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Avance del capitulo

Fumarola negra que se forma cuando el agua
sobrecalentada, rica en minerales, emana del suelo
marino a través de la lava de un volcdn ocednico. El
sulfuro de hidrégeno presente convierte los iones
metalicos en sulfuros metalicos insolubles.

Iniciamos este capitulo con el estudio de las disoluciones preparadas al disolver
sustancias en agua, denominadas disoluciones acuosas. Las disoluciones acuosas se
pueden clasificar como no electrdlitos o electrolitos, segiin su capacidad para con-
ducir la electricidad. (4.1)

Estudiaremos las reacciones de precipitacion, que son aquellas en las que el produc-
to es un compuesto insoluble. Aprenderemos a representar estas reacciones median-
te ecuaciones idnicas y ecuaciones idnicas netas. (4.2)

Después, analizaremos las reacciones dcido-base, las cuales implican la transferencia
de un protén (H") de un 4cido a una base. (4.3)

Luego, estudiaremos las reacciones de oxidacion-reduccion (redox) en las cuales se
transfieren electrones entre los reactivos. Veremos que existen varios tipos de reac-
ciones redox. (4.4)

Para llevar a cabo estudios cuantitativos de disoluciones, estudiaremos c6mo expre-
sar la concentracion de una disolucion en molaridad. (4.5)

Por ultimo, aplicaremos el conocimiento del método del mol del capitulo 3 a los
tres tipos de reacciones que se estudian aqui. Veremos de qué manera se utiliza el
andlisis gravimétrico para estudiar las reacciones de precipitacion, y la técnica de
valoracién para estudiar las reacciones dcido-base y las reacciones redox. (4.6, 4.7
y 4.8)



4.1 Propiedades generales de las disoluciones acuosas

Muchas reacciones quimicas y practicamente todos los procesos bioldgicos se llevan a cabo en
un medio acuoso. En este capitulo estudiaremos los tres principales grupos de reacciones que
se efectdan en disolucién acuosa: reacciones de precipitacion, reacciones acido-base y reacciones
redox. En capitulos posteriores estudiaremos las caracteristicas estructurales y las propiedades del
agua, también llamada disolvente universal, y sus disoluciones.

4.1 Propiedades generales de las disoluciones acuosas

Una disolucion es una mezcla homogénea de dos o mds sustancias. El soluto es la sus-
tancia presente en menor cantidad, y ¢l disolvente cs la sustancia que estd en mayor
cantidad. Una disolucion puede ser gaseosa (como el aire), sélida (como una aleacién) o
liquida (agua de mar, por ejemplo). En esta seccién analizaremos tnicamente las disolu-
ciones acuosas, en las que el soluto inicialmente es un liquido o un solido y el disolven-
te es agua.

Propiedades electroliticas

Todos los solutos que se disuelven en agua se agrupan en dos categorias: electrdlitos y no
electrolitos. Un electrolito es una sustancia que, cuando se disuelve en agua, forma una
disolucion que conduce la electricidad. Un no electrolito no conduce la corriente eléctri-
ca cuando se disuelve en agua. La figura 4.1 muestra un método sencillo y directo para
distinguir entre electrolitos y no electrélitos. Un par de electrodos inertes (de cobre o de
platino) se sumerge en un vaso con agua. Para que el foco encienda, la corriente eléctrica
debe fluir de un electrodo al otro, para cerrar asi el circuito. El agua pura es un conductor
deficiente de la electricidad, sin embargo, al afiadirle una pequefia cantidad de cloruro de
sodio (NaCl), el foco enciende tan pronto como la sal se disuelve en el agua. El NaCl
s6lido es un compuesto i6nico que al disolverse en agua se disocia en iones Na™ y CI™.
Los iones Na* se dirigen hacia el electrodo negativo y los iones Cl~ hacia el electrodo
positivo. Este movimiento establece una corriente eléctrica que equivale al flujo de elec-
trones a través de un alambre metdlico. Como la disolucién de NaCl conduce la electri-
cidad, se dice que el NaCl es un electrolito. El agua pura contiene muy pocos iones, por
lo que no puede conducir la electricidad.

Al comparar el brillo del foco para las mismas cantidades molares de las sustancias
disueltas, podemos distinguir entre electrolitos fuertes y débiles. Una caracteristica de los
clectrdlitos fuertes es que en disolucion se supone que cl soluto se disocia 100% cn sus

a) b) c)
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El agua de drenaje conduce electrici-
dad porque contiene muchos iones
disueltos.

% Animacion
Electrolitos fuertes, electrélitos dé-
biles y no electrélitos

Figura 4.1 Configuracion para
distinguir entre electrdlitos y no
electrdlitos. La capacidad de una
disolucion para conducir la
electricidad depende del nimero
de iones que contenga. a) Una
disolucién de un no electrdlito no
contiene iones, por lo tanto el foco
no enciende. b) Una disolucién de
un electrdlito débil contiene un
pequeno numero de iones, vy el
foco enciende tenuemente. ¢) Una
disolucién de un electrolito fuerte
contiene un gran nimero de iones,
en consecuencia el foco enciende
con gran intensidad. Las
cantidades molares de los solutos
disueltos son iguales en los tres
casos.
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% Animacion
Hidratacién

Figura 4.2 Hidratacion de los
iones Na™ y CI”.

Tabla 4.1 Clasificacion de solutos en disolucién acuosa

Electrélito fuerte Electrélito débil No electrélito

HCl CH;COOH (NH,),CO (urea)
HNO; HF CH;0H (metanol)
HC10O, HNO, C,HsOH (etanol)
H,SO,* NH; CgH 1,04 (glucosa)
NaOH H,0' C,H,0;; (sacarosa)
Ba(OH),

Compuestos i6nicos

* El H,S0, tiene dos iones H' ionizables, pero sélo uno de los iones H' es totalmente ionizable.
"El agua pura es un electrélito extremadamente débil.

iones. (Se entiende por disociacion la separacion del compuesto en cationes y aniones.)
Por lo tanto, la disociacion del cloruro de sodio en agua se puede representar como

NaCl(s) RN Na"(ac) + Cl (ac)

Esta ecuacion sefiala que todo el cloruro de sodio que entra a la disolucion se transforma
en iones Na* y CI7; no existen unidades de NaCl no disociadas en la disolucién.

En la tabla 4.1 se muestran ejemplos de electrdlitos fuertes, electrélitos débiles y no
electrdlitos. Los compuestos idnicos como el cloruro de sodio, yoduro de potasio (KI) y
nitrato de calcio [Ca(NOs),], son electrdlitos fuertes. Es interesante observar que los liqui-
dos del cuerpo humano contienen muchos electrélitos fuertes y débiles.

El agua es un disolvente de compuestos idnicos muy eficaz. Aunque el agua es una
molécula eléctricamente neutra, tiene una regién positiva (los dtomos de H) y otra nega-
tiva (el atomo de O). Estas regiones se denominan “polos” positivo y negativo, por lo que
es un disolvente polar. Cuando un compuesto iénico como el cloruro de sodio se disuel-
ve en agua, se destruye la red tridimensional de iones del s6lido. Los iones Na* y ClI™ se
separan mediante la hidratacion, proceso en el que un ion se ve rodeado por moléculas
de agua acomodadas de manera especifica. Cada ion Na® se rodea de varias moléculas
de agua con su polo negativo orientado hacia el catiéon. De igual manera, cada ion CI™
esta rodeado por varias moléculas de agua con su polo positivo orientado hacia este anién
(figura 4.2). La hidratacién ayuda a estabilizar los iones en disolucién y evita que los
cationes se combinen con los aniones.

Los 4cidos y las bases también son electrlitos. Algunos acidos, como el acido clor-
hidrico (HCI) y el acido nitrico (HNOs), son electrdlitos fuertes. Se supone que estos
acidos se ionizan completamente en agua. Por ejemplo, cuando el cloruro de hidrégeno
gaseoso se disuelve en agua, forma iones H” y CI~ hidratados:

HCl(g) —2 H* (ac) + Cl™(ac)

En otras palabras, todas las moléculas de HCI disueltas se separan en iones H" y CI~
hidratados. Asi, cuando escribimos HCl(ac), entendemos que se trata de una disolucién

Do
.":‘Q :O)‘
® 9c0@ 0e®
X ’gq‘b

299



4.2 Reacciones de precipitacion 121

que tnicamente tiene iones H (ac) y Cl (ac) y que no hay moléculas de HCI hidratadas.
Por otro lado, ciertos dcidos como cl acido acético (CH;COOH), que le confiere ¢l sabor
al vinagre, no se ionizan por completo, es decir, son electrdlitos débiles. La ionizacion del
acido acético la representamos como

donde CH;COO ™ es el ion acetato. El término ionizacion lo utilizamos para describir la
separacion de acidos y bases en iones. Cuando escribimos la férmula del acido acético
como CH;COOH, indicamos que el protén ionizable estd en el grupo COOH.

La ionizacion del dcido acético se escribe con doble flecha para indicar que la reac-
cion es reversible, es decir, la reaccion puede proceder en ambos sentidos. Inicialmente,
varias moléculas de CH;COOH se separan en iones CH;COO™ y H". Con el tiempo,
algunos iones CH;COO™ y H” vuelven a combinarse para formar moléculas de CH;COOH.
Finalmente, se llega a un estado en el que las moléculas de dcido se ionizan con la misma
rapidez con la que vuelven a combinarse los iones. A este estado quimico, en el que no
se observa cambio neto alguno (aunque en el nivel molecular continda la actividad) se le
llama equilibrio quimico. El acido acético es, entonces, un electrélito débil porque su
ionizacién en agua es incompleta. En contraste, en una disolucion de acido clorhidrico los
iones H y CI™ no tienden a volver a combinarse para formar HCI molecular. Por lo tanto,
se utiliza una sola flecha para indicar que su ionizacién es completa.

Revision de conceptos

CH,COOH

Existen diferentes tipos de equilibrio
quimico. En el capitulo 14 estudiare-
mos de nuevo este importante tema.

% Animacion
Reacciones de precipitacion
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Figura 4.3 Formacién de precipitado amarillo de Pbl, al agregar una disolucion de Pb(NOg), a una disolucion de Ki.

Solubilidad

(Como podemos predecir la formacién de un precipitado cuando se afiade un compuesto
a una disolucién o cuando se mezclan dos disoluciones? Esto depende de la solubilidad
del soluto, que se define como la mdxima cantidad de soluto que se disolverd en una
cantidad dada de disolvente a una temperatura especifica. Los quimicos describen las
sustancias como solubles, ligeramente solubles o insolubles en términos cualitativos. Se
dice que una sustancia es soluble si se disuelve de manera visible una cantidad suficiente
cuando se agrega al agua. Si no es asi, la sustancia se describe como ligeramente soluble
o insoluble. Aunque todos los compuestos i6nicos son electrdlitos fuertes, no todos tienen
la misma solubilidad.

En la tabla 4.2 se clasifican algunos compuestos iénicos como solubles o insolubles.
Sin embargo, conviene recordar que aun los compuestos insolubles se disuelven en cierto
grado. En la figura 4.4 se muestran varios precipitados.

IR EW WA Reglas de solubilidad para compuestos i6nicos comunes en agua a 25°C

Compuestos solubles Excepciones

Compuestos que contienen
iones de metales alcalinos
(Li*, Na®, K", Rb", Cs") y
el ion amonio (NH;)
Nitratos (NOj3 ), acetatos
(CH3COQO"), bicarbonatos
(HCO3), cloratos (ClO3)

y percloratos (ClOy)

Halogenuros (Cl~, Br™, I") Halogenuros de Ag*, Hg3" y Pb**
Sulfatos (SOF7) Sulfatos de Ag®, Ca*", Sr*", Ba>", Hg3" y Pb*~
Compuestos insolubles Excepciones

Carbonatos (CO?%"), fosfatos (PO3 ), Compuestos que contienen iones de metales

cromatos (CrO3") y sulfuros (S*) alcalinos y el ion amonio

Hidréxidos (OH™) Compuestos que contienen iones de
metales alcalinos y el ion Ba*"
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Figura 4.4 Aparicion de algunos
precipitados. De izquierda a
derecha: CdS, PbS, Ni(OH), y
Al(OH)s.

En el ejemplo 4.1 se aplican las reglas de solubilidad descritas en la tabla 4.2.

Ejemplo 4.1

Clasifique los siguientes compuestos iénicos como solubles o insolubles: a) sulfato de plata
(Ag,S0y), b) carbonato de calcio (CaCOs), ¢) fosfato de sodio (NazPOy).

Estrategia Aunque no es necesario memorizar las solubilidades de los compuestos, debe
tener presente las siguientes reglas ttiles: todos los compuestos idnicos que contienen
cationes de metales alcalinos, el ion amonio y los iones nitrato, bicarbonato y clorato son
solubles. Para otros compuestos serd necesario recurrir a la tabla 4.2.

Solucion a) De acuerdo con la tabla 4.2, el Ag,SO, es insoluble.

b) Este es un carbonato y el Ca es un metal del grupo 2A; por lo tanto, el CaCOs; es
insoluble.

c) El sodio es un metal alcalino (grupo 1A), por lo tanto el NasPO, es soluble. Problemas similares: 4.19, 4.20.

Ejercicio de prdctica Clasifique los siguientes compuestos i6nicos como solubles o
insolubles; a) CuS, b) Ca(OH),, ¢) Zn(NO3),.

Ecuaciones moleculares, ecuaciones ionicas
y ecuaciones ionicas netas

La ecuacion que describe la precipitacion del yoduro de plomo de la pagina 121 se deno-
mina ecuacion molecular porque las formulas de los compuestos estdn escritas como si
todas las especies existieran como moléculas o entidades completas. Una ecuacién mo-
lecular es util porque aclara la identidad de los reactivos [es decir, nitrato de plomo(Il) y
yoduro de potasio]. Si quisiéramos llevar a cabo esta reaccion en el laboratorio, ésta es la
ecuacién molecular que deberiamos utilizar. Sin embargo, una ecuacién molecular no
describe con exactitud lo que en realidad esta sucediendo en la disolucion.

Como se sefiald antes, cuando los compuestos idnicos se disuelven en agua, se sepa-
ran por completo en los cationes y aniones que los componen. Por ello, para que las
ecuaciones se apeguen mas a la realidad, deberan indicar la disociacién de los compuestos
idnicos en sus iones. Asi, en la reaccion entre yoduro de potasio y nitrato de plomo(II)
escribirfamos:

Pb**(ac) + 2NOj (ac) + 2K (ac) + 217 (ac) —>
Pbl,(s) + 2K (ac) + 2NOj (ac)
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Figura 4.5 Formacion del
precipitado de BaSO,.

Precipitado formado por la reac-
cion entre KgPOy(ac) y
Ca(NOg)s(ac).

Ejemplo 4.2

Esta ecuacion ejemplifica una ecuacion ionica, en la que se muestran las especies
disueltas como iones libres. Para saber si se puede formar un precipitado a partir de esta
disolucién, primero combinamos el catién y el anién de los diferentes compuestos, es
decir, Pbl, y KNOs. De acuerdo con la tabla 4.2, Pbl, es un compuesto insoluble y KNO;
es soluble. Por lo tanto, el KNOj; disuelto permanece en disolucion al separarse los iones
K* y NOj, los cuales se denominan iones espectadores, o iones que no participan en la
reaccion global. Debido a que los iones espectadores aparecen en ambos lados de una
ccuacion, se pueden climinar de la ecuacién idnica

Pb*" (ac) + 2NOTtury + 2K Haey + 21 (ac) —>
Pbl,(s) + 2K ac) + 2NOTac)

Por ultimo, escribimos la ecuacion ionica neta, que solo muestra las especies que real-
mente participan en la reaccion:

Pb*"(ac) + 21" (ac) —> PbLy(s)

En otro ejemplo, observamos que cuando se agrega una disolucion acuosa de cloruro
de bario (BaCl,) a una disolucién de sulfato de sodio (Na,SO,), se forma un precipitado
blanco (figura 4.5). Si se analiza como una reaccion de metatesis, los productos son BaSO,
y NaCl. En la tabla 4.2 observamos que solo el BaSOy, es insoluble, por lo tanto, escribi-
mos la ecuacién molecular para esta reaccion asi

BaCl,(ac) + Na,SO4(ac) —> BaSO,(s) + 2NaCl(ac)

La ecuacidn idnica para la reaccion es

Ba’"(ac) + 2C17 (ac) + 2Na™ (ac) + SOZ_(ac) E—
BaSO,(s) + 2Na*(ac) + 2Cl (ac)

Al cancelar los iones espectadores (Na* y C17) en ambos lados de la ecuacién, obtenemos
la ecuacién i6nica neta

Ba’"(ac) + SO3 (ac) —> BaSO,(s)

Los siguientes cuatro pasos resumen el procedimiento para escribir ecuaciones idnicas
y ccuaciones idnicas netas:

1. Escriba una ecuacién molecular balanceada para la reaccién, mediante las féormulas
correctas para los compuestos idnicos de reactivos y productos. Con base en la tabla
4.2, decida cudl de los productos es insoluble y por lo tanto aparecerd como un pre-
cipitado.

2. Escriba la ecuacién i6nica de la reaccion. El compuesto que no aparece como preci-
pitado debe presentarse como iones libres.

3. Identifique y cancele los iones espectadores en ambos lados de la ecuacién para
escribir la ecuacién idnica neta de la reaccién.

4. Verifique que las cargas y nimero de dtomos estén balanceados en la ecuacién iénica
neta.

Estos pasos se aplican en el ejemplo 4.2.

Prediga lo que sucederd cuando una disolucién de fosfato de potasio (K5PO,) se mezcla con
una disolucion de nitrato de calcio [Ca(NO;),]. Escriba una ecuacién idnica neta para la
reaccion.
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Estrategia Es aconsejable escribir primero la ecuacién sin balancear, de acuerdo con la
informacién proporcionada

K4PO,(ac) + Ca(NOs3)s(ac) —> ?

(Qué sucede cuando los compuestos i6nicos se disuelven en el agua? ;Qué iones se forman
a partir de la disociacion de K;PO, y Ca(NOs),? ;Qué sucede cuando los cationes se
encuentran con los aniones en disolucién?

Solucion En disolucién, el K5PO, se disocia en iones K™ y PO;~ y el Ca(NOs), se disocia
en iones Ca’>” y NOj. De acuerdo con la tabla 4.2, los iones de calcio (Ca>") y los iones
fosfato PO}~ formarén un compuesto insoluble, el fosfato de calcio [Ca;3(PO,),], en tanto que
el otro producto, KNOs, es soluble y permanece en disolucion. Por lo tanto, es una reaccion
de precipitacion. Seguiremos paso a paso el procedimiento que se acaba de describir.

Paso 1: La ecuacién molecular balanceada para esta reaccién es
2K3PO4(ac) + 3Ca(NO;z),(ac) —> Caz(POy4),(s) + 6KNOs(ac)

Paso 2: Para escribir la ecuacion iénica, los compuestos solubles se muestran como iones
disociados:

6K " (ac) + 2PO3 (ac) + 3Ca*'(ac) + 6NO; (ac) —
6K " (ac) + 6NO5 (ac) + Caz(PO,),(s)

Paso 3: Al cancelar los iones espectadores (K+ y NO3) en cada lado de la ecuacion, obte-
nemos la ecuacion idnica neta:

3Ca*" (ac) + 2PO; ™ (ac) —> Cay(POy)s(s)
Paso 4: Observe que debido a que primero balanceamos la ecuacién molecular, la ecuacién

iénica neta queda balanceada en términos del nimero de dtomos en ambos lados
de la ecuacion, y la cantidad de cargas positivas (+6) y negativas (—6) en el lado

izquierdo es la misma. Problemas similares: 4.21, 4.22.

Ejercicio de prdctica Prediga el precipitado que se forma al mezclar una disolucién de
AI(NO3); con una disolucion NaOH. Escriba la ecuacion ionica neta para la reaccion.

Revision de conceptos

(Cuadl de los diagramas siguientes describe fielmente la reaccién entre Ca(NOj3),(ac) y
Na,COs(ac)? Por simplicidad, s6lo se muestran los iones Ca>” (amarillo) y CO32_ (azul).
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En la seccién “Quimica en accion” de la pagina 126, se estudian algunos problemas
practicos relacionados con las reacciones de precipitacion.
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Una reaccidn de precipitacion indeseable

a piedra caliza (CaCQO;) y la dolomita (CaCO; - MgCOs),

dispersas en la superficie de la Tierra, con frecuencia ingre-
san en los mantos acuiferos. De acuerdo con la tabla 4.2, el
carbonato de calcio es insoluble en agua. No obstante, en pre-
sencia del dioxido de carbono disuelto (de la atmdsfera), el car-
bonato de calcio se convierte en bicarbonato de calcio soluble
[Ca(HCO;),]:

CaCOs;(s) + COs(ac) + HO(l) —>
Ca>" (ac) + 2HCO;S (ac)
donde HCOj es el ion bicarbonato.

El agua que contiene iones Ca*", MgH, 0 ambos, se cono-
ce como agua dura, y el agua que carece de estos iones se deno-
mina agua blanda. El agua dura no es adecuada para usos
domésticos ni industriales.

Cuando el agua que contiene iones de Ca*” y HCOJ se
calienta o se lleva a ebullicidn, la reaccion de disolucion se

invierte para producir el precipitado CaCO; Los depdsitos de los calentadores casi obstruyen por completo esta tuberifa
de agua caliente. Estos depdsitos estan compuestos en su mayor parte por

CaCO3 y un poco de MgCOs.

Ca*" (ac) + 2HCO; (ac) —>
CaCOs;(s) + COy(ac) + HO(D)
tuberias domésticas de agua caliente el flujo del agua se puede

y se libera diéxido de carbono gaseoso: restringir o bloquear por completo. Un método sencillo que los
plomeros utilizan para remover estos depdsitos es agregar una
CO;y(ac) —> CO,(g) pequeiia cantidad de dcido clorhidrico, el cual reacciona con el

CaCO; (y por lo tanto disuelve):
El carbonato de calcio sélido que se forma de esta manera es el

principal componente de los depdsitos que se acumulan en los CaCOs(s) + 2HCl(ac) —>

calentadores de agua, tuberfas y cafeteras. Una delgada capa de CaCl,y(ac) + H,O(l) + COs(g)
depdsito reduce la transferencia de calor y la eficacia y durabili-

dad de los calentadores de agua, tuberfas y aparatos. En las De esta forma, CaCOj; se convierte en CaCl, soluble.

4.3 Reacciones acido-base

Los écidos y las bases son tan comunes como la aspirina y la leche de magnesia, aunque
mucha gente desconozca sus nombres quimicos: dcido acetilsalicilico (aspirina) e hidréxi-
do de magnesio (leche de magnesia). Ademads de ser la base de muchos productos medi-
cinales y domésticos, la quimica de 4cidos y bases es importante en los procesos indus-
triales y es fundamental en los sistemas bioldgicos. Antes de estudiar las reacciones dcido-
base, necesitamos conocer las propiedades de los dcidos y las bases.

Propiedades generales de acidos y bases

En la seccién 2.7 definimos los dcidos como sustancias que se ionizan en agua para for-
mar iones H' y las bases como sustancias que se ionizan en agua para formar iones OH .
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z . . 1 2, o . .
El quimico sueco Svante Arrhenius’ formuld estas definiciones a finales del siglo X1x para
clasificar las sustancias cuyas propiedades en disolucién acuosa eran bien conocidas.

Acidos
*  Los 4cidos tienen sabor agrio; por ejemplo, el vinagre debe su sabor al 4acido acético,

y los limones y otros frutos citricos contienen acido citrico.

*  Los 4cidos ocasionan cambios de color en los pigmentos vegetales; por ejemplo,
cambian el color del papel tornasol de azul a rojo.

e Los 4cidos reaccionan con algunos metales, como zinc, magnesio o hierro para pro-
ducir hidrégeno gaseoso. Una reaccion tipica es la que sucede entre el dcido clorhi-
drico y el magnesio:

Figura 4.6 Un pedazo de tiza
para pizarrén, compuesta
principalmente por CaCQOg,
reacciona con acido clorhidrico.

2HCl(ac) + Mg(s) —> MgCl,(ac) + Hy(g)

e Los 4acidos reaccionan con los carbonatos y bicarbonatos, como Na,CO;, CaCO; y
NaHCO;, para formar diéxido de carbono gaseoso (figura 4.6). Por ejemplo,

2HCl(ac) + CaCO;(s) — CaCl,y(ac) + H,O(l) + CO,(g)
HCl(ac) + NaHCO;(s) — NaCl(ac) + H,O(l) + CO,(g)

e Las disoluciones acuosas de los acidos conducen la electricidad.

Bases

e Tienen sabor amargo.

*  Se sienten resbaladizas; por ejemplo, los jabones, que contienen bases, muestran esta
propiedad.

e Producen cambios de color en los colorantes vegetales; por ejemplo, cambian el color
del papel tornasol de rojo a azul.

e Las disoluciones acuosas de las bases conducen la electricidad.

Acidos y bases de Brgnsted

Las definiciones de Arrhenius de acidos y bases son limitadas en el sentido de que sélo
se aplican a disoluciones acuosas. En 1932, el quimico danés Johannes Brgnsted” propu-
so una definicion méds amplia de 4cidos y bases que no requiere que estén en disolucion
acuosa. Un dcido de Brgnsted es un donador de protones, y una base de Brgnsted es un
aceptor de protones. Observe que las definiciones de Brgnsted no requieren 4cidos y bases
para estar en disolucién acuosa.

El 4cido clorhidrico es un 4cido de Brgnsted puesto que dona un protén al agua:

HCl(ac) —> H'(ac) + Cl (ac)

Observe que el ion H" es un dtomo de hidrégeno que perdié su electrén, es decir, sélo
es un protén. El tamafio de un protén es alrededor de 107" m, en tanto que el didmetro
de un dtomo o ion promedio es de 107" m. Con un tamafio tan pequefio, esta particula
cargada no puede existir como una entidad aislada en una disolucién acuosa debido a su

" Svante August Arrhenius (1859-1927). Quimico sueco. Arrhenius hizo importantes contribuciones al estudio de
la cinética quimica y de disoluciones de electrdlitos. También especuld acerca de que la vida en la Tierra llegé
de otros planetas, teorfa que hoy se conoce como panspermia. Arrhenius recibié el Premio Nobel de Quimica
en 1903.

2 Johannes Nicolaus Brgnsted (1879-1947). Quimico danés. Ademds de su teoria de dcidos y bases, Brgnsted
trabajé en termodindmica y en la separacion de los isétopos de mercurio. En algunos textos, los dcidos y bases
de Brgnsted se denominan dcidos y bases Brgnsted-Lowry. Thomas Martin Lowry (1874-1936) fue un quimico
inglés. Brgnsted y Lowry desarrollaron de manera independiente la misma teorfa relativa a los dcidos y bases
en 1923.



128

Figura 4.7 lonizacion de HCI en

agua para formar el ion hidronio y
el ion cloruro.

Mapa del potencial electrostatico
del ion H;O™. En la representacion
de espectro de color, la parte de la
regién mas rica en electrones es
roja y la region mas pobre en
electrones es azul.

En la mayoria de los casos los acidos

inician con H en la férmula o tienen un

grupo COOH.

| Tabla 4.3

Algunos acidos fuertes y
débiles comunes

Acidos fuertes

Acido clorhidrico HCI

Acido HBr
bromhidrico

Acido yodhidrico HI

Acido nitrico HNO;

Acido sulfirico  H,SO,

Acido perclérico  HCIO,

Acidos débiles

Acido fluorhidrico HF

Acido nitroso HNO,
Acido fosférico  H;PO,
Acido acético CH;COOH
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HCI + H,0
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+ Cl™

fuerte atraccién por el polo negativo del H,O (el atomo de O). Por consiguiente, el protén
existe en forma hidratada, como se muestra en la figura 4.7. Asi, la ionizacién del acido
clorhidrico debera escribirse como

HCl(ac) + H,O(l) —> H;0(ac) + Cl™ (ac)

El protén hidratado H;0" se denomina ion hidronio. Esta ecuacién muestra una reaccién
en la cual un 4cido de Brgnsted (HCI) dona un protén a una base de Brgnsted (H,O).

Los experimentos han demostrado que el ion hidronio se sigue hidratando, de mane-
ra que puede tener asociadas varias moléculas de agua. Como las propiedades acidas del
protén no se alteran por el grado de hidratacién, por conveniencia en este texto se usard
H'(ac) para representar el protén hidratado, aunque la notacién H;O" es mds cercana a
la realidad. Recuerde que las dos notaciones representan la misma especie en disolucion
acuosa.

Entre los 4cidos comunmente utilizados en el laboratorio se encuentran el dcido clor-
hidrico (HCI), el acido nitrico (HNOs), el acido acético (CH;COOH), el acido sulfirico
(H,SOy) y el acido fosférico (H3PO,). Los tres primeros son dcidos monopraticos, es decir,
cada unidad de dcido libera un ion hidrogeno tras la ionizacion:

HCl(ac) —> H (ac) + Cl” (ac)
HNO;(ac) —> H (ac) + NOj3 (ac)
CH;COOH(ac) == CH;COO0 (ac) + H*(ac)

Como se menciond antes, el acido acético es un electrélito débil debido a que su ioniza-
cion es incompleta (obsérvese la doble flecha). Por esta razén se dice que es un acido
débil (vea la tabla 4.1). Por otro lado, el HCI y el HNO; son 4cidos fuertes porque son
electrolitos fuertes, por lo que se ionizan completamente en disolucién (observe el uso de
las flechas sencillas).

El 4cido sulfidrico (H,SO,) es un dcido diprético porque cada unidad del dcido pro-
duce dos iones H", en dos etapas:

H,SO,(ac) —> H" (ac) + HSO; (ac)
HSO; (ac) == H"(ac) + SO3 (ac)

El H,SO, es un electrdlito fuerte o 4cido fuerte (la primera etapa de ionizacion es com-
pleta), pero el HSO, es un dcido débil o electrdlito débil, y se requiere una doble flecha
para representar su ionizacién incompleta.

Existen relativamente pocos dcidos tripréticos, los cuales producen tres iones H. El
acido triprético mejor conocido es el 4cido fosforico, cuyas ionizaciones son

H;PO,(ac) == H"(ac) + H,POj (ac)
H,PO; (ac) == H'(ac) + HPO] (ac)
HPO; (ac) == H'(ac) + PO (ac)

En este caso, las tres especies (H;PO,4, H,PO, y HPO?") son 4cidos débiles y se utilizan
dobles flechas para representar cada etapa de ionizaciéon. Los aniones como H,PO; y
HPO?™ estdn presentes en disoluciones acuosas de fosfatos, como NaH,PO, y Na,HPO,.
En la tabla 4.3 se muestran algunos acidos fuertes y débiles comunes.
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‘8“' + 0.9 — Py ®°

NH, + H,0 — NH?Y + OH~™

Figura 4.8 lonizacion del amoniaco en agua para formar el ion amonio y el ion hidréxido.

Revision de conceptos

(Cuadl de los siguientes diagramas representa mejor un acido débil? ;Cudl representa un
dcido muy débil? ;Cuadl representa un 4cido fuerte? El protén existe en el agua como ion
hidronio. Todos los dcidos son monoproticos. (Para simplificar, no se muestran las
moléculas de agua.)

a) b) c)

9o

En la tabla 4.1 se muestra que el hidréxido de sodio (NaOH) y el hidréxido de bario
[Ba(OH),] son electrolitos fuertes. Esto significa que en disolucidén estdn completamente
ionizados:

NaOH(s) E—g> Na®(ac) + OH (ac)
Ba(OH),(s) — Ba®*(ac) + 20H (ac)

El ion OH™ puede aceptar un protén en la siguiente forma:
H"(ac) + OH (ac) —> H,0(l)

Por lo tanto, el ion OH™ es una base de Brgnsted.

El amoniaco (NHj;) se clasifica como base de Brgnsted porque puede aceptar un ion
H* (figura 4.8):

NH;(ac) + H,O(l) == NH;(ac) + OH (ac)

El amoniaco es un electrélito débil (y por lo tanto una base débil) porque sélo una peque-
fia fraccion de las moléculas de NH; disueltas reacciona con agua para formar los iones
NH; y OH™.

La base fuerte que mds se utiliza en el laboratorio es el hidréxido de sodio. Es bara-
ta y soluble. (De hecho, todos los hidréxidos de metales alcalinos son solubles.) La base
débil que mas se utiliza en el laboratorio es la disolucidon acuosa de amoniaco, a la que

. . . . . . Observe que esta botella de amo-
en ocasiones se llama erréneamente hidréxido de amonio, ya que no hay evidencia -~ oo . etiquetada
que demuestre la existencia de la especie NH,OH. Todos los elementos del grupo 2A  grgneamente.
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Problemas similares: 4.31, 4.32.

¥ Animacion
Reacciones de neutralizacion

Por lo general, las reacciones acido-
base se completan.

forman hidréxidos del tipo M(OH),, donde M denota un metal alcalinotérreo. De estos
hidréxidos, s6lo el Ba(OH), es soluble. Los hidroxidos de magnesio y de calcio se utilizan
en medicina y en la industria. Los hidroxidos de otros metales, como Al(OH); y Zn(OH),
son insolubles y se utilizan como bases.

En el ejemplo 4.3 se clasifican las sustancias como acidos o bases de Brgnsted.

Ejemplo 4.3

Clasifique cada una de las siguientes especies como un dcido o una base de Brgnsted:
a) HBr, b) NO3, ¢) HCO;3.

Estrategia ;Qué caracteriza a un dcido de Brgnsted? ;Contiene al menos un dtomo de H?
Salvo el amoniaco, la mayorfa de las bases de Brgnsted que usted encontrard hasta esta etapa
son aniones.

Solucion a) Sabemos que HCI es un 4cido. Debido a que tanto el Br como el Cl son
halégenos (grupo 7A), esperamos que el HBr, al igual que el HCI, se ionicen en agua
como sigue:

HBr(ac) —> H' (ac) + Br (ac)

Por lo tanto, HBr es un 4cido de Brgnsted.
b) El ion nitrito en disolucién puede aceptar un protén para formar dcido nitroso:

NO; (ac) + H" (ac) — HNO,(ac)

Esta propiedad hace al NO, una base de Brgnsted.
c) El ion bicarbonato es un 4cido de Brgnsted porque se ioniza en disolucion de la
siguiente manera:

HCO3 (ac) == H"(ac) + CO3 (ac)

También es una base de Brgnsted porque puede aceptar un protén para formar dcido
carbonico:

HCOj; (ac) + H'(ac) == H,CO;(ac)

Comentario Se dice que la especie HCO3 es un anfdtero porque posee ambas propiedades,
dcidas y basicas. La doble flecha indica que ambas reacciones son reversibles.

Ejercicio de prdctica Clasifique cada una de las siguientes especies como un dcido o una
base de Brgnsted: @) SO3™, b) HL

Neutralizacion acido-base

Una reaccion de neutralizacion es una reaccion entre un dcido y una base. Generalmen-
te, en las reacciones acuosas dcido-base se forma agua y una sal, que es un compuesto
iénico formado por un catién distinto del H y un anién distinto del OH™ u O*~:
acido + base — sal + agua
La sustancia conocida como sal de mesa, NaCl, es producto de la reaccion dcido-base
HCl(ac) + NaOH(ac) — NaCl(ac) + H,O(])

Sin embargo, puesto que tanto el dcido como la base son electrélitos fuertes, estin com-
pletamente ionizados en la disolucién. La ecuacién idnica es

H"(ac) + Cl™(ac) + Na™(ac) + OH (ac) — Na™(ac) + Cl"(ac) + H,O(l)



4.3 Reacciones acido-base

Por lo tanto, la reaccién se puede representar mediante la ecuacion idnica neta
H" (ac) + OH (ac) —> H,0(])

Tanto el Na™ como el CI~ son iones espectadores.
Si en la reaccidn anterior se hubiera iniciado con iguales cantidades molares del acido
y de la base, al final de la reaccién tnicamente se tendria una sal y no habria 4cido o base
remanentes. Esta es una caracteristica de las reacciones de neutralizacién dcido-base.
Una reaccion entre un acido débil como el acido cianhidrico (HCN) y una base fuer-
te es

HCN(ac) + NaOH(ac) — NaCN(ac) + H,0(])

Debido a que el HCN es un dcido débil, no se ioniza de manera perceptible en disolucidn.
Por lo tanto, la ecuacion idnica se escribe como

HCN(ac) + Na*(ac) + OH (ac) —> Na"(ac) + CN ™ (ac) + H,O(])

y la ecuacion idnica neta es
HCN(ac) + OH (ac) —> CN (ac) + H,O(l)

Observe que s6lo el Na® es un ion espectador; OH™ y CN™ no lo son.
Los siguientes ejemplos también son reacciones de neutralizacién acido-base, repre-
sentadas por las ecuaciones moleculares:

HF(ac) + KOH(ac) —> KF(ac) + H,O(l)
H,SO,(ac) + 2NaOH(ac) —> Na,SOy(ac) + 2H,0(])
HNOs(ac) + NHz(ac) —> NHNO;z(ac)

La dltima ecuacién se ve distinta porque no muestra el agua como producto. Sin embargo,
. + — . , .,
si el NH;(ac) se expresa como NHy(ac) y OH (ac), como se mencioné antes, la ecuacion

se convierte en

HNO;(ac) + NHj (ac) + OH (ac) —> NH,NO;(ac) + H,0(l)

EJEMPLO 4.4

Escriba la ecuacion molecular, idnica y idnica neta para cada una de las siguientes reaccio-
nes dcido-base:

a) 4acido bromhidrico(ac) + hidréxido de bario(ac) —>

b) 4cido sulfirico(ac) + hidréxido de potasio(ac) —>

Estrategia El primer paso es identificar los dcidos y las bases como fuertes y débiles.
Vemos que el HBr es un dcido fuerte y que el H,SO, es un dcido fuerte para la primera
ionizacion, y un dcido débil para el segundo paso de ionizacion. Tanto el Ba(OH), como el
KOH son bases fuertes.

Solucion a) Ecuacién molecular:
2HBr(ac) + Ba(OH),(ac) —> BaBry(ac) + 2H,0(1)
Ecuacion idnica:
2H"(ac) + 2Br (ac) + Ba*' (ac) + 20H (ac) —>
Ba’" (ac) + 2Br (ac) + 2H,0(0)

(continva)

131
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Problema similar: 4.33b).

¥ Animacion
Reacciones de oxidacién-reduccion

Ecuacién ionica neta:
2H" (ac) + 20H ™ (ac) —> 2H,0(!)

0 H" (ac) + OH ™ (ac) —> H,O(l)
Tanto Ba®" como Br~ son iones espectadores.
b) Ecuacion molecular:
H,SO4(ac) + 2KOH(ac) —> K,SOq4(ac) + 2H,O(1)
Ecuacion idnica:
H" (ac) + HSO; (ac) + 2K " (ac) + 20H ™ (ac) —>
2K (ac) + SO; ™ (ac) + 2H0(1)

Ecuacion idnica neta:

H" (ac) + HSOj (ac) + 20H (ac) —> SO (ac) + 2H,0(l)

Observe que, como HSO, es un dcido débil y no se ioniza apreciablemente en agua, el
tinico ion espectador es K.

Ejercicio de prdctica Escriba una ecuacion molecular, una ecuacién idnica y una ecuacién
i6nica neta para la reaccién entre soluciones acuosas de dcido fosférico e hidroxido de sodio.

Reacciones acido-base que originan la formacion de gases

Ciertas sales, como los carbonatos (que contienen el ion CO37), los bicarbonatos (que
contienen ¢l ion HCOy), los sulfitos (que contienen el ion SO§_), y los sulfuros (que con-
tienen el ion S*7) reaccionan con 4cidos para formar productos gaseosos. Por ejemplo, la
ccuacion molecular para la reaccion entre ¢l carbonato de sodio (Na,COs) y HCl(ac) es
(vea la figura 4.6)

Na,COs(ac) + 2HCl(ac) —> 2NaCl(ac) + H,COs(ac)

El acido carbdnico es inestable y si estd presente en disolucion en concentraciones sufi-
cientes se descompone como sigue:

H,CO;(ac) —> H,O(l) + CO,(g)

Reacciones similares que implican a las otras sales mencionadas son

NaHCO;(ac) + HCl(ac) — NaCl(ac) + H,O(l) + CO,(g)
Na,SOs(ac) + 2HCl(ac) — 2NaCl(ac) + H,O(l) + SO,(g)
KS(ac) + 2HCl(ac) —> 2KCl(ac) + H,S(g)

4.4 Reacciones de oxidacion-reduccion

En tanto que las reacciones dcido-base se caracterizan por un proceso de transferencia de
protones, las reacciones de oxidacion-reduccion, o reacciones redox, se consideran como
reacciones de transferencia de electrones. Las reacciones de oxidacién-reduccion forman
una parte importante del mundo que nos rodea. Comprenden desde la combustion de
combustibles fésiles hasta la accion de los blanqueadores domésticos. Asimismo, la mayo-
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Figura 4.9 El magnesio entra en combustion con el oxigeno para formar 6xido de magnesio.

ria de los elementos metélicos y no metélicos se obtienen a partir de sus minerales por
procesos de oxidacion o de reduccion.

Muchas reacciones redox importantes se llevan a cabo en agua, pero esto no implica
que todas las reacciones redox sucedan en medio acuoso. Este tema comicnza con una
reaccion en la cual dos elementos se combinan para formar un compuesto. Considere la
formacién del 6xido de magnesio (MgO) a partir del magnesio y el oxigeno (figura 4.9):

2Mg(s) + O,(g) — 2MgO(s)

El 6xido de magnesio (MgO) es un compuesto iénico formado por iones Mg** y O*~. En
esta reaccion, dos dtomos de Mg ceden o transficren cuatro clectrones a dos atomos de O
(en el O,). Por conveniencia, este proceso se visualiza en dos etapas, una implica la pér-
dida de cuatro electrones de parte de los dos dtomos de Mg, y la otra, la ganancia de los
cuatro electrones por una molécula de O,:

2Mg —> 2Mg*" + 4e”
0, + 4e~ —> 20*~

Cada una de cstas ctapas sc denomina semirreaccion, y explicitamente muestra los elec-
trones transferidos en la reaccion redox. La suma de las semirreacciones produce la reac-
cién global:

2Mg + O, +4¢” —> 2Mg*" + 2077 +4de”
o si se cancelan los electrones que aparecen en ambos lados de la ecuacion,
2Mg + 0, —> 2Mg** + 20*~

Por dltimo, los iones Mg®* y O”~ se combinan para formar MgO:

2Mg*t + 207 — 2MgO

El término reaccion de oxidacion se refiere a la semirreaccion que implica la pérdi-
da de electrones. En la antigliedad, los quimicos empleaban el término “oxidacion” para
expresar la combinacién de elementos con oxigeno. Sin embargo, actualmente tiene un
significado mds amplio, ya que también incluye reacciones en las que no participa el
oxigeno. Una reaccion de reduccion es una semirreaccion que implica una ganancia de

¥ Animacion
Reaccién de magnesio y oxigeno

¥ Animacion
Formacién de Ag,S por oxidacion-
reduccién

Tenga presente que en una semirreac-
cién de oxidacién, los electrones figu-
ran como el producto y en una
semirreaccion de reduccion, los elec-
trones figuran como el reactivo.

Una mnemotecnia util para redox es
OEPREG: la Oxidacion Es Pérdida (de
electrones) y la Reduccion Es
Ganancia (de electrones).
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Los agentes oxidantes siempre se re-
ducen y los agentes reductores siem-
pre se oxidan. Este enunciado puede
resultar un poco confuso, pero es sim-
plemente consecuencia de las defini-
ciones de ambos procesos.

La barra de Zn
se introduce en w,
disolucién acuosa
de CuSO,

a)

electrones. En la formacién del 6xido de magnesio, el magnesio se oxida. Se dice que
actia como agente reductor porque dona electrones al oxigeno y hace que se reduzca. El
oxigeno se reduce y actiia como un agente oxidante porque acepta electrones del mag-
nesio y hace que éste se oxide. Observe que la magnitud de la oxidacién en una reaccién
redox debe ser igual a la magnitud de la reduccidn, es decir, el nimero de electrones que
pierde un agente reductor debe ser igual al ndmero de electrones ganados por un agente
oxidante.

El proceso de transferencia de electrones es mds notorio en unas reacciones redox

que en otras. Cuando se agrega zinc metdlico a una disoluciéon que contiene sulfato de
cobre(Il) (CuSO,), el zinc reduce al Cu®* al donarle dos electrones:

Zn(s) + CuSO4(ac) —> ZnSOy4(ac) + Cu(s)

En el proceso, la disolucién pierde el color azul que denota la presencia de iones Cu**
hidratados (figura 4.10):

Zn(s) + Cu** (ac) — Zn*"(ac) + Cu(s)

Cu

Los iones Cu?* se
convierten en atomos
de Cu. Los dtomos de

Zn ingresan en la

disolucion como
iones Zn%*.

Cuando un pedazo de alambre de
cobre se coloca en una disolucién acuosa
de AgNOj los dtomos de Cu ingresan
en la disolucién como iones Cu®*,

y los iones Ag* se convierten
en Ag solida.

b)

Figura 4.10 Reacciones de desplazamiento metélico en disolucién. a) Primer vaso: se coloca una barra de zinc en una disolucion azul de
CuS0,. De inmediato los iones Cu”™ se reducen a Cu metélico en forma de una capa oscura. Segundo vaso: después de un tiempo la
mayoria de los iones Cu?" se reducen y la disolucién se torna incolora. b) Primer vaso: se coloca una pieza de alambre de Cu en una
disolucion incolora de AgNOs. Los iones Ag' se reducen a Ag metélica. Segundo vaso: después de un tiempo, la mayoria de los iones Ag*
se reducen v la disolucién adquiere el color azul caracteristico debido a la presencia de iones Cu®* hidratados.
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Las semirreacciones de oxidacion y reduccion son

Zn — Zn’t + 2e”
Cu®" +2¢” — Cu

De igual manera, el cobre metdlico reduce los iones plata en una disolucién de nitrato de
plata (AgNO;):

Cu(s) + 2AgNO;(ac) —> Cu(NOs),(ac) + 2Ag(s)

Cu(s) + 2Ag+(ac) — Cu**(ac) + 2Ag(s)

Numero de oxidacion

Las definiciones de oxidacién y reduccidn, en términos de pérdida y ganancia de electro-
nes, se aplican a la formacién de compuestos i6nicos como el MgO y a la reduccion de
iones Cu®* por el Zn. Sin embargo, estas definiciones no caracterizan adecuadamente a la
formacion del cloruro de hidrégeno (HCI) ni del didxido de azufre (SO,):

H,(g) + Cl,(g) — 2HCI(g)
S(s) + 0y(g) — SO,(g)

Como el HCI y el SO, no son compuestos idnicos, sino moleculares, en realidad no se
transfieren clectrones durante la formacién de estos compuestos, 1o que si sucede en el
caso del MgO. No obstante, los quimicos tratan estas reacciones como reacciones redox
porque experimentalmente se observa que hay una transferencia parcial de electrones (del
H al Cl en el HCI, y del S al O en el SO,).

Para hacer un seguimiento de los electrones en las reacciones redox, es conveniente
asignar ndmeros de oxidacion a los reactivos y productos. El niimero de oxidacion de un
atomo, también llamado estado de oxidacion, significa el niimero de cargas que tendria
un dtomo en una molécula (o en un compuesto ionico) si los electrones fueran transferi-
dos completamente. Por ejemplo, las ecuaciones anteriores para la formaciéon de HCI y
SO, se podrian escribir como:

0 0 +1-1

Hy(g) + Cla(g) — 2HCl(g)
0 0 +4-2
S(s) + Ox(g) — SOa(g)

Los ndmeros colocados encima de los simbolos de los elementos son los nimeros de
oxidacion. En ninguna de las dos reacciones hay cargas en los dtomos de las moléculas
de reactivos. Por lo tanto, su nimero de oxidacién es cero. Sin embargo, para las mo-
Iéculas de los productos se supone que ha habido una transferencia completa de electrones
y los atomos ganaron o perdieron electrones. Los nimeros de oxidacién reflejan el nime-
ro de electrones “transferidos”.

Los nimeros de oxidacién permiten identificar, a simple vista, los clementos que sc
han oxidado y reducido. Los elementos que muestran un aumento en el nimero de oxi-
dacidn, el hidrégeno y el azufre en los ejemplos anteriores, se han oxidado. El cloro y el
oxigeno se han reducido, por lo que sus niimeros de oxidacién son menores que al inicio
de la reaccién. Observe que la suma de los nimeros de oxidacién del H y del Cl en el
HCI (+1 y —1) es cero. Asimismo, si se afladen cargas en el S (+4) y en los dos dtomos

8P Animacion
Reaccion de Cu con AgNO;
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de O [2 X (—2)], el total es cero. La razén de esto es que las moléculas de HCl y SO,
son neutras y por lo tanto las cargas se deben cancelar.

1.

Ejemplo 4.5

En este texto utilizamos las siguientes reglas para asignar el nimero de oxidacion:

En los elementos libres (es decir, en estado no combinado), cada dtomo tiene un
nimero de oxidacién de cero. Asi, cada dtomo en H,, Br,, Na, Be, K, O, y P, tiene
el mismo ndmero de oxidacidn: cero.

Para los iones constituidos por un solo atomo (es decir, iones monoatémicos), el
nimero de oxidacion es igual a la carga del ion. Entonces, el ion Li* tiene un nime-
ro de oxidacién de +1; el ion Ba>™, +2; el ion Fe**, +3; el ion I, —1; el ion O*~,
—2 y asi sucesivamente. Todos los metales alcalinos tienen un nimero de oxidacion
de +1, y todos los metales alcalinotérreos tienen un ndmero de oxidacién de +2 en
sus compuestos. El aluminio tiene un nimero de oxidacién de +3 en todos sus com-
puestos.

El ndmero de oxidacién del oxigeno es —2 en la mayorfa de los compuestos (por
ejemplo, MgO y H,0), pero en el peréxido de hidrégeno (H,O,) y en el ion peroxido
(057) es —1.

El ndmero de oxidacién del hidrégeno es +1, excepto cuando estd enlazado con
metales en compuestos binarios. En estos casos (por cjemplo, LiH, NaH, CaH,), su
nimero de oxidacién es —1.

El fldor tiene un nimero de oxidacién de —1 en todos sus compuestos. Los otros
halégenos (Cl, Br e I) tienen ndmeros de oxidacion negativos cuando se encuentran
como iones halogenuro en los compuestos. Cuando estdn combinados con oxigeno,
por ejemplo en los oxidcidos y oxianiones (vea la seccién 2.7), tienen nimeros de
oxidacién positivos.

En una molécula neutra, la suma de los nimeros de oxidacion de todos los dtomos
debe ser cero. En un ion poliatémico, la suma de los nimeros de oxidacién de todos
los elementos debe ser igual a la carga neta del ion. Por ejemplo, en el ion amonio,
NH;r , el nimero de oxidacion del N es —3 y el del H es +1. Por lo tanto, la suma
de los niimeros de oxidacién es —3 + 4(+1) = +1, que es igual a la carga neta del
ion.

Los ndmeros de oxidacién no tienen que ser enteros. Por cjemplo, el nimero de
o . gy - 1
oxidaci6n del O en el ion superoxido, O,, es —.

En el ejemplo 4.5 aplicamos estas reglas para asignar nimeros de oxidacion.

Asigne el ntimero de oxidacién a todos los elementos en los siguientes compuestos y en el
ion: @) Li,O, b) HNO, ¢) Cr,03".

Estrategia En general, seguimos las reglas que se mencionaron para asignar nimeros de
oxidacion. Recuerde que todos los metales alcalinos tienen un ntimero de oxidacién de +1, y
que en la mayoria de los casos el hidrégeno tiene un nimero de oxidacién de +1 y el
oxigeno un nimero de oxidacion de —2 en sus compuestos.

Solucion a) De acuerdo con la regla 2, observamos que el litio tiene ndmero de oxidacién

de +1 (Li") y el oxigeno tiene nimero de oxidacién de —2 (02_).

b) Esta es la férmula del 4cido nitrico que, en disolucién, forma un ion H' y un ion NO3.

De la regla 4 observamos que el H tiene un ndmero de oxidacién de +1, por lo tanto, el
otro grupo (el ion nitrato) debe tener un nimero de oxidacién neto de —1. Puesto que
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el oxigeno tiene un nimero de oxidacién de —2, y si usamos x para representar el
nimero de oxidacién del nitrégeno, entonces el ion nitrato se puede escribir como

[N(X)O(;z_) 1~
de manera que x +3(=2) = —1
0 x = +5

c¢) De la regla 6 vemos que la suma de los nimeros de oxidacién en el ion dicromato
Cr,0,°~ debe ser —2. Sabemos que el nimero de oxidacién del O es —2, asi que todo
lo que resta es determinar el nimero de oxidacién del Cr, al cual llamaremos y. El ion
dicromato se puede escribir como

[Crf’ 0771

asi que 20y) + 7(=2) = =2

0 y=+6

Verificacion En cada caso, ;la suma de los nimeros de oxidacién de todos los dtomos es
igual a la carga neta de las especies? Problemas similares: 4.47, 4.49.

Ejercicio de prdctica Asigne nimeros de oxidacion a todos los elementos del compuesto
y del ion siguientes: a) PF3, b) MnOj .

En la figura 4.11 se muestran los nimeros de oxidacién conocidos de los elementos
comunes, ordenados de acuerdo con sus posiciones en la tabla periddica. El contenido de
esta figura se puede resumir asi:

* Los elementos metdlicos sélo tienen niimeros de oxidacién positivos, en tanto que los
elementos no metdlicos pueden tener nimeros de oxidacién positivos o negativos.

* El méaximo numero de oxidacién que puede tener un elemento de los grupos 1A al
7A es el nimero de su grupo en la tabla periddica. Por ejemplo, los halégenos estin
en el grupo 7A, por lo tanto su mdximo nidmero de oxidacién posible es +7.

* Los metales de transicion (grupos 1B y del 3B al 8B) por lo general tienen varios
nimeros de oxidacion posibles.

Tipos de reacciones redox

Entre las reacciones mas comunes de oxidacion-reduccion se encuentran las reacciones de
combinacién, de descomposicién, de combustién y de desplazamiento. Las reacciones
de desproporcion son un tipo mds complejo y también se analizardn en esta seccidn.

Reacciones de combinacion

Una reaccion de combinacion es una reaccion en la que dos o mds sustancias se combi-  No todas las reacciones de combi-

nan para formar un solo producto. La figura 4.12 muestra algunas reacciones de combi- Nhacion son por naturaleza redox. Lo
\i6n. P . 1 mismo se aplica para las reacciones
nacion. For €jemplo, de descomposicion.

0 0 +4-2
S(s) + Ox(g) — SO(8)
0 0 +3 -1

2Al(s) + 3Bry(I) —— 2AIBr5(s)
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Figura 4.11 Los nimeros de oxidacion de los elementos en sus compuestos. Los nimeros de oxidacion
méas comunes estan a color.

a) b) )

Figura 4.12 Algunas reacciones redox simples de combinacién. a) Azufre queméandose en aire para formar didxido de azufre.
b) Sodio quemandose en cloro para formar cloruro de sodio. ¢) Aluminio en reaccién con el bromo para formar bromuro de aluminio.
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Figura 4.13 a) Al calentarse el
oxido de mercurio(ll) (HgO) se
descompone para formar mercurio
y oxigeno. b) Al calentarse el
clorato de potasio (KCIO3) se
produce oxigeno, el cual mantiene
la combustién de la varilla de
madera.

Reacciones de descomposicion

Las reacciones de descomposicion son lo opuesto de las reacciones de combinacién. Con-  Mostramos nimeros de oxidacion s6lo
cretamente, una reaccion de descomposicion es la ruptura de un compuesto en dos o mds  Paralos elementos que se oxidan o se

. . reducen.
componentes (ligura 4.13). Por ejemplo,
Todas las reacciones de combustion
+2 —2 0 0 son procesos redox.

2HgO(s) —— 2Hg(l) + Os(g)
+5-2 -1 0
2KCl10O5(s) —— 2KClI(s) + 30,(g)
+1-1 0 0
2NaH(s) —— 2Na(s) + H,(g)

Reacciones de combustion

Una reaccion de combustion es una reaccion en la cual la sustancia reacciona con el
oxigeno, por lo general con la liberacion de calor y luz, para producir una flama. Las
reacciones entre el magnesio y el azufre con el oxigeno, descritas anteriormente, son reac-
ciones de combustién. Otro ejemplo es la combustién del propano (C;Hg), un componen-
te del gas natural que se utiliza para cocinar y para la calefaccién doméstica:

C5Hg(g) + 50,(g) —> 3CO,(g) + 4H,0()

Es mds complicado asignar un nimero de oxidacién a los atomos de C en compuestos
organicos. Aqui sélo veremos el nimero de oxidacién de los dtomos de O, que cambia de
0a—2.

Reacciones de desplazamiento

En una reaccion de desplazamiento, un ion (o dtomo) de un compuesto se reemplaza por
un ion (o dtomo) de otro elemento: la mayoria de las reacciones de desplazamiento cae
en una de tres categorias: desplazamiento de hidr 6geno, desplazamiento de metal o des-
plazamiento de halégeno.

1. Desplazamiento de hidrégeno. Todos los metales alcalinos y algunos metales alcali-
notérreos (Ca, Sry Ba), que son los mds reactivos de los elementos metélicos, desplazardn
al hidrégeno del agua fria (figura 4.14):

Figura 4.14 Reacciones de:

0 +1 +1 0 +1 0
a) sodio (Na) y b) calcio (Ca) con
2Na(s) + 2H,0(l) — 2NaOH(ac) + H,(g) agua fria. Observe que la reaccion
0 +1 +2 1 0 es mas vigorosa con Na que

Ca(s) + 2H,O(/) —— Ca(OH),(s) + Hy(g) con Ca.
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a) b) c)

Figura 4.15 Reacciones de: a) hierro (Fe), b) zinc (Zn) y ¢) magnesio (Mg) con &cido clorhidrico para formar hidrégeno gaseoso y
los cloruros metalicos (FeCl,, ZnCl,, MgCl,). La reactividad de estos metales se manifiesta en la velocidad con que se desprende el
hidrégeno gaseoso, que es mas lenta para el metal menos reactivo, Fe, y mas répida para el metal mas reactivo, Mg.

Muchos metales, incluidos los que no reaccionan con el agua, son capaces de despla-
zar el hidrogeno de los 4cidos. Por ejemplo, el zinc (Zn) y el magnesio (Mg) no reaccio-
nan con el agua, pero si con el 4cido clorhidrico, como se muestra:

0 +1 +2 0
7Zn(s) + 2HCl(ac) —— ZnCly(ac) + H,(g)
0 +1 +2 0

Mg(s) + 2HCl(ac) —— MgCl,(ac) + Ha(g)

En la figura 4.15 se ven las reacciones entre el acido clorhidrico (HCI) y el hierro (Fe),
el zinc (Zn) y el magnesio (Mg). Estas reacciones se utilizan para preparar hidrégeno
gaseoso en el laboratorio.

2. Desplazamiento de metal. Un metal de un compuesto también puede ser desplazado
por otro metal en estado libre. Ya se han visto ejemplos de reemplazo de iones de cobre
por zinc y de iones de plata por cobre (vea la pdgina 134). Si se invierten los compuestos
de los metales, la reaccion no se lleva a cabo. Asi, el cobre metdlico no desplazard los
iones de zinc del sulfato de zinc y la plata metdlica no desplazara los iones de cobre del
nitrato de cobre.

Una forma sencilla de predecir si realmente va a ocurrir una reaccién de desplaza-
miento de un metal o una reaccién de desplazamiento de hidrégeno, es referirse a una
serie de actividad (algunas veces denominada serie electroquimica). Esta serie se muestra
en la figura 4.16. Una serie de actividad es, basicamente, un resumen conveniente de los
resultados de muchas posibles reacciones de desplazamiento semejantes a las ya descritas.
De acuerdo con esta serie, cualquier metal que se ubique arriba del hidrégeno lo despla-
zard del agua o de un acido, pero los metales situados abajo del hidrégeno no reacciona-
rdan ni con agua ni con dcidos. De hecho, cualquier especie de la serie reaccionard con
alguna otra especie (en un compuesto) que se encuentre abajo de ella. Por ejemplo, el Zn
estd arriba del Cu, por lo tanto, el zinc metdlico desplazara los iones cobre del sulfato de
cobre.
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Li—>Lit + e

K— K" +e- Reaccionan con agua
Ba—Ba?" +2¢~  fifa para producir H,
Ca— CaZ* + 2e—

Na— Nat + e~

Mg — Mg2+ + 2¢—

Al — A3+ + 3e—

Zn — Zn2*t + 2¢~  Reaccionan con vapor
Cr— Cr3* + 3¢~ para producir H,

Fe — Fe2t + 2¢—

Cd — Cd2+ + 2¢—

Co— Co2t + 2e—

Ni — NiZ2+ + 2¢— Reaccionan con dcidos
Sn— Sn2* + 2¢—  para producir H,

Pb — Pb2t + 2¢—
Hy > 2H™ + 2e—
Cu— Cu2t + 2e—
Ag— Agt +e—
Hg — Hg2 " + 2e—
Pt — P2F + 2¢—
Au— Audt + 3e—

Aumenta la

No reaccionan con agua
o0 dcidos para producir H,

Figura 4.16 Serie de actividad para metales. Los metales estan ordenados de acuerdo con su
capacidad de desplazar el hidrégeno de un acido o del agua. El Li (litio) es el metal mas reactivo y el
Au (oro) es el menos reactivo.

Las reacciones de desplazamiento de metal tienen muchas aplicaciones en los proce-
sos metaldrgicos, en los cuales es importante separar metales puros de sus minerales. Por
ejemplo, el vanadio se obtiene por tratamiento de 6xido de vanadio(V) con calcio meta-
lico:

V,05(s) + 5Ca(l) — 2V(I) + 5CaO(s)

De manera similar, el titanio se obtiene a partir del cloruro de titanio(IV), de acuerdo con
la reaccién

TiCl,(g) + 2Mg(l) —> Ti(s) + 2MgCL(l)

En cada caso, el metal que actia como agente reductor estd situado arriba del metal que
ha sido reducido (es decir, el Ca esta arriba del V, y el Mg estd arriba del Ti) en la serie
de actividad. En el capitulo 18 veremos mas ejemplos de este tipo de reaccion.

1A 8A
. , . . . [Jea 3A 4A 5A BA 7A
3. Desplazamiento de halogeno. El comportamiento de los hal6genos en las reacciones [T ] e
de desplazamiento de halégenos se puede resumir en otra serie de actividad: I;

1

F, > Cl, > Br, > 1,
Los halégenos.
La fuerza de estos elementos como agentes oxidantes disminuye conforme avanzamos del
fldor al yodo en el grupo 7A, por lo que el fldor molecular puede reemplazar a los iones
cloruro, bromuro y yoduro en disolucién. De hecho, el flior molecular es tan reactivo que
también ataca al agua, por lo que estas reacciones no pueden efectuarse en disolucién
acuosa. Por otro lado, el cloro molecular puede desplazar los iones bromuro y yoduro en
disolucién acuosa. Las ecuaciones de desplazamiento son

0 -1 -1 0

Cly(g) + 2KBr(ac) —— 2KCl(ac) + Bry(l)
0 -1 -1 0

Cly(g) + 2Nal(ac) —— 2NaCl(ac) + Ix(s)
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El bromo es un liquido rojo humeante.

Figura 4.17 Produccién
industrial del bromo, un liquido
rojo y fumante a través de la
oxidacién con cloro gaseoso de
una disolucion acuosa con
contenido de iones Br™.

sa6A7Al |
N|O
7B 18 28 P[s[al
n| (Cul Br|
[

Au|Hg]

Elementos con mayor probabilidad
de experimentar desproporcion.

Las ecuaciones idénicas son

0 -1 -1 0
Cly(g) + 2Br(ac) —— 2Cl (ac) + Br,(])
0 -1 -1 0

Cly(g) + 21 (ac) —— 2CI (ac) + Iy(s)

A su vez, el bromo molecular puede desplazar al ion yoduro en disolucion:

0 -1 -1 0
Bry(l) + 21" (ac) —— 2Br (ac) + Iy(s)

Si se invierten los papeles de los halégenos, la reaccién no se produce. Asi, el bromo no
puede desplazar los iones cloruro y el yodo no puede desplazar los iones bromuro y clo-
ruro.

Las reacciones de desplazamiento de haldgeno tienen una aplicacién industrial direc-
ta. Los hal6genos, como grupo, son los elementos no metalicos mds reactivos. Todos ellos
son agentes oxidantes fuertes. En consecuencia, se encuentran en la naturaleza en forma
combinada (con metales) como halogenuros, pero nunca como elementos libres. De estos
cuatro elementos, el cloro es, por mucho, la sustancia quimica industrial mas importante.
En 2010 su produccion anual en Estados Unidos fue de 25 mil millones de libras, con lo
que ocupd el décimo lugar entre los productos quimicos industriales mds importantes. La
produccién anual de bromo es de sdlo una centésima parte de la del cloro, y la produccién
de fldor y de yodo es atin menor.

Para recuperar los halégenos de sus halogenuros se requiere un proceso de oxidacion,
el cual se representa como

X~ — X, + 2¢”

donde X indica un halégeno. El agua de mar y la salmuera natural (por ejemplo, el agua
subterrdnea en contacto con depdsitos salinos) son fuentes ricas en iones CI, Br e I™.
Los minerales como la fluorita (CaF,) y la criolita (Na3AlFg) se utilizan en la obtencién
de fldor. Como el fldor es el agente oxidante mds fuerte conocido, no hay manera de
convertir los iones F~ en F, por medios quimicos. La tinica manera de efectuar la oxida-
cion es mediante procesos electroliticos, que se estudiardn con detalle en el capitulo 18.
El cloro, al igual que el fldor, se produce en la industria mediante procesos electroliticos.

El bromo se prepara de manera industrial a partir de la oxidacién de iones Br~ con
cloro, que es un agente oxidante lo suficientemente fuerte como para oxidar los iones Br™
pero no el agua:

2Br~ (ac) —> Bry(l) + 2e~

Una de las fuentes mas ricas de iones Br~ es el Mar Muerto: aproximadamente 4 000
partes por millén (ppm) en masa de todas las sustancias disueltas es Br. Después de la
oxidacion de los iones Br, el bromo se separa de la disolucién insuflando aire sobre ella,
y posteriormente la mezcla de aire y bromo se enfria para condensar el bromo (figura 4.17).

El yodo también se prepara a partir del agua de mar y de la salmuera natural por
oxidacion de los iones I" con cloro. Como de manera invariable estdn presentes los iones
Br y I' en la misma fuente, ambos son oxidados con cloro. Sin embargo, es relativa-
mente facil separar el Br, del I, porque el yodo es un sélido escasamente soluble en agua.
El proceso de insuflado de aire removerd la mayor parte del bromo formado, pero no
afectard al yodo presente.

Reaccion de desproporcion

La reaccién de desproporcion es un tipo especial de reaccion redox. En una reaccion de
desproporcion, un mismo elemento en un estado de oxidacion se oxida y se reduce al
mismo tiempo. En una reaccién de desproporcidn un reactivo siempre contiene un elemen-
to que puede tener por lo menos tres estados de oxidacion. El elemento mismo estd en un
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estado de oxidacion intermedio, es decir, pueden existir estados de oxidacién superior e
inferior para el mismo elemento. La descomposicion del peréxido de hidrogeno es un
ejemplo de una reaccién de desproporcion:
-1 -2 0
2H,05(ac) — 2H,0(l) + O,(g)

Aqui, el nimero de oxidacién del oxigeno en el reactivo (—1) puede aumentar a cero en
el O, y, al mismo tiempo, disminuir a —2 en el H,O. Otro ejemplo es la reaccién entre
el cloro molecular y el NaOH en disolucion:

0 Fl —1
ClLy(g) + 20H (ac) — CIO (ac) + CI (ac) + H,O()

Esta reaccion describe la formacion de los agentes blanqueadores caseros. El ion hipoclo-
rito (C107) es el que oxida las sustancias coloridas en las manchas, convirtiéndolas en
compuestos incoloros.

Por dltimo, es interesante comparar las reacciones redox con las reacciones 4cido-
base. Ambas reacciones son similares en cuanto a que las reacciones dcido-base implican
la transferencia de protones, en tanto que en las reacciones redox se transfieren electrones.
Sin embargo, en tanto que las reacciones acido-base son féciles de reconocer (ya que en
ellas siempre participa un 4cido y una base), no hay un procedimiento sencillo que per-
mita identificar un proceso redox. La tnica manera segura es mediante la comparacion de
los niimeros de oxidacién de todos los elementos presentes en los reactivos y los produc-
tos. Cualquier cambio en el ndmero de oxidacion garantiza que la reaccion sea de carac-
ter redox, por naturaleza.

Los distintos tipos de reacciones redox se ilustran en el ejemplo 4.6.

Ejemplo 4.6 ‘

Clasifique las siguientes reacciones redox ¢ indique los cambios ocurridos en los nimeros de
oxidacion de los elementos:

@) 2N;0(g) —> 2Ny(g) + On(g)
b) 6Li(s) + Ny(g) — 2LisN(s)

¢) Ni(s) + Pb(NO3)y(ac) — Pb(s) + Ni(NOs)(ac)
d) 2NOy(g) + H,0(l) —> HNO,(ac) + HNO;(ac)

Estrategia Revise las definiciones de las reacciones de combinacién, de descomposicion, de
desplazamiento y de desproporcion.

Solucién a) Esta es una reaccién de descomposicién, ya que un solo tipo de reactivo se
convierte en dos productos distintos. El nimero de oxidacién del N cambia desde +1 a
0, en tanto que el del O cambia de —2 a 0.

b) Esta es una reaccién de combinacion (dos reactivos forman un solo producto). El nimero
de oxidacion del Li cambia de 0 a +1, en tanto que el del N cambia de 0 a —3.

¢) Esta es una reaccién de desplazamiento de metal. EI Ni metédlico reemplaza (reduce) al
ion Pb*". El nimero de oxidacién del Ni aumenta desde 0 a +2, en tanto que el del Pb
disminuye desde +2 a 0.

d) El nimero de oxidacion del N es +4 en el NO,, +3 en HNO, y +5 en HNO;. Puesto
que el nimero de oxidacion del mismo elemento se incrementa tanto como disminuye,
ésta es una reaccién de desproporcion.

Ejercicio de prdctica Identifique los siguientes tipos de reacciones redox:

a) Fe + H,SO, —> FeSO, + H,
b) S + 3F, —> SF;

c¢) 2CuCl —> Cu + CuCl,

d) 2Ag + PtCl, —> 2AgCl + Pt

Observe que el nimero de oxidacién
del H sigue inalterable como +1.

Problemas similares: 4.55, 4.56.



Alcoholimetro

C ada afio en Estados Unidos mueren cerca de 25 000 perso-
nas y 500 000 mds resultan lesionadas por conductores en
estado de ebriedad. A pesar de los esfuerzos por educar al ptbli-
co en cuanto a los peligros de conducir bajo el influjo de pro-
ductos téxicos y de las estrictas penalizaciones para los delitos
por manejar en estas condiciones, las autoridades encargadas de
mantener el orden piblico atn tienen que dedicar gran cantidad
de esfuerzos para erradicar de los caminos estadounidenses a
los conductores ebrios.

El departamento de policfa a menudo utiliza un dispositivo
conocido como alcoholimetro para someter a prueba a los con-
ductores sospechosos de estar bajo los influjos del alcohol. Este
dispositivo se basa en una reacciéon redox. Una muestra del
aliento del conductor entra en el analizador, donde se trata con
una disolucién dcida de dicromato de potasio. El alcohol (eta-
nol) en el aliento se convierte en dcido acético, como se muestra
en la siguiente ecuacion:

3CH}CH2()H + 2K2Cr207 + 8H2$O4 —
etanol dicromato de dcido
potasio sulftirico

(amarillo anaranjado)
3CH;COOH + 2Cry(SO,); + 2K,S80, + 11H,0
dcido acético sulfato de
potasio

sulfato de
cromo(III) (verde)

En esta reaccién el etanol se oxida para convertirse en 4cido
acético y el cromo(VI) en el ion dicromato, de color amarillo

<—— Aliento

=

N
Fuente Filtro

luminosa
Solucién de

K,Cr,0,

Detector de
fotocelda

Conductor al que se le esté realizando la prueba de contenido de alcohol en
la sangre con un alcoholimetro manual.

anaranjado, se reduce a ion cromo(lll), de color verde (vea la
figura 4.22). El nivel de alcohol en la sangre del conductor se
puede determinar con facilidad al medir el grado de este cambio
de color (que se lee en un medidor calibrado en el instrumento).
El limite legal actual de contenido de alcohol en la sangre en la
mayoria de los estados de ese pais es de 0.08% en masa.
Cualquier medida superior constituye intoxicacion.

Diagrama esquematico de un alcoholi-
metro. El alcohol en el aliento del con-
ductor reacciona con la disolucion de
dicromato de potasio. El cambio en la
absorcion de la luz debido a la formacion
. del sulfato de cromo(lll) se registra por

. “ % medio del detector y se muestra en un
» / . dispositivo, donde se lee directamente el
Medidor contenido de alcohol en la sangre. El fil-

tro selecciona sélo una longitud de onda
de luz para la medicion.

Revision de conceptos

(Cual de las siguientes reacciones de combinacién no es una reaccién redox?
a) 2Mg(s) + Ox(g) —> 2MgO(s)

b) Hi(g) + Fx(g) — 2HF(g)

¢) NH;(g) + HCl(g) — NH,CI(s)

d) 2Na(s) + S(s) — Na,S(s)
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El ensayo de la pagina anterior de Quimica en accién describe el uso policiaco que
se le ha dado a una reaccion redox para aprehender a conductores en estado de ebriedad.

4.5 Concentracion de las disoluciones

Para cl estudio de la estequiometria en disolucidon necesitamos conocer la cantidad de los
reactivos presentes en una disolucion y cémo controlar las cantidades de reactivos a uti-
lizar para llevar a cabo una reaccién en disolucién acuosa.

La concentracion de una disolucion es la cantidad de soluto presente en una canti-
dad dada de disolvente, o en una cantidad dada de disolucion. (Para este analisis sc
supondrd que el soluto es un liquido o un sélido y el disolvente es un liquido.) La con-
centracién de una disolucién se puede expresar en muchas formas, como se verd en el
capitulo 12. Aqui consideraremos una de las unidades mas utilizadas en quimica, la mola-
ridad (M), o concentracion molar, que es el niimero de moles de soluto por litro de
disolucion. La molaridad se define como

moles de soluto

N @D

La ecuacién (4.1) también se puede expresar algebraicamente como
M =~ (4.2)

donde n denota el ndmero de moles de soluto y V es el volumen de la disolucién en litros.
Una disolucién de glucosa (C¢H,Og) 1.46 molar, escrita como C¢H ;04 1.46 M, contiene
1.46 moles del soluto (C¢H{,04) en un litro de disolucion. Por supuesto, no siempre tra-
bajamos con volimenes de disolucién de 1 L. Por lo tanto, una disolucién de 500 mL que
contenga 0.730 moles de C¢H,04 también tiene una concentracién de 1.46 M:

. 0.730 mol C¢H,04 1 000 mL-¢isol
laridad = X = 1.46 M CH,,0
molarida 500 mL-disol 1 L disol 611206

Observe que la concentracion, al igual que la densidad, es una propiedad intensiva, de
manera que su valor no depende de la cantidad de la disolucion.

Es importante recordar que la molaridad se refiere solo a la cantidad de soluto origi-
nalmente disuelto en agua y no toma en cuenta los procesos subsecuentes, como la diso-
ciacién de una sal o la ionizacién de un acido. Considere lo que sucede cuando una
muestra de cloruro de potasio (KCI) se disuelve en suficiente agua para formar una diso-
lucién 1 M:

KCI(s) =2 K*(ac) + Cl™(ac)

Puesto que el KCI es un electrélito fuerte, se disocia por completo en la disolucién. Enton-
ces, una disolucién de KCI 1 M contiene 1 mol de iones K* y 1 mol de iones Cl; no hay
unidades de KCI presentes. La concentracién de los iones puede expresarse como [K'] =
1 My [CI"] =1 M, donde los corchetes [ ] indican que la concentracién esta expresada
en molaridad. En forma similar, en una disolucién de nitrato de bario [Ba(NOs),] 1 M

Ba(NO;),(s) —2 Ba>* (ac) + 2NO3 (ac)

tenemos que [Ba*'] = 1 My [NO;] = 2 M, pero de ninguna manera hay unidades de
Ba(NO3)2.

El procedimiento para preparar una disolucién de molaridad conocida es el siguiente.
Primero, el soluto se pesa con exactitud y se transfiere a un matraz volumétrico por medio

Tenga presente que el volumen (V) son
litros de disolucion, no litros de disol-
vente y también que la molaridad de
una disoluciéon depende de la tempe-
ratura.

M Animacion
Hacer una disolucién
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Figura 4.18 Preparacion de una
disolucién de molaridad conocida.
a) Una cantidad conocida de un
soluto sdlido se transfiere a un
matraz volumétrico; después se
agrega agua mediante un embudo.
b) El sdlido se disuelve lentamente
al agitar con suavidad el matraz. c)
Después de que el sdlido se ha
disuelto por completo, se agrega
mas agua para llevar el nivel de la
disolucion hasta la marca. Una vez
conocidos el volumen de la
disolucién y la cantidad de soluto
disuelto en ella, se puede calcular
la molaridad de la disolucion
preparada.

Una disolucion K,Cr,0;.

S
~— Menisco

== Marca que muestra el 1= -

volumen conocido de

la disolucién

W 7
Clagaha ™

a) b) c)

de un embudo (figura 4.18). A continuacidn, se aflade agua al matraz y se agita suave-
mente para disolver el sélido. Una vez que fodo el sélido se ha disuelto, se anade mas
agua para llevar el nivel de la disolucién exactamente hasta la marca de aforo. Una vez
que se conoce el volumen de la disolucién en el matraz y la cantidad del compuesto (el
nimero de moles) disuelto, se puede calcular la molaridad de la disolucion mediante la
ccuacion (4.1). Observe que cn este procedimiento no es necesario conocer la cantidad de
agua agregada, en tanto se conozca el volumen final de la disolucién.

En los cjemplos 4.7 y 4.8 se ilustran las aplicaciones de las ccuaciones (4.1) y (4.2).

Ejemplo 4.7

(Cuantos gramos de dicromato de potasio (K,Cr,0;) se requieren para preparar 250 mL de
una disolucién cuya concentracién sea de 2.16 M?

Estrategia ;Cuantos moles de K,Cr,O; contiene 1 L (0 1 000 mL) de la disolucién de
KoCr,07 2.16 M? ;250 mL de la disolucion? ;Como convertirfa los moles en gramos?

Solucion Primero se determina el nimero de moles de K,Cr,O; que hay en 250 mL o
0.250 L de la disolucién 2.16 M. Al reordenar la ecuacion (4.1) resulta

moles de soluto = molaridad X L disol

Por lo tanto,

2.16 mol K2Cr207 .
moles de K,Cr,0O; = T Lawal X 0.250 Ldisol

= 0.540 mol K2Cr207

La masa molar del K,Cr,0O; es de 294.2 g, por lo que escribimos

de K,Cr,0 i0s = 0.540 mol K-€r;07 X 294.2 £ KGO,
gramos ae T necesarios = U. - .
2L 227 1 molK-€r;65

= 159 g K2Cr207
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Verificacion Como una estimacion a grandes rasgos, la masa debe estar dada por
[molaridad (mol/L) X volumen (L) X masa molar (g/mol)] o [2 mol/L X 0.25 L X 300
g/mol] = 150 g. Por lo tanto, la respuesta es razonable.

Ejercicio de prdctica ;Cual es la molaridad de 85.0 mL de una disolucién de etanol
(C,HsOH) que contiene 1.77 g de esta sustancia?

Ejemplo 4.8

En un experimento bioquimico, un quimico necesita agregar 3.81 g de glucosa a una mezcla
de reaccion. Calcule el volumen en mililitros de una disolucion de glucosa de 2.53 M que
deberd utilizar para la adicion.

Estrategia En primer lugar debemos determinar el nimero de moles contenidos en 3.81 g
de glucosa y después utilizar la ecuacion (4.2) para calcular el volumen.

Solucion A partir de la masa molar de glucosa, escribimos

1 mol C6H1206

———————=—" = 2114 X 1072 mol C¢H;,0
180.2 g CoH0; RS S

3.81 g C:Hp0; X

Después calculamos el volumen de la disolucién que contiene 2.114 X 1072 moles de soluto.
Al reordenar la ecuacion (4.2) resulta

n
V=—
M
_ 2114 X 1072 mol C¢H 206 1000 mL disol
2.53 mol C4H,,04/L disol 1 L disol
= 8.36 mL disol

Verificacion Un litro de disolucién contiene 2.53 moles de C¢H;,Oy. Por lo tanto, el
nimero de moles en 8.36 mL u 8.36 X 107" L es (2.53 mol X 8.36 X 107) 0 2.12 X 107°
moles. La pequefia diferencia se debe a las distintas formas de redondeo.

Ejercicio de prdactica ;Qué volumen (en mililitros) de una disolucién de NaOH 0.315 M
contiene 6.22 g de NaOH?

Dilucion de disoluciones

Las disoluciones concentradas que no se utilizan normalmente, se guardan en el almacén
del laboratorio. Con frecuencia estas disoluciones stock (de reserva) se diluyen antes de
utilizarlas. La dilucion es el procedimiento que se sigue para preparar una disolucion
menos concentrada a partir de una mds concentrada.

Suponga que deseamos preparar 1 L de una disoluciéon de KMnO, 0.400 M a partir
de una disolucion de KMnQO, 1.00 M. Para cllo necesitamos 0.400 moles de KMnQO,.
Puesto que hay 1.00 mol de KMnO, en 1 L de una disolucién de KMnO, 1.00 M, hay
0.400 moles de KMnO, en 0.400 L de la misma disolucién:

1.00 mol _ 0.400 mol
1 Ldisol 0.400 L disol

Por lo tanto, debemos tomar 400 mL de la disolucién de KMnO, 1.00 M y diluirlos hasta
1 000 mL mediante la adicion de agua (en un matraz volumétrico de 1 L). Este método
da 1 L de la disolucién deseada de KMnO, 0.400 M.

Al efectuar un proceso de dilucidn, conviene recordar que al agregar mas disolvente
a una cantidad dada de la disolucién concentrada, su concentracién cambia (disminuye)

Problemas similares: 4.65, 4.68.

Observe que hemos manejado un
digito adicional al nimero de las cifras
significativas para el paso intermedio.

Problema similar: 4.67.

B Animacion
Preparacion de una disolucién por
dilucion.

Dos disoluciones de KMnQO, de
concentraciones diferentes.



148 CAPITULO 4 Reacciones en disolucién acuosa

Figura 4.19 La dilucion de una
disolucién mas concentrada a) a
una menos concentrada b) no
cambia el nimero total de
particulas de soluto (18).

sin que cambie el nimero de moles de soluto presente en la disolucion (figura 4.19). En
otras palabras,

moles de soluto antes de la dilucién = moles de soluto después de la dilucién

La molaridad se define como moles de soluto en un litro de disolucién, de manera que el
nimero de moles de soluto estd dado por [vea la ecuacion (4.2)]

moles de soluto

litros de disol
\%{—J

M 1% n

X volumen de disol (en litros) = moles de soluto

MV =n

Como todo el soluto proviene de la disolucion concentrada original, concluimos que n
permanece sin cambios; es decir,

M. i Vi = M. fo
moles de soluto moles de soluto (43)
antes de la dilucién después de la dilucién

donde M; y M; son las concentraciones molares de la disolucidn inicial y final, y V; y V;
son los voldmenes respectivos de la disolucidn inicial y final. Desde luego, las unidades
de V;y V; deben ser las mismas (mL o L) para que los calculos funcionen. Para verificar
que los resultados sean razonables, se debe asegurar que M; > Myy Vi > V.

En el ejemplo 4.9 se muestra la aplicacién de la ecuacién (4.3).

Ejemplo 4.9

Describa cémo prepararia 5.00 X 10> mL de una disolucién de H,SO, 1.75 M, a partir de
una disolucién concentrada de H,SO, 8.61 M.

Estrategia Como la concentracién de la disolucién final es menor que la de la disolucién
original, éste es un proceso de dilucién. Tenga presente que en la dilucidn, la concentracion
de la disolucién disminuye, pero el nimero de moles del soluto sigue siendo el mismo.

Solucion Preparamos el calculo mediante la tabulacién de los datos:

861M  M;=175M
? Vi = 5.00 X 10> mL

M;
Vi
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Al sustituir en la ecuacion (4.3)

(8.61 M)(Vy) = (1.75 M)(5.00 X 10° mL)
_ (175 M)(5.00 X 10> mL)

' 8.61 M
102 mL

Por lo tanto, para obtener la concentracién deseada debemos diluir 102 mL de la disolucién
de H,SO, 8.61 M con suficiente agua para obtener un volumen final de 5.00 X 10° mL en
un matraz volumétrico de 500 mL.

Verificacion El volumen inicial es menor que el volumen final, por lo tanto la respuesta es
razonable.

Ejercicio de prdctica ;Cémo prepararia 2.00 X 10 mL de una disolucién de NaOH 0.866
M, a partir de una disolucién de reserva de 5.07 M?

Revision de conceptos

(Cudl es la concentracion final de una disolucion de NaCl 0.6 M si sus volimenes se han
duplicado y el nimero de moles se ha triplicado?

Ahora que hemos estudiado la concentracién y dilucién de las disoluciones, analiza-
remos los aspectos cuantitativos de las reacciones que ocurren en disolucion acuosa, es
decir, la estequiometria de las disoluciones. Las secciones 4.6 a 4.8 se centran en dos
técnicas para estudiar la estequiometria de las disoluciones: el andlisis gravimétrico y la
valoracion. Estas dos técnicas son las herramientas basicas del andlisis cuantitativo, que
se ocupa de la determinacion de la cantidad o concentracion de una sustancia en una
muestra.

4.6 Analisis gravimétrico

El anadlisis gravimétrico es una técnica analitica que se basa en la medicion de la masa.
Un tipo de experimento de un andlisis gravimétrico implica la formacién, separacion y
determinacién de la masa de un precipitado. Generalmente este procedimiento se aplica
a compuestos idnicos. Una muestra de una sustancia de composicion desconocida se
disuelve en agua y se convierte en un precipitado al hacerla reaccionar con otra sustancia.
El precipitado se filtra, se seca y se pesa. Si se conoce la masa y la formula quimica del
precipitado formado, es posible calcular la masa de un componente quimico determinado
(es decir, el anion o el catién) en la muestra original. Por dltimo, a partir de la masa del
componente y de la masa de la muestra original, determinamos la composicién porcentual
en masa del componente en el compuesto original.

La siguiente reaccion se estudia con mucha frecuencia en el andlisis gravimétrico
debido a que los reactivos se pueden obtener en forma pura

AgNOs(ac) + NaCl(ac) — NaNOs(ac) + AgClI(s)
La ecuacién idnica neta es

Ag" (ac) + Cl™ (ac) —> AgCl(s)

El precipitado es el cloruro de plata (vea la tabla 4.2). Por ejemplo, si queremos determi-
nar experimentalmente el porcentaje en masa de Cl en una muestra de NaCl, primero
pesamos con exactitud una muestra de NaCl y luego la disolvemos en agua. A continuacién
agregamos suficiente disolucién de AgNO; a la disolucién de NaCl para precipitar, como

Problemas similares: 4.75, 4.76.

Este procedimiento permitiria determi-
nar la pureza de la muestra de NaCl.



