ( + ) , o RT ln '• 1 = I'º +¡. # ~ ln Ag =E +¡ ¡,+ - ·-· _....__ 
Ag Ag m !g Ag nF ( Br- ) 

el potencial norml del l!liateme. plata ~spe.¡ 

to al electrodo l.t!&tun1do de calceel, ee decir 1 

1•º,g+¡ Agº r&Bp0Cto al ISli - '1:sc = o.aoo - 0.245 = 0.555 T 

TC11eooo T = JOºc 

1 = o.555 - o.06 pr;
8 

• 0 .o6 10& C ( 1 • X ) o 

Loe pr~.eros doe lliernbros de la dere cM son oonetant.e 1 se 

, 1 , o pueden agrap¿ir en un te:r1dno cOOBtante al que se lame.ra E J.gSr -

entooces 1 

1 = Eº - O .o6 log C
0

( l • X ) 
AgBr 

b) En el punto de equivalencia, 

+ - l/2 { A.g ) = ( Br ) = K
8 

1/2 
1 = 1 1 o + 0 + O .C6 log ( Ag + ) • O .555 + O .06 log K 

Ag I Ag • 

o.06 

2 
( u ) = 0.195 y ! = o.~55 -

e) Después del punto de equivdencia, 
, + 

La concen t racion de Ag n a aumentar rápidamente. Si 11e -

ha agr~gado xC
0 

de AgN°J ( x > l ), la eoncentreciái de Ag+ li -

brt< ser: xC
0 

- C = C ( 1 • X ) 1 el potencial estará dado por 1 
o o 
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1 = ó.555 + o.o6 log C
0

( 1 - x ) 

ID la figur.i ( V•ll ) ae da la curva de nloraeilia pera una e 

, -1 -•oluo1co 10
1 

K de Br ut1111Qndo eolución valorada de AgN0
3 

0.1 K. 
0.5 

0.4 

0.3 

0.2 

0.1 

0.5 .o 

, .. -1 -Fig. V-11. V1d~cion de llna solucioll 10 al de Br 

cera AgNo
3 

O.l ¡,¡ • 

Puntos de inter:s 1 

X : 0.5 

X= l 

x=2 

X= 0.99 

X = 1.01 

E = 0.555 - o.06 log 0.1( 1 - o.5 ) - o.06(12) 
1 = - o.o~ .., 

:! = 0.195 V 

i = 0.555 + 0.06 log 10-l( 2 • 1 ) .,.. 0.495 T 

1 =0.555 - o.06(12) - o.06 log 0.1( l - o.99) 

E = 0.01~ T 

E= 0.555 + o.06 log O.l( 1.01 - 1 ) = 0.'375 V 

12. Gravfootr!e por For1113c1ÓO d& Precipitado. 

!l análish grav1Jnétr ico o análisis cunnti ta ti v~) poi pestidas -

consiste en se~1 1"8r y pesar un ele:ioonto o car.puesto que. ee encue.n 
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tra en qna relación estequlo;w;triee definida con la sustancia que 

se determina. !s decir, que el peso del el~mento o cO!llpuesto se -

puede celeul!!r conociendo su fÓnnüa, 7 la de l& sustancia que 18 

pesa. 

Loa -'todos gravimétrieos se cla.s1tic-3n de aau9rdo el tipo de

separaelón que se emplea en la sustancia a determinar, siendo los 

aÁa important<!!s 1 a) métodos por prve1piúie1ón; b) .&todos por va 

l.at1llsae1Ón, e) »~todos grav1~tr1coa del elootrocu1'lis11 7, d) 

Útodos dsicoa de separación. In este curso 1Ín1oamant& se trata

rl. el primer método. 

a.- N&todos por formación de precipitado. 

d. ) Introdnooión. 

CcmsisÜI en pre el pitar de b solución el coaponent~ q1119 

se n a det4u·mim :r, en forma de un COilJlOO&to tan escasa;unte 101,u 

ble que lila párdidM por 1olub1lldad sean despreciables. U pre -

c1p1tado for111ado se filtra, se bva, ae seca 1 se pesa. U compo

nente ae le puedo pesar en la lliam f01'lllll en que precipit.."I ( por

ejemplo, el PbS0
4
), o transformándolo a otra sustancia que lo --· 

contenga 1 que reúrui mejores condiclooes pera pasarlo ( por ejem

plo, el precipit!ldo de Fe(CB)
3

, el cmsl ee calcina , tranaforaán

dolo a Fe2o3 , el cual se pesa ) , o bien, paS:ndob en otra ima -

uncia que no lo contlone, pero a la que está ligado por una rel,! 

ción estequiométrica conocida ( por ejemplo, ¡J8re la determina 

, 2-
ci onde CO , se le paede precipitar coao Ba C~, este precipi~ 

3 2-
do se calcina, transformándolo a Bao 1 el CO se determina por-

3 
una relaciÓC estequicaétrica). 

Pare 1111plear el Útodo de fol"llllciÓn de pre et pitado en un aná -
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liaia, deben tenerae en cue11ta loa aigu.ientes tactorea a 

i) 11 precipitado debe ser sa:;r poco 1oluble, para lo cual debe 

tenerse en cuenta el producto de solubilidad, lA presencia de sa

lea con o sin ion común, de leidos 7 bases 1 la temperatura. 

il) !l preoipit..do debe tenor ciertas caracter!atlcaa fÍaioaa, 

COllO por ejeaplo, un determinado tamflo para que se le pueda eem 
rar t{ci~nte de lA solución por filtración, 7 elimir.ar las la -

puresae por lnsdo. 

lil) El precipitftdo debe poder transformarse en una sust.sncia

pura de c011posiclón química definida. 

~ . ) Propiedades de loa precipite.dos. 

1) Adaorolón. 

ID loa precipi tadoa de estructura cris~lina se ob -

serva que en el interior del cristal, l.As fuersaa electros'tltlesa 

se equilibran 1 detenúnan la estabilidad de lA red cristalina. -

Sin eabargo, en lA superficie ae hacen sentir atracciones por loa 

iones presentes en lA disolución, part1~armente en las aristas• 

y los vértices del cristal. Esto da lugar al fenómeno de adsor -· 

ción. ll precipitado adsorbo preferentemente sus propios iones .-G 
Aa!, un precipitado de AgCl en presencia de KCl adsorberá los io

nes Cl-, de preferencia sobre los otros iones de la diaoluclón.-

La adsorciÓO crece con l~ carga de los ioneaa loa ionoa polivale,D 

tea son adsorbidos con aáa facilidad. Las moléculas pol~rea o po-

1Ar118blea también pueden ser adaorbi~as. 

11) Oclusión. 

Cuando lA prec1pitac1óa es nÍp11a y loa cristales i,J 

perfectos, algunos iones extra~os al preclpi tado se encuentran o-
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clu!dos en loa crht.aleii. !atas illpuresu pueden en tarea si se -

deJ• crecer a los cristales lenta818nte 1 tambi~n por enTejeciaie» 

to o digestión del precipitado, que consista en dejar el precipi

pitado en contacto con l& aoluciÓD en que se toraó durante un •• 

tie111po conveniente. 

Tanto la adsorción superficial COllo l!l oclusión son dos tipos

de contaminación del precipitado que se conocen como copreeip1ta

c1ÓD. 

11i) Post-precipitación. 

Ka otro tipo de conta!linación del precipl tado que 

consiste en una precipitación postarior, de c0111poa1ción diterente 

sobre la supertlcle del procipitado pr1c1pal. La producen wstan

cias poco solubles,. que forll!\n soluciones 11&turadas '! que, gene -

ralMute,tienen un ioo coarún con el precipitado prillllrio.Cuanto-

Ús tiempo esté· en contacto el precipitado con b 1oluciónt •1or 

es la post-preolpitsclán. 



'\. P ~~ N J I C E 

T R A B A J O S D E L A B O R A T O R I O 



OXIDANTES Y RHIDUCTORES 

I. ]e :;.ccion••S de óxido-reducci6r. c0n 1am"t:io el.e ".'Olor 

, 
1 ) ; 5 rnl ie ;,;,J luciór. 1 0-, : fo "/(V ~ ac;regar un ::, o .~o d e -

polvo de zinc y a¡,'1 t~.r hasta orservar w cambio de color e'1 -

la solución de amarillo a a.zul. Posterio:nnen te, agregar un P!. 
co c:-ís de polvo de zinc ~' 'l. ·i tar ha.ata el cambio de color <ie

azul l'l. verde. Finalmente aGrega.r otro poco de polvo de zirc y 

a-f tar oon lo oual se obser-nrá un ca;1ti 0 de color lo verde a 

violeta. 

la escala de poten c iales de las esr ecies puestas en ~ 

juego en Psta expel'iencia e st 

v2+ .2:n.2+ v3+ VIV ·r 
·,r 

- ~ 4-- l ~- t- ~E 

-1.20 -o. 76 -0.26 0.36 1.00 

vº Zz¡ o v2+ v3+ v1" 

:H;i l~?. .0.n i'.o los -.ia:cs :ir! la escüa, 1111ot::ir las reaooio

nes q ue ~o:r-r"sronden " 2::d?. c~-nl•io de color ei• la experi en cia 

realizad<\, 

2 \ ~ ; ;n ·r~so ,1.e p r ecipit3.c',o s con 5 r.!l i 6 : ol ;.i·ién : l'-1.. X 

ele Cuso
4

, stu~:ersir 1ff. '.\ l?..rninilla de zinc y .'l:- i t a.r. "- ' ot3I sus 

o ~serv :~.ci 0 ~ · · ~:~ y l'.'1 -'s' r ·-.:?¿ic :- i or. ~ "'n' ~u e e 0 ,.,, # · e v t~.ía ( r' . 

~ 
2+ 

~~u 
2+ 

Cu 
2+ 

·~ 
- " . 7 6 O. l ~ ~ . 34 '"\ :-,¿ 

:-;r. o -
~u 

o 
'. u ' " 
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3) A 3 ml de solucicSn de HsC1 2 10-l M (incolora), a¿-re-
-1 gar nooo a poco solucicSn de SnC1

2 
10 M ( incolora) hasta 13.-

form'lcicSn de un rreo1p1tado r·l anco. Post8riormente, ccmtinuar 

a'1"~ga.~do SnC1
2 

hasta el cenbio de color del precipitado de

blanco a gris. ¿ r.uál es son la ::> reaooiones que se efectúan ?. 

¿ A qué compuestos corrri~no: : fon los precipitados blanco y -

gris ?. 

HS'.-¿Cl2 ~~ 
2+ H 2+ g 

1 1 1 =->- E 

0,27 º· 79 0.91 

l:!g° Hgº H~ 
2+ 

4) En un vaso de precipitados oon 5 ml de solucicSn de 

Hg(!io
3 

)2, 10-l · · , .. :·.:.riergir un alambre ele cobre y agitar • . 3e

obeerva:rfá un depSsi to negro sobre el alarnb.re. Explicar la ex-

perienoia median te la e scala de potenciales. 

R82Cl2 
Cu 

2+ 
Eg2 

2+ 11i+ 

• E 

0.27 0.34 o. 79 o. 91 

Hgº Cu 
o Hgº Hg2 

2+ 

C:on la ayuda de las aigui<intes reaccioneG , pon er '.i e m!l.l'li

.' ies !;o el r•odcr rcls o 1~ enos ox H.aJ'ltG dri los compuesto :> .. u s 0 -

de in •1ica~ ·' ro " .le 6::cido-reducci6n) a p" = O 

Ce4+ + o. fet~ JJl trol in a ferrosa 
3+ 

e + º· fer ·•." •~0 liL et 
_., 

(' ·:- :~ ,') .~ :-: 

Fe 
2 

azul. jr. ... ,.., • i :_ ,_y·~ o + 
Sn2+ + a.zu1 'de !:: eti l er.o 
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":n <'.' 1da oaso utiliz;;.r 3 ml de cada solución y agregar \D'las 

gota!" iel indicador. La esca.la de potellcial de los indicado-

(azul) (azul) 

azul de metileno º• f •. f. 

--~-------------~·· E 

0.5 
(incoloro) 

1.1 (¡ 

(roja) 

Decir qué rAacciones se e!eotúar; y por qué 

~or.cluir e '- orden de los ~o de las solu~ic• es prorn d'ls 

II!. Sol'..1 .:: ión '\."'lOrtigua:'! ora. 

\ 10 rnl i. e una !'oluci6n 'lr.lOr '. i · :dora de Fe3+/?e2+ en la 

cual ( ~e3+) • ( ? e
2+) = 10-l s, en medio ~2so4 lR, ~1 adir pooo 

K,..1 O ' 0-l N S t. 1 . 6 a poco '"n 
4 

~ • e 10•·,e a reacci r.: 

. " - t;'' 2+ su+ ---" ,. 2+ : '!1v4 + ; e + r: ---,. ,.,n + 

" edir 13 cantid ari requeri.i :i :: o : ~, :no4 para o':cs e i-rar el c'.llllbio

d c .::o lor ie la solución al rosa v io leta cara.:: terístico del 

~ ..... ~ ':"". (' " . 
''r .,,,ralelanente a una solución r· 'eJ+ 1.-l ~: en :::edio 

'L ''f' 10-l M, at;r n:, 'll' un poco de ;:-: ·1,0
1 

J ~: e <i ir 91 voltunl!'. 1 -:-e

.:t ~ t e :-iri. ' "' para el 1.>?.: :'h io 1ie ,;.::> 1-Jr do :.a ~:;,"')1 11.:-- ::.Sn. 

Explicar la di :'nren cia e.11tre 3mbas ex, erienoias. 



ACIDOS Y BASES I 

I, '~acal'l. l e pS. 

J n1ic ·-,~ ui 1as aolucjon " s de loa compuestos siguientes -

( 0 . 0 or>~e · ':raci6n 10-~) ::10n ~cidao o básioae: 

(pK ,; 9. 25 ) 1 mI 4Cl (pKa· 9. 25) ; )T a,t¡2po 4 ( pK aII2PO~/HPO~- 7. 2 

pY a H3 PfiH2Po~ • 2.2)¡ N ~::ro4 (pKa f-:PO~/?o4
2- • 12.3). 

Cl a3i fique e '1.d a compuesto der tro de alguno de los tres grupos 

si~~en tes, utilizando para ello los inciicadores que se da'1 en 

la ta.o la. 

I pr¡ < 3 

3 <'.. p '' < 8 

III pH > "' 
~abla de Indicadores 

" ombre do ~. ir.<1.icado r Color 

for:~· a ácid::i form a bisioa 

An araJlj ado de !·'e tilo rojo anaranj ado 

Rojo d '3 1·'.o t i. lo rojo arnari llo 

" er.olftaleina incoloro r ojo 

TI. Ve zc l a de Aci doa . 

pH de vire 

3.1 - 4.4 

4 .~ - 6.2 

8.0 - 9.9 

;:,edir el pH de solu c ion e s 10-l !·' ~ e !'H
4
c1 ( l); áo i do acétl_ 

oo (2) y ácido oxilico ( 3) ; ,ed h nte p :i¡:e l pH. rosteri o rmente, 

: ~ 0 zclar ( 1) y (2) e1·, preJ porci o r. ~ s iguales y med i r el pH. A la 

mezcla de ~l) y (2) agreoue ur.3 proporción igual dA la solu~ 

oi&n (3) y mida nueva.'1er. t e e l p:i . 

n) ¿ ~ué observó ?. 
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b) ·.Ji L:ts'l a sus conocimien toe oxrli .1u"l a ·:'-te se d eben loe re 

sul ta.do s observados. 

III. treu-traliaa.cicSn de un ácido fuerte ;¡ior una base fuerte. 

Utilizando c omo i nd jcador unas gotas de fooolftaleina, .! 
feotúe la nsutrali ~ación de 25 r:il de la s olución problema de

HCl r.iediante una coluc ión valorada de NaOR 10-l M. El f in d

la neutralización ea b.r á ;c ·uc ado por el vire del indicador de 

incoloro a rosa • 

. J. \ ¿ ~ué '!.J ltune:1 u ':Li zó Í·' '":i.C·'l para :: 1 :~ o:utralizaci-:ín? 

b) -.;;;scr1·2'l. la reac-ción do 1:eutraliza.ci6n de HCl con NaC>H e -

indiqi;e cuál es el pII de la solución e.'1 el punto ''º l"<11d

v a lencia de la neutralización . ¿Por qu~?. 

o ) >llcule la concentración inicial de HC l. 

LV. Neutrali zació~ ~ e una ~~ -:i.s e ·'- ~oil con ur :loi :lo :'uer te . 

'S f ectúe la neut ::-i.l i z-a::i ón de ?<; :~l ele la so hici ó:~ problema 

d e amon i aoo con HCl l , - l ~ · 1 utilizar :o c omo inn:c:i.d'J r el verde 

tl,-, bror.iocre sol. ·-:1 ·.''.:: :!. e 1 :. neutrai~.:,. . : :. ói· e :J ~ : : r .'1 :n r c .'\do por 

el vir 0 del indi :-::do r ie a zul a verJe . 

a \ ¿ °''.lé vo lumel1 u til i :ió :t e ·;~ l ;·:u: :1 l a neutralil'idÓ:: ?. 

"':¡' - s c r i : :i la -ro :'lc :: i ón de n~u t :- ~lizai: ión. 

e :1 ·~ alcul e " l r º' en e: " Ul' : o ,_,., ('.: •1iv:U encia. 

d\ ' :i.lcule l ;o, .,,,. , ~ Pntr'\c::0,-. ::· i ·' i a l '. 9 3,mo·· 1-, 00 . 



ACIDOS Y -JASES II 

I. Intlumoia de la diluoión sobre el pH. 

Me<liante el empleo de papel pH, mida el pH de soluoiones 1 

M de CHfOOH, NH
4

CHfOO y NaH2Po
4

• Posterionnente diluya las

soluoionea hasta t911er una oonoentración aproximll.Clamente 10-4 

)( y mida. nuevamente el pH. ':':xplique los resultados obtenidos. 

II. Soluciones amortiguadoras. 

) -1 1 A 10 ml de una eoluoión 10 ~I de N'aH2Po
4 

añada unas gotas 

del indioador rojo de fenol ( :>.ma.rillo a pH ~ 6; rojo a pH ~8) 
-1 

y agregue pooo a poco aoluoión de sosa 10 M, hasta el vire-

del indiolldo:r de amarillo a naranja. En este punto c omp ruebe

por ~ edio de papel pH que el pH i e la solución sea aproximad~ 

mer. t0 igual a 7. ? osteriormer. te agregue unas gotas del indíc_: 

dor timolf t alein a ( incolora a pR~ 9.3J azul a pH~l0.5) y a

grepin sosa midier.d o el volumen que ooup e I' .U-a obtener al vi

re d e l ind i c 1.il.o r. (pKa:2ro4/HPO/- = 7.2). 

Paralelancn t e en un vaso de precípi tado s con agua desti

lada ( 15 a 20 c1 l) y un a.s go t .i.s de tirio1f t a leina, a i;re sue sol~ 

c '_ Ón de sosa gota a gü t:.i. ha :.: t 'l ül v i t· ~ le1_ :'..nJi , ,,do r. :· i da e l 

v·1lu;1 en de s osa qu e ocu¡:ó. 

-1 
2 ) .'. l ·'.1 ml do x:a so l u:i6;c -:e ~,~on ia ~ '.J 1 0 Jf¡ agre ,~e ani. s ~ , 

t i. s .i e -'ol' ol " t. 'l.leína y a;iad a 1' º ~o a 1 occ '7G 1 10-l ''. hP.s ta el-

·r :l. re t ~ l ir .:·~ -:; '1. .lo r ele ro j o ..,_ ro~a t u o rt.-J . ·· .";>st ~ p:t.! ~ '- -') ~o~-

::: ri.l~ > ~ qui:? Rl :· :: t e11t;a l UI -.r .'1. l or ~pr0~<.i .-. ·1\ lo :,-. ) . Po~~ te :' :. o;::ie.!2_ 

te a ,;regue ur.as '. ;o tri3 <l e r o j o de : (' ti lo ( rojo a pH~ :, : ; :~ 1 :-i

rillo a pH ~6. 2' y añada i«~ l has : a e l r; ~>' ''l colo :' 'e 11 so-

luoi&n de nar~ .~- , a roj 0 y ::. í '.a e l v s l_;, ier. _. ,,ácido : t :ido -

para lograrlo. ( pKa 111!//rn
3

" 9.25 ; . 

Paralel ~.:;<>r: te en un V 'lSO .~ e :.reci:ri t ado :' r,on a cua .! e> fl ti-



a) "'""pliqu9 c~.:ál es 1 1. : ·1: ·: -, : 'ol p::'.'imer indicador 3.gr•' :,ado

ET. <u:Jbll.s experiencias . 

'.J ': ·: 0:1pa.re el v olumen ga sta rlo de ::osa para el ·rire de la timol 

ft 'lleina en el ap,ua destilada y en la solución. ~plique la 

i i f orencia. 

Cor.ipare el volumen ,<;astado de ácido para el vire del rojo

de mAtilo en el agua y en la solución. Bxplique la diferen 

cia. 

3) Prepare U"la solución amortiguadora do n r//NH
3 

(pK . a = 9.25) partiendo de lUla solución 10-l ¡,: de amouiaco 

solución 10-l M de :·1!
4

c1 y agregando NaOH 10-l !·'. o 

segllll convenga. 

de una 

10-l M 

o -

HCl 

Para determinar ol punto 8ll el cual ha formado su so

luoi6n a.rnortigua0iora escoja. el indicador que debe usar de la

siguien te tabla: 

l'ombre -iel indicador Color pH de vire 

forma áoid'l forma biísica 

,V°' 3.ranj ::do de !\etilo rojo an aran ja.do 1.1 4.4 
Rojo :io Metilo rojo amarillo 4.2 6.2 
"'enol ·-taleina i "l coloro rojo s.o - 9.9 
Verde ·-l e bromoc rosol am arillo azul 3.8 - 5.4 



COJ.!PL'."JOS 

I, Ob tenci6n de oo~~ ':l lejos c oloreados, 

Veri f icar en t ubos de en sayo las aiguien t 2' r e accion es. Em 

~: l <> e en cada c aso un v olu.-:- en apro:drn ado de 1 ml de s oluoicSn ... 

de l as susta.r. oiaa r e aocion antea. 

Fe3+ ( O.l M) ser - (0.1 ?l) ~ PeSCK
2+ + 

~ 

Ti4+ ( 0 .1 ,. ' + :t2°2 
_....::. 

':'10/ + 2H+ .._.--- + 

B' 3+ ( 0 .1 ., \ 41 - (O, l ~: ~ 
_.....:. 

Bi! . . l. + -:------ .: 

Ag+ e 0 .1 ~n I - ( 0 . 1 :~) ~ Ag! + ~ 

TI, Destru~~j cS;, ~~ compl ejo s c ol0 r e 'ldoa, 

1) f.o.::. ~if,e.::,6!2,c2_3_d~ ,!B_!,a~il.j2_a~ . ?n tu '.lo s de en s ayo, ~.! 

ri f ique las siguientes reaccione s ~1p l e a.n io e~ c ada uno, un -

volu::ien d e 2 ml (;¡.pr oxi'-':tds.nen te) ~le l as ;us~ :illci a s r eaccio-

n :i.r.te sa 

Pe 
3+ ( .) .1 , ) !<'- ( v. 1 M) ~ FeF2+ + ~ 

rr e 
¡:;'.J. 

(0.1 ,. ) SCN - ( n 1 '. \ ~ '1¿;5Cl'. 2+ + ,, . . .... 
~ 

2+ , 0 .1 '.) ( 0 .1 ~ 
) 4 

Cu + }i!l3 GuNH "' ·-
~ j 

-":: : ; , 1 y4- : ·1 .1 .. \ ~ 2-
+ -.::--- ;:: uY 

'.1 9~0 ~ 

" 
; ... ,...,:"" + ser -,, 

v r 

~ p -~~!.2+ -2+ ,"< . , . 

'° 6 
2~ 

+ 'v • 

;+ ..,4- Cu~- : ~ 1 + 
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Exr lioar ¿por qu~ so iestruyen loe cor.i} : o.;os?-

? \ fo: ij_luE_iin.!. S 0 prer,aran las s i ;;uie• to .· solucio~ es

de co :~. pl,,jos. SE\ diluye tm peq1:r:íl o vol11r.1 ei i de las '• iBrn"\S y se 

examin3., por el eje del tubo, el color resultant~ pa.ra obsel'

var l <i con ·)' , traci6n to tal d'l 1 complejo. 

+ (1) 

. ) 2+ ___:., 2+ Felo. fen. 
3 

....-- "'e + 3 o.fenantrolir1a (2) 

+ e t c ••• 

Nota. Para obtener e l complejo, partir e~ ca.da caso de las 

sustancias apropi ~das a concentraci&n 10-l M. :>n el caso de 

h . ·.)l•t,m c'.6n -i_, lo ro ·;::; ;-iplejos suG0sivos d~ cobalto, partir 

de una soluci6n de c o
2+ 10-l M y agregar direc tamente KSCN si 

lido hasta la form~~ión del compl e jo superior (color azul). 

¿ f~n cuál experic,11.:-, L., , i l ) ,., (2 ) es ::. ás a1, r e '.:iable el efecto -

de la iibción?. ¿Por quó?. 
2+ 

¿ "·ué cor.1 ~ :!.e jo J e l So "A ~e~!:-uy o más fác ::. 1 : :-: E:::~ e cor. la ii l u 

ci6n?. ¿ r or 1u6? . 

'·) :_0E. .::,l~-,:~· !, : r.: l º" '-l!l a solu ·~i ór l ')-l , . de Fe}+, '!ña 

Ur 

Fe)+ + ::·"'+ ( ro j o ) ( 1 ) 

A esta solu-; i ón, 1Úi'1dir s olu c1i ón 

oión de 1 color r oj o1 

,-de 0 .1 !-'. '1as ta desapari-

+ + 12) 

ª" f orma l complejo ? ~~· 2+ más " atable. 

· ina.lme~ te, añadir u'· ·o ta s <is ác :i ~t:"! rte (por e j 8m-

plo ;1c1 5 M). 21 c ompl e j o ., ... ,. -+ s e destru;re r01·<.ue se con:>Uroen 

i .Jnes F- del equili"h ri.:> (2) para dar ::~~ , lo cua l ocasior:.a. que 
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el equili i.Jrio ("2) ee desplace hacia 1.<1 i zc¡uierda. La colora

ción roja del 7 11'SCl\
2+ vuelve a aparecer. 

+ 

III. Disolución amortjgua.dora de SCN-. 

2+ 
Se prepara unrc nezcla de SCN :¡ Hg en exoeso, lo que -

da lu;::ar a la soluci ón ar.:ortiguadora Hg2+ /HgSClr+. Añadir a es 
-2 3+ -

ta 3oluoión un a gota de soluci'1i 10 M .ie Fe , que va a se!: 

vir,úniclli:i ente, :iara teteot ;-,r laa variaciones de SCN- libre.

Luego s<; a=i'iden ·mas :;ohs le SCll- diluido y se obseN:. si 

hay o "'º variaoión del colo ".'.' . 

Ó -2 )+ Pa.ral"llamente a 2 rnl de una soluci n 10 M de Fe , e-

le <uiade la ::i isr.~ a Ca"'l tida.d de SCr - y Be observa la variaoi&n-

IV. Jden"';i":icación de ~:itionc::i. 

1) ldentific-:dón i·3 :··e 3+. A 2 !'.11 ,fo ur.a solución d e "e)+ 

~-"iadir unas ~tas de scJ.u.,ió:·, de ,, 

l.' ; t 'l!". ti :'i.c ación de -· e
2+ ~ :.: ml f, e ur:a soluciór} d ·= F'e?+ 

-u!adi r un as 'C' tas de orto f en 311 trolina. 

) ) !denti "'i :: '\ ·~i ór .. ¡"' l'i 2+ •.• 2 :11 je,,._.,~ .•,>'u.·: 5n ~e }. i?+ 

·.i.:": ~~: 1· w ;c .; ·"O' :.i.s de d i "·• ' .l ¿;lioxi--: . 

~C' ~ '1. r ~ tu ":-os ! P. -. · ·.; -~~: ·} 

de \U . 1 '" ' 1:.;:;:iÓri ] Q-l · , ' ·· ' "O ' ":11 un o ~ e 'llos añada 2 . '. 3 ' 3. 
'."'l iA : · • ·, :O-. e l 0 tro, l -~ 'l iSh:; . ... J: ' i ·: - ~ c!e : · a 0 C?O.A 

10-l Sri 
· - ..... "-t 

' • a:\ ádas ·o a c 'l.:h tubo '. gotas de soLi ~ ión " · 
· ,- '." 



- 190 -

(HCl' 

Observar la in tensid1d <le la coloraci6n. ¿ ~ué nos indica.? 

¿Qué objeto tiene agre c; 'ir se'·- ?. 





2.-

B I L O G '1. .~ ., I A. 

Funñx,: ¡¡t.'1.1 !Tniv0~si ~y :li,vsi <:,; , 

Adison- ·:n sle:1 Pu~ c ishi1 ,_; Co 1: · ~1:r . 

u.s.A. 1 1967 ) • 

''"" · .~ " !\,.j .' . • .. ' A.J. 

·.ry . 

. , -.~ . ., :. -' r ~ - ? .. Cr.ti l l .' 1 • 

L :0 ·i r -~·3 ( l 9r;.: 

· .- ···rurn'.il'l.y, R.A. 

An<Ílisi ::; Cu ·i.: , t.it ·,tivo. 

C. ~.C.A. 

~~éxico, :.P. 1 9 ') ? .· • 

4 .- '3urriel, F. et. ,i. 

¿uímica Analítica Cu :lli t 1';iv 0 . • 

4ª ·:n. 

s.- ·.,.itl · ~ , 

· ~ ~lculo ,, .; " ;>IT 

'..:ol •'.'l" i ( 1 ·: 

-:"\S"tres r;~ 1_ ,J. 
-· .,.. . 

. . : •. 

· ·.:i.rlot 

UÍ'nic o 

· 'or-iy 

0 Ar~ álisis 

") '. ' . ~. 



- 192 -

.- ": lia rlot, ~ ., · .. -w.oz - Lai.:bin¿r, J, et Tremillon, B. 

Les lP.acti0:· " "'~lectrochimi :·:es . 

1.! .'la son et _'. ',. ' . , '~di teurs. 

Paria 1959 ) . 

9.- Charlot, G. et 3~zier, D. 

Analyse Quanti tative ;.aner'.11. 

3 ~me. -:d. 

Masson et Cie., 3di te:.;rs. 

Paria (1955 ). 

10.- Charlot, G. 

Chimie An alytiq_ue } ~:~ 6ral e. 

Tomo III. Sxercices. 

Maeson et Cie., Edi teurs. 

Paria ( 1972 ). 

11.- Day, R.A. and Underwood, ;.L. 

Quanti ta ti ve Analys is. 

2 nd. Ed. 

Prentice Hall, Inc. 

!; • . T. 196 ' 

12 .- Den a ro 1 .4.. 

'Eleme · t ·1ry Elec troohemistry, 

Butterworth ""d. 

!r. O J' ''." 1J". ~ C ~ .. ~: ·) ~ "': Ogr&Vim ·:· t -· ic \.: . _J:: :::. i.3 . 

( 195 ' ' 

1 ·.- Firth, ::. '. 

a . 



- 193 -

15.- 'Jl'lsstone, S. 

Tr'.t tado :le Qu!mica ?ísica. 

Aguj l "'.r 

1961 ). 

16.- Hall 1 íl.T. 

~!mica Analítica. 

Temo l. 

U. T. :S.H.A. 

Kéxioo 

17.- Hepler, L.O. 
0'.:hemical Princi¡:lF>s . 

Blaidell, Pub. Co. 

F . Y. ( 1961 ). 

! ": .- Y.ol thoff', I. "'. and Stenger, U. A. 

VoLunet ::- ic Ar.1lysis 

2tcd -:d. 

Vol. l. 

lnterscienc :; Publ ishe rs, Inc. 

,. • y. ( l 9.12 ' • 

19.- l"0 lthoff 1 I.M, and Sterrg-.r, l'. ~ . 

'Tolumetric IJl:U.ysi!'I, 

2nd ~d. 

Vol. 2 • 

Ir. ter,icicnco f'u:Jl isher::: , Ino. 

~· • y. ( 194 7 ) • 

• - L05 'r1 A. :;. ? ;u6r'3 1 A. -:' . 

'1<:>3 de Fisico:pímic-,_ ::" la 1uímic-i 6Jlalítica. 

:· ü t ¡d d"' -iurr.1ic !l . 

' I • 

'\' J • I • 

' d, 

:-•: tPrSCie1 · ~-~ ~:..' li ;:;'. ~ ·~ rs, r:~. C. 
( : . 



- 194 -

" '. - Ly~l ikov, Y. 

~ ·::rsi cochemic~ 1 \l" -. l y si s. 

': ir Pub. 

Mosc1 196? ). 

23 .- Ha.han, "' . :r. 
El <3men t 'try Chemical Ther ;nodyniu;iies. 

W.A. ~enj ~•in Ino. 

~; .y. ( 1964 ) • 

21 .- ~aron, S.R. an d P:rutton, C. ? . 

Principles o~ Physical Chemistr-¡ . 

4 th ~d . 

::ac7.'. ill3.?l Comp311y. 

r- • y. ( 196 5 ) • 

25 .- ' 'ont ; ::;u t, M. l,u!mica ·-.n :1lí tic--: : ';ien cia :; Arte. Afinidad. 

~' ( 6 ) , . 5 73 - 'i .., 7 ' 

Cornplexome tric -:'i ~ !' •tim: s. 

2" .- Si e:1ko, H. J . 3.' ·.l Flv. n , \ .A. 

Che1:ii s try . 

2nd Rd. 

J.~ o Gr 'l.w- :a11 Do0'. : :·o,.., ;;.n y , - .. ~ . 

7: . y. 1961 ) • 

-,c .- Si s ler, H.H., Vand er :forf, C • . \ . ·: . . ~- v i ~ . , _·,: , A.'./, 

' ol l ege Chamistry. 

'J' ' '"d • 
.. ,h .... . , c~·~ i 1 ~ ~t~: , , .. :J . 

,. .• Y. , ., ·! - ...... 

Strou t s, ~l. Bd. 

'.Tol. l. 



- 195 -

Risto r y · •' Analytical Chemistry. 

Perg.>i: ,...,n :· r 0 s:; . 

England ( FJ G6 ). 

31.- Villareal, B. ') , 

lPundamentos Electro:¡uímicos de los M&todos Analíticos -

Instrumar. tales 

~!mica., S. A. 

M~:dco , ') .F. 19/)7 ). 

:J2.- Vo g .. l, A.I. 

~: a.ero and Semim.:cro ·~uali t1tivP Inorganic An ·ily:3is. 

4tr. -~d . 

Lon gmana. 

J,ondon 1954 ) • 

~uímic :i Arn l :ític::i Cuali tativ:i. 

5ª ::d. 
' d. Kapelu sz . 

luenos Aire s 

3.1.- Vogol, .-. . I . 

( 1969 ). 

·¡uím ic :i A.ii .'llÍtic 'l. G·..1ant1 b .tiva. 

Tomo Il. 

Jueno s \.ire s 


	Portada
	Índice
	Introducción
	Capítulo Primero. Generalidades
	Capítulo Segundo. Oxidantes y Reductores
	Capítulo Tercero. Ácidos y Bases
	Capítulo Cuarto. Complejos
	Capítulo Quinto. Reacciones de Precipitación
	Apéndice. Trabajos de Laboratorio
	Bibliografía

