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Solubilidad: Es la cantidad maxima de soluto que puede disolver un determinado disolvente.

Tipos de disoluciones:
Disolucion insaturada o diluida: [soluto] < solubilidad (S) —» Disolucion
Disolucion saturada: [soluto] = solubilidad (S) —» Disolucion

Disolucion sobresaturada: [soluto] > solubilidad (S) —» Precipitacion

Supongamos una disolucién saturada de una sal: 4,B,(s) & nd"™ (ac) + mB ™ (ac)

Lo s]

4B,

La constante de Equilibrio sera:
Como AnBm es un soélido — [AnBm] = constante

ks =k[4.3,]=[+[[p=]" Producto de solubilidad

Producto de solubilidad: Es el producto de las concentraciones molares de los iones constituyentes, cada una elevada a

la potencia de su coeficiente estequiométrico en la ecuacion de equilibrio

Reacciones de precipitacion:

Sea la reaccién: -*&CI (5) + AgNO . (5) —HL Na (ac) +Cl " (ac) + Ag “(ac)+ NO (ac)
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Na (ac) +Cl (ac)+ Ag " (ac) + NO (ac) & AgC! (1) L+ Na +(ac) +NO D (ac)
Condicion de solubilidad: () Ks = |4g™||ci"]

Condicién de equilibrio: <:::> Ks =|dg™| ll':c 'J

Condicién de precipitacion: <::> Ks < |dg 7| -ll':: _J

En general: d T (ac)+mB T (ac) = AEB, (1) l

Condicién de solubilidad: ~ {——) Ks =[4*[[5™|"
Condicién de equilibrio: <:::> Ks = [fim_]::[ﬂ ::_]m

Condicién de precipitacién: < y Zir2e —>ZF§_|.13|-1'_.]

Solubilidad molar: Es el nimero de moles de soluto en un litro de disolucién saturada (mol/L)
Solubilidad: Es el numero de gramos de soluto en un litro de disolucién saturada (g/L)

Ejemplo:Calcular la solubilidad del Cu(OH)z en g/L, si Ks =2.2-10%°, Pm(Cu(OH)2)=97.57g/mol

CulOH), —— Cu*~ +20H"
r=10 5 0 0
" 0 5 25 s=1.28.10" 11

Ks = [curHor [ = s (257 =257 = 221107

:1.8-10 }HDFXg:.-}:.g:l_g-ll:l_jg I
1 J

Es la separacion de iones por precipitacion, en base a sus diferentes solubilidades.

slg L)

Ejemplo: Se afiade lentamente AgNOs sobre una disolucion que contiene iones Cl- y Br- en concentracién 0.020 M
para cada ion. Calcular la concentracidon necesaria de AgNOs para que precipite AgBr sin que precipite AgCl.
Ks(AgBr) = 7.7-10%3, Ks(AgCl)=1.6-101°

Ag (ac)+Ci (ac)+ Br ({ac)——> AgBr (5)~ +CI " (ac)
AZNO , —— dg ™+ NO: l4g7|=[4270.].

En el Equilibrio Ag* «— Br: &5 (AgBr )= |-”1-E' B | |EJ"_ | =7.7-107"
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T707F

0.020

lag-|-0.020 =77.107%  [4g]= =3.9.107/

Si[Agt] = 3.9-10-11 3] l‘"ig_ J lﬂi"J = K5 Precipita AgBr

7 - - =17
En el Equilibrio Ag* «<— CI-: Ks(4gCi) = l"ig J'lC‘ J= 1.6-10

l4z-| 0.020=16.107" [Jig-]zﬁzg_m-sﬂ
Si [AgH] = 8109 M lig-| |Br-|> ks Precipita AgCl

91070 < [4gN0 | <8107 N

La presencia de un ion comun a uno de los iones de la sal disminuye su solubiolidad.

Ejemplo: Calcule la solubilidad molar del AgCl en ausenciay en presencia de una disolucion de AgNOz de

concentracion 6.5-10° M. Ks(AgCl) = 1.6-10%°

AgCl —— Ag™ +(17 Er = l“iE_J'lC‘ —J — s =1610"
r=10 3 0 0
a) 0 5 5 s=13.107°AfF
AgCl —— Ag +Ctt
(=0 s 0 0 ks =|ag||ci7]=sls+65107 )= 1610*
r 0 3 I
-"ig-'l'*._g_:: —_— J‘lg_ +_1I'r_03_ 5= 2519—51‘{

A) Hidréxidos. El ion comin es OH" > H*

Mg (OH ), (5) = Mg~ (ac) - 205 ~(ac)

2H (ac)+ 20H (ac) <= 2H.O(!)

e(OH).(5)+2H (ac)< Mg~ (ac)+ 2H.0(])
Si el pH aumenta el equilibrio se desplaza a la izquierda por lo tanto la solubilidad

Mg(OH ). (s)+2H (ac) < Mg (ac)+ 2H.0(])
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B) Sales que contienen un anién bésico. El ién comin es OH" > H*
BaF.(5)< Ba(ac)+ 2F (ac)
F (ac)+ H (ac)< HF (ac)
—
BaF.(5)< Ba~"(ac)+ 2F (ac)
-_— -_ _
Si el pH aumenta los equilibrios se desplazan de la forma: F{ac)+ H (ac) < HF (ac)

Disminuye la solubilidad

Similares a las valoraciones acido-base pero con indicadores que sefialen el final de la reaccion de precipitacion

Los iones Fes" forman un complejo de color rojo intenso con el ién tiocianato SCN-
Fe3 (ac)+ SCN ~(ac) —— Fe(SCN |,

incoloro rojo

Ejemplo: Valoracién de AgCl con KSCN

dg ™+ SCN T(Fe'l e — A25CN () 4

Cuando el n°® mol de Ag*=0

Fe'™ +35CN ™~ —— Fe(SCN ).(ac) (color  rojo )

Introduccién. La importancia de las reacciones REDOX
Produccion y almacenaje de corriente eléctrica

Proteccion contra la corrosion. Recubrimientos metélicos
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La Torre Eiffel necesita un mantenimiento cada 7 afos.
Se gastan 70 Toneladas de pintura
Se deben pintar 200000m2 de superficie.

Si se hubiera pintado después de un galvanizado se ahorrarian 10 millones de euros
cada 7 afios.

Electroquimica La rama de la Quimica que estudia las transformaciones entre energia eléctrica y energia quimica.

Reaccion de Oxidacién. Es aquella reaccion en la que un elemento cede electrones
Cu—2e — Cu-—" Fe—2e" — Fe—~ Fe~ —e — Fe™
Reaccion de Reduccién. Es aquella reaccion en la que un elemento acepta electrones.
Cu~" +2e” — Cu Fe~+2e” — Fe Fe'™ +e  — Fe—

Reaccion de Oxidacién-Reduccion (REDOX). Es aquella reaccién en la que algin elemento cede electrones y otro los
acepta.
: -1 -1 -2 -1 g
Mg+2HCl > Mg Cl:+ H: . ., L,
Semirreaccion de oxidacion
Mg —2¢” = Mg™ Semirreaccion de reduccion

2H -2 - H.

. Reaccion de REDOX Mg =2 HC! — MgCl .+~ H
Mg+2H > Mg~ +H.

Reductor. Es aquella especie que reduce a otra oxidandose ella.

Oxidante. Es aquella especie que oxida a otra reduciéndose ella.



Mg sera el reductor de la reaccion y los H" serdn los oxidantes.

Ajuste de Ecuaciones REDOX
Para realizar un ajuste de una reaccion REDOX es necesario seguir los siguientes pasos:
Paso 1. Escriba la ecuacion sin ajustar en su forma ionica.
Paso 2. Se divide en las semirreacciones.
Paso 3. Se realiza el ajuste de atomos distintos de Oy H
Paso 4. Se realiza el ajuste de los dtomos de O y H.
Medio acido:

A) Se ariaden tantas moleculas de H,O en un lado de la reaccion como atomos de O sobren
en el otro lado.

B) Se ariaden el doble de iones H" que de moléculas de H,O
Medio basico:

A) Se aniaden el doble de iones OH en un lado de la reaccion como atomos de O sobren en
el otro lado.

B) Se anaden la mitad de moléculas de H,O que de iones OH".
Paso 5. Se hace el ajuste de los electrones.
Paso 6. Se suman las semirreaciones

Paso 7. Se verifica el numero de atomos en cada lado de la ecuacion

Ejemplo de ajuste en medio acido. Sea la reaccion: Fe™ + C-:':‘j':_ — Fe*" + Cr
Fe™ — Fe™~ Semirreacion de la oxidacion
Paso 2 . . _ _ ]
Cr0:" — C° Semirreaccion de la reduccion
Fe " — Fe'~ Fe—~ —le” — Fe "
Paso 3 . i Paso 4 - _ _ .
Cr0” — 207 Cr.O07 +14H  +6e” — 20"+ TH.O



6%(Fe’™ —1e” — Fe™ )

Pasos 1%(Crn0F +14H ™ +6¢” > 20+~ +7H.0)|

Paso 6 6Fe™ +Cr.07 +14H~ = 6Fe’™ +2Cr" +TH.O

Ejemplo de ajuste en medio basico. Sea la reaccion: A0 +1I" — *m?'ﬂ: + I:

I —=1. . ., S,
- Semirreacion de la oxidacion
Paso 2 B ) ] .
MnQ: — Mn0.  Semirreaccion de la reduccion
217 =1, 21" -2 > 1.
Paso 3 _ Paso 4 _ _ _
AnO; — Ao, MnO- +2H.0+3e” = \n0.+40H
3¥(2I7-2e” > 1.)
Paso 5 2% (10 + 2H.0 + 3" — MO, +40H 7 )
Paso 6 6I° + 2007 +4H,0 — 31, + 2Mn0. +80H ~

Célula Galvanica. En ella se produce una reaccién quimica espontanea y se genera una corriente eléctrica

- Voltimetro

e Puente Salino

Electrodo Electrodo
anodo catodo
Electrolito = Electrolito

Disolucion
de ZnSOy

de CuSQy
o

00 Zra2em—s Zndt Cn oy 2o =i Ol

Zn

7n® sl i
oxidacion reduccion

n+Cu* - n*+cp AG <D




Célula Electrolitica. En ella se aplica una corriente eléctrica y se induce una reaccién quimica que no es espontanea.

Bateria

Puente Salino

Electrodo Electrodo

catodo anodo
Electrolito : Ly | Electrolito

Disolucion

de CuSOy

Disolucion
de ZnSOy

Zntty2em i Zn YL fen =y Yyt

reduccion oxidacion

Cu+Zn** > cu**+2zZn  AG>0

La cantidad de energia necesaria para oxidar un mol de &tomos en el &nodo y reducir un mol de atomos en el catodo es

equivalente los moles de electrones que se ponen en juego

Zn*"+2e” = Zn2mole — 1 mol Zn
En el caso del aluminio:

Al*T +3e — 4l 3mol e — 1 mol Al

La carga a la que equivale un mol de electrones sera:
1 mol & =N,xg_=6.023-10"mol "x1.602-10""c ~ 96500 ¢/ mol

1 Faraday (F)=96300 ¢ /mol

El electrodo estandar de hidrogeno se usa como electrodo de referencia para tabular todos los potenciales de reduccion.




[H - ] = 1M P = latm

2H (1M )+ 2 - H, (1 am)

Donde:

Potenciales estandar de Electrodo

D H,(g)al atm

Electrodo de Pt

Los potenciales estandar de todos los elementos se tabulan como potenciales estandar de reduccién para

concentraciones 1My p(Hz2)=1 atm

| E0=0
Se reduce frente al H,

EY=0
s Se oxida frente al H,

Lit(ac)+1e ®Li(s)

Semirreaccion g0

M)
F2(g) + 2e” ®2F (ac) +2.87
MnO4 (ac)+8H' (ac)+Se®MnH(ac)+4H?0 | T1.31
Cr207%-(ac)+14H " (ac)+6e ®2Cr3 (ac)+7H20 | F1.33
Fed*t(ac)+le ®Fe2*(ac) +0.77
cult(ac)r2e-®Cu(s) +0.34
2H " (ac)+2e ®H2(g) 0.00
NiZ*(ac)+2e-®Ni(s) -0.25
Cri3t(ac)+3e ®Cr(s) -0.74
AP (ac)+3e @A) -1.66
Na*(ac)+1e ®Na(s) -2.71
-3.05

Espontaneidad de las reacciones REDOX

En una célula galvanica o electrolitica la energia eléctrica se transforma en energia quimica o viceversa

AG =E oy =0 E Donde Q = carga de los electrones y E = potencial



Segun la ley de Faraday sabemos que: Q =nF

Por tanto: AG = —nFE .

Y en condiciones estandar: AG® = —nFE* AG® = —nFE® E' = L,g (K)

Ya demostramos en termodindmica que: ,

AG® =-RTLn (K) @ &= e
~nFE" =-RTin (K) AG" = -RTLn (K)
=2, (K)

Por tanto: nF

Negativo =1 Positivo Espontanea

0 = 0 En equilibrio
Positive =1 Negativo No espontanea

Ecuacion de Nerst. Es posible calcular el potencial en condiciones no estandar.

4 d
ad + BB & cC + dD sz
Supongamos que: L‘{] [B]
AG=AG"+RT hKk
AG = —nFE —nFE =-nFE°+RT WK ™

AG" = —nFE"

SiT=25"C <208 K

E=E"-

(8.314.J / Kmol J(298K ) 00257 I}
hK = E=fp'-—7"" V
n(96500J / Vmal ) E=£ n wk

o 0059 ¥}

"

E=E log K

Celdas de Concentracién
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Como el potencial depende de la concentracion es posible generar célula Galvanica a partir de dos semiceldas formadas

por el mismo material pero distinta concentracion.

T=25°C zn(s)|zn1+(n_1M)||zn(s)|zn1+(1_DM)

In Zn(s)—2e = Zn*"(0.1M)
In*(1.0M)+2e” = Zn(s)

ZnT(1L0OM)Y+Zn(s) < Zn*(0.1M) + Zn(s)

=]
=
L
=]
=

1

E=0———log —=0084 7
2 1.0
= E;u“.-Zn - E;u“ iz =0
A) Bateria de celda seca
Pasta himeda de ZnCl y NH,C1
Capa de Mn0O,
Citodo de Grafito
Anodo de Zn
Zn(s)—2e” = Zn""(ac) anodo

2NH (ac) + 2Mn0 4(s) + 2™ = Mn,0,(s) + 2NH s (ac) + H,0  catodo

Zn(s) + 2NH [ (ac) + 2Mn0 ,(s) = Zn*"(ac) + Mn,0,(s) + 2NH s (ac) + H,0 ()

B) Bateria de Mercurio

11



Catodo de Acero
Aislante i

odo
Zn(Hg)+20H " -2 — ZnO (s)+ H,O dnodo
Disolucion de HgO (s)+ H,0 +2e” — Hg +20H "(ac) catodo
KOH, Zn(OH), y HgO Zn(Hg)+ HgO(s) < ZnO(s)+ Hg
C) Acumulador de Plomo
Proceso de Carga Pb(s5)+S0; (ac)—2e” — PbSO ,(s)

PbO ,(s)+ 4H (ac)+ 50 (ac) +2¢” — PbSO ,(s)+2H,0

Pb(s)+ PbO ,(s)+4H “(ac) + 250 7 (ac) < 2PbSO ,(s)+2H,0

Proceso de Descarga PbSO ,(s)+2e” — Pb(s)+SOX
P3SO ,(s)+2H,0 —2e” — PbO ,(s) + 4H (ac) + SO ¥ (ac)

2PbSO ,(s)+ 2H,0 < Pb(s)+ PbO ,(s) +4H “(ac) + 250 ¥ (ac)

D) Bateria de estado sélido de Litio

Anodo (Li) Catodo (TiS,)
15 Li-1le- > Li*
S TiS, +1e” — TiS;
Li+TiS, < NiS; + Li”
Electrolito salido
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Produccion y refino de metales

Ejemplo: Electrolisis de NaCl (Celda de Downs)

Cl,(g) NaCl

Na liguido Na liquido

NaCl
fundideo

Catodo Anodo Catodo
(Fe) Carbéon (Fe)

Recubrimientos metélicos

2C1™ 2™ — Cl,(g)
2Na* +2e” — 2Na(l)

2C1" +2Na™ < Cl, +2Na

Metal Noble

/ o metal protector

Metal barato
o metal a proteger

Formacion de Herrumbre

Agua R e

’7’—\/_/'\\ Hierro

Alre Dg
j Herrumbre

dnodo

citodo

Fe(s)— Fe® (ac)+2¢ Oy(g)+4H " (ac) +4e” — 2H,0(1)
Fe* (ac)—» Fe* (ac)+e
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2Fe(s)—4e” — 2Fe* (ac)
0,(g)+4H “(ac)+4e - 2H,0

2Fe(s)+0,(g)+4H  (ac) » 2Fe ™ (ac) + 2H,0

El Fe?*2 se oxida por el Oz para dar herrumbre Fe20s3-xH20
4Fe* (ac) +(6+ x)H,0 —4e™ — 2Fe,0,-xH,0(s) +12H " (ac)
0,(g)+4H "(ac)+4e — 2H,0

4Fe™ (ac)+0,(g)+ (4 +x)H,0 — 2Fe,0, - xH,0(s) +8H " (ac)

Tipos de Corrosion
2+ 1 _ +
Fe Eﬂl+2€ -0

A) Corrosion Seca. Alta Temperatura y atmdsfera
de O2
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B) Corrosién Humeda bésica.

B) Corrosion Himeda acida Disolucién salina con O2 disuelto
n Fe(OH ),
Fe™ (ac) 2H (ac)+2e” — H,(g) /’ E :
Fe™ (ac) 50:+H;0+2¢" — 20H (ac)

Proteccién contrala corrosién

Recubrimientos organicos e inorganicos Modificacion del Medio
Orgdnicos: Pinturas Eliminacion de la Humedad.
Inorgdnicos: Minio (6xido de plomo) Eliminacion del oxigeno.

Recubrimientos metalicos

A) Con metales de Eo mayor. A) Con metales de Eo mayor.
Fe H.O Fe H.O
Ef_‘uz' Cu > EFez' F:
‘Ean' Zn < ‘Eﬂ-:' Fe

A priori cabria pensar que la mejor de estas dos protecciones seria la primera, pues un potencial mayor supone que se

oxide peor.

Para comprobar cual de las dos es mejor proteccion vamos a suponer que existe una picadura por donde el hierro esta en

contacto con la humedad del ambiente.

Fe |Cul H.O

] Como el potencial del hierro es menor que el del cobre, el hierro se convierte en un
\
Fe'jff anodo y el cobre se comporta como céatodo. El hierro por tanto se oxidara por ese
e orificio.

0**+2H,
<¢> 40H-
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Como el potencial del Zinc es menor que el del hierro, el Zinc se comporta como un
anodo y el hierro se comporta como catodo. El hierro por tanto no se oxidara hasta
gue no quede nada del recubrimiento de Zinc.

Es mejor la proteccién con metales que tengan un potencial menor.

Proteccién catdodica. Consiste en convertir el metal en un catodo

Corriente eléctrica

Fe

: Fe
Mg Depésito

“Chatarra depdsito

Anodo de Sacrificio Anodo Auxiliar

El &nodo de sacrificio esta formado por un metal con un potencial menor que el del material a proteger, por lo que
convierte a ese metal en un catodo y evita asi la corrosion, es equivalente a un célula galvanica.
Anodo auxiliar consiste en convertir al metal a proteger en un catodo por medio de una corriente eléctrica, es

equivalente a una célula electrolitica.

Proteccién anddica.
Consiste en crear una capa de 6xido en la superficie del metal que evite la corrosion. Se oxida el metal de una forma
controlada que hace que la capa de 6xido que se forme no deje pasar ni la humedad ni el oxigeno. Esto hace que no

pueda oxidarse.
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