Principios de reactividad qguimica (1)

BIBLIOGRAFIA: Petrucci, 10 ed., Leccion 5 (Reacciones en disolucidn
acuosa), 16 y 17 (Acidos y Bases), 18 (Equilibrio de solubilidad).

e las reacciones en disolucion acuosa: conceptos y tipos
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e Constantes de disociacion y fuerza de acidos y bases.

e Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

* Calculos de pH en sistemas simples

* FEquilibrio de solubilidad-precipitacion



Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucion acuosa: conceptos y tipos

El agua pura, debido a la practica ausencia de iones, no conduce la electricidad. Sin
embargo, su capacidad conductora aumenta cuando contiene iones disueltos.

Segun la conductividad eléctrica de las disoluciones acuosas,
se puede distinguir entre no electrolitos, electrolitos

débiles y electrolitos fuertes (todos ellos solubles en agua) Por otro lado, existen

muchas sustancias
Insolubles en agua.

Sin iones Pocos iones Muchos iones
Una disolucidn Si la disolucion contiene Si la disolucion contiene
no electrolitica no contiene jones, un pequeno numero de iones, un gran namero de iones,

por lo que Ja bombilla no se enciende, la bombilla s6lo tendrd un brillo tenue. la bombilla brillard intensamente



_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidon acuosa: conceptos v tinos

Comportamiento en agua de algunas sustancias quimicas

_ Sales iénicas o H,O
Electrolitos Fuertes:  higréxidos solubles NaClg — T ae Na*(ac) + Cl(ac)
Electrolitos: E'iolc'a” 0 se lonizan ) (disocian) NaOH ,, —©—Na/,, + OH,,
Al disolver en otalmente en agua: sélo
agua producen E?(ésten;n f(:/rm?:de |3nes Algunas sustancias
: , idratados. Ver Lista de o H,0 n _
iones hidratados < cidos v beces Fuertes moleculares (acidos) HCl ,, —=— H, +Cl 5
que conducen la y (se ionizan)
Solubles corriente

eléctrica en la Electrolitos Débiles:

en agua disolucidn Se ionizan parcialmente Suelen ser dcidoso ~ HCH3COO ;) = CH;COO () +H™ ()
en agua: la mayoria queda bases NH,; @) T H20(|)~=‘ NH4+(ac) + OH'(ac)
en forma molecular
No electrolitos: o
No hay iones en sus disoluciones acuosas, solo las formas CH,CH,OH, —— CH.CH.OH
. . , . 37 270 () p,T ctes 37 2% (ag)
moleculares hidratadas. Suelen ser sustancias organicas con grupos
polares (excepto acidos y bases organicos): ROH, RCHO, RCOR’, RNH,
Sales idnicas insolubles:
Algunas sales e hidroxidos son muy poco solubles en agua. La mayor N 2 2.
arte del compuesto queda en forma sdlida separada de la fase BaSO4(S) = Ba%eg * 50, e
Insolubles |- P p LY
liquida. Ver Reglas de solubilidad
en agua

Sustancias moleculares insolubles: CHs Hz0 i2 fases!
Hzo fase acuosa

/\/\/\
Tienen grupos no polares o hidréfobos (cadenas © =
. B zns Zns T 3
de hidrocarburos alifaticos o aromaticos) O © i p,T ctes |© l AGy50




_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidn acuosa: conceptos y tipos

Reglas de Solubilidad de compuestos ionicos

Soluble: s > 0.1 mol/L, Insoluble: s <0.01 mol/L, Ligeramente soluble: 0.01 <s < 0.1 mol/L

Compuestos solubles Excepciones

Compuestos que contengan iones de metales
alcalinos (Li*t, Na*!, K*1, Rb*l, Cs*ly el ion
amonio NH,**

Nitratos (NO;1), bicarbonatos (HCO;?)

y cloratos (ClO, 1)

Halogenuros (CI-, Briy I1) Halogenuros de Ag*', Hg,*? y Pb*?
Sulfatos (SO,?) Sulfatos de Ag*t, Ca*?, Sr*?, Ba*? ,Hg,*?y Pb*?
Compuestos insolubles Excepciones
Carbonatos (CO;?), fosfatos (PO,3), Compuestos que contienen iones de metales
cromatos (CrO,2) y sulfuros (S alcalinos y al ion amonio
Compuestos que contienen iones de metales
Hidréxidos (OH1) alcalinos. Los de Ca*? Sr*? y Ba*2son

ligeramente solubles

<




_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidn acuosa: conceptos y tipos

Lista de acidos y bases fuertes comunes

Acidos Fuertes

HCI LiOH
HBr NaOH
HI KOH
HCIO, RbOH
HNO, CsOH

HZSO4 (se ioniza en dos etapas. Solo es Ca(OH)2
fuerte en la primera)

Sr(OH),
Ba(OH),

<



_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidn acuosa: conceptos y tipos

Problema: dadas las siguientes sustancias, escribir las ecuaciones quimicas
correspondientes a su disolucion (o no) en agua.

(a) Electrolitos (b) Electrolitos (c) No electrolitos (d) Sales idnicas
fuertes débiles insolubles
NaCl, KOH, Ba(OH),, [HCOOH, (NH,),CO (urea), C,H:OH (etanol), | Ca;(PO,),, AgCl,
MgCl,, CuSQO,, HCl, CH,;COOH, Ce¢H1,04 (glucosa), C;H; (benceno) | Mg(OH),, FeS
HNO,, (NH,),SO, HNO,, HF, NH,

Solucion:
(a) Los electrolitos fuertes se escriben con una flecha (disocian o ionizan completamente), ej

Ba(OH)2 (ac) — Ba+2(ac) +2 OH-(ac) (NH4)2 S04 (ac) —>2 |\|H4+(ac) + SO4_(ac) H NO3 (ac) — H+(ac) + NO3-(ac)
(b) Los electrolitos débiles con doble flecha (disocian o ionizan parcialmente), €

H N02 (ac) \: H+(ac) + NOZ'(aC) NH3 (ac) + H20(|)\=\ NH4+(ac) + OH_(ac)
(c) Los no electrolitos con una flecha si disuelven, con flecha tachada si no, e€;
(NH,),CO — (NH,),COy  CHsOHy —> CHOH  CeHgyy —X—=

(d) Los compuestos iénicos insolubles con doble flecha (sobrentendiendo que muy pocos iones
se forman), €]

CaS(PO4)2(s) :3ca+2(ac) + 2|:)04_3(ac) AgCI(S) :Ag+(ac) +Cl

(ac)



_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidn acuosa: conceptos y tipos

ilmportante!: cuando decimos que una disolucion de electrolito fuerte, g
(NH,), SO, 4 €s de concentracion ¢ (mol/L) , las concentraciones de sus iones estan
definidas por la estequiometria de su ecuacion de disociacion (o ionizacion).

(NH4)2 SO4 (ac) — 7 2 I\|H4+(ac) M SO4_(616)

Una vez disuelto g mol/L de sal 2¢c mol/L de c mol/L de
habra... sin disociar... cation vy ... anion

Problema: Calcular la cantidad total de moles de soluto que existen en cada una de las
disoluciones acuosas siguientes:

(a) 400 mL de KMnQO, 2,0 M,

(b) 15 mL de CH;OH 0,40 My

(c) 200 mL de (NH,),SO, 0,60 M.

Solucion:
(a) 1,6 moles de iones, (b) 6x10-3moles de CH,OH y (c) 0,36 moles de iones



_ . Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucidn acuosa: conceptos y tipos

ilmportante!: Al escribir ecuaciones quimicas para reacciones en disolucion acuosa,
resulta atil indicar explicitamente los iones presentes en disolucion y, una vez
eliminados los iones espectadores (aparecen de forma idéntica tanto en reactivos

como en productos), escribir la ecuacion ionica neta.

Ejemplo:
La reaccion PDb(NO;), + KI = Pbl,, + KNO; esta escrita como ecuacion molecular

La igualamos por tanteo Pb(NO;), + 2KI = Pbl, + 2KNO;

Escribimos los electrolitos fuertes en su forma idnica real:
Pb*2 + 2NO; + 2K* + 2I'= Pblyg + 2K* +2NOy

Y al eliminar los iones espectadores (nitratos y potasios) , obtenemos la

ecuacion idnica neta
Pb*2 + 2| = Pblz(s)



Principios de reactividad quimica
Las reacciones en disolucion acuosa: conceptos y tipos

Problema: Ajustar las siguientes reacciones que ocurren en disolucion acuosay
escribir, en cada caso, la ecuacion ionica neta:

(a) H,SO, + KOH = K,SO, + H,0 ;

(b) Na,S + H,SO, = Na,SO, + H,S

Solucion:
(a) H* + OH = H,0O (b) 2H* + S?=H,S



Principios de reactividad quimica

Las reacciones en disolucion acuosa: conceptos y tipos

Acido-Base: Transferencia de H*.
Ej: HCH3COO(aC) + OH'(aC) = CH3COO'(aC) + HZO(D

Precipitacion-Solubilizacion: Formacion o disolucion de fases solidas.
Ej: Ba* + SO, = BaSO,

Oxidacion-Reduccion: Transferencia de electrones entre las especies reactivas:
una dadora (que se oxida) y otra aceptora (que se reduce)
Ej: Fe?*, + Ce* = Fed o+ Ce
Formacion-Disociacion de especies complejas: Creacion o ruptura de enlace/s covalente/s
dativo/s entre un ién central (aceptor) y una especie quimica iénica o neutra donadora de
electrones (ligando).
Ej: Cu®,q+4NH;,, = Cu(NH,;),*

Reparto: Distribucidon de un soluto entre dos disolventes inmiscibles (generalmente aguay
un disolvente organico no polar).

EJ I2(ac)‘__\ 2(org)

Intercambio idnico: Sustitucion de un i6n en disolucion por otro del mismo signo
procedente de un soporte sélido insoluble denominado cambiador.
Ej: 2R-COONa, + Ca**,, = (R-COO),Ca(, + 2Na*



Principios de reactividad quimica

Definiciones de acidos y bases

Muchos acidos y bases son sustancias industriales y domeésticas, y algunos son
componentes importantes de fluidos bioldgicos.

Por ejemplo, el HCl es un compuesto relevante en quimica industrial y el principal
constituyente del jugo gastrico de nuestro estomago.

Algunos ejemplos y su aplicacidn se recogen en la tabla siguiente:

Nombre Formula Caracteristica

Acidos: Acético HC,H;0, Se encuentra en el vinagre
Citrico H;C,H:O, Limdn y otros zumos de frutas
Ascorbico H,CcHO¢ Vitamina C

Bases: Hidroxido de Mg Mg(OH), Leche de Mg (antiacido y laxante)

Hidroxido sédico NaOH Limpiador y desatascador



Principios de reactividad quimica

Definiciones de acidos y bases

Un ACIDO es una especie quimica que CEDE protones H*
HCl oy —> H" ) + Cl g
N
HCl,, +H,04 —>H,0
HNO, (ac) &

o) T CI

NOZ (ac)

(ac)
(aC)

Una BASE es una especie quimica que CEDE hidroxilos OH -
(Arrhenius) o ACEPTA protones H* (Brgnsted-Lowry)

ac) + OH'
NH; o + H,0 = NH,* o) + OH-

NaOH (aC) H Na+ (aC)

(ac)



Principios de reactividad quimica

Definiciones de acidos y bases

¢Proton (H*) o ion oxonio (H;O")?

HCI

—> HCI

(aq)

H

) .
aq) ¥ Clag H,O*

H* desnudo no existe

H;0, O4+ -

iEl mismo significado quimico!

3




Principios de reactividad quimica
Definiciones de acidos y bases

Pares acido-base conjugados

En cualquier reaccion acido-base (transferencia de protones) podemos identificar
dos conjuntos de pares acido-base.

eliminar H'

l

HNO,(ac) + H,O(l) = NO, (ac) + H;0 " (ac)

Acido Base Base Acido
conjugada conjugado
A

adicionar H" |

Se conoce como par acido-base conjugada a un acido y una base que solo
difieren en la presencia o ausencia de un H*, por ejemplo: HNO,/NO, y H,0*/H,0.

iimportante!: observa que el acido HNO, y la base H,O NO forman par conjugado
acido-base.



Principios de reactividad quimica
Definiciones de acidos y bases

Problema: Para cada una de las siguientes reacciones en disolucion acuosa,
dibujar un esquema como el anterior e identificar los pares acido-base conjugada:

(8) HS + NHyg = NH,* + S?
(b) HCH,COO + H,0 = CH,COO + H,O*
()  NHjz e + H,Op= NH, o) + OH 5

ion: Q. O Ox. 0
Solucion: \(f/ S . \f/ \ o
S0 —_— (@)
a) HS /S# NH,/ NH,* N TN\
(a) y NH;/NH, A ’ A W
H H H H H H
(b) HCHSCOO /CHSCOO_ y Hzo /H30+ HC2H302 - HQO C2H302_ + H3O+
acid(1) base(2) base(1) acid(2)
adicionar H"
(c) ‘ l
NHj3(ac) + H,O(I) =—— NH, " (ac) + OH (ac)
Base Acido Acido Base

conjugado conjugada

- - +
eliminar H T




Principios de reactividad quimica

Definiciones de acidos y bases
Los acidos mencionados sélo pueden donar un H*, son acidos monoproticos.

Existen acidos capaces de donar mas de un H*, son acidos poliproticos:
N _
— + 2—

(ac
lgualmente, seran bases poliproticas, que aceptan mas de un proton, CO;% y SO,

Una sustancia anfiprotica tiene capacidad tanto para ceder como para aceptar
protones. El agua es un disolvente anfiprético ya que, frente al NH; se comporta
como un acido mientras que, frente a HCI, se comporta una base.

El término anfotero es mas general y se refiere a la capacidad de una sustancia,
generalmente un oxido o un hidréxido, para disolverse en medio acido o basico:

i{Al (OH )3]07“




Principios de reactividad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

Fuerza (relativa a agua) de acidos y bases

Acido monoprético débil HA

B Parcialmente
(aq) disociado

¥ o]

Constante de acidez K, Ka(HA) [HA]

|

K,<<1: HA predomina sobre A-

HA(aq) + Hzo < ” H30+(8.CI) + A

pK,=—log K, indice de
Si K,< 10° el &cido es débil fuerza acida
Si K,>10° el acido es fuerte

Ver Lista de acidos y bases fuertes




Principios de reactividad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

Ctes. de Acidez de algunos acidos débiles en disolucion acuosa (25 °C)

Acido FOormula Formula Base Conjugada K, PK,
Molecular Estructural

fluorhidrico HF H-F F- 6.8-10% 3.2
nitroso HNO, H-O-N=0 NO,~ 4.5-10 3.3
benzoico CH.-COOH O CH,-COO- 6.5-10° 4.2
acético CH,-COOH Hoe—l CH,-COO- 1.8:10° 4.7
hipocloroso HCIO H-O-OC;IH ClO- 3.0-108 7.5
cianico HCN H-C=N CN- 4.9-10-83 12.3

fenol C¢H.-OH @OH C.H.-O- 1.3-101° 9.9




Principios de reactividad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

Cuando se trata de acidos poliproticos, hay un valor de K, para cada proton cedido.

Acido carbonico: _ N
HCQO; [|IH.O
H,CO = - + 1= [ 3][ : ]=4,3><10_7
,CO53+ H,0 = HCO; + H;0 a [H,CO,]
2— +
K. = [CO_3 ][H3p ]:5 6x107tt
HCO; + H,O = CO;% + H,0* a2 lHCOs_J !
Nombre Formula K. K> K3
Ascérbico H,CH:Of 8.0 X 107° 1.6 X 10712
Carbénico H,CO, 43 X 107~ 5.6 x 107! -
Citrico H1CHsO; 74 x 107 1.7 X102 4.0 X 1077
Oxalico H,C,0, 5.9 X 1072 6.4 X 107°
Fosforico H~ PO, 75 X 107 6.2 X 1078 4.2 x 10713
Sulfuroso H-S0; 1.7 X 1072 6.4 X 1078
Sulfarico H->50, Grande 1.2:% 10_3
Tartarico H,C4H 404 1.0 X 1073 4.6 X 107




Principios de reactividad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

Fuerza (relativa a agua) de acidos y bases

Base monoprotica debil B

Parcialmente
(aq) protonada

B(aq) + Hzo < ” BH+(8.C|) + OH_

:

Constante de basicidad K, K, (B) =

BH" |[oH"|]
B] \

pK,=—log K, indice de
Si K,< 103 la base es débil fuerza basica
Si K, >10° la base es fuerte

K,<<1: B predomina sobre BH*

Ver Lista de acidos y bases fuertes




Ctes. de Basicidad de algunas bases debiles en disolucion acuosa (25 °C)

Principios de reactividad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

Base Foérmula Férmula Estructural Acido K, PK,
Molecular Conjugado
metilamina CH,-NH, H CH,-NH,* 4.4-104 3.3
HsC—N
H
ion carbonato CO,* o 1% HCO, 1.8:104 3.7
oo
- H + :
Amoniaco NH, H-N NH, 1.8-107 4.7
ion hidrosulfuro HS- [H—Ié]— H,S 1.8-10°7 6.7
H
hidroxilamina NH,OH H-N NH,OH* 1.1-10° 8.0
OH
A
piridina CcH:N P C.HNH* 1.7-10° 8.8




L Principios de reactjvidad quimica
Constantes de ionizacion y fuerza de acidos y bases

ACIDO BASE
HA+H,O — el -
— + o]
A+ HO H,SO, HSO,~ = B+ H0
100% disociados HNO, NO;- “ No reaccionan
Reacciéon Completa
P H*(aq) H,O s:(?
HSO, SO, 5.
g HF F- g,
c _ _.
HA+H,O0 — = CH,COOH CH,COO™ | | 3 [grho —
— H,CO HCO,- o
prno |35 SO o g o + OH
Equilibrio = | & | 7 2 @ Equilibrio
Acido-Base & HPO,” HPO,*~ N Acido-Base
o NH,* NH,
@ HCO,- CO,2
S HPO,2- PO,
H,0 OH- B+HO —
A0 g ns > B+ OH
Z _ _ 100% protonados
- OH o) P
No reaccionan . . .2 Reaccion completa




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

El indice de pH cuantifica el
grado de acidez o basicidad de una disolucion

Eucerin

pH=—Iog[H30+]

‘ - Escala
logaritmica

Ejemplo: ¢cual es el pH si [H*] = 0.005 M?

Solucioén:

pH=—log|H,0" |=—log(5107%)=2.3



Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Equilibrio de autoionizacion del H,O
iEsta presente en TODAS las disoluciones acuosas!

H,O+ H,0 —— H;0",,+OH

&  P=R P
o B ’

Agua (H O) (HO) Ion hidréxido lon hid.rpnio

(OH) (HO)

Producto Ionico del H,0O

" (aq)

En Agua pura

K,, =|H.0"||[oH |=1.0107 m) [HO'|=[oH] =

pH=—log[107 |=7.0
pH del agua pura

H,07]= K, =1.010" M =)




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Escalade pH: 0-14
Como en todas las disoluciones acuosas, por complicada que sea su

composicion, se debe cumplir que K, — [H3O+][OH_]=1.O-1O_14

Se deduce que j las concentraciones (mol/L) de protones e hidroxilos
no son independientes!: siuna de ellas excede de 10/, la otra debe ser
menor.

Tipo de [H;O0*] (M) [OH] (M) Valor del pH

Disolucion
Acida > 1.0 -1077 <1.0-107 < 7.00
Neutra =1.0 -10~ =1.0 -10” =7.00

Basica <1.0-107 >1.0-107 > 7.00




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Escalade pH: 0-14
Valores de pH para algunas disoluciones familiares

Disolucion Intervalo de  Disolucion Intervalo de
pH pH
Jugo gastrico 1.6-3.0 Leche 6.3-6.6
Refrescos 2.0-4.0 Saliva 6.5-7.5
Zumo de 2.2-2.4 Sangre 7.3-7.5
Limon
Vinagre 2.4-3.4 Clara de huevo 7.6-8.0
Tomates 4.0-4.4 Amoniaco casero 11-12
Cerveza 4.0-5.0 Lejia 13-14
Agua de 5.0-6.0

Lluvia




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Otros indices: pOH
POH= —Iog[OH‘]

-log
Relacion entre pHy pOH: Kw = [H30+][OH‘]:1.O-10‘14 m—)

—log|H,0" |-log|OH |=—I0g(1.010**) == pH+pOH=14

Ejemplo: ¢Qué pH posee una disolucion si [OH] = 0.005 M?

Solucion:

pOH=—log|OH |=—-10g(0.005)=2.3 mm) pH=14—pOH=11.7



Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Relacidon entre K, y K, de un par conjugado HA|A-

O A" ||H.0°]
Paq* HO HiO%ag) * A7Ga  Ka= HA]
‘ _[HA]|oH "]

HagtHO T PAGy+ OHyy K= [A-]

+ _

HO+ H,O0 —— H07* O K =K K,
ilmportante!: observa que esta relacion es para un par _log 1
conjugado HAJA-: K, (HA)-K,(A) =101
iNo existe relacion entre, por ejemplo, K, (HF)y K, (NH,), 14 :pKa'l'pr

porque HF y NH; no son par conjugado!



Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Ejemplo: Es costumbre abreviar la formula del acido acético HCH,COO como HAc.
Si la cte de ionizacion del acido acético es K (HAc) = 1.8 10> ¢cuéal es su base
conjugada? ¢cuél su K, ?

Soluciodn: escribimos el equilibrio de ionizacién del &cido

HAC(aq) + HO - = HgO%(ag) + ACT(ag)
e identificamos Ac™ (acetato) como la base conjugada. Por tanto,
10—14 10—14
K, (Ac™) = = =5.61071°

K,(HAc ) 181075

Problema: Sila cte de ionizacién del amoniaco es K, (NH,) = 1.8 10% ¢cudl es su
acido conjugado? ¢cual su K, ?

Solucion: K,(NH,*) =5.6 1010



Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH
El valor aproximado del pH de una disolucion se puede determinar utilizando
indicadores acido-base:

Son compuestos organicos (Ind) que presentan uno o varios equilibrios acido-base
en los que la forma acida y la forma basica del par en equilibrio tienen una
diferencia de color facilmente observable.

N - +
I_“ndcolor AT Ind colorB Tt H
Intervalo de pH del cambio de color
0 2 1 6 8 10 12 14

Violeta Amarillo . Violeta
de metilo
Azul de timol Rojo - Amarillo Amarillo -Azul
Anaranjado Rojo . Amarillo
de metilo
Rojo de metilo Rojo - Amarillo
Azul de Amarillo - Azul
bromotimol
Fenolftaleina Incoloro ] Rosa
Amarillo de Amarillo - Rojo
alizarina R




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Para medir con rapidez y exactitud el pH de una
disolucion se recurre a un aparato electronico, como el de la
figura, conocido como peachimetro.

Consiste en un potenciometro provisto de un par de
electrodos (uno de referencia y otro indicador).

Cuando los electrodos se introducen en la disolucion de
prueba, se genera entre ellos una diferencia de potencial
gue depende del pH.




Principios de reactividad quimica
Autoionizacion del agua, concepto y medida del pH

Problema: Calcular el pH de estas disoluciones:
(a) Un zumo de limén en el que [H*] es 3,8x104* M;
(b) Un liguido para la limpieza en el que [OH]=1,9x10° M.
(c) El pH promedio de la sangre arterial es 7,40. Si a la T2 normal del cuerpo,
37°C, K, es 2,4x104, calcular [H*], [OH] y el pOH de la sangre a esa

temperatura.

Solucién: (a) 3,42 (b)8,28 (c)4,0x108M; 6,0x10"M; 6,22
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Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases fuertes

(1) Como la disociacion del disolvente es muy baja, K, =1,0x10-14, para calcular el pH
se considera que el acido es la unica fuente de protones o la base la Unica fuente
de OH-. O sea, se desprecian los pocos protones y OH- aportados por el agua.

(2) Los H* generados por acidos fuertes y los OH- generados por bases fuertes se
calculan trivialmente por la estequiometria

Ejemplo: El pH de una disolucién de HCI Ejemplo: El pH de una disolucion de NaOH
0,010 M sera 0,010 M, se calculara a partir del pOH
y H+ - ; + .
0,010M 0,010 M 0,010 M 0,010 M
pH = -log 0,010 = 2,00 pOH = -log 0,010 =2,00

pH = 14-2,00=12,00



Principios de reactividad quimica
Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases fuertes

(3) CASO ESPECIAL: Cuando las concentraciones de acido o de base son muy bajas,
< 10 debemos considerar también la contribucion de los H;O* o los OH- del
disolvente.

Ejemplo: ¢Cual seré el pH de una disolucion de HCI 1,0x10-" M?

Si fuese pH=7 estariamos ante un pH neutro que no se corresponde con la
presencia del acido fuerte.
Necesitamos tener en cuenta la contribucion de los H;O* del agua:

HCl + H,O - H,0" + CI 2H,0 - H,0* + OH-
1,0x107 X X

K, = [H;O*][OH] = (1,0x107 + x)x = 1,0x1014;  x=6,18x10° M

[H,O*] = 1,0x107 + 6,18x10® =1,62x10"M; pH=6,79
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Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases fuertes

Ejemplo: Reaccion de Neutralizacidn entre acido y base fuerte
Calcular el pH de la disolucion que resulta al mezclar 25,0 mL de HNO,; 0,250 M con
15,0 mL de KOH 0,400 M.

Solucion: las neutralizaciones son reacciones de receta general:
acido + base — sal + agua

En nuestro caso la reaccion es: HNO; + KOH - KNO; + H,0

Calcularemos cual de los reactivos (el acido o la base) es el reactivo limitante y cual
esta en exceso. El reactivo en exceso definira el pH (dado que la sal KNO; no tiene
actividad pH, ver después) :

Moles de HNO; = 0.025 L x 0.250 mol/ L = 6.25 103

Moles de KOH = 0.015 L x 0.400 mol/ L =6.00 103

Por tanto habré un exceso de 0.25 103 mol de HNO; en 0.040 L de mezcla.
Esto es 6.25 103 mol/L de HNO, totalmente disociado

pH =-log ( 6.25 103 ) =2.20
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Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases fuertes

Problema: Calcular el pH de estas disoluciones:
(a) Disolucion acuosa de KOH al 3,0% en peso y densidad 1,0242 g/cm3:

(b) Disolucién saturada de Mg(OH),, cuya solubilidad a 25°C es 9,63 mg de
Mg(OH), en 100,0 mL de disolucion.

(c) Disolucién acuosa de HCIO, 5,0x108 M.

Solucion: (a) 13,74; (b) 11,52; (c) 6,89
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Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases débiles

Ejemplo: ¢Cual serael pHy el grado de disociacion («) de una disolucion de HAc
de concentracion ¢,=0.01 M? K, = 1.8 10~

Solucion:
Escribimos la ecuacion de ionizacion HACq+ H.O < " H3O0* (g + ACT (g
Planteamos balance: Inicio: C, X = mol/L 0 0
Equilibrio: ¢, - X lonizados X X

Planteamos cte de equilibrio:
[Ac][H;0*]  x-x ] Al resolver  x =[H;0"]=4.1 107*
K, = — =1.810" ‘ la ecuacién pH = —log(4.1 10—4)

[HAC] C,—X
1 de 2° grado _ 3 39
Alternativa: intentar la aproximacion ¢, —x = c, l
1 concentracion ionizada  x
4 a = — - — —=0.041
x =, c,K,= 4210"", pH=3.38 concentracion inicial C,

=4.1%



Principios de reactividad quimica
Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases débiles

Ejemplo: ¢Cudl sera el pH y el grado de disociacion () de una disolucion de NH,
de concentracion c,= 1.0M? K, = 1.8 10~

Solucion:
Escribimos la ecuacion de ionizacion NH; o) + HOp =  NH; ;) + OH
Planteamos balance: Inicio: Cy, X = mol/L 0 0
Equilibrio: ¢, - X lonizados X X
Planteamos cte de equilibrio:
[NH;][OH] x-x . Resolver la
b = = —— =1810 # ecuacion
[INH;] G, — X
1 de 2° grado

Alternativa: intentar la aproximacion ¢ —X = G

_ q _ -3
x = [OH] = \/¢,Kp = 4.1077, / concentracion ionizada  x

. = = 2 =0.004
pOH = —log(4.107°) = 2.40 * = Tconcentracion inicial o

pH = 14— pOH = 11.6 = 0.4%
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Calculos de pH en sistemas simples

Acidos y bases débiles

Problema. Un estudiante prepara una disolucion de acido formico (HCOOH) 0,10
M y comprueba experimentalmente que su pH es 2,38. Calcular la K, del dicho
acido a la temperatura de trabajo.

Solucion: 1.8x10+4

Problema. Una muestra de vinagre tiene un pH de 2,90. Si el acido acético
(K,=1,8x10) es el unico acido que contiene la muestra, calcular su concentracion
en el vinagre.

Solucion: 8.9x102 M

Problema. Calcular el pH y el grado de disociacion de una disolucion de acido
benzoico 1,0 M (K,=6.3x10")
Solucion: 2,10 ; 0,79%

Problema. Calcular el pH y el grado de disociacion de una disolucion de
metilamina 0.015 M (K,=4.4x10%)
Solucion: 11,37 ; 16%

Problema. ¢ Cual debe ser la molaridad de una disolucion de amoniaco que esta
lonizada en un 4,2% si K,=1.8x10> ?
Solucién: 9.8x10° M
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Calculos de pH en sistemas simples

PH de disoluciones de sales

En la figura se presentan tres disoluciones de sales que contienen el indicador acido-base
azul de bromotimol. Podemos comprobar que el pH puede ser neutro, acido o basico.

NaCl: pH=7,0 NH,CI: pH=4,5 NaClO: pH=9,5
;Por qué? _m - _im
C\;j’ <—\3 > k“\’ =

)

Ver Lista de acidos !
y bases fuertes

S L

Sal de acido fuerte (HCI) y Sal de acido fuerte (HCI) y Sal de acido débil (HCIO) y

base fuerte (NaOH) base débil (NH,) base fuerte (NaOH)
NaCI ) > Na¥ o+ CI'(aC) NH CI y > NH, o+ CI'(aC) NaClO ) — Na*(,¢) * ClO (4
Na+(ac) +H Ou) X > NH4+(ac)+ H Ou) = NHg(ac)+ H3O+(ac) Na+(ac) +H O(|) X—>
Clag + H0() —X— Clog + H0p) —X— ClO o)+ H0¢) = HCIO()+ OH (4
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Calculos de pH en sistemas simples

PH de disoluciones de sales

Problema: De las siguientes disoluciones de sales, determina cuales son acidas,
basicas o0 neutras:
(a) NH;NO,;, (b)KBr, (c)BaCl,, (d) CH;NH;Br, (e) NaNO,, (f) NH,CN
(9) KoLOs, (h) NH,F. Ver Lista de 4cidos vy bases fuertes

DATOS: K,(HCN) =4.9 1013, K,(HF) = 6.8 104, K,(NH;) =1.8 10°

Solucion:

(a) y (d) Sal de acido fuerte y base debil: caracter acido
(b) y (c) Sal de acido fuerte y base fuerte: caracter neutro
(e)y (g) Sal de acido debil y base fuerte: caracter basico

(f) Sal de acido débil y base débil. Como el CN- es base mucho mas fuerte que acido es el

. L.
NH,*, la sal dalg_I;L ba:%lcioo._14 oy 1014

K (NH}) = = =5.61071° K,(CN™) = =
a(NHy) p(CN7) K (HCN) 4910713

=0.02
K,(NH;) 1.81075

(h) Sal de acido debil y base débil. Como el F- es base mas deébil que acido es el
NH,* , la sal da pH &cido.
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PH de disoluciones de sales

Problema. Calcular el pH de una disolucion 0.003 M de hipoclorito sédico (NaClO)
(K,(HCIO) =3.0 10®)

Solucién:

La sal disocia totalmente y da ¢ = 0.003 M de cada ion: NaClO — Na*

El Na* procede de base fuerte (NaOH) y no altera el pH: Na*, + H,0, —X—

El hipoclorito p,ro.cede de acido debil ClO e + HOp = HCIOg + OH ()
y genera pH basico: o
Slant oal Inicio: C X = mol/L 0 0
anteamos balance: i
Equilibrio:  ¢c-x lonizados X X
Planteamos cte de equilibrio:
10714 10714 [HCIO][OH] XX Resolver la
K, (ClO™) = = 5=3.331077 = — = B e cuacion
. - ClO c —X
K,(HClO)  3.010 [ClO~] de 2° grado

Alternativa: intentar la aproximacion ¢ —X =~ ¢
x=[OH] = cK, = 3.161075  pOH = —10g(3.16 107°) ~ 4.50
pH =14 — pOH = 9.50



, ~ Principios de reactividad quimica
Calculos de pH en sistemas simples

PH de disoluciones de sales

Problema. Calcular el pH de una disolucion 1.80 M de cloruro amonico (NH,CI)
(Kp(NH;) =1.8 10)

Solucion:
La sal disocia totalmente y da c = 1.80 M de cada ion: ~ NH,Cl y——> NH,* ., + Cl

El CI- procede de acido fuerte (HCI) y no altera el pH: Cla * HOp —X—>
El ion amonio p_roc.ede de base deébil NH,"w) + HOp =  NHyp + H0%
y genera pH acido: .
Slant oal Inicio: C X = mol/L 0 0
anteamos balance: AN
Equilibrio:  ¢c-x lonizados X X

Planteamos cte de equilibrio:

10714 10~ 1# [NH,;][H;0%] x-x Resolver la

oY K,(NH;)  1.810°5 NH; =
PR [NH, ] €= de 2° grado

Alternativa: intentar la aproximacion ¢ —X =~ ¢
x = [H30%] ~ \/cK, = 3.175107° pH = —log(3.175107°) ~ 4.50
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Calculos de pH en sistemas simples

Disoluciones reguladoras

Cantidades equimolares
de acido y base del mismo < >
par conjugado (acido/base débil)

Resisten el cambio de pH ante
adiciones moderadas de
acidos o bases

HA ) A (aq)

Ejl: CH,COOH CH,COO

Ej2: NH,* NH,
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Calculos de pH en sistemas simples

Disoluciones reguladoras

‘I‘_slsﬁ di’solucione,s reguladoras, I:allrr‘l‘ortiglj_agl,oras, - forma bisica _
uffer” o tampdén tienen un pH “propio” que pH sza+Iog 0

viene dado por la ecuacion de Henderson- ci)‘ormaécida
Hasselbalch

- CH.COO™ |
Ejl: CH,COOH / CH,COO" oH ~ pK_(CH,COOH) + log [[CH 3COOH-]O }
3 0
. NH, |
Ej2: NH,” / NHj pPH ~ pKa(NH+)+|Og{[ s 0}
‘ \NH4 \;

De modo que para concentraciones similares de ambas especies del par conjugado, el
pH propio alrededor del que se manifiesta el poder reguladores  pH = pK,

Ejl: CH,COOH / CH,COO- pH = pK,(CH;COOH) = -log(1.8 10~°) = 4.74

Ej2: NH,* / NH, pH ~ pK,(NH,*) = -log(1024 / 1.8 10%) = 9.25
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¢ Como funciona una Reguladora?
Por ejemplo, una disolucion de HF/F- resiste los cambios de pH porque:

contiene un acido (HF) para l ...y una base (F°) para neutralizar
los H*afadidos.

neutralizar iones OH- anadidos..

Disoluciéon Disolucién amortiguafibra Disolucién
amortiguadora con concentraciones ig | ales amortiguadora
después de la del 4cido débil y su b después de la
adiciéon de OH ™ conjugada adicion de H"




, ~ Principios de reactividad quimica
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Disoluciones reguladoras

Ejemplo: ¢Cual de los siguientes pares acido/base no funcionara como disolucion

reguladora?:
a) HCIO,/CIO, ;  b) HCH;COO/CH,COO-;  ¢) NH,*/NH;;  d) HCO4/COz*

Solucion: el a) es un par acido fuerte/base conjugada. El CIO,~ no puede neutralizar
los H* afadidos.

Problema: Se desea preparar una disolucion reguladora de pH = 5,00 y en el laboratorio
se dispone de los siguientes reactivos.:

HNO, (K, =4,5x104), HCH,COO (K, =1,8x10°), NH; (K,=1,8x10°), KNO, vy
KCH,COO.

Elegir, de forma razonada, los reactivos adecuados.
Solucién: con HAc/Ac™ conseguiremos prepararla facilmente, porque pK, = 4.74 esta

cerca de 5. Para ello hay que ajustar la proporcion [Ac ]/[HAc] en la ecuacion de
Henderson-Hasselbalch para obtener pH =5 exactamente.
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Disoluciones reguladoras

Problema: Calculos detallados en reguladoras.

Calcular
(a) el pH de una disolucion que contiene acido nitroso 0,085 M (K, =4,5x10%) y nitrito de
potasio 0,10 M. Solucion: 3,42
(b) Si a 100,0 mL de la disolucion anterior le ainadimos 500,0 mL de agua destilada,
¢.cual sera el pH de esta nueva disolucion? Solucion: 3,42
(c) Sia 100,0 mL de la disolucion anterior le afiadimos 100,0 mL de HCI 0,020 M, ¢ cual
sera el pH de esta nueva disolucion? Solucion: 3,23

(d) Si a 100,0 mL de la disolucion anterior le anadimos 100,0 mL de NaOH 0,020 M,
¢.cudl sera el pH de esta nueva disolucion? Solucion: 3,61



Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Solubilidad (s) y constante del producto de solubilidad (K )

El equilibrio de solubilidad o equilibrio de precipitacion es el equilibrio que
existe entre una sal solida y sus iones disueltos en una disolucidon saturada.

Por definicidn, la concentracidn de sal disuelta en la situacion de saturacidon se
denomina solubilidad, s.
Las sales se califican (convenio) como Ver Reglas de Solubilidad

solubles si s >0.1 mol/L
Insolubles si s <0.01 mol/L.

Equilibrio de
Solubilidad-

Se denomina producto de solubilidad de una sal, K, , a la
constante de equilibrio de un solido i6nico en equilibrio con sus
lones disueltos, a una T2 dada.

K,s Y s estan relacionadas. Si tomamos como ejemplo une

disolucion acuosa saturada de BaSO,:
BaSO, = +80,% a0) K,=([Ba**][SO,*1).q

precipitacion

disolucion
(aC)

_ e ] ' BaSO0,(s
s s Kps=S« S =52=1.11070 ~— 4(S)




Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Solubilidad (s) y constante del producto de solubilidad (K)

Ejemplo. Encuentra la relacion entre la solubilidad y la cte del producto de solubilidad
para la sal Al,(SO,) 5

Solucién: K, =|AIF ] [s0? | =(2s) (3s) =108s°
AlL(SO,)55 = 2AB* + 350,27 L
108

Ejemplo. A 25°C, se prepara una disolucién saturada de hidréxido de magnesio y al
medir el pH la lectura es 10,17. Calcular su K.

Solucion:
Como pH =10.17, serd pOH = 14-10.17=3.83 =) [OH]=1.48 10 mol/L

Para Mg(OH),,, = Mg*?,,+20H,, = '
Kps = (s)(25)* = 4s° = 4 (148 107*)°
= 1.30107 11
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Solubilidad (s) y constante del producto de solubilidad (K )

Problema. A 25°C, el producto de solubilidad del yoduro de plomo, Pbl,, es 7.1x10°.
Calcular su solubilidad en mol/L.

Solucién: 1.2 1023 mol/L
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion
Prediccion de precipitacion

Cuando se mezclan dos disoluciones que contienen iones que pueden formar un
producto insoluble, se calculara el cociente de reaccion Q. y

Si Q. <K,, === Disolucion sin precipitado

SI Qps 2 Kps mmm) Disolucion saturada (se forma precipitado)
Ejemplo. Se formara precipitado de Pbl, (K,; = 7.1x10® ) al mezclar volimenes de
disolucién 2. 102 M de Pb(NO,), y disolucion 2. 10> M de Nal.
Solucion: las sales solubles generan 4 tipos de iones al mezclarlas

Pb(NO,), — + 2NOj; ) Nal - Na* . + I 5
Pero la pareja Yy I'ae) €S susceptible de dar el equilibrio  Pbl,, = Pb*z(ac) +2 g
V21072\ [V 21072\’
Al calcular = 211712 =
Qps = [PD7][I7] ( >V )( T )

= 10"° mmm) Q=K =7.1x107

mmm) se forma precipitado
de Pbl,




Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Prediccidon de precipitacion

Problema. ¢Se puede formar un precipitado de cloruro de plata (K,=1,6x10°)
cuando se mezclan 200,0 mL de nitrato de plata 1,0x10# M y 900,0 mL de cloruro
potasico 1,0x10¢ M?

Solucion: No

Problema. ¢Se puede formar un precipitado de cromato de plata (K,=4,5x10%)
cuando se mezclan 100,0 mL de nitrato de plata 3,0x103 M y 200,0 mL de cromato
potasico 5,0x102 M?

Solucion: Si

Problema. La concentracion de Ca?t en agua de mar suele ser 0,01 M. ¢Se
producira la precipitacion cuantitativa de Ca(OH), en una muestra de agua de mar en
la que el pH se mantiene en 12,607?. Por regla general, se admite que la
precipitacion de un soluto es total (cuantitativa) cuando queda en disolucion menos
del 0,1% de su concentracion inicial.

Solucion: No



Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Factores que afectan a la solubilidad

Recordemos que la solubilidad de una sustancia se incrementa al aumentar la
temperatura o la constante dieléctrica del disolvente y al disminuir el tamafo de
particula del solido que se disuelve.

Es importante considerar otros factores:
a) La presencia de electrolitos con iones comunes (efecto del ion comun),
b) La presencia de electrolitos inertes (efecto salino),
c) El pH de la disolucion,
d) Laformacion de iones complejosy

e) El comportamiento anfotero de algunos solidos.



Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Efecto del ibn comun

Supongamos que a una disolucion saturada de Pbl, le anadimos KI:
Pbly, = Pb?* +2IF  , KI 5> K+

De acuerdo con el principio de Le Chatelier, al aumentar la concentracion de |- en
disolucion, el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, produciéndose mas
precipitado. La solubilidad del Pbl, se reduce.

La solubilidad de un compuesto ionico poco soluble disminuye en presencia
de un segundo soluto que proporcione un ion comun.
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Efecto del ibn comun

Problema. A 25°C, el producto de solubilidad del yoduro de plomo, Pbl,, es 7.1x10°.
Calcular su solubilidad en mol/L en presencia de Kl 0.10 M.

Solucién:

KI — K*+ I Pbly = Pb2* + 21
0.10 M s (2s+0.10)

Kps = [Pb*2][I7]* = 5(0.10 + 25)* = 7.110° mm) Esto es una ecuacién clbica a
1 resolver en ordenador

Alternativa: intentar la aproximacion 0.10 4+ 2s = 0.10

s = 7.1x10"mol/L ( que es mucho menor que 0.10, lo que confirma la aproximacion)

Notar también que la s en presencia de ion comun es mucho menor que
en su ausencia (1.2 103 mol/L)
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Efecto del ibn comun

Problema. Calcular la solubilidad molar del fluoruro de magnesio (K .= 6,4x107):
(a) en agua pura y
(b) en una disolucion acuosa de fluoruro sodico 0,10 M.

Solucion: (a) 1,2x103M; (b) 6,4x107 M
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Efecto salino

Cuando el electrolito afadido no tiene ningun idbn en comun con el solido, el efecto
es contrario al caso anterior, aunque no tan acusado.

Supongamos que a una disolucion saturada de Ag,CrO, le afiadimos KNO:
Ag,CrO, ¢ = 2Ag* + CrO,~

Al aumentar la concentracion idnica total de la disolucion, las atracciones entre iones
son mas importantes y las concentraciones efectivas de los iones del solido
menores, por lo que el equilibrio se desplaza hacia la derecha y la solubilidad
aumenta.
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion
Efecto del pH

El pH de una disolucion puede afectar en gran medida a la solubilidad de una sal.
Esto es especialmente acusado cuando el anion de la sal es el propio OH o la
base conjugada de un acido débil.

Ejemplo: el Mg(OH), es muy insoluble, y
en suspension acuosa es un antiacido
conocido como leche de magnesia.

Al entrar en contacto con el medio acido
del estobmago se disuelve para formar
agua:

Mg(OH), + 2HCI = MgCl, + 2H,0

En general, la solubilidad de las sales
ligeramente solubles que contienen
aniones basicos aumenta conforme
disminuye el pH.

Mg~ (ag) + 2 H,O())

2 H (aq) + Mg(OH){s)
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Equilibrio de solubilidad-precipitacion

Efecto del pH

Problema. ¢ Cudles de las siguientes sales seran sustancialmente mas solubles en

disoluciones acidas que en agua pura?:
a) BaCO,, b) AgCl, c) KNO,, d) Al(OH),;, e) ZnS.

Solucion: a,dye




Principios de reactividad quimica
Equilibrio de solubilidad-precipitacion
Formacion de iones complejos

Un complejo o compuesto de coordinacion es una especie quimica formada
por un ion metalico (atomo central) con orbitales d vacios y que acepta
electrones de otras especies (ligandos) para formar enlaces covalentes

coordinados.

Veamos un ejemplo de la formacion de un complejo con su constante de equilibrio:

Ag*: atomo central

Ag*+2NH; = Ag(NH3)2+ NH;: ligando
Ag(NH;),*: complejo

__\_AQ(NH3);J —17x107 (3 25°
K, _[Ag+J[NH3]2_1’7 10" (a 25°C)




TABLA 17.1 » Constantes de formacién de algunos iones complejos de metales en agua a 25 °C

Ion complejo Ky Ecuacion de equilibrio

Ag(NH;)," 1.7 x 107 Ag'(ac) + 2 NHa(ac) == Ag(NH;), “(ac)
Ag(CN),~ 1 x 10 Ag™(ac) + 2CN (ac) == Ag(CN); (ac)
Ag(S:03),°" 29 x 10 Agfac) + 25,05 (ac) == Ag(S;01)," (ac)
CdBrg*™ 5 % 10° Cd**(ac) + 4 Br (ac) == CdBr,* (ac)
Cr(OH)y~ 8 % 10 Cr**(ac) + 4 OH (ac) == Cr(OH), (ac)
Co(SCN),* 1 % 103 Co**(ac) + 4 SCN (ac) == Co(SCN)4* (ac)
Cu(NH;),*' 5 x 1012 Cu:"(ac) + 4 NHs(ac) == Cu(NH;),%*(ac)
Cu(CN)4> 1 107 2*(ac) + 4 CN (ac) == Cu(CN),> (ac)
Ni(NH3)s>" 1.2 x 107 >*(ac) + 6 NHx(ac) == Ni(NH;)s>*(ac)
Fe(CN)s* 1 x 10% Fe**(ac) + 6 CN (ac) == Fe(CN)* (ac)
Fe(CN)* 1 x 10% Fe* (ac) + 6 CN (ac) == Fe(CN)s" (ac)
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Formacion de iones complejos

Cuando sobre una disolucion
saturada de AgCl anadimos NH;, se
forma el complejo amoniacal de la
plata de estequiometria 1:2 .

AgCl, = Ag* + CI
Ag* + 2NH, = Ag(NH,),*

El equilibrio del AgCl se desplaza
hacia la derecha (Le Chatelier) y se
disuelve todo el solido, siempre vy
cuando la cantidad de amoniaco
afadida sea suficiente.

AgCIE) T NH(aq) Ag(NH3)> (ag) + CI ™ (aq)

En general, la solubilidad de una sal aumenta si alguno de sus iones puede
formar un complejo estable en disolucion
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Comportamiento anfétero

Recordemos que el término anfétero se refiere a la capacidad de una sustancia,
generalmente un 6xido o un hidroxido, para disolverse tanto en medio acido como
basico:

AI* +3H,0 % H_5AI(OH), — A0, +2H,0

APt -

Al(H,0(0H)* (aq)
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Precipitacion fraccionada
La precipitacion fraccionada consiste en la separacion cuantitativa y secuencial de especies
quimicas disueltas que forman productos insolubles con un determinado ion, efectuada
controlando la adicion de la disolucion de dicho ion.

Ejemplo: Se quieren separar los aniones Cl" y I de una disolucion, en la que se encuentra
cada uno de ellos en concentracion 0,010 M, afiadiendo AgNO,.

Necesitamos conocer cual es el orden de precipitacion, sabiendo que:

Cl+Agr=AgCl, K =[Ag*][Cl]=1,6x10"°

I +Agt = Agly, K.=[Ag*1[I1=8,3x10"7

[Ag+]empieza a precipitar AgCl — Kps/[CI-] = 1’6X1O-10/0’010 - 1’6X10-8 M 19 yoduro

22 cloruro

[Ag+]empieza a precipitar Agl = Kps/[l-] = 813)(10-17/0;010 = 8,3)(10_15 M

La separacion sera cuantitativa si cuando empieza el cloruro ya precipité todo el yoduro:

[1]=0,010/1000=1,0x105 M
/ ‘ 8,3x1012 M << 1,6x108 M
Ag*] = 8,3x10-77/1,0x105 M = 8,3x102M | 2% 7 oY
separacion cuantitativa

prec. cuantitativa del Agl —




