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Equilibrio de solubilidad

Los electrolitos son sustancias que se caracterizan porque por el simple hecho de su
disolucién acuosa se escinden o disocian en iones libres. Estos pueden estar ya
preformados en el sélido, como ocurre en el caso de las sustancias i6nicas (por ejemplo
las sales). U originarse en el acto de la disolucién, como sucede cuando se disuelve un
dcido en agua.

Existen sustancias idnicas, por ejemplo ciertas sales, que en el agua no se disuelven
completamente, obteniéndose entonces una solucién saturada de iones en presencia de
un sélido.

Tomemos el caso del sulfato de calcio, sal poco soluble en agua. El proceso de

disolucidn y disociacion en iones se puede escribir por medio de la siguiente ecuacion:
— +2 -2

CaSOq4 (s) Ca™ + SOq

a la cual le corresponde la constante de equilibrio K:

K=[Ca™] [SO4*]
[CaSO4]

en donde [Ca™] y [SO,7?] son las concentraciones molares de los iones calcio y sulfato.
[CaSQO4] representa la concentracién molar de sulfato de calcio en el s6lido. Como el
nimero de moles de sulfato de calcio dividido su volumen es constante
independientemente de cudnto sélido haya presente, la expresion anterior puede

escribirse de la siguiente manera:

K [CaSO,] = [Ca™] [SO.?]
Kps = [Ca™] [SO47]



Esta nueva constante Kps se denomina constante del producto de solubilidad. En forma

genérica podemos escribir el equilibrio de solubilidad como:

ApBL(s) ==mA™" + nB™ Kps =[A™]" [B™]"

Cabe aclarar que:

Esta expresion del producto de solubilidad sélo se aplica, con suficiente exactitud, a
soluciones saturadas de sales poco solubles y cuando la concentracion de otros iones

es pequena.

El Kps permite calcular la solubilidad de una sal poco soluble. Ademds, cuando se
hallan presentes varios cationes que precipitan con el mismo anién, predice cudl de ellos
precipitard primero. Y también sirve para saber si precipitard o no una sal a partir de la

concentracion de los iones que la constituyen. Se define el producto i6nico PI como:

PI = [A+n]m [B-m]n

Si
PI > Kps — la sal precipita

PI < Kps — la sal permanece soluble

Efecto del ion comin

Volviendo al caso de la solucién saturada de sulfato de calcio. Si ahora en lugar de ser
en agua es en una solucion diluida de sulfato de sodio, Na,SOy, la presencia de uno de
los productos de la disolucién (en este caso SO4) desplaza la ecuacién correspondiente
al proceso de disolucién y disociacién en iones hacia la izquierda. De esta manera se
disuelve menos sulfato de calcio del que lo harfa en ausencia de sulfato de sodio.

Esta aplicacién del principio de Le Chatelier se llama efecto del ion comiin.

Una sal serd menos soluble si en la solucion ya existe alguno de sus propios iones.




Efecto salino

Nuevamente consideremos una solucién saturada de sulfato de calcio en agua. Su
solubilidad es de 2,04 g/l. Sin embargo, se observa que cuando se afiade una sal como
cloruro de sodio (NaCl) a la solucién (sin llegar a una alta concentracion de la

misma), 1a solubilidad aumenta. Este fendmeno se llama efecto salino.

La adicion de una sal “inerte” aumenta la solubilidad de un compuesto ionico.

Por “inerte” se entiende una sal cuyos iones no reaccionan con el compuesto en cuestion
ni tiene iones comunes con él.

Siempre que se afiade sales a una solucion se dice que aumenta la fuerza idnica de ésta.
(,Qué significa fuerza ionica?

La fuerza idnica, y, es una medida de la intensidad del campo eléctrico debida a los

iones en una solucién. Se define como:

w=1/2 (c1zi® + ez’ +...) = 12 L ¢cizi®

donde c; es la concentracién molar de la especie i y z; su carga. La suma se extiende a
todos los iones en solucion.

Ahora bien. ;Cémo puede explicarse que la solubilidad aumente cuando aumenta la
fuerza idnica (al anadir sales a la solucién)?

Consideremos un i6n individual de Ca* y otro de SO4~ en la solucién. El ién SO4~ estd
rodeado de cationes (Ca+2, Na") y de aniones (CI, SO4"2). Sin embargo los aniones, en
promedio, tendrdn a su alrededor mds cationes que aniones, porque los cationes son
atraidos por el anién, mientras que los aniones son repelidos. Globalmente la solucién
es neutra, pero en la vecindad de cualquier i6n dado hay predominancia de iones de
carga opuesta (denominados contraiones).

Estas interacciones crean una regién de carga neta positiva en torno a un anién
determinado. A esta regiéon se le llama afmdsfera ionica. Los iones continian
difundiendo dentro y fuera de la atmdsfera i6nica. La carga neta de la atmdsfera, si se
promedia a lo largo del tiempo, es menor que la carga del anién en el centro. De forma

andloga, un catién estd rodeado de una atmosfera de carga negativa.




.

-Distribucion de los iones en una solucion

(en https://en.wikipedia.org/wiki/Debye %E2%80%93H%C3%BCckel_equation.

De dominio publico. Consultada en julio de 2015)
-Esquema de la atmésfera iénica
(en http://www.ebah.com.br/content/ABAAAAbCkAG/gravimetria

De dominio publico. Consultada en julio de 2015)

La atmoésfera i6nica debilita o disminuye la atraccion entre los iones. Un catién con su
atmoésfera negativa tiene menos carga positiva que la que tendria si estuviera solo, y un
anién con su atmosfera idnica tiene menos carga negativa que el mismo libre. La
atraccion neta entre el catién y el anién con sus correspondientes atmdsferas i6nicas es

menor que la que existiria entre ambos en ausencia de éstas.

Cuanto mayor es la fuerza ionica de una solucion, mayor es la carga de la atmosfera
ionica. Cualquier ion con su atmosfera posee menor carga neta, y por lo tanto

disminuye la atraccion entre cualquier par cation-anion.

Al aumentar la fuerza iénica de una solucién se reduce la atraccién entre los iones Ca*
y SO42, comparada con la que tienen en agua deionizada. El resultado es una reduccién
de su tendencia a aproximarse, aumentando asi la solubilidad del sulfato de calcio y
favoreciéndose la disociaciéon en iones. Cabe aclarar que esto es vdlido para valores de
Juerza ionica no muy elevados.

Asimismo, la existencia de la atmodsfera i6nica tiene el efecto de modificar tanto la

conductividad de los iones como su capacidad para tomar parte en reacciones.




Efecto del ion comuin y efecto salino simultineamente

Como ya se expreso anteriormente, en el caso de una sal poco soluble como el sulfato
de calcio, al agregar sulfato de sodio la solubilidad disminuye por aumento de la
concentracién del i6n en comun (SO4'2). Pero debido a que simultidneamente se esta
aumentando la fuerza iénica del medio se observa que la disminucion en solubilidad es
menor que la esperada, pudiendo hasta producirse un aumento en la misma (siempre

que no se llegue a muy altas concentraciones de sulfato de sodio).

Actividad y coeficientes de actividad

La expresion del Kps como producto de las concentraciones molares de los iones de una
sal poco soluble no predice qué efecto puede tener la fuerza idnica en la disolucién de la

sustancia. Entonces se debe modificar reemplazando concentraciones por actividades.

Actividadde A (A) = [A] ya

La actividad de la especie A, (A), es el producto de su concentraciéon molar por su
coeficiente de actividad ya. Este tltimo es un nimero adimensional que depende de la
fuerza i6nica p. Define el mayor o menor alejamiento de A de lo que se considera el
comportamiento “ideal”. Se lo puede ver como una medida de la efectividad con la que
las especies influyen en un equilibrio en el que participan. De ahi entonces que a la
actividad se la puede considerar como una concentracion “efectiva”.

La expresion del Kps del CaSO, quedaria asi:

KPStermodingmico = (Ca*?) (SO4) = [Ca™] ve,™ [SO47] ys0a” =Kpsevea™ Ysoa™

En donde KpSiermodinamico €S €l Kps termodindmico, la verdadera constante
termodindmica de equilibrio, independiente de la fuerza idnica y dependiente sélo de la
temperatura. Kps. es el Kps expresado en términos de concentraciones de los iones, el

cual, al depender también de la fuerza i6nica p, no es una constante verdadera.



Como la concentracién de Ca*? y SO4~ tienen que aumentar al incrementarse la fuerza
i6nica, los coeficientes de actividad deben disminuir para que el valor del Kps
(termodindmico) se mantenga constante.

En soluciones muy diluidas, en las que la fuerza idnica es baja, los iones estdn
suficientemente alejados. Las interacciones entre ellos son insignificantes, de manera tal
que sus comportamientos no se ven afectados entre si. En esta situacién, la efectividad
de un i6n respecto a la posicidn del equilibrio depende s6lo de su concentracién molar y
es independiente del resto de los iones. De esta forma, los coeficientes de actividad se

aproximan a 1, la actividad a la concentracion y el KpsSiermodinimico @l Kpse.

Cuando u— 0 7A — 1 (A) = [A] Kpstermodimimico = KPSc

La relacion entre fuerza idnica p y coeficiente de actividad y estd dada por la ecuacion

de Debye-Hiickel ampliada:

-logy = 0,509z%u'"”
1+ 0,329au'"?

En esta expresion (valida para una temperatura de 25 °C y p < 0,1 M) z es la carga del
i6n y a es el didmetro efectivo del i6n hidratado (es decir, con su capa de moléculas de
agua estrechamente unida a él) en unidades Angstrom. Se observa que:
¢ A medida que aumenta la fuerza idnica, disminuye el coeficiente de actividad.
Este se aproxima a la unidad cuando p tiende a cero.
® A mayor carga del i6n, més rapidamente disminuye y al aumentar .
e (Cuanto mas pequefio es el didmetro efectivo del i6n hidratado, mds importantes

son los efectos sobre la actividad.
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Variacion de los coeficientes de actividad con la fuerza i6nica para diferentes
cargas y diametros efectivos de los iones hidratados. Fuerza ionica menor a 0,1 M.
(En http://www.thefullwiki.org/Debye % E2%80%93H%C3%BCckel equation

De dominio publico. Consultada en julio de 2015)

Solubilidad de sales poco solubles para valores de fuerza iénica elevadas

Como ya fue expresado, la solubilidad de sales poco solubles (como el sulfato de calcio)
aumenta en presencia de sales “inertes” pues se incrementa la fuerza idnica. Y se aclard
que esto era valido para valores de fuerza idnica no muy elevados.

(,Qué sucede cuando la fuerza i6nica es elevada?

Ya fue dicho que la ecuacién de Debye-Hiickel ampliada es vélida para p < 0,1 M. Por
encima de este valor el coeficiente de actividad decrece con mads lentitud, pasa por un
minimo, y luego aumenta con el incremento de la fuerza idnica, pudiendo ser mayor que
la unidad. De esta manera, la actividad resulta mayor que la concentracion. La
solubilidad de la sal poco soluble, tras llegar a un maximo, decrece con el aumento de la
fuerza i6nica.

La interpretacion fisica de este hecho es que la atraccién entre los iones y las moléculas
de solvente (agua) produce una segregacion de estas ultimas, produciéndose asi una
disminucién en la cantidad de solvente libre. Como consecuencia de esto, la

concentracion “efectiva” de la soluciodn, relativa a las moléculas libres de solvente, llega



a ser mayor que la concentraciéon real. Es decir, los iones se manifiestan como

aparentemente mas concentrados.

¢, Como se modifican los coeficientes de
actividad conla p ?

Coeficientes de actividad del H* (HCIO, 0.01 M)
en presencia de NaClO,

Coeficiente de actividad (y)

0 1 2 a8 4
Fuerza iynica ()

Variacién de los coeficientes de actividad con la fuerza iénica. Fuerza iénica menor
a3 M.

(En http://slideplayer.es/slide/1022367/ De dominio publico. Consultada en julio de
2015)

Medidas de pH y actividad
Para el cdlculo de un potencial de electrodo debe remplazarse la concentracion de los
iones por sus actividades.

La verdadera definicién de pH es:

pH = -log (H") = -log [H"] yu"

Cuando se mide el pH con un peachimetro, se determina el logaritmo de la actividad

y no la concentracion del ion hidrégeno.

Para el electrodo de vidrio tenemos la siguiente expresion (derivada de la ecuacion de
Nernst):
E=A + 0,059 log (H") (para una temperatura de 25 °C)




E=A - B 0,059 pH

E es la diferencia de potencial eléctrico (en voltios), A es una constante (que depende de
las caracteristicas del electrodo de vidrio) y B es la eficacia electromotriz con un valor
préximo a 1,00. Estas dos dltimas se obtienen en la calibracién del peachimetro.
Calculo del pH del agua pura a 25 °C

El equilibrio que rige el pH es

H,0 == H'+ OH

Kw = (H") (OH) = [H'] yu" [OH'] yon'

En donde Kw es el producto i6nico del agua.

La estequiometria indica que H" y OH" se producen en una relacién molar 1:1, de modo
que sus concentraciones deben ser iguales. Llamando a cada concentracidn c se puede
escribir

Kw=1,0.10"=cyy" cyon

Pero la fuerza iénica del agua pura es muy pequefia y por lo tanto yy* = you = 1.

Sustituyendo estos valores en la ecuacion anterior se obtiene

1,010 =¢® > ¢=1,0.10"M

Las concentraciones de H* y OH son ambas 1,0 . 10”7 M. Sus actividades son también
ambas 1,0 . 107 M, porque los dos coeficientes de actividad son muy préximos a 1. El

pH es

pH = -log [H'] y4* = -log (1,0.107) (1,00) = 7,00



Calculo del pH del agua en presencia de sales (solucion acuosa de KCI1 0,1 M) a 25

°C

Como ya se expres6 la estequiometria indica que [H'] = [OH]. Sin embargo, los
coeficientes de actividad no son iguales. La fuerza i6nica de la solucién KCI 0,1 M es
0,1 M, y los coeficientes de actividad de H" y OH  (obtenidos de tablas) son 0,83 y 0,76,
respectivamente, a esa fuerza idnica. Sustituyendo valores en la expresion de Kw se

obtiene

Kw = [H] yu" [OH] you'
1,0.10"=¢0,83¢0,76
c=1,26.10"M

Las concentraciones de H" y OH’ son iguales y mayores que 1,0.107 M. Pero las

actividades de H" y OH ™ no son iguales en esta solucién:

(H") = [H"] yu" = 1,26.107.0,83 =1,05.10”
(OH) = [OH] you'= 1,26.107.0,76 = 0,96.10”

Finalmente se calcula el pH:
pH = -log (H") = -log (1,05.107) = 6,98

El pH del agua varia desde 7,0 a 6,98 cuando se afiade KC1 0,1 M al agua. El KCI no es
un 4cido ni una base. La pequefia variacion de pH se debe a que el KCl afecta a las
actividades de H" y OH". La variacién de pH de 0,02 unidades estd en el limite de
tolerancia de las medidas de pH, y apenas es importante. Sin embargo, la
concentracion de H™ en KCI 0,1 M (1,26.10'7 M) es un 26 % mayor que la

concentracion de H' en agua pura (1,0.1 07’ M).
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Sintesis sobre el concepto de actividad aplicado a soluciones iénicas

Cuando un electrolito se pone en agua, en una diluciéon muy elevada, se observa que su
comportamiento se corresponde con el esperado a partir del valor de su concentracion;
se dice que tiene un comportamiento “ideal”. Al ir aumentando progresivamente su
concentraciéon, se observa que el electrolito comienza a apartarse de este
comportamiento, mostrando unas propiedades que no se corresponden con su
concentracion; se comporta como si tuviese otra distinta. El electrolito tiene una
concentraciéon real pero se comporta como si tuviese una concentracion ‘“efectiva”
diferente, es decir, puede decirse que presenta una actividad que no corresponde a su
concentracion.

Cuando el electrolito estd muy diluido cada i6n se comporta como si fuera totalmente
independiente de su entorno: otros iones y el solvente. Al aumentar la concentracion
comienzan a ser importantes las interacciones electrostaticas i6n-i6n e ién-disolvente, lo
que hace que el soluto presente una actividad diferente (menor o mayor) que su

concentracion.
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