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Equilibrios en Disolucion

Equilibrios Acido—Base
m Bl agua y la escala de pH
m Fuerza de los acidos y las bases
m Propiedades acido—base de las sales
m Efecto del ion comun
m Disoluciones reguladoras
m Reacciones de neutralizacion y curvas de valoracion
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Equilibrios en Disolucion

Equilibrios de Solubilidad
m Producto de solubilidad
m Efecto del ion comun
m Precipitacion fraccionada

Equilibrios de Formacion de Complejos
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EQUILIBRIOS ACIDO—BASE




Equilibrios acido-base

Teoria de Arrhenius

m Acido: Sustancia que al disolverse en agua produce
protones (H™)

H,0
HCl (9)— H* (ac) + Cl™(ac)

m Base: Sustancia que al disolverse en agua produce
iones hidroxido (OH™)

NaOH (S)IZO) Na* (ac) + OH™ (ac)
NH; (ac) + H,0 (1) — NH; (ac) + OH™ (ac)

m Limitaciones: Definiciones especificas para el agua
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Equilibrios acido-base

Teoria de Bronsted-Lowry
m Acido: Sustancia capaz de donar protones
m Base: Sustancia capaz de aceptar protones
HCI (ac) + H,0 (1) — H30%(ac) + Cl™ (ac)

acido base
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Equilibrios acido-base

Teoria de Bronsted-Lowry
m Acido: Sustancia capaz de donar protones
m Base: Sustancia capaz de aceptar protones
HCI (ac) + H,0 (1) — H30%(ac) + Cl™ (ac)
acido base conjugada
m Introduce el concepto par acido-base conjugado:

o Una sustancia solo puede actuar como acido si hay una
base que acepte sus protones
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Equilibrios acido-base

Teoria de Bronsted-Lowry
m Acido: Sustancia capaz de donar protones
m Base: Sustancia capaz de aceptar protones
HCI (ac) + H,0 (1) — H30%(ac) + Cl™ (ac)
base  acido conjugado
m Introduce el concepto par acido-base conjugado

o Una sustancia solo puede actuar como acido si hay una
base que acepte sus protones

o Una sustancia puede ser anfiprotica: actuar como
donante o aceptor de protones. Por ejemplo, el agua
NH; (ac) + H,0 (1) — NH; (ac) + OH™ (ac)
acido
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Equilibrios acido-base

Teoria de Lewis

m Acido: Sustancia capaz de aceptar un par de
electrones

m Base: Sustancia que puede donar un par de electrones
Mas amplia que la de Bronsted-Lowry.

m Extiende el concepto acido-base a las reacciones de
gases y solidos

m Implica formacion de enlaces covalentes coordinados
y aductos.
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Equilibrios acido-base

Teoria de Lewis

A" 2
:0: b 4 : 0 .0
|l ‘O \ “\ .

' H
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Equilibrios acido-base

Ionizacion del agua

Autoionizacion (o autoprotolisis): transferencia de

protones entre sus moléeculas:
[H30"][OH™]
[H,0]?

H,0 + H,02— H,0Y + OH K =

m Solo una pequena fraccion de moléculas se ioniza
([H,0] = cte)

K[H0]* = Ky, = [H30"][0H"]

(producto ionico del agua)
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Equilibrios acido-base

Ionizacion del agua
En agua pura a 25°C, [H;0"] = [0H™] = 1.0 x 10~"molL™*

K, = 1.0 x 10~ 14

m K, es una cte de equilibrio (depende de T)
oA 60°C: K, = 9.6 x 10™14
o A 100°C: K, = 5.5 x 10713
o La autoprotolisis es endotérmica

m Adicion de un acido: T [H;07] y | [OH™]
m Adicion de una base: T [OH™] y | [H;07]
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Equilibrios acido-base

Ionizacion del agua. Escala de pH

Para expresar la acidez o basicidad de wuna
disolucion
pH = —log [H307] [H;0%] = 107PH

pOH = —log [OH ] [OH™] = 107PYH
pK,, = —logK,,
K, = [H;0"][OH ] =1.0x 107
logK, = —log ([H;0*][0OH™]) = —log (1.0 x 10~1%)
pK,, = pH + pOH = 14
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Equilibrios acido-base

Ionizacion del agua. Escala de pH
Para cualquier disolucion acuosa, a 25°C, se cumple:

Disolucion basica

[H;01] < 1.0 X 107"M < [OH]
pH > 7 > pOH

. [H301] =1.0x 107’M = [OH "]
pH =pOH =7

| [H;0%] > 1.0 x 107’M > [OH™]
Disolucion acida pH <7 < pOH
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases

Los acidos/bases tienen distintas capacidades de
donar/aceptar protones

m Disoluciones de distintos acidos/bases de igual
concentracion pueden tener distinto pH

Acidos y Bases Fuertes

Se ionizan completamente en agua

100 %
HA (ac) + H,0 ()—A~ (ac) + H;07 (ac)

H,0 100 %
MOH (s)—MOH (ac)— M™* (ac) + OH™ (ac)
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases
Acidos y Bases Fuertes

La mayoria son:
m Acidos inorganicos: HCl, HNO5, HCLO,, H,S0,
m Hidréoxidos de metales alcalinos: NaOH, KOH

Son la dunica fuente significativa de H30%Y/OH~ en
disolucion acuosa (salvo en disoluciones muy diluidas)
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases

Acidos y Bases Fuertes
m Ej.: Calculo del pH de una disolucion HCl 0.015 M
HCl+ H,0 — H;0% + Cl~

C; 0.015
Ce 0.015 0.015

[H;0%] = 0.015 M

w

-1 — — —-13
pH = —1og0.015=1.8 [OH™] = o0+ 6.7 x 1071°M
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases

Acidos y Bases Fuertes
m Ej.: Cilculo del pH de una disolucién HCL 1.0 x 1073M

m Se trata de una disolucion muy diluida

HCl+ H,0 — H;0% + Cl~
c; 1.0x1078
Ce 1.0 x 1078 1.0 x 1078

[H;07] = 1.0 x 107 8M pHXS (basico ??)

m Hay dos fuentes de iones H;0*
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases

Acidos y Bases Fuertes

m Ej.: Cdlculo del pH de una disolucion HCl 1.0 X 107M

HCl + H,0 — H,0% + Cl~
Ce 1.0 x 10~8

H,0 + H,0 2 H;0% + OH™
Co X X

K, =1.0x 107" = [H;0"][0OH] = (x + 107 8)x

x=95x 108 [H;0%] =1.05%x 107’"M pH = 6.98
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases
Acidos y Bases Débiles

Son la mayoria de los existentes en la naturaleza.

Se ionizan de forma limitada (estan parcialmente
disociados)

Los acidos y sus bases conjugadas estan en
equilibrio en disolucion

Su fuerza se expresa mediante la constante de
equilibrio
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Equilibrios acido-base

Fuerza de acidos y bases
Acidos y Bases Débiles
HA (ac) + H,0 () 2 A (ac) + H;07 (ac)

_ [A7][H;07] /., [AT][H307]
K= Tiammoy RO ==

(constante de acidez
o constante de ionizacion)

pK, = —logK,

B (ac) + H,0 () 2 BH* (ac) + OH™ (ac)

N N
Y = [BH []B}]OH | (constante de basicidad)
Tfuerza: T Kyl pK
pKp = —logK,
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Equilibrios acido-base

Acidos y Bases Débiles. Grado de Ionizacién
Otra forma de expresar la fuerza de un acido o base

lacido (base) ionizado]qyiiibrio
a = — X 100
lacido (base)]niciai

HA (ac) + H,0 (1) 2 A~ (ac) + H30% (ac)

a = [47] x 100 = [H07] x 100
|HA]inicial [HA]inicial

B (ac) + H,0 (1) 2 BH" (ac) + OH™ (ac)

[BH™] [OH™]
a = X 100 = X 100

[ ]inicial [ ]inicial
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Equilibrios acido-base

Acidos y Bases Débiles. Grado de Ionizacién

Cuanto mas fuerte es un/a acido/base mayor es su
porcentaje de ionizacion

a depende de la concentracion inicial.
m A mayor dilucién, mayor es el grado de ionizacion

:5100 Acido fuerte

g m A concentraciones muy bajas
g todos los acidos/bases (fuertes y
© , débiles) estan casi completamente
_§ . Acido debil ionizados

3 lacido]iniciai
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Equilibrios acido-base

Acidos y Bases Débiles. Grado de Ionizacién
HA (ac) + H,0 (1) 2 A~ (ac) + H;0™ (ac)

TLH30+ nA_

* [HA] NHa Nya |4
|4
SISy 1
£ Acido fuerte ™ Al aumentar la dilucion: V Ty /L
22100
& m Para que K, se mantenga cte, debe
= aumentar
V nyga
= Acido débil
=
E’ 0 nH30+ TynA— T Nyga l
O [éCidO]inicial
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Equilibrios acido-base

Acidos y Bases Débiles. Grado de Ionizacién

m Si 299 5 100 s posible suponer que [4acido], = [acido];
HA (ac) + H,0 (1) 2 A~ (ac) + H3;07 (ac)
¢; [HA]
Ce |HA|; —x X X
2
X X X
K, = o x = Kq[HA];
m Aproximacion valida si
X K, [acido];
a = X 100 = X 100 > 100
[HA]; [HA]; Ra
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Equilibrios acido-base

Calculo del pH de una disolucion de acido débil
m Ej.: Calcular el pH de una disolucion de HF 0.50 M

HF + H,0 2 H;0t+ F~ K, ,(25°C) =7.1 x 10~*
C;i 0.50

cambio —X +x +x [HF]; 050 204 > 100
Ce 0.50 —x x X Ko — 71x107% "
XX . x2 x=[H;07] =188 x%x10"*M
K, = =71X107" = —
@ 05-—x 0.5 pH =1.72
~ [H;0%] 1.88x107* « 100 £ 3.8% < 59 aproximacion
“THFl, T 05 38 < 2% valida
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Equilibrios acido-base

Calculo del pH de una disolucion de acido débil
m Ej.: Calcular el pH de una disolucion de HF 0.010 M

HF + H,0 2 H;0" + F~ K, (25°C) = 7.1 x 1074

C; 0.010
cambio —X +x +x |[HF]; _ 0.010 £ 14 < 100
Ce 0.010 —x x X Ko 7.1x107
< x £2  x=[Hs0%] = 2.66 x 1073M
Ka=go1=x " /1107~ 5510 pH = 2,57
[H;0%] 2.66 x 1073 aproximacion
C=THE, o010 100 =27% > 5% no valida
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Equilibrios acido-base

Calculo del pH de una disolucion de acido débil
m Ej.: Calcular el pH de una disolucion de HF 0.010 M

HF + H,0 2 H;0t+ F~ K, ,(25°C) =7.1 x 10~*
C; 0.010

cambio —X +x +x
Ce 0.010 —x x X
- oxx 4
Hay que resolver la ecuacion ~ Kg = 00l —x 7.1 x 10

x = [H;0%] = 2.33x1073M pH = 2.63
a=23%

[HF], = 0.0077 M
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Equilibrios acido-base

Relacion K, — K,

HA (ac) + H,0 (1) @ A~ (ac) + H;0" (ac) K, =

+ [HA][OH™]
A~ (ac) + H,0 () 2 HA (ac) + OH™ (ac) Kp =

H,0 () + H,0 (I) 2 H;0™ (ac) + OH™ (ac) K, =[H;0%][OH]
[4°1[H;0*] [FA][OH™]
Al 147

K, XK, =K,  log(K,*xK,)=-logK,—logK, =—logk,,

Kax Kb —

= [H307][OH7] = K,

pK, + pK, = pK,, = 14
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

Acido poliprotico: puede donar mas de un protén

m Diproticos: H,S0,, H,CO;  Triprotico: H3P0O,
Base poliprotica: puede aceptar mas de un proton

m Diprotica: CO35~ Triprética: PO;~
Se ionizan por etapas: pierden/aceptan un proton
cada vez

m Cada etapa se caracteriza por su constante de

10Nn1zacion
0Kq,, Ka, Kq,

Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada 30




Equilibrios acido-base

Acidos y bases poliproticos base conjugada
B2 H,c05(ac) + H,0() 2 H30* (ac) + HCO3 (ac)
[H;0"][HCO3]
K, = =15x10"*
“ [H,CO5]

HCO; (ac) + H,0(l) @ H3;0% (ac) + CO%~ (ac)

[H;0*][CO57]
K, = = 4.7 x 10~ 11
a2 [HCO;]

acido

m Las especies intermedias son anfiproticas
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

)5 H,c05(ac) + H,0(1) 2 H30* (ac) + HCO3 (ac)
[H;0*1[HCO3]
K = =1.5x 107
= " [H,C05] >x 10

HCO;3 (ac) + H,0(l) @ H3;0% (ac) + CO%~ (ac)
[H307][CO37]
K, = =47 x 10711
2z [HCO3 ]

m Las especies intermedias son anfiproticas

K, D> Ky, » Ky, » -+ (el acido que se disocia en
cada etapa sucesiva es progresivamente mas debil)
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases poliproticos
Si el acido es débil en la 12 ionizacion:
[anién]la ionizacion << [éCidO]inicial

[HS 0 +] 22 jonizacion deSPfeCiable

El pH lo determina la K, (se considera como un
acido monoprotico debil)
m Ej.: Para una disolucion de dcido oxalico (H,C,0,) 0.50 M
K,, =59%x1072 K, =64x107°

o Calculamos el pH y la concentracion de todas las
especies en el equilibrio
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

1? ionizacion: K., =5.9x 1072
H2C204(aC) + H20 = HC204_(aC) + H30+
Ci  0.50
Ce 0.50 — x X X
acido|; 0.50
lactdol; _ — = 8.5 <100 (aproximacion no valida)
K, 5.9%10
HC,0; |[H;07 X X
K, =5.9><10‘2=[ 204 [1H;07] _
1 [H2C204] 0.5—x

0.5
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

22 ionizacion: K,, = 6.4% 1075
HC,0; (ac) + H,0 2 C,0f (ac) + H;0*
C;i 0.14 0.14
Ce 0.14 —y y y
[acido]; 0.14

T Zaxio-s — 2187>100 (aproximacion valida)
a .

[C,0§71[H;0%]  y(0.14 +y)
[HC,0; ] 014—y

Ky, =64x107° =

m Suponemos que y < 0.14 M
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

22 ionizacion: K,, = 6.4%x107°
HC,0; (ac) + H,0 2 C,0f (ac) + H;0*
Ci 014 0.14
C,0z71[H;0% 0.14 + 0.14
Ka=6.4><10_5=[24][_3 I _( y)y 014y
2 [HC,0;] 0.14 — y 0.14
0.14y ~ ~
oqa =Y = Ka, = 6.4 X 107°M = [H;0%] = [C,0%7]
_ 64X 107 100 = 0.05%
CTToaa SN TR
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos

12 jonizacion:
[H,0%] = [HC,0;] = 0.14 M

2° ionizacion: " -
[Hs07] = [C,057]

([HBO-I_Dla ionizacién >> ([HBO-I_DZa ionizacién (no es Signiﬁcativa)

m Acidez condicionada por la 1% ionizacion
H,0%] = 0.14M = [HC,0;] pH =0.85
H,C,0,] = 0.50 — 0.14 = 0.36 M
C,027]1=64x10"°M
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos. Excepcion: H, S0,
Se comporta como un acido fuerte en su primera
ionizacion
La segunda desprotonacion contribuye levemente a
la molaridad de H;0%

El pH global sera ligeramente menor que el debido a
la primera desprotonacion

H,504(ac) + H,0(l) — H30%(ac) + HSO, (ac) Kq, > 1
HSO; (ac) + H,0(l) @ H30% (ac) + SO# (ac) Ky, = 1.2 x 1077
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos. Excepcion: H, S0,
Ej.: Calculo del pH de una disolucion de H,S0, 0.050 M
H;S04(ac) + H,0(1) — H30%(ac) + HSO, (ac) K, > 1

Ci  0.050
Ce 0 0.050 0.050
HSO; (ac) + H,0(l) 2 H30% (ac) + SO~ (ac)
Ci 0.050 0.050 K., = 12X 1072
cambio —X +x +Xx
Ce 0.050 —x 0.050 + x X
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Equilibrios acido-base

Acidos y bases polipréticos. Excepcion: H, S0,
Ej.: Calculo del pH de una disolucion de H,S0, 0.050 M
HSO; (ac) + H,0(l 2 H;0% (ac) + SOZ~ (ac)

C; 0.050 0.050 K, =1.2x 1072
cambio —X Tx TX
Ce 0.050 —x 0.050 + x X

0.050 + x)x 2 4 0.062x — 6x 104 = 0
K. =12x%10°2 = ) X 062X
2 (0050 -x)  x=85x10"3

*1 = (0. : -3 H =1.23 e
|[H;0™] = (0.050 +8.5Xx107°)M | p [H,0*] = 0.050 M
pH = 1.30
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales:

m Electrolitos fuertes, se disocian completamente en
agua formando iones.

m Estos iones pueden reaccionar con el agua,
generando un acido o base débiles (que alteran el
pH de la disolucion)

m Esta reaccion es la hidrolisis de 1a sal
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de dacido fuerte y base fuerte:
m No se hidrolizan
m Disolucion pH =7

m Cationes de bases fuertes: Li*, Na*, K*, Ca**, Sr?™,
Ba2+

m Aniones de acidos fuertes: Cl~, Br—, 1=, NO3, ClO,
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido débil y base fuerte:
m Se hidrolizan
m Disolucion pH > 7 (basica)
® Anion actiia como base

Sales de dcido fuerte y base débil:
m Se hidrolizan
m Disolucion pH < 7 (acida)
m Cation actta como acido

Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido débil y base fuerte:

m Ej. H,0 ~
CH3;COONa (s)—Na* (ac) + CH;C00 (ac)

m CH3C007: base conjugada del acido débil CH3;COOH. Se
hidroliza
CH;CO00 (ac) + H,0 (1) 2 CH3COOH (ac) + OH™ (ac)

o La constante de la reaccion de hidrolisis [CH,COOH][0OH"]

b -
o El porcentaje de hidrolisis [CH;CO0~]
[CHB COO—]hidroliz [OH_]e
% hidrélisis = X 100 = X 100
o hudrotists [CH,C00 1, [CH,C00 1],
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido débil y base fuerte:

m Ejercicio: Calcular el pH de una disolucion 1.0 M de nitrito
sédico, NaN 0, sabiendo que K,(HNO,) = 4.6 X 10~*

H,0
NaN0,—NO; + Na*

hidrolisis 0
NO, + H,0 - HNO, + OH™
Ci 1.0
cambio —x +x +x
Ce 1.0—x X

|[HNO,||[OH~] K, X X

K, = = =
b [NO; ] K, 1—x
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido débil y base fuerte:

m Ejercicio: Calcular el pH de una disolucion 1.0 M de nitrito
sédico, NaN 0, sabiendo que K,(HNO,) = 4.6 X 10~*

[HNO,][0H] K, =xx 1.0 x 10714 x? ,
’ [NO;] Ko 1-x  46x10* 1-—x
x =[OH™] = 4.66 X 10°°M
4.66 x 10~°
pOH = 5.33 a = n x 100 = 0.00047%

pH = 8.67
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido fuerte y base débil:

m Ejercicio: Calcular el pH de una disolucion 0.42 M de NH,CI,
sabiendo que K,,(NH3) = 1.8 X 107°

H,0 )
NH,Cl—NH] (ac) + Cl~ (ac)

hidrolisis 0.42
NH} (ac) + H,0 (1) — NHs(ac) + H;0% (ac)
Ci 0.42
cambio —x +x +x
Ce 042 —x X X
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Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales

Sales de acido fuerte y base débil:

m Ejercicio: Calcular el pH de una disolucion 0.42 M de NH,CI,
sabiendo que K,,(NH3) = 1.8 X 107°

NH (ac) + H,0 (1) — NHs(ac) + H;0% (ac)

Ci 0.42
cambio —x +x +x
Ce 042 —x X X
v [NH;][H;0%] K, 1.0x107%*  xx _ «x?
“~  [NHf] K, 18x1075 042—x 0.42
1.53 x 107°
x = [H307] = 1.53 x 107°M @ = ——o———— %100 = 0.0036%

p H = 4-8 2 Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada 48




Equilibrios acido-base

Propiedades acido-base de las sales
Sales de dcido débil y base débil:

m Se hidrolizan
m Cationes actian como acidos
m Aniones actiitan como bases

m pH de la disolucion dependera de los wvalores
relativos de K, y K}, de los iones
o K,< K, : Disolucion basica (mayor % hidrdlisis del anion)
o K,> K, : Disolucion acida (mayor % hidrdlisis del cation)
o K,= Kj: Disolucion esencialmente neutra
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Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun
“Desplazamiento del equilibrio causado por la adicion de un
compuesto que tiene un ion comun con la sustancia disuelta”

m Impide la ionizacion de acidos y bases debiles y determina
el pH de la disolucion

m Ej.: Disolucion 0.2 M de dcido acético (K, = 1.8 x 107°)
CH;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH;€00~ (ac) + H;0% (ac)

Ci 0.2
cambio —Xx +x +x
Ce 02-—x X X
x* x" [H,0%] = 1.9 x 1073M
K, =18x10"° = ~ x =[H,07] =19 x 10~
a 02—x 0.2 ;

pH = 2.72
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Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun

m Ej.: Disolucion de dacido acético y acetato sodico, ambos de
concentracion 0.2 M (K, = 1.8 x 107°)

H,0
CH;COONa— CH3;C00~ (ac) + Na*
0 0.2
CH3;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3C00™ (ac) + H;0™" (ac)

Ci 0.2 0.2
cambio —x +Xx +Xx

Ce 0.2-—x 0.2 +x X

0.2+x)x 02x  x=[H;0"]=18x107"M

K,=18x10"5 = ~ X
a 02—x 02 | pH=474> 272
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Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun

m Ej.: Disolucion de dacido acético y acetato sodico, ambos de
concentracion 0.2 M (K, = 1.8 x 107°)

H,0
CH;COONa— CH3;C00 (ac) + Na*
0 0.2
CH;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3C00™ (ac) + H;0™" (ac)

Ci 0.2 0.2
cambio —x +Xx +Xx

Ce 0.2-—x 0.2 +x X

0.2+x)x 02x  x=[H;0"]=18x107"M

K,=18x10"5 = ~ X
a 02—x 02 | pH=474> 272
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Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun

m Ej.: Disolucion de amoniaco 0.1 M (K, = 1.8 x 107°)

NH;(ac) + H,0 (1) 2 NH; (ac) + OH™ (ac)

Ci 0.1
cambio —Xx +x +x
Ce 0.1-—x X X
v [NH{][OH™]  «x? 2
b~ [NH;] ~ 01-x 0.1
[NH;]
=[OH 1=K,——==134x103M | pH = 11.1
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Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun

m Ej.: Disolucion de amoniaco y cloruro amonico, ambas de
concentracion 0.1 M (K, = 1.8 x 107°)

H,0

0 0.1
NH;(ac) + H,0 (1) 2 NH, (ac) + OH™ (ac)

Ci 0.1 0.1
cambio —x +x +x

Ce 0.1—x 0.1+ x X

(0.1+x)x 0.1x x=[0H7] =18 x107°M
K, =18x107° = ~ =x
0.1 —x 0.1 pH = 9.25/< 11.1

Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada 54




Equilibrios acido-base

Efecto del ion comun

m Ej.: Disolucion de amoniaco y cloruro amonico, ambas de
concentracion 0.1 M (K, = 1.8 x 107°)

H,0

0 0.1
NH;(ac) + H,0 (1) 2 NH; (ac) + OH™ (ac)

Ci 0.1 0.1
cambio —x +x +x

Ce 0.1—x 0.1+ x X

(0.1+x)x 0.1x x=[0H7] =18 x107°M
K, =18x107° = ~ =x
0.1 —x 0.1 pH = 9.25/< 11.1
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras

Aquellas que contienen:

m Un acido débil y una sal de su base conjugada

m Una base débil y una sal de su acido conjugado
Tambien se denominan amortiguadoras, tampon o

buffer

Tienen la capacidad de resistir cambios en el pH
cuando se les anaden pequenas cantidades de un
acido o una base
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras

Ej.. A 1 L de la disolucion anterior de dcido acético y
acetato sodico 0.20 M (pH = 4.74) le ariadimos:

m (0.02 moles de NaOH(s)
CH3;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3€00~ (ac) + H;0% (ac)
= 0.20 = 0.20 1.8 x 107>
pH = 4.74

antes de
adicion (mol)

m [a base fuerte neutralizara una determinada cantidad
de acido
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de NaOH(s)

+ OH™

CH3;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3€00~ (ac) + H;0% (ac)
= (.20 ~ (.20 1.8 x 107>

antes de
adicion (mol)
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de NaOH(s)

Consideramos AV = 0

+ OH™ H,0 (1)
_I_
CH;COOH (ac) + H,0 (I) 2 CH;C00~ (ac) + H30% (ac)
Jntesde -~ 0.2 ~020  18x 107
adicion (mol)
cambio —0.02 +0.02 X
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de NaOH(s)

+ OH™ H,0 (1)
_I_
CH;COOH (ac) + H,0 (I) 2 CH;C00~ (ac) + H30% (ac)
antes de ~ ~ _g
adicién (mol) = 0.20 = (.20 1.8 x 10
cambio —0.02 +0.02 X
despuésde — ~ g 1g ~ 0.22 y

adicion (mol)
[CH;COO07][H30*]  [g,0*] = K [CH;COOH]
a = 3 “ TCH.C00"]
|CH;COOH] 3
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de NaOH(s)

+ OH™ H,0 (1)
_I_
CH;COOH (ac) + H,0 (I) 2 CH;C00~ (ac) + H30% (ac)
después de ~ ~
adicién (mol) 0.18 =0.22 Y

[CH;COOH | 0.18

H;0%] =K =18%Xx107°X——==147 X 107°M

[H;07] = Ka [CH,C00~] 0.22

pH = 4.83 ApH = 4.82 —4.74 = 0.09
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras

Ej.. A 1 L de la disolucion anterior de dcido acético y
acetato sodico 0.20 M (pH = 4.74) le ariadimos:

m 0.02 moles de HCI
CH3;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3€00~ (ac) + H;0% (ac)
= (.20 =~ (.20 1.8 x 107>
pH = 4.74

antes de
adicion (mol)

m El acido fuerte neutralizara wuna determinada
cantidad de CH;C00~

Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada 62




Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de HCI

H,0*

CH3;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH3€00~ (ac) + H;0% (ac)
= (.20 ~ (.20 1.8 x 107>

antes de
adicion (mol)
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de HCI

H,0 (1) H,0*
_|_
CH;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH;C00~ (ac) + H30% (ac)
antes de ~ ~ _g
adicién (mol) = 0.20 = (.20 1.8 x 10
cambio +0.02 —0.02 X
despuesde — ~ (77 ~ 0.18 y

adicion (mol)
[CH;COO07][H30*]  [g,0*] = K [CH;COOH]
a = 3 “ TCH.C00"]
|CH;COOH] 3
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras
m (0.02 moles de HCI

H,0 (1) H,0*
_|_
CH;COOH (ac) + H,0 (1) 2 CH;C00~ (ac) + H30% (ac)
después de ~ ~
adicion (mol) 042 =0.18 y

[CH;COOH] 0.22
H;0%t] =K =18x107°Xx——=2.2x10">M

[H;07] = Ka [CH;CO0~] 0.18

pH = 4.66 ApH = 4.74 — 4.66 = 0.08
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras

En ambos casos el cambio en el pH ha sido muy
pequeno (ApH = 0,08)
m En una disolucion de HCl de pH = 4.74
HCIZS Hy0% + €= [Ha01] = 107474 = 1.8 x 10-5M
m L adicion de 0.02 moles de NaOH

K
H,0t + OH- =2 2H,0 [H30%]=——=
[OH~ ]

n; 1.8x107° .
adiciéon 0.02 [H;07] = 5.0 x10713M
cambio —1.8 x 1075 —1.8 X 107>

n 0 =~ (.02 pH =1230 ApH =17.56
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras. Estabilidad del pH

, o [Hs0*][A7] _ [HA]
HA+ H,0 2 H;0" + A K, = A = [H,0%] —KaA—_]
» Adicion de OH™: HA > A~ = [HA] |, [A7] Ty =44

[HA]

oSi [HA]; v [A7]; » [OH™ )asadido €l cambio en — sera

A7 ]
muy pequeno y el pH se mantendra constante

m Tambien mantienen el pH al diluirse:

o [HA] y [A7] disminuyen y % se mantiene constante
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras.

Ecuacion de Henderson-Hasselbalch

Permite calcular el pH de una disolucion reguladora

m Disolucion de acido débil y la sal de su base conjugada

B [HA]
HA+ H,0 2 H;0" + A [H;07] :Kam
(HA] [A7]

log [H;0"] =logK, + log -'A‘] pH = pK, + log A

base conjugadal];
[éCidO]i

pH = pK, + log
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras.
Ecuacion de Henderson-Hasselbalch

m Solo es valida si:

[base conjugadal
[Acido]

00.10 < <10

o [HA]y [A7] > 100K,: [HA], = [HA]; y [A7].

m Ej.: Para CH;COOH /CH;COONa

[CH:C007];
[CH;COOH];

pH = pK, + log
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras.

Ecuacion de Henderson-Hasselbalch
m Disolucion de base deébil y la sal de su dcido conjugado

B(ac) + H,0 (1) 2 BH" (ac) + OH™ (ac)

Bl ogloH] = — log K — log—2
[BH*], ~ °° - O8N 08 g,

[OH™] = K,

[BH™];
|B];

pOH = pK, + log
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras.

Ecuacion de Henderson-Hasselbalch
m Disolucion de base deébil y la sal de su dcido conjugado
B(ac) + H,0 (1) 2 BH" (ac) + OH™ (ac)
[BH™]; [BH™];

pKw — pH = pKjp + log

OH = pK,, + lo
PEIE = PRy T 08T, [B];

H = pK., — pK; — 1o BH]; H = pK, + lo B,
p = PRy PRp g [B]i p PRq g[BH"']i
m Fj.: Para NH; /NH; Cl [NH;];

pH = pK, + log INH.CII,
l
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Equilibrios acido-base

Disoluciones reguladoras.
Capacidad amortiguadora

“Miaxima cantidad de dcido o base que puede agregarse
antes de que la disolucion amortiguadora pierda su
capacidad de resistir cambios en el pH”
m E]l tampon se rompe cuando:
o [acido] = 10[base] o [base] = 10][acido]
m La disolucion es efectiva en el rango de|pH = pK, + 1
o Si [acido] = 10[base]: pH = pK, +10g0.1 = pK, — 1
o Si [base] = 10]acido]: pH = pK, +log10 = pK, + 1
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base

Procedimiento utilizado para determinar la cantidad
de acido (base) que contiene una disolucion.

La disolucion de acido (base) de concentracion
desconocida se hace reaccionar con una disolucion de
base (acido) de concentracion conocida hasta
completar la reaccion de neutralizacion.

La disolucion de concentracion conocida (disolucion
valorante, patron o estandar) se anade lentamente

desde una bureta.
http://www.qgfa.uam.es/labqui/index enlaces.html

Cristina Diaz Oliva. Dpto. Quimica Fisica Aplicada 73



http://www.qfa.uam.es/labqui/index_enlaces.html

Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base
La concentracion de la disolucion desconocida se
determina conociendo:

m El volumen y la concentracion de la disolucion
valorante

m la estequiometria de la reaccion
m e] volumen de la disolucion desconocida

x acido + y base — sal + %agua

y (Mécidovécido) = X (MbaseVbase)
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base

El punto de equivalencia (o punto estequiomeétrico)
m Es el punto en el que la reaccion se ha completado

m Se pone de manifiesto:

o Midiendo los cambios de pH mediante un pH-metro y
representandolos en una curva de valoracion

o Por el cambio de color de un indicador acido-base

. I v l /
- -
(S
\
v
i
N
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

Es la representacion grafica del pH de la disolucion en
funcion del volumen de disolucion valorante afiadido

m Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

m Ej.: Valoracion de 25.0mL de HCl0.100M con
NaOH 0.100 M
NaOH (ac) + HCI (ac) — Na*(ac) + Cl~ (ac) + H,0 (1)
H;0% + OH™ — 2 H,0
o Antes de la adicion de NaOH
[H;0%] = 0.100 M pH =1
ny,o+(iniciales) = Myc; X Vyep = 0.100 X 25.0 = 2.5 mmol
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion
m Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

o Después de la adicion de 10.0 mL de NaOH 0.100 M

noy-(afiadidos) = 0.100 x 10.0 = 1 mmol

Reaccionan con la misma cantidad de H;0%

Ny,o+ = Ny,o+(iniciales) — noy-(anadidos) = 1.5 mmol

Ny o+ 1.5 mmol
[H30*] = ——=°

= = = 0.0429 M
Viotal disolucién (25 + 1O)mL

pH = 1.37
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion
m Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

o Después de la adicion de 25.0 mL de NaOH 0.100 M
noy-(anadidos) = 0.100 x 25.0 = 2.5 mmol

Cantidad necesaria para neutralizar los 2.5 mmol de H;0™
iniciales. Se ha llegado al punto de equivalencia

[H;0*] = [0H"] = 10~"M pH = 7
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion
m Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

o Después de la adicion de 35.0 mL de NaOH 0.100 M

noy-(anadidos) = 0.100 x 35.0 = 3.5 mmol

noy-(exceso) = 3.5 — 2.5 = 1 mmol

[OH™] = tmmol _ o167 m H = 1222
~(25+35)mL e —
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

o El pH tiene un valor bajo al comienzo
14

ol 0 Aumenta lentamente hasta justo
10] | cerca del punto de equivalencia
I *\ o En el punto de equivalencia aumenta
pH 6 punto de bruscamente (la cantidad de H;0™ es
al equivalencia . ~ .
*/) muy baja y una pequena cantidad de
I | OH~ provoca un cambio brusco)

0 L L L L L
0 10 20 30 40 50

volumen de base agregado /mL

o Después del punto de equivalencia el
pH aumenta solo ligeramente
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base fuerte con un dcido fuerte

0 Se obtiene una curva que es imagen
especular de la anterior.

14

oEl pH es inicialmente alto y va
disminuyendo en el transcurso de la

punto de valoracion
equivalencia

I
1
2k 1
1
|

0 L L L L L
0 10 20 30 40 50

volumen de acido agregado /mL
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte

m Ej.: Valoracion de 25.0 mL de CH3;COOH 0.100 M con
KOH 0.100 M (K, = 1.8 x 10™°)

0 Antes de la adicion de KOH
CH;COOH + H,0 2 CH;C00~ + H,0*
Ce 0.100 — x X X

2

x = [H;0%] = 1.34 x 1073M
0.100

K,=18x107° =

pH = 2.87
Ncrycoon (iniciales) = 0.1 X 25.0 mL = 2.5mmol

Ny o+ = Ncwycoo- = 1.34 X 107° X 25.0 mL = 0.0335mmol = 0
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 15.0 mL de KOH 0.100 M

noy-(anadidos) = 0.100 X 15.0 mL = 1.5 mmol

Reaccionan con CH3;COOH en la reaccion de
neutralizacién

CH;COOH + OH™ 2 CH;C00™ + H,0
n; 2.5 mmol

adicion 1.5 mmol

Nng 1 mmol 1.5 mmol
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 15.0 mL de KOH 0.100 M

CH;COOH (ac) + H,0(1) 2 CH;C00™ (ac) + H;0*

Ci 1.0 mmol 1.5 mmol
(25 + 15)mL (25 + 15)mL
1.0 mmol 1.5 mmol N

_ X

Ce 25+ 15)mL (25 +15)mL i
1.5 _ +1 ~5
_40+xx x—[H30]—1.2><10 M

K, =18X 107° =~ = 1.5x

(1.0
m — X) pH = 4.92
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 25.0 mL de KOH 0.100 M

noy-(anadidos) = 0.100 x 25.0 mL = 2.5 mmol
Cantidad necesaria para neutralizar los 2.5 mmol de
CH3;COOH iniciales. Se ha alcanzado el punto de

equivalencia
CH;COOH + OH™ —» CH;CO00™ + K*

Ncuycoo-(formados) = 2.5 mmol

[CH,CO0~] = 25mmol _ 0.0500 M
3 T (25+25)mL

El CH3C0O0™ se hidroliza en presencia de agua
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 25.0 mL de KOH 0.100 M

CH;C00~ + H,0 2 CH3;COOH + OH~

Ci 0.0500
Ce 0.0500 — x X X
K, x? x?

K, ~ 0.0500 —x _ 0.0500

a

Ky _
x =[0H7] = |2=x0.0500 = 527 x107°M | pH = 8.72

pH > 7 en el punto de equivalencia
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 50.0 mL de KOH 0.100 M

noy-(anadidos) = 0.100 x 50.0 mL = 5 mmol

CH;COOH + OH™ — CH3;C00~ + K*
n; 2.5 mmol

adicion 5 mmol

Nge 0 2.5mmol 2.5 mmol

noy-(exceso) =5 — 2.5 = 2.5 mmol
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte

0 Después de la adicion de 50.0 mL de KOH 0.100 M
CH;CO00~ + H,0 2 CH3COOH + OH™

Ci 2.5 mmol
(25 + 50)mL
2.5 mmol
Ce Z5+s50)mL © X X
K., x? X2 Esta [OHT] es muy pequefia
Kp = K. 25 5 comparada con los 25 mmol
© X T procedentes del KOH anadido en

x=[0H ] =43 x106pp °
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte
0 Después de la adicion de 50.0 mL de KOH 0.100 M

2.5 mmol
[OH] = = 0.0333 M pH = 12.52
75 mL

0 Inicialmente: pH mas alto que para el
acido fuerte. Aumento de pH mas
pronunciado (el anion formado es un ion
comun que reduce la ionizacion del
acido). A mitad del punto de
equivalencia la pendiente es minima.

14
12

10}
------ unto de
equivalencia

2 L L L L L
0 10 20 30 40 50
volumen de base agregado /mL
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de un acido débil con una base fuerte

o En esta zona es una disolucion reguladora (en el punto

medio la capacidad amortiguadora es maxima)
|CH;C00~| = [CH3;COOH]y pH = pK,
B o En el punto de equivalencia: pH > 7

il olLa region vertical del punto de

equivalencia mas corta que para acido

10

unto de

pHS- equivalencia fuerte
I ! o Después del punto de equivalencia: curva
4p \PEH = pK, idéntica a la del acido fuerte-base fuerte
M P M

2t (pH determinado por [OH7] sin

volumen de base agregado /mL reac Ci onar
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte
m Ej.: Valoracion de 25.0 mL de NH30.100 M con
HCl0.100 M
0 Antes de la adicion de HCI
NH;(ac) + H,0(l) 2 NHf + OH™
¢i  0.100
Ce 0.100 —x X X

2

0.100

x=[0H ] =134 x10"3M
pH = 11.13

K, =18x107° =

nyu, (iniciales) = 25 x 0.100 = 2.5 mmol
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte

o Después de la adicion de 20.0 mL de HC1 0.100 M
ny,o+(anadidos) = 0.100 X 20.0 = 2.0 mmol

Reaccionan con el NH; en la reaccion de neutralizacion

NH; + H;0%" 2 NH; + H,0(D)
n;(mmol) 25

adicién 2.0
ng(mmol) g5 2.0

Tenemos una disolucion amortiguadora
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte
o Después de la adicion de 20.0 mL de HC1 0.100 M

NHs(ac) + H,0(l) 2 NH + OH™

C: 0.5 mmol 2.0 mmol
(25 + 20) mL (25 4+ 20) mL
0.5 2.0 N
Ce E —X 45 X X
2.0

(E)X x =[0H ] =4.5x%x10"°M
K, =18x107° = oEy = 4x

(E) pH = 8.65
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte

o Después de la adicion de 25.0 mL de HC1 0.100 M
ny,o+(afiadidos) = 0.100 X 25.0 = 2.5 mmol

Cantidad necesaria para neutralizar los 2.5 mmol de NH;
iniciales. Se ha alcanzado el punto de equivalencia

NH; + H;0t — NH; + H,0

nyy(formados) = 2.5 mmol

[NH]] = 25mmol _ 0.0500 M
1T (@25+25)mL

El NH] se hidroliza en presencia de agua
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte
o Después de la adicion de 25.0 mL de HC1 0.100 M
NH; + H,0 2 NH; + H;0%

Ci 0.0500
Ce 0.0500 —x X X
K, x? x?

K, =

K, _ 0.0500 —x _ 0.0500

K
x = [H;0%] = JK—W x 0.0500 = 5.27 X 10~6M | pH = 5.28
b
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Curvas de valoracion

m Valoracion de una base débil con un dcido fuerte
o Después de la adicion de 50.0 mL de HC1 0.100 M
ny,o+(ahadidos) = 0.100 X 50.0 mL = 5 mmol

NH; + H;0* - NH; + H,0 2r

n;(mmol) 2.5
adicion 5
ne(mmol) 25 o
nH30+(exceso) =5— 2.5 =2.5mmol

determina el pH R B
2.5 mmol 10 20 30 40 50

0
H 0+ = = 0.0333 M 0vo umen de acido agregado /m
[H307] (25 + 50) mL pH = 1.48 | voumendedddoagregado/mL
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Equilibrios acido-base

Valoraciones acido-base. Indicadores acido-base
Sustancias organicas complejas de caracter acido o
basico débil.

m Color diferente en medio acido (HIn) y basico (In™)

o Equilibrio de ionizacion afectado por [H30 ¥ ]gisorucion

2 In"+H;07
H1n+H20 n 3 [In_][H30+]

O O ™ m

Kq [In~]

[H30*]  [HIn]

incolora
fenolftaleina
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Equilibrios acido-base

Valoraciones dacido-base. Indicadores acido-base

fenolftaleina

incolora rosa
Hin+H,0 & In~+H;07"
m Si[H;07] T: [HIn] Ty [In~] l: desplaza hacia forma acida
m Si[H;07] l: [HIn] |y [In~] T: desplaza hacia forma basica
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Equilibrios acido-base

Valoraciones dacido-base. Indicadores acido-base

El color de la disolucion depende de las proporciones
relativas de [HIn] y [In™]:

> 10: predomina color forma acida

. [HIn]
[Im~]

El cambio de color depende de su pK,

lm7]

[HIn]

m Si[HIn]=10[In"]: pH = pK, — 1

m Si[HIn] =01[In"]: pH = pK, + 1

< 0.1: predomina color forma basica

m Si[HIn] = [In"]: pH = pK, + log = pK, + log1 =pK,

pH=pK, +t1
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Equilibrios acido-base

Valoraciones dacido-base. Indicadores acido-base

El cambio de color:
m Se produce en el intervalo de dos unidades de pH

m Indica el punto final de la valoracion

o El punto final de la valoracion debe estar proximo al punto
de equivalencia: pK, (In) =pH + 1 14,
o Fenolftaleina (8—10): indicador 121

adecuado tanto para HCl como 10}

para CH;COOH TN
pHel

1 fenolftaleina

o Rojo de metilo (4.4—6.2): no es
adecuado  para  CH3COOH. 4
Cambio de color fuera del [

punto de equivalencia. %0 10 20 30 40 50
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EQUILIBRIOS DE SOLUBILIDAD




Equilibrios de solublilidad

Solubilidad:

m Maxima cantidad de soluto que se disuelve en un
determinado disolvente a una temperatura especifica

(g mol)
L’ L
Disolucion saturada:

m contiene la maxima cantidad de soluto que es posible
disolver.

m Si existe mayor cantidad, precipita y se establece un
equilibrio dinamico entre la parte disuelta y no
disuelta (equilibrio heterogeneo)
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Equilibrios de solublilidad

Para una sal (M, .X,,,):
M, X, (s) 2 xM™* (ac) + mX*~(ac)

M [T
SMyXp = x  m

m La constante de equilibrio: constante del producto del
producto de solubilidad o producto de solubilidad

Kps — [Mm+]x[Xx—]m

o Ej.: AgBr(s) 2 Ag*(ac) + Br~(ac) K,s = [Ag™][Br~]

Aly(804)3(s) 2 2A1%* (ac) + 3507 (ac) K,g = [AIP*]?[S0F7]®
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Equilibrios de solublilidad

Relacion Solubilidad—producto de solubilidad
M, X, (s) 2 xM™* (ac) + mX*~(ac)

XS ms

Kps = [M™T[X*7]™ = (xs)*(ms)™

p

— A X9y M
Ky,s =x"m"s

. x+m Kps
xXmm
N
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Equilibrios de solublilidad

Relacion Solubilidad—producto de solubilidad

m Ej.: Calcular la solubilidad del hidroxido de cobre (II) (en
g/L) sabiendo que su K,s = 2.2 X 107%°

Cu(OH), (s) 2 Cu?*(ac) + 20H (ac)

Ce S 2S

K,s = [Cu**][0OH™]* = s(25)*

_ 3 |Kps  3[22Xx 10720 18 x 10_7mol
N x L

1.8 X 10~ "mol Cu(OH), 97.57 g
= X = 1.8x 10759
> 1L 1 mol Cu(OH), /L
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Equilibrios de solublilidad

Efecto del ion comun

Desplazamiento de la posicion del equilibrio de
solubilidad por la adicion de un compuesto con un ion
comun con la sal disuelta

m La solubilidad de la sal disminuye

- 107°

K,Cr0,(s) » 2K*(ac) + Cr0z~(ac) %

1077 agua pura
. .y _ g
La adicion de CroOf ~107°
_ QS (e
aumenta la [CTr07 ] Z10”
< 10—10
& Efecto del ion comun
PbCT'04 (S) 2 Pb2+(ac) + CT'OL%_(CIC) ? 1071 producido por el K,Cr0,
10712

| |
cer . . : 0.01___0.03 0.5 0.07 0.09
y desplaza el equﬂlbrlo ala 1zqu1erda (sl aarcionada M
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion
Conocidas las concentraciones de iones en disolucion y
la K, es posible predecir si se formara precipitado al

mezclar dos disoluciones o anadir un compuesto soluble

a una disolucion
m En el equilibrio: MXy, (s) & xM™* (ac) + mX*~(ac)
Kps — [Mm-l_]JeC[Xx_]?en
m Cuando la concentracion de iones no corresponde a
una situacion de equilibrio:

Q = [M™ 155 eq [ X* 106 eq (producto iénico)
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion
Si Q <K, Disolucion no saturada. No se forma
precipitado
Si Q@ = K,5: Disolucion saturada. Sistema en equilibrio

Si Q> K,,: Disolucion sobresaturada. Se forma
precipitado

m ;Se formara precipitado al mezclar 200.0 mL de
Pb(NO3), 0.0200 M y 100.0 mL de KI 0.0100 M?

K,s(Pbl,) = 1.4 x107%
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion
Pb(NO3),(s) =5 Pb?Y(ac) + 2NO; (ac)
KL= K*(ac) & I~ (ac)

Pbl,(s) 2 Pb**(ac) + 21~ (ac) K,s(Pbl,) <14 x107°
©200.0 mL x 0.0200 M

Ph2+t =133 x 10~2M
[ | 300.0 mL
Q > Kys
_,100.0mL x 0.0100 M _ 233 5 10-3 1
- 300.0 mL -

Q = [Pb?*][I"]? = (1.33 x 1072)(3.33 x 1073)2 £ 1.47 x 10~
S1 habra precipitado
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion fraccionada

Separacion de los iones de una disolucion por
precipitacion controlada.

m Es dptima cuando (@ > Kps)espea.e Y (Q < Kys)

especie 2

m Ej.: Una disolucion de Na,S0, se anade gradualmente a una
disolucion que contiene 0.10 M de Ba** y 0.10 M de Ca**.
Calcular:

o [SO£7] a la que empieza a precipitar BaSO,
o [SO;™] necesaria para que empiece a precipitar CaSO,

o Porcentaje de Ba** que permanece en disolucién cuando comienza
a precipitar CaS0,
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion fraccionada

BaS0,(s) 2 Ba?**(ac) + S0z~ (ac)
K,s(BaS0,) = 1.1 x 10717

m Comienza a precipitar BaS0O, cuando:

Q= [Ba2+] [SOA%_] — Kps(BaSO4)

$02-] = Kps(BaS0,) 1.1x 10710
* 1 [Ba?t] 0.1

=1.1x10"°M
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion fraccionada

CaS0,(s) 2 Ca**(ac) + SOZ (ac)
K,s(CaS0,) = 1.8 x 107>

m Comienza a precipitar CaS0, cuando:

Q= [Ca2+] [SO4 | = ps(CaSO4)

Kps(CaS0,) 1.8x107°
[Ca2*] 0.1

[S0z27] = =1.8%x107*M
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Equilibrios de solublilidad

Precipitacion fraccionada
m En ese momento la [Ba?*] en disolucion sera:
[Ba?*] [S0Z7] = K,(BaS0,) = 1.1 x 10710
Kps(BaSO,) 1.1x 10710
[SOZ™] 1.8 x 10~4
m Y el porcentaje de Ba** en disolucion:

6.1 X1
0.1

[Ba?t] = =6.1%x10""M

0—7
A Ba2+(di50l) — ( > X 100 = 6.1 X 10_4%

Se acepta que se ha producido la precipitacion completa de un
soluto si se ha podido separar el 99.9% (menos de 0.1%
permanece en disolucion)
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Equilibrios de solublilidad

Disolucion de precipitados

Proceso opuesto a la precipitacion. Eliminando uno
de los iones, el precipitado se disuelve para alcanzar
el equilibrio
H,0%
M(OH),,(s) 2 M™*(ac) + nOH™ (ac)
1
K=—=1.0x10"
K,

w

H,0
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Equilibrios de solublilidad

Disolucion de precipitados

® Ej.: Una disolucion saturada de Mg(0OH), (K,s = 1.5 X
10~11) tiene una solubilidad de:

Mg(OH),(s) 2 Mg?*(ac) + 20H (ac)
S 2S

Kys = 1.5 x 107" = [Mg**][OH™]? = 5 (25)* = 4s°

3[1.5 x 10~11
s = 7 = [Mg?*] =[1.6 x 10~*M

[OH ] =2x1.6X107* =32 x 107*M = pH = 10.51
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Equilibrios de solublilidad

Disolucion de precipitados
m Ej.: A pH 7 la solubilidad de Mg(OH), (K,s = 1.5 X
1071 es:
oSipH=7 [OH™] =107

Kps  15x107H
[0H-]?  (1077)2

s = [Mg?t] = =11.5 x 103M

o La solubilidad ha aumentado mas de 9 millones de
veces al aumentar la acidez (1.5 X 103/1.6 x 10™%)
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EQUILIBRIOS CON FORMACION
DE COMPLEJOS




Equilibrios con formacion de
complejos

Es posible aumentar la solubilidad de los
compuestos idnicos poco solubles por formacion de
un ion complejo

m Aducto formado cuando un ion metalico se una a una

base de Lewis (ligando) mediante enlaces covalentes
coordinados

o Los ligandos pueden ser moléculas neutras (H,0, NH3)
o un ion negativo (CI~,CN ™)

m [.os compuestos que contienen un ion complejo se
denominan complejos de coordinacion si son ionicos
o compuestos de coordinacion si son neutros
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Equilibrios con formacion de

comple|os
Ejemplos: ® € ¢
¢ &

Ca © € _ ¢9 ® ¢ €
« ‘ . < ek 6 e e&%
- @ | ©d ¢

¢ e ®eo ”
b * [Fe(CN)g]*~ &‘ o %o [Fe(H,0)6]%*
«® L 6, ©
« (" o«
[Ag(NH3),]* [Fe(C204)3]%

Ag*t(ac) + 2NHz(ac) 2 [Ag(NH3),]™*

m Las constantes de equilibrio de formacion de complejos
son muy grandes (los iones complejos son muy estables)
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Equilibrios con formacion de
complejos

;Por qué aumenta la solubilidad la formacion de
complejos?

K..=1.7x10"10

AgCl (s) 2 Ag™(ac) + Cl™ (ac) v

s=4/17x10"10 =13 x 1075M
m Es muy poco soluble en agua.

m Su solubilidad no cambia por la adicion de H;0*

m Se disuelve en NH; debido a la formacion del ion
complejo [Ag(NH3),]™
Ag™(ac) + 2NHs(ac) 2 [Ag(NH3),]" (ac)

_ |[AgWNH3),1*]
Ky = e = 16X 107
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Equilibrios con formacion de
complejos

m Sumando ambas reacciones
AgCl(s) 2 Ag™*(ac) + Cl™ (ac) Ky,s = 1.7 X 10710
Ag*t(ac) + 2NH;(ac) 2 [Ag(NH3),]*(ac) Kr = 1.6 x 107

K =KyKr=17x1071"x 1.6 x 107 = 2.7 x 1073
K=27x%x1073>» K,; =17 x107'°

m El AgCl es mas soluble en NH3 que en H,0

m Como K > K, se espera que todos los iones Ag™ de
la disolucion estaran en forma de complejo
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Equilibrios con formacion de
complejos

m La solubilidad del AgCl (s) en una disolucién 0.50 M
de NH; es

AgCl (s) + 2NH; 2 [Ag(NH5),]* + Cl™

Ci — 0.50 0 = ()
Co 0.50 —2x «x X
X2
K=27x10 3=(0.50—2x)2

x = |[[Ag(NH5),]*]| = [Cl"] = 0.026 M
o Comparandola con la solubilidad en agua (s =1.3 x
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