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1.- Influencia del medio de reaccion en el equilibrio en disolucion.

En Quimica General se estudio el Principio de Le Chatelier que mostraba como cambios en el
medio modificaban la posicion de equilibrio al perturbar la igualdad K=Q donde K es la
constante de equilibrio y Q el cociente de reaccion. Cuando el cambio del medio da lugar una
desigualdad entre K y Q, la composicion del sistema evoluciona y Q se modifica para alcanzar
otro equilibrio y que se vuelva a cumplir la igualdad K=Q. La modificacion puede dar lugar a
dos situaciones:

e K<Q: por lo tanto Q debe reducir su valor para volver a igualar a K, por ello el equilibrio
se desplaza de productos a reactivos.

e K>Q: por lo tanto Q debe aumentar su valor para igualar a K y el equilibrio se desplaza de
reactivos a productos.

Los cambios en el medio pueden ser de dos tipos, los que afectan a K, como la temperatura, y

los que modifican Q sin afectan a K, como el cambio de composicion del medio. En este
apartado estudiaremos como los cambios de composicion afectan al equilibrio.

Cambios en la concentracion de un reactivo. Diagramas de distribucion en equilibrios de

formacion de complejos v acido-base.

Supongamos la formacion del complejo ML entre el cation metalico M y el ligando L, donde
no se consideran las cargas por simplicidad:

M+ L2 ML K= [ML]
< ~ [M][L]

Dependiendo del valor de la constante y de las concentraciones totales de M y L el equilibrio

[ML] = K[M][L]

estard mas o menos desplazado hacia la formacién del complejo ML. Las concentraciones en
el equilibrio pueden obtenerse planteando los balances de masa de M y L:

Cm = [M] + [ML]
CL = [L] + [ML]
que junto a la constante son tres ecuaciones que permiten obtener las concentraciones de M, L

y ML. El procedimiento usual es reducir las tres ecuaciones a una en funcion de [L]. Para ello,
se sustituye en el balance de M la expresion de [ML] obtenida de la constante de formacion:
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Cum = [M] + [ML] = [M] + K[M][L] = [M](1 + K[L])
y despejando:

[M] = THKL] Cm

Sustituyendo en la ecuacion de [ML]:
K[L]

=—— Cpy

1+ KJ[L]
Finalmente, sustituyendo en el balance del ligando:

K[L]
- CM
1+ KJ[L]

Ecuacién que permite obtener [L] y una vez obtenida calcular [M] y [ML] de las ecuaciones

[ML] = K[M][L]

Cp = [L] +

anteriores. Esta ecuaciones permiten también definir la fraccion molar de cada especie () en
relacion con la concentracion total de metal:

5 — M] 1
M™T Cy ~ 14K[L]
ML) K[L]

O, = Cv  1+K[L]

Si representamos la fraccion de cada especie en funcion de pL=—log [L], tendremos el
diagrama de distribucion. y si representamos el logaritmo de cada concentracion frente a pL
el diagrama log Ci-pL. En la figuras siguiente se muestran los diagramas para el complejo
CaY?", de calcio con EDTA (Y):

1.0 o= 4 8
CaYy Ca2+

oo log[CaY?"] log[Ca?"]

-2.0 -
0.6 =

5
04— o0 -4.0 =
2

0.2 =
-6.0 =

0.0 T T T T T 1

pY 8.0 —

Se observa como para concentraciones muy bajas de Y+ (pY>logK=10.7) predomina el metal
libre (Ca?") y a concentraciones mds altas (pY<logK) predomina el complejo, para pL=logK
[M]=[ML]. Esto se puede resumir en el CaY2- Ca2*

diagrama de predominio: 10.7

>

pY

A partir de la constante de formacion del complejo, podemos entenderlo mejor:
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Por lo tanto:

Si L =logK logK—pL=0 [ML]
1 pL=log — logRk—=pL= ™1
[M]
. [ML] :
Si  pL<logK - logK—pL>0 - m > 1 predomina ML
: [ML] .
Si pL > logK - logK—-pL<0 - m <1 predomina M

El mismo razonamiento puede hacerse para equilibrios dcido-base monoprdéticos considerando
que log K=pK, (ver Tema 0). En este caso la especie que desplaza el equilibrio es H y el punto
frontera es pH=pK.. Para el acido acético, HAc, que tiene un pK,=4.76 en agua:

HAc Ac

] S
7

|
4.76 pH
Donde la zona de predominio del acido acético es a pH<4.76 y la del acetato a pH>4.76. Y en

el intervalo pH = pKa#+ 1 ambas especies tienen concentraciones significativas.

Tanto en equilibrios de formacién de complejos como en equilibrios acido-base es comun
encontrar especies que pueden aceptar mas de un ligando o proton. Estos equilibrios tienen un
tratamiento similar si se consideran las constantes de formacién. Supongamos un metal que
puede aceptar dos ligandos y formar las especies ML y ML,, las reacciones de formacion
sucesivas son:

M+ L2 ML K, = [ML]
[M][L]
ML+ L 2 ML, K, = MLz]
[ML][L]
Las reacciones de formacion acumuladas () son la suma de las sucesivas, en este caso:
M+ L 2 ML B1=K; = [ML] [ML] = B4[M][L]
[M][L]
_ [ML,]

M + 2L 2 ML, B, = KiK, = [ML,] = B,[M][L]?

[M][L]?
Las constantes acumuladas de formacidon permiten poner la concentracion de los diferentes
complejos directamente en funcion de las concentraciones de M y L, lo que simplifica el
tratamiento matematico del equilibrio.

Para el sistema con dos complejos los balances de materia son:

Cm = [M] + [ML] + [ML,]

Cy, = [L] + [ML] + 2[ML,]

Sustituyendo de las constantes acumuladas:

Cm = [M] + B1[M][L] + Bo[MI[L]?

Cp = [L] + B1[M][L] + 2B, [M][L]?

Como vemos tenemos dos ecuaciones con dos incognitas cuya resolucion permite conocer las
concentraciones en el equilibrio. Pero ahora [L] esta elevada al cuadrado en el balance de
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ligando, por lo que solo se puede sacar factor comun la concentracion de [M] en el balance del
metal:

1
= C
1+ By[L] + Bo[L]2 ™
Y sustituyendo en el balance del ligando:
B1[L] + B[L]?
1+ B4[L] + B[L]?

Esta ecuacion es funcion de una sola variable [L] cuyo valor puede obtenerse mediante métodos

[M]

Cp = [L] +

Cm

numéricos. Una vez conocido el valor de [L] pueden calcularse los valores del metal y de los
complejos:
B4[L]
1+ B4[L] + B[L]?
B2[L]?
ML,] = B,[M][L]? =
La fraccion molar de la especie i (0i) es la proporcion de la concentracion total que corresponde

[ML] = B,[M][L] =

Cm

Cm

a €sa especie, en este caso:

5 = M] 1 1
MT Oy 14BLI+ B[R oy
8ML = [ML] = Bl [L] 8M + 8ML + 8ML = 1
Cv 14 By[L]+ B[L]? ?
[ML;] B2[L]?

S = =
M Cu 14 BalL] + B L)
La fraccion molar puede tomar un valor entre 0 y 1, y la suma de las fracciones molares de

todas las especies es igual a la unidad. El valor del denominador nos indica cuanto ha avanzado
la reaccion:

ap =1+ By[L] + B2[L]?
y se conoce como coeficiente de reaccion. Su valor minimo es 1, cuando no se producido
reaccion. Cada uno de los términos de la suma esta relacionado con una especie del sistema:
M] - 1
[ML] — B[L]
[ML,] — B,[LT

De esta forma, la especie que predomina tendrd un término mayor que el resto, esto puede
utilizarse para hacer simplificaciones. Es interesante destacar que la fraccion molar de M es la
inversa del coeficiente de reaccion:

M] 1
8M = — = —
Cv  am
Si representamos las fracciones molares en funcion de pL, tendremos el diagrama de
distribucion. En la figura siguiente se muestra el diagrama del sistema Fe*'/F . Puede

observarse que a medida que aumenta la concentracién de F~ (a medida que disminuye pF),
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primero predomina el metal libre cuando no hay
suficiente ligando en disolucion, luego predomina el
complejo 1:1, posteriormente pasa a predominar el
complejo 1:2, para finalmente predominar el complejo
1:3, para concentraciones de fluoruro libre mayores de
pF <27

Problema 1: Obtener las fracciones de cada especie
del sistema Fe3*/F- (logfi = 5.2, 9.2, 11.9), cuando
pF = 3. Calcular las concentraciones si Cre = 0.1 M.

Para facilitar el cdalculo primero obtendremos los
términos del denominador:

B,[F]=10%2"3 = 1585 ; B,[F ] = 10223 = 1584.9

Fraccidén molar (3;)

o
=N
1

o
i
1

o
o
1

0.0

’

BS [F—]3 — 1011.9—3)(3 = 7943

Predomina la especie FeF2* pues su término es el mayor. Se calcula el denominador:

a=1+B.[F1+B,[F 1>+ Bs[F ]3> =1+1585+ 1584.9 + 794.3 = 2538.7
Las fracciones molares seran:

1 1
Ot = Ty B F1 4 BlF-12 4 BalF-]° 25387 ~ C000*
F~ 158.5
Srer* = T BT ] +Bé2[[F1]2 TR " Z53a7 - 0624
Spept = AL _ 1589 6243
FeFs © 1+ By[F~]1 + B,[F 12+ Bs[F"]® 2538.7
F7)3 794.3
Orers = T B,TF] f?s[z [F]—]2 TB.F P 25387 021
Cuya suma es igual a la unidad.
0 2 4 6 PP g
. . . 0.0 TG, I FoF," o T I
Multiplicando cada fraccion de cada especie por la
concentracion total 0.1 M se obtendran las i
concentraciones individuales 4.0 -
[Fe3+]=3.94 10-5 M g
]
[FeF2+]=6.24 10-3 M *_8.0 |

[FeF2+]=6.24 10-2 M
[FeF3]=3.1310-2M 1

El diagrama log Ci - pL, también muestra la variacién ~ -12.0
de las concentraciones con la variacion de la
concentracion de ligando libre:

-16.0 =

Diagramas de predominio de sistemas multiples

El diagrama de predominio resume la informacion de los diagramas de distribucion y log Ci-
pL. En la frontera entre dos zonas de predominio la concentracion de las especies adyacentes
se iguala, lo que permite hallar el valor del pH o pL frontera. Por ejemplo la frontera entre las
especies FeF3 y FeF>™ se obtiene igualando sus concentraciones:
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[FeF3] = [FeF2 ]
Sustituyendo de las constantes acumuladas:
Bs[Fe**][F7]° = B [Fe**][F7]* -  Bs[F7]=8,

Despejando:
1
=t
Bs Ks

Finalmente, en unidades de pF:
pF = —log[F~] = logKj;
Asi, las fronteras vienen definidas por los logaritmos de las constantes de formacion sucesivas

(o los pKa en sistemas acido-base).

Problema 2: Obtén el diagrama lineal de predominio del sistema Fe3*/F-.

Como hemos visto las constantes sucesivas de formacién definen cada frontera. Entre el metal y el
complejo 1:1:

pF =logK, =5.2

La frontera entre los complejos 1:1y 1:2 sera:
pF, =logK, =4.0

La frontera entre los complejos 1:2 y 1:3 sera:
pF; =logK; =2.7

Finalmente se dibuja el diagrama ordenando de menor a mayor los valores fronteras e indicando las
especies correspondientes en su zona de predominio teniendo en cuenta que a menor pF mayor
concentracion de ligando libre y por lo tanto ordenando las especies de mayor niimero de ligandos
hasta el metal libre:

FeF;  FeF," FeF?*  Fe¥*
2.7 40 52
pF3 pF, pFy

> pF

Problema 3: Dibujar el diagrama lineal de predominio para el acido fosforico (pKas = 2.15,
7.2y 12.38))

Equilibrios de protonacién sucesivos:

PO, +H" < HPO;~ logK, = pK,;

HPO; +H' < H,PO;  logK, =pK,,

H,PO, +H" < H,PO, logK, =pK,,

Por ello, en este caso:

logK, =pK,; =12.38 logK, =pK,, =7.20 logK, =pK,, =2.15

Estos valores indican directamente las fronteras y su orden, por lo tanto:
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HPO, HPO;  HPOZ  POX
I 1 1 1 /p
2.15 7.2 12.38
log Kj log K, log K,
PKa1 PKa2 PKas

Los sistemas multiples acido-base estan constituidos por una especie acida (HsA), una especie
basica (A" ) y n—1 especies intermedias con cardcter anfotero (acido y basico) que pueden
ceder o aceptar protones. Por ejemplo, para el acido sulthidrico:

H,S/HS /S*

Igual sucede en los sistemas de formacion de complejos, las especies intermedias son anfoteras
y pueden aceptar o ceder ligandos y pueden experimentar una reaccion de desproporcion o
dismutacion, por ejemplo para el complejo FeF*':

FeF*" < Fe*t + F~

_?Q‘ —_

FeF*" + F~ < FeF)

7~

FeF** + FeF*" < Fe™* + FeF, Ky = II? =10l 21040732 = 10712

1
Cuando la constante de dismutacion es menor de la unidad (como en el caso anterior), la especie
es estable y tiene una zona de predominio. En los sistemas &cido-base la fuerza como acido de
cada especie aumenta con el nimero de protones, por ello las constantes de protonacion siempre
son decrecientes:

logK; > logK, > -+ > logK,, pK,, > pK > > pKy,

an-1
Esto hace que todas las especies tengan un intervalo de predominio donde son estables. Por
ejemplo, para el hidrogenosulfuro:

2HS < S¥ +H,S  logKy, =logK, —logK, =7.05-12.9 = —5.85

Sin embargo en sistemas de formacion de complejos puede ocurrir que alguna especie no sea
lo suficiente estable y no logre el predominio, en este caso las constantes de formacion sucesivas
0 no existen o no se encuentran en orden decreciente.
Problema 4: Dibuja el diagrama de predominio para el sistema de complejos del cation plata
con el amoniaco si se forman dos complejos para los que logP; = 3.4 y 7.4.
Las constantes de formacion sucesivas seran:
Ag? /NHs logKi=3.4 ; logKz:=4.0 logKi < logKa
Como la constante de formacion del complejo 1:2 es mayor que la del complejo 1:1, sera mas estable y
el complejo 1:1 no llega a predominar pues tiende a dismutarse:
2 Ag(NH3)* 2 Ag(NH3)F + Agt  logKy =logK, —logK; =4.0-34=0.6>0
As{ pues la frontera se encontrard entre el complejo Ag+ y el complejo 1:2. Igualando las
concentraciones:

[Ag*] = [Ag(NH3)3] = B,[Ag*][NH;]?

Finalmente:
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1 log K, + logK 34+4.0
[NH,]? = — pNH, = -2~ 0872 =
B, 2 2

3.7

Ag(NH;) Ag”

Ag(NH;)"
CAG(NHG)," - AgT
>
' | 3.7 PNH;

También puede verse que aunque no llega a predominar, la especie 1:1 alcanza su maxima
concentracion relativa a un valor de pNHz igual al de la frontera.

En algunos casos solo se forma un complejo por ejemplo:

Problema 5: Dibuja el diagrama de predominio para el sistema Au3+/Cl- si solo se forma el
complejo 1:4 Audt + 4Cl- S5 AuCly log B4 = 26,0

La frontera sera entre las especies Au3* y AuCls—:
[Au"]=[AuCl}]

que sustituyendo de la constante:
[Au™"]=B,[Au’*J[CI"]*

operando

1/4
[Cl ]= 1 N p(;l:%:ézﬁs
By 4 4
AuCl,” Aud*
I } > pCl
6.5

2.- Reacciones laterales o parasitas: Coeficiente de reaccion lateral o parasita.

Es relativamente frecuente que la reaccion de interés sufra reacciones laterales simultaneas que
modifiquen la posicion del equilibrio. Las més importantes son protonaciones, formacion de
complejos y formacion de precipitados. Cuando la concentracion de la especie que da lugar a
las reacciones laterales es fija y conocida, es posible evaluar el desplazamiento del equilibrio
debido a las reacciones laterales y calcular una constante condicional. Supongamos la reaccion
general como equilibrio principal:

aA+bB 2pP+qQ sz

[A]*[B]”
si alguna especie tiene equilibrios laterales, su concentracion se reducira y por Le Chatelier el
equilibrio se desplazara hacia el lado donde esté esa especie. En concreto, supongamos que A
es una base débil y puede protonarse dando lugar a diversas especies protonadas solubles. La
suma de todas las especies de A que intervienen en los equilibrios laterales se denomina

concentracion condicional ([A']), por lo tanto, a partir del balance de materia:
[A'] = [A] + [HA] + [H,A] + -
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Como ya hemos visto en el apartado anterior podemos poner este balance en funcion del A=[H"]
considerando las constantes acumuladas de protonacion:
[A'] = [A] + Bush[A] + Buzh?[A] + -+ = [A](1 + Bush + Buzh® + )
Asi, la fraccion de A (da) relaciona la concentracion libre de A con la concentracion total de
todas las especies que intervienen en las reacciones laterales (concentracion condicional):
1
T 1+ Bush + Bugh? + -

Un tratamiento similar se puede hacer para el resto de las especies, por ejemplo si B es un cation

[A] [A'] = 84[A]

metalico podria tener reacciones laterales de formacioén de complejos con un ligando L:

B+L2BL By = on
[BI[L]
[BI[L]?
cuyo tratamiento es idéntico al visto anteriormente. Por ello:

[B] = 8g[B’]
Suponiendo que P y Q también tienen reacciones laterales, tendriamos relaciones similares.
Sustituyendo en la constante de equilibrio:

_[PPIQY _ [PPIQY7 568G _ 2

T [AI°[B?  [A1e[BPsis

O L LI U
[A19[B'T? ~ Qs

Qs depende de las condiciones y de la extension de las reacciones laterales, pero si las condiciones

K

son fijas su valor es constante. Cuando las especies son las que inician las reacciones sucesivas,
esto es la base del sistema acido-base o el metal en formacion de complejos, la fraccion molar
es la inversa del coeficiente de reaccion lateral, a,:

1 1
AT a1+ pBih+ - @ =1+ph+

En este caso la ecuacion de la constante condicional puede ponerse en funcién de los

coeficientes de reaccion lateral:

ocgocq

Q

= =KQq

ol o
AQB

K'=K

3.- Equilibrio de formacion de complejos: calculo de constantes condicionales.
En formacion de complejos las principales reacciones laterales son:

* La protonacion del ligando pues suele ser la base conjugada de un acido débil, por lo que
se puede protonar. Como ejemplo tenemos:

NHs"/NHs; y  EDTA: HsY /H3Y /H,Y* /HY> / Y+
(H4Y es el acido etilendiaminotetraacético, EDTA)

* La existencia de otros metales que reaccionen con el ligando.
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* La formacion de hidroxocomplejos debido a la hidrélisis del metal:
M™ + H,0 S M(OH)™'; M(OH),"? ; etc. + H
La importancia de los complejos hidroxilados crece con la acidez del cation, que depende
de la carga y el volumen del ion metalico (densidad de carga).

+ La existencia de otros ligandos que entren en competencia para formar complejos con el
ion metalico.

* Los complejos también pueden sufrir reacciones laterales, por ejemplo:
ML?> + H* 5§ MHL"
ML?>" + OH™ S MOHL?*"
Por ello, es posible que la constante de formacion de un complejo sea elevada, pero la
presencia de reacciones laterales sobre el metal y el ligando impidan que se forme el complejo.

Esto quiere decir que la constante de formacién del complejo no nos informa por si sola si
este serd suficientemente estable. Veamos un ejemplo:

Problema 6. Estudia la estabilidad del complejo de Zn2+* con EDTA en funcién del pH.
El 4cido etilendiaminotetraacético (EDTA, H4Y) da lugar a un ligando importante en Quimica Analitica
pues forma complejos muy estables con cationes metalicos como el Zn(II):

2—
Zn* +Y* o ZnY* K = 20 G 10'63

2 4—
[Zn™][Y™]
El elevado valor de la constante indica que esta reaccién es muy cuantitativa, sin embargo a pH < 4 el
equilibrio deja de ser suficientemente cuantitativo para tener interés analitico. Para conocer el

desplazamiento de la reaccién principal, calculamos la constante de equilibrio condicional (K') que
considera el efecto de las reacciones laterales:

HY*,H,Y*,H,Y",H,Y

1:1,1:2,1:3,1:4 7nY’

In'+ Y < ZnY' K= 0]

[Zn'][Y']
La constante condicional depende de las concentraciones condicionales que incluyen ademaés de la
concentracion de la especie libre, todas las especies formadas en las reacciones laterales. Por ello, la
constante condicional solo se mantiene constante si permanecen fijas las condiciones en las que se ha
calculado. Por suerte, esta situacidon es muy frecuente en la practica experimental en un laboratorio de
analisis. En la mayoria de los casos la concentracion condicional y la concentracion en el equilibrio se
relacionan mediante el coeficiente de reaccion lateral de la especie (). En el ejemplo anterior:

[Zn']=[Zn*"]x 01y,
' 4-
[YT=[Y" ]xay
[ZnY'] =[ZnY* ]x ot5,y
La constante condicional y la constante de equilibrio se relacionan de la siguiente forma:

o Y] [ZoYT] oy

/n'+Y' < ZnY' = — 5 :
[Zn][Y'] [Zn™"][Y" ] oz,0y

=KxQ,

10
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El calculo de los coeficientes de reaccion lateral se realiza planteando un balance de masas que incluya
la especie libre y todas las especies producidas en las reacciones laterales en las que intervenga esa
especie. Para el metal, cuando solo se forman complejos hidroxilados:

[Zn'] =[Zn*"]+[Zn(OH)" ]+ [Zn(OH), ]+ [Zn(OH); ] + [Zn(OH); ]

Como hemos visto, a partir de los equilibrios de formacién acumulados podemos poner todas las

concentraciones en funcion del metal y del OH™. Por ejemplo:

R ] [Zn(OH);
Zn* +30H™ < Zn(OH); om = [Zn;][()H3_]3

de donde:

[Zn(OH);] = Boys[Zn* J[OH™

Finalmente:

[Zn']=[Zn* 1+ By [Zn** JIOH™ 1+ By [Zn* J[OH J* +Bopy3[Zn** JIOH™ T’ +Bopyy[Zn>* J[OH™]*
Sacando factor comun la especie libre:

[Z0'] = [Z0* 1 (L+ Boy [OH 1+ Boypo[OH T + Boygs [OH T + By [OH 1)

luego:

Oz, =1+Boy [OH ]+ BOHZ[OH_]Z + BOH3[OH_]3 + BOH4[OH_]4

En el caso de que coexistiese otro ligando que también diese lugar a reacciones laterales aparecerian
nuevos términos en funcién de la concentracién fija de ese ligando. Por ejemplo, si el medio fuese
tamponado con una disoluciéon amortiguadora amonio/amoniaco, como el cinc forma complejos con el
amoniaco, el coeficiente de reaccion lateral seria:

Oz =1+ Pom[OH ]+ BOHZ[OH7]2 + BOH3[OH7]3 + BOH4[OH7]4 + Ppy [NH3 ]+
+ [51\11132[NH3]2 + BNH33[NH3]3 + BNH34[NH3]4
y la concentracién de amoniaco libre se obtiene de su equilibrio 4cido-base:

_ CNH3 _ CNH3
1+K[H"] 1+10PKPH

[NH; ]

donde K es la constante de protonacion del amoniaco (recordemos que log K=pKa).

Para el ligando el balance de masas considera las especies protonadas:
[YT=[Y" 1+ [HY " J+[H,Y* 1+ [H,Y ]+[H,Y]
De los equilibrios de protonacién acumulados se obtienen las concentraciones de las especies en

funcién del ligando libre y H*, por ejemplo:

H,Y*
Y* +2H" & H,Y™” B, = %
[Y*"]H"]
de donde:
[H2Y27 1=Bw [Y47 1H* ]2
Sustituyendo en el balance de masas y sacando factor comun:

[Y']=[Y* 1 (14 By [H 1+ By [H' TP 4By [H T + By, [H' )

luego:

11
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+ +72 +13 +14
Oy =1+By [H ]+ By [H ] + By [H ] +Byy[H']
En este caso es muy importante recordar la relacién entre las constantes de protonacién acumuladas
y los pKas.(ver problema 5).

En el caso de que coexistiesen otros iones metalicos que formen complejos con el ligando deberiamos
incluir nuevos términos en funciéon de la concentracion fija de dichos metales.

Para el complejo MY:, el balance de masas sera:
[MY']=[MY*]+[MHY ]+[MOHY" ]

De los equilibrios de formacién:

MY?* +H" © MHY " Ky = [MZH—Y]
MY J[H"]
3_
MY?* +OH < MOHY*" Kyony = w
[MY* J[OH ]

se obtienen las concentraciones:

[MHY "] = K0 [MY > J[H]

[MOHY ] =K yy0y [MY > ][OH]

Se sustituye en el balance de masas y se saca factor comun:

[MY']=[MY " ]+ Ky [IMY " J[H" ]+ Ky [MY " JJOH ]

[MY'] = [MY > ] (14 Ky [H ]+ K 00 [OH])
luego:
Oyy =1+ Kyyy H ]+ Kyiony[OH™]

Los diagramas de predominio de estas dos reacciones son:

. OMHY- | MY> .~ MOHY’- MY> -
1 1 [ 1 1 [
logKymr pH logKyionL pOH

calculo de los coeficientes de reaccion lateral se simplifica utilizando logaritmos, por ejemplo:
-13 _ logP; —3xpOH
Bous[OH ] =107

También se puede simplificar el tratamiento si solo se emplean las especies predominantes y
adyacentes que pueden establecerse segin la posicién en el diagrama lineal de predominio marcada
por las condiciones (por ejemplo, las especies que tengan zona de predominio en el intervalo pH+2).

Es muy importante que tengamos en cuenta que el coeficiente de reaccion lateral tiene la forma:

=1+ B [A] + 3 ByBY +-

por lo tanto, cuando no existen reacciones laterales los sumatorios son cero y:

a=1

Por ello a siempre es igual o mayor que la unidad y cuanto mayor sea su valor mas importante es la
influencia de los equilibrios laterales.

Finalmente se calcula la constante condicional a partir de la constante de equilibrio y los coeficientes
de reaccién lateral:

12
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1

_ MY'] [MY*] Opy _K Oy

IMIIY']T [IMZ][Y" oy 0y oy oy

que en forma logaritmica: 16 =

log K’y

logK'=logK + loga.,,y —loga,, —loga.y 1

Realizando los célculos a diferentes valores de pH
(como se muestra en el problema 8), se puede
construir la grafica de la variacién de log K' con el
pH, como se muestra en la figura (no se considerala g
precipitacion de hidréxido de cinc).

La constante condicional es un tipo de constante
formal, es decir una constante evaluada en unas 4
condiciones fijas (ver apéndice).

El valor de la constante condicional permite saber si:
(1) Se formara un complejo en una disolucion en esas condiciones.
(i)  Siun metal se podré valorar mediante una volumetria de formacion de complejos

(i11))  Permite calcular de una forma sencilla la concentracion de las especies en disolucion.
Las concentraciones condicionales se obtienen utilizando la constante condicional y
resolviendo el equilibrio:

' K'TY']
Cy =[Y']+[MY']=[Y]+ — =
y =[Y']+[MY']=[Y] L KYT M
Una vez conocemos [Y’] podemos obtener el resto de las concentraciones condicionales:
, 1 - KTY'
M=o e IMYT=m0Cy
1+ K'[Y'] 1+ K'Y']

Y las concentraciones libres de metal y ligando:
[M2+] — [M ] [Y4—] — [Y ]
Oy oy
A partir de las constantes se pueden obtener las concentraciones del resto de especies:
[MY™]

= MY? 1=K [M>"][Y*+
MY [ [=K[M™][Y"]

[M(OH); ]=Boy3 [M**][OH T’

[H,Y* 1=By, [Y*IH' P

Ademés de los equilibrios de formacion de complejos, todos los equilibrios sujetos a reacciones
laterales pueden tratarse mediante constantes condicionales cuando las condiciones son
constantes. El procedimiento general es:

» Establecer la reaccion principal que nos interesa estudiar.

13
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Establecer los reactivos que pueden dar lugar a reacciones laterales y sus concentraciones
fijas.

Plantear las reacciones laterales que tienen lugar como equilibrios de formacion globales
a partir de la especie libre de la reaccion principal considerada. Asignar los valores de los
logaritmos de las constantes de formacion correspondientes.

Plantear y calcular los coeficientes de reaccion lateral, considerar que si una especie no
sufre reacciones laterales su a=1.
Calcular la constante condicional a partir de la constante de equilibrio y los coeficientes
de reaccion lateral seglin la ecuacion:

K'=KxQ,
donde Q, es el producto de los coeficientes de reaccion lateral siguiendo la misma forma
que la constante de equilibrio.

Problema 7: Plantea la forma de las constantes condicionales para las siguientes reacciones
si las especies que se indican experimentan reacciones laterales:

a) Ca’ +Y" < CaY?* reacciones laterales: solo el EDTA

b) Ag" +2CN™ < Ag(CN), reacciones laterales: el ion plata y el cianuro

_ [CaY*]  [CaY*] 1 1

!
) CaY — = Becay

[Ca®][Y'] [Ca™l[Y*lay  “ay

by - [ARCNL] _ [AeCNL] 1 o
*UIAICNT  [AgUIICN T a0l 0,0k

Problema 8: Calcula la constante condicional de la formacién del complejo de cinc con EDTA

a pH=5 y estima si la reaccién sera cuantitativa.

Lareaccidn es:
Zn** +Y* 27ZnY*"  logK=16.5

Las reacciones laterales estan caracterizadas por las siguientes constantes

log K (ZnY2-/H+) = 3.0

log B1-4 (Zn?*/OH-) = 5.0, 8.3,13.7, 18.0

log Ki-4 (Y+) =11.0,6.3,2.5,1.9

Las especies que dan lugar a reacciones laterales y sus concentraciones son:
h=[H*]=10"°M [OH]=10"°M

Calcularemos los coeficientes de reaccion lateral para cada sustancia:

Para el Zn%+, no hay reacciones laterales a pH=5

ozn =1+ Bon1 [OH™] + Bonz[OH™]? + -+ =1+ 10579 + 10837180 4 ... = 1

Para el EDTA, a pH=5 predomina la especie con dos protones como se observa en su diagrama de

predominio:
H,Y H;Y~ H,Y> HY?3- Y+
——— | : >
1.9 25 6.3 11.0 pH
A partir de los pKas obtendremos los log 3, sumando sucesivamente desde el mas grande:
log By = 11.0

14
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log By, = 11.0+ 6.3 =173
logBy; = 17.34+2.5=19.8
logBys = 19.84+1.9 = 21.7
Con estos valores podemos calcular ay:
ay = 1+ Byrh + Buzh® + Bush® + Bush®
ay = 1+ 101175 4 101737255 4 1(198-3X5 4 1(217-4x5
oy = 1 + 106.0 + 107.3 —+ 104.8 —+ 101.7 — 107.32

Como puede observarse solo suman los términos de las especies 1:1y 1:2, por ello a partir del diagrama
de predominio pueden considerarse solo las especies que estén dentro del intervalo pH+2.

Finalmente, para el complejo:

OLZnY = 1 + KZnHY[H+] = 1 + 103_5 = 1
Con estos datos calculamos laconstante:

logK'z,y = logKz,y + logag,y —logaz, —logay =1654+0—-0—-7.32=9.18 > 7.0
Por lo tanto la reaccién si serd cuantitativa a ese pH
Problema 9: El estroncio forma dos complejos con el fosfato:
Sr?* + PO~ 2 SrPO; log Kgpos = 4.2
Sr?* + HPOZ~ 2 SrHPO, log Kgrnpos = 1.2
Calcula las constantes condicionales si el pH=7.0
El fosfato tiene reacciones laterales de protonacion, por lo tanto:
[PO,'] = [PO3™] + [HPOZ™] + [H,PO%] + [H3P0,] = [POF™]apos
donde:
apos = 1+ Buy[H*] + Buz[H*]? + Bus [H]®

A pH=7 predominan las especies H,PO; y HPO2~ como vemos en el diagrama de predominio:

HPO,> | PO,%

N

\H;PO,  H,PO,~
I I 1 1 -
2.15 7.20 1238 pH

Calculamos a:

QApos = 1 + 1012.38—7.0 + 1019.58—14.0 + 1021.73—21.0
Operando:
Apos = 1+ 105.38 + 105.58 + 100.73 — 105.78

Por lo tanto:
1

1 _
K'srpos = Ksrpos
Apos

logK'srpos = log Kgrpos — log apgs = 4.2 — 5.78 = —1.58
Para el segundo equilibrio debemos obtener el coeficiente de distribucién, pues la especie que da lugar

alas reacciones laterales no es el fosfato sino una especie intermedia:

K,SrHPO4 = Ksrupos Onpos
3 BHl [H+] 3 10538

6 = =
HPO4
ap04_ 105'78

logK'srhpos = 108 Ksrnpos + 108 Sppos = 1.2 — 0.4 = 0.8

— 10—0.4-

A este pH la especie mas estable es el complejo con el hidrogenofosfato.
Este tiltimo dato también se podria haber obtenido viendo que a pH=7 el hidrogeno fosfato se protona:
[HPO,'] = [HPO3™] + [H,PO;] = [HPOZ Jatypos
AHgpos = 1 + Kz [H+] + K2K3 [H+]2 =1 + 107'2_7'0 = 100'4

log K'srpos = 10g Ksrupos — log apypos = 1.2 — 0.4 = 0.8
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Problema 10: Se tiene una disolucién de Ni2* 0.01 M y los ligandos EDTA (acido
etilendiaminotetraacético, H4Y) y NTA (acido nitriloacético, HsL) en un medio a pH 9.0, en
presencia de una concentracién de NH3 total 1 M. Determina las constantes condicionales y
la concentracién condicional de Ni2* en el equilibrio si se han anadido concentraciones
iniciales de ligandos de forma que en el equilibrio se cumple que [NiL’] = 10 [L]]
Datos: log K (Ni2*/EDTA) = 18.6; log K (NiY%-/H*) = 3.2; log K (Ni2*/NTA) = 11.3
log Bi-3 (Ni2*/OH") = 4.7, 8.0, 11.6; log 14 (Ni**/NH3) = 2.8, 5.0, 6.6, 7.8,
pKa14 (HsY) = 1.9, 2.5, 6.3, 11.0; pKa1-4 (HsL) = 1.65, 2.95, 10.28; pKa (NH4*) = 9.25
Las reacciones son:
Ni?* + Y%~ 2 NiY?~  logK =18.6
Ni** + L3~ 2 NiL~ logK=11.3
Se producen reacciones laterales de protonacion y formacién de complejos. Primero calcularemos las
concentraciones de las especies que dan lugar a estas reacciones laterales:

1
h=[H*]=10"M [OH]=10">M [NH;] = TT 10575 =036 = 10794 M
Calcularemos los coeficientes de reaccion lateral para cada sustancia. El diagrama del predominio del
NTA:
H,L H,L- HL2 L3
1.65 295 10.28 pH

Por lo tanto, a pH=9 predomina la especie con un protdn, lo mismo se observa en el diagrama del EDTA
que vimos antes:

ay =1+ Byrh + Byxh? =1+ 101179 + 10173718 = 1 + 1020 + 10797 = 10201
ap = 1 + Bth + BHZhZ =1 + 1010.28—9 + 1013.23—18 — 101.30
El Ni%2+ tendra reacciones laterales con el OH-y el NH3 :

Ni(OH),~ 1:4 1:3 1:2 Ni(NH;)?*" Ni2*
| 3 I 1 1 } ]

Ni(OH)*IKNiZJr 1:4
|\ LI | T
3.5 4.7 pOH 1.2 1.6 22 2.8 pNH,

Calculamos los coeficientes individuales:
anijon = 1+ Bou1[OH™] + Bouz[OHT]? + - = 1+ 10%775 4 10803710 4 ... = 151
oni/NHy = 1+ Brbg,1[NHs] + By 2 [NH3]? + Brp, s[NHs]® + Bp, 4[NH;]*
aNi/NH3 =1+ 102.8—0.44 —+ 105.0—2)(0.44 + 106.6—3><0.44 + 107.8—4><0.4-4-

aNi/NH3 =1+ 102.36 —+ 104-.12 —+ 105.28 —+ 106.04- — 106.11

Y el coeficiente global:
ani = ayijon + Oni/ng, — 1 = 1.51 4+ 10 — 1 = 10%*

Para el complejo se comprueba que a pH=9 no se protona: CNEHY- Ny

aniy = 1 + Kyuy[H*] =1+ 10%27° =1 = 10° I i S
3.2 pH

Finalmente, los logaritmos de las constantes condicionales de
formacion seran:

log K'niy = log Kyiy + log ayiy — logay; —logay = 18.6 + 0 — 6.11 — 2.01 = 10.48
log K'yir, = log Ky, + log ayi, — log oy —logoy, = 11.3 4+ 0 — 6.11 — 1.30 = 3.89

En el equilibrio se cumple que [NiL’]=10[L’], por lo tanto de la constante:
_[NiL] 10[L7] 10 10

K’ o= — N-/ = =—=1-29X10_3M
NiL = INPTIL] T INEIILT (Nl = o — = To5m
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4. Producto de solubilidad condicional.
Al igual que los equilibrios de formacion de complejos, los equilibrios de solubilidad se ven
afectados por las condiciones a las que se realiza la precipitacion pues el anién podria sufrir
reacciones de protonacion y el metal de formacion de complejos:
MmAa ) 2 M Mg +aAgg) K¢ = [M]™[A]“
Para tener en cuenta las reacciones laterales se evalua el producto de solubilidad condicional.
En general M y A son el metal libre y la base sin protonar, por lo que igual que en el caso de la
formacion de complejos:
K, = [M]™[A]* = [M']"[A'1%6563 = K863
K's = [M']"[A]* = [M]™[A]*agjas
K's = Ksapjad

Donde K's es la constante de solubilidad condicional en funcién de las concentraciones

condicionales y en general, cuando las reacciones laterales son las de protonacion del anion, y
las de formacion de complejos del cation.:

ap =1+ Bush + Buzh® + -
ay =1+ Bre[L] + Brz[L]? + -
Por ejemplo, el aumento de la solubilidad del carbonato de calcio al afiadir un acido se debe a
la protonacién del anion carbonato:

Problema 11: El producto de solubilidad del Bi,S3; es pKs=71.7. Calcula la solubilidad en
agua pura suponiendo que solo tiene lugar la reaccién de solubilidad y en una disolucién

amortiguada a pH=4 sabiendo que el bismuto forma un complejo con el OH con logPfox:1=12.0
y que el HaS es un acido con pKai1=7 y pKa2=13

Sin reacciones laterales la solubilidad sera:

Bi,Sss) 2 2Bi** +352 K, = [Bi**]2[s?]?
1 1
- ( = )5 (T 1.79 x 10715 M
$T\ax27) “\T108 ) T

A pH=4 se producen reacciones laterales, el bismuto forma el hidroxocomplejo y el sulfuro se protona.
Por lo que tenemos que calcular la constante condicional a ese pH. Las especies que dan lugar a
reacciones laterales y sus concentraciones son:

[Hf]=10"*M [OH]=10"'M
Para el Bi3+:
agi = 1+ Bou[OH] =1+ 102 x 1071° =1 + 10? = 102
Para el 52—, recordemos que en el Tema 6 se estudi6 como obtener las constantes acumuladas a partir
de los pKas:

as = 1+ By [H*] + By [H]? = 1+ 10537 + 102072 = 1012
Por lo tanto:

K,s — Ksatzgiag — 10—71.7 X 102><2 X 103><12 — 10—71.7+4+36 — 10—31.76

1 1
K,S 5 10—31.7 5 _7
S = (4 < 27) = (W) =179%x107"M
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Problema 12: E] CaHPO, tiene un producto de solubilidad de pKs=6.6 calcular la solubilidad
a pH=5

CaHPO4 (s) 2 C32+ + HPO4_

En este caso solo tiene reacciones laterales el hidrogenofosfato, que es una especie intermedia (la
especie inicial es el fosfato), por lo que debemos utilizar la fraccién molar que vimos en el Tema 6. A

pH=5:

Blh 1012.38—5

5HP0?{ = 1+ Byh + B,h2 + B3h3 = 1 4+ 101238-5 4 1(19:58-2x5 4 1()21.73-3x5
107.38
Sppoz- = = 107220

4 1+ 10738 + 10958 4+ 10673

Sustituyendo en la expresion de la constante:
K. = Ks = 10766+22 — 1044
S
5HP0§—

1 1
s = (K'9)Z = (10742 = 0.0063 M

6. Potencial estandar condicional: efecto del medio de reaccion en la estabilidad de estados
de oxidacion.

Las reacciones laterales se tratan igual que en los otros equilibrios. La peculiaridad es el uso de
la ecuacion de Nernst y que en medio acido la especie que sufre las reacciones laterales puede
ser el acido en lugar de la base. Por ello, veremos el tratamiento general:

Oxi+ mH* + ne” 2 Red E=E°— 0'()Sglog [.Red]
n [Oxi][H*]™
Si las especies tienen reacciones laterales, hemos visto que:
[Oxi] = 8oxi[Oxi'}
[Red] = Soxi[Red'}
Sustituyendo en la Ecuacién de Nernst:
E o EO— 0.059 og [.Red] _ o _ 0.059 og 6Red[.l,%ed’]
n [Oxi][H*]™ n Soxi[Oxi'][Ht]™

Podemos obtener una potencial condicional si las condiciones se mantienen constantes:

. 0.059  [Red']
E=E° — = log

[Oxi']
donde:
0.059 o)
E°" = E° - 0g Re(-ii- m
Soxi[H]
Si:
6 Y 1
Red ORed y Oxi Qoxi
Sustituyendo:
o/ — o _ 0 05910 Qoxi
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Cuando cambia el pH, pero no hay reacciones laterales se calcula el potencial condicional
suponiendo las concentraciones en estado estandar (C= 1 M) pero utilizando el pH indicado.

Problema 13: Calcula el potencial condicional a pH=2 del par:
MnO; + 8 H* + 5e~ 2 Mn?* + 4 H,0
La ecuacién de Nernst es:
0.059 [Mn?*]

E=151— 1
5 C5IMnO;J[H*]®

No hay reacciones laterales, pero el pH permanece constante en 2. Sustituiremos por lo tanto las
concentraciones igual a la unidad salvo [H*]=10-2 M:

E° =1.51— 0'05910g ! _ 1.51-0.19 = 1.32V
5 (10-2)8
Luego la ecuacién de Nernst a pH=2 sera:
E_ 132 0.05910g [Mn?*]
5 [MnOg]

si no hay otras reacciones laterales.

Problema 14: Obtén el potencial estandar condicional del sistema Fe(IIl) /Fe(lI) en HCI 1M
Datos: Ec(Fe3*/Fe2)=0.771; logfi (Fe3*/Cl7)=0.6, 0.7; logf; (Fe2*/Cl)=0.4

De la tabla tenemos:

Fe3* + e - Fe?* E° =0.771V
Ambos cationes forman complejos débiles con el cloruro, por ejemplo:
Fe3* + CI™ - FeCI?* log B,
Fe3* + 2Cl™ - FeCl3 log B,

Las concentraciones libres de los cationes pueden ponerse en funcién de las concentraciones totales o
condicionales en disolucién mediante sus fracciones molares en sus equilibrios laterales:

[Fe3*] = 8pea+[Fe(1l)] = M
(XFe3+

[Fe2*] = 8p,2+ [Fe(ID)] = [1;5-(11)]
FEZ+

Donde:
Ope3+ = 14 B [CI7] + B,[C17]? = 1+ 10°67% + +10°77° = 10.0
Opez+ = 14+ B4[C17] = 1+ 10°47° = 3,51
Sustituyendo en la ecuacion de Nernst:

[Fe?+] age3+ [Fe(ID)]
E = E° —0.0592log oy = B — 0.0592 g~ ey

Finalmente:

, a
E° = E° — 0.0592 log—=

0771 — 0059210820 = 0.74 v

O(Fez+
El potencial disminuye debido a la estabilizacién del Fe3+ por la formacién de los complejos mas
estables que los de Fe2+,
Problema 15: Calcula el potencial estandar condicional del par arseniato/arsenito a pH=9
E°(H3As04/H3As03)=0.56 V
La semirreaccién en medio acido sera:

H3ASO4_ + 2 H+ + 2e” 2 H3ASO3 + H20 EO = 0.56 \%
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De las tablas obtenemos los pKas de ambos acidos y construimos su diagramas de predominio:

As(V)  H;AsO,, H,AsO, :HAsO42’ . AsO 3~ ~
' 22 6?9 | s H
H;AsO; : H,As0;” HAsO;2~ AsO;*
As(I1I) 192 12'41 13'.4 H
pl—ll =9
A un pH dado:

[H3As0,] = 8H3ASO4 [As(V)]

[H3AsO3] = 6y,as0,[As(IID]
Donde [As(1II)] y [As(V)] son las concentraciones condicionales o totales de cada estado de oxidacién
en disolucion. Sustituyendo en la ecuacion de Nernst:

0.059 [H3As05] . 0.059 81,450, [AS(IID)]

E=E°-— o) = - o)
2 5[H,As0,][H*]? 2 8 a0, [AS(DIHTT?

Que puede ponerse como:

0.059  [As(IID)]

E=E =g s

Donde:
0.059 S, 50,
0g 12
2 SHsas0, [HY]

A pH=9, el As(V) estard principalmente como HAsO42~ y el As(Ill como H3AsOs y H2AsOs". Las
fracciones molares de ambos acidos a pH=9 seran:

E° = E° —

B K3 1020-6-27
5 = S = — - — =1.26x107°
H3AsO, = ¢ +Bh + Bzhz + B3h3 1 + 10115-9 4 10184-18 . 1(20.6-27
th3 10347-27
5H3Aso3 = = =0.613

1+ Blh + Bth + BShS 1+ 1013.4-—9 + 1025.5—18 + 1034-.7—27
Sustituyendo:

0.059, 0.613
2 %5126 x 10-° x (10-9)2

Este valor puede utilizarse cuando el pH permanece constante en un valor igual a 9.

E® = 0.56 — =-0.23V

Cuando aparece un precipitado la concentracion en disolucion depende de la concentracion del
anion precipitante pues se cumple el producto de solubilidad que liga la concentracion de ambas
especies y puede plantearse la semireaccion considerando el precipitado.

Problema 16: Obtén el potencial estandar del sistema AgCl)/Age en un medio con cloruro.
El sistema plata:
Agt + e 2 Ag® E°=10.799V
Y su ecuacién de Nernst:

E = EQ + pg0 + 0.0592 log[Ag*]

Si hay cloruro precipitara el cloruro de platay:

+1 — Ks
[Ag]—m

Sustituyendo en la ecuacién de Nernst:

K
o +0.0592l0g === = Ef () /ag0 — 0.0592log[CI"]

E=E [CI]

o
Ag*/Ag
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donde
EXgCl/AgO = Ezg+/Ago + 0.0592logKs = 0.799 — 0.0592 x 9.75 = 0.222V

que es el potencial estandar de la semirreaccién:
AgCl) + e” 2Ag°+Cl-  E°=0.222V

Estabilidad de estados de oxidacion

Al igual que los sistemas &cido-base poliprdticos, también existen sistemas poliredox
integrados por mas de dos especies en diferentes estados de oxidacion que pueden transformarse
unas en otras por transferencia de electrones. Un ejemplo es el sistema Cu?*/Cu*/Cu®:

Cu?t 4+ e 2Cut E°=0.153V
Cut+ e 2Cu® E°=0.521V
Las especies con estados de oxidacion intermedios dentro de un sistema redox, como el Cu” en

el ejemplo anterior, pueden tanto oxidarse como reducirse, por ello podrian reaccionar consigo
mismas dando lugar a una reaccion de dismutacion:

Cu* + Cu* 2 Cu?t + Cu® AE° =0.521 —0.153 = 0.368 > 0 espontinea

Como el AE® de la reaccion de dismutacion es positivo, la reaccion serd espontanea y la especie
intermedia no sera termodinamicamente estable. En el caso anterior, el Cu® puede estabilizarse
si se forma el precipitado con yoduro:

Cu* +1-2Cul pK,=11.96

Por ello, en presencia de yoduro:
N 10—11.96
=
Sustituyendo en las ecuaciones de Nernst obtendremos los potenciales en presencia de yoduro.
Para el par Cu®*/Cu+:
[ +] 10—11.96

E = 0153 — 0.059 x log = 0153 — 0,059 X log rrer

1
E =0.860 — 0.059 x logm

finalmente:
Cu**+ 1"+ e 2Cul E°=0860V
Para la reaccion Cu'/Cu®:
E =0.521 — 0.059 x logL = 0.521 — 0.059 x logL
[Cu*] 10-11.96
E = —0.185 — 0.059 x log[I]
Por lo tanto:
Cul (y+ e 2Cu°+ I E°=-0.185V
Asi, en presencia de yoduro la dismutacion no es espontanea:

2Cul (5 2 Cu?* +Cu®+ 21~ AE° = -0.185— 0.860 = —1.045 < 0 no espontanea

Ademas el Cu®" es més oxidante al aumentar el potencial estdndar en presencia de yoduro.
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Problema 17: Demuestra que las sales de Cu?* oxidan al I- a triyoduro por formarse yoduro
cuproso poco soluble, calculando la constante de equilibrio de la reaccion.

Hemos visto que en presencia de yoduro, la semireaccién del Cu?+ es:

Cu**+ 1"+ e 2Cul, E°=0.860V
Y para el yodo:

I3+2e” 2317 E°=0545V
Combinando adecuadamente ambas reacciones:
2 X Cu** + 17+ e~ 2 Cul ¢
3[T2 13 +2e”
2Cu** +51- 2 2 Cul s+ 13 AE°=0.860—0.545=0.315>0

Y la constante:

AE° 0.315

— X = X = .
0.0592 <" = 9059z < 2 = 1064

logK =

La estabilizacion de estados de oxidacion también explica la disolucion del oro en agua regia:

Problema 18. Estudia si el oro se podra disolver en agua regia.

El oro es un metal dificil de oxidar y por tanto de disolver:

Audt +3e” 2Au® E°=150V
Pero en presencia de cloruro forma un complejo muy estable:
Audt +4Cl” 2 AuCl; logB, = 26
El agua regia es una mezcla de una parte de 4cido nitrico concentrado 15 M y 3 de HCl 12M. La
concentracion de cloruro es 9 M y en estas condiciones el coeficiente de reaccion:
Aagam = 1+ Bo[CI7]* = 14+ 10%° x 9* = 10%*8
y el potencial estandar:

ol _ _ _ _ 9 298 _
E° =1.50 x log apyqy = 1.50 X log10-°* =091V

Ahora el nitrico si puede oxidarlo:
NO; +4H* +3e” 2NO+2H,0 E°=096V

Considerando ademas que la concentraciéon de H+ en el agua regia es muy elevada.

Apéndice: Reaccion condicional frente a reaccion principal.

Una constante condicional es un formalismo que tiene en cuenta todas las especies que se
forman en las reacciones laterales y las condiciones en las que tiene lugar la reaccién mientras
que una constante normal solo considera las especies que toman parte en la reaccioén. Por eso,
no debe confundirse la “reaccion condicional” con la reaccion principal que pueda plantearse
entre las especies predominantes. Por ejemplo, en el problema 8, a pH=5 la reaccion principal
seria:

Zn** + H,Y? @ ZnY?™ + 2HY  logKzpipzy = —0.8
Que es la suma de la reaccion del Zn** con el Y+ y de la desprotonacion de H>Y?, por lo tanto,
si consideramos que [H,Y?™] = B,[Y*~][H*]%:
[ZnY?~][H*]? [ZnY?~][H*]? (ZnY?"]

— _ Kany — 1016:5-17.3

RN 0 [TNER IV A\ I CU DR 20 L

Pero si consideramos el medio:
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ZnY2~][H*]? ZnY?~ 10798 10708
L2 G 1 N ) G _ % = 5)

K = = = =
AT [Zn2*][Hp Y3 ] [Zn?*][HY37]  [H*]2 1072>¢

Que practicamente coincide con la constante condicional calculada en el problema 8.

En las reacciones redox también puede plantearse el cambio de semirreaccion segun las
especies que reaccionen como veremos en los siguientes ejemplos:
Problema 19: Obtén el potencial estandar del sistema HIO/I” en medio basico.

Al cambiar las condiciones estiandar de pH=0 a pH=14, puede cambiar la naturaleza de las especies
del sistema por lo que deben considerarse, ademas de la constante de autoionizacion del agua, las
constantes de acidez de las especies.

En medio 4cido:
HIO+H*+2e” -1~ +H,0 E° = 0.99V

En medio béasico el HIO estara disociado y el H* debe cambiarse por OH-, afiadiéndolo en ambas partes
de la reaccion:

I0"+H,0+2e” -» 1" +20H" E° =7
De las constantes Kw y Ka:
K
H*] = —
[H] [OH]
I07][H*
[HIO] = HO7JIHT] _ K[I0"][H*]
K,
Sustituyendo en la ecuacion de Nernst en medio acido:
E — 099 0.0591 -1 0.99 0.059l [17]
- 2 CBIHIOIH'] 2 CBK[I0-[H*][H]
E = 099 0.059l [I7][OH~]?
- 2 K0 1K?,
donde:
o 0.05916 1 0.05916 1
Efiico = 099 ———log qkz = 099 log gy = 049V
Y la ecuaciéon en medio basico sera:
0.059 I7][OH™]?
E =0.49 - log[ Il |

2 [10-]
Problema 20. Se conoce el potencial estandar en medio acido del par nitrato/nitrito:
NO3; +3H* +2e” 2 HNO, + H,0 E°=0.94V
Determina el potencial estandar de la semirreaccion:
NO; +2H* +2e” 2NO; +H,0 E°=?V
Esta semirreaccion es la suma de la primera y la disociacion del acido nitroso:

HNO, 2 H* + NO; pKa =325V
Por lo tanto:

+ -
[HNO,] = —[ng_[l:f;]
Sustituyendo en la ecuacién de Nernst:
0.059 [HNO, ] 0.059 [H*][NO3]
E=094 - > log TORILGE =0.94 - > log NS H P 10752
Y para la semirreaccién que nos piden:
0.059 1 0.059 [NO3] 0.059 [NO3]
E =094 - > 10g10_125 i log OS] H 2 = 0.84 — > log NOZI[ H 2

Finalmente, el potencial que nos piden es E°=0.84 V
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