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REACCIONES DE LOS METALES

C A T I O N E S

POTASIO — K

Se encuentra muy difundido en la naturaleza formando el 
feldespato potásico (ortosa) KoA1.2S ígOu. y  la mica (musco­
vita) K2H4A16S íg0 .24; además, al estado de nitrato KNO<} se 
presenta en ciertas eflorescencias del suelo.

Los más grandes yacimientos de sales de potasio se en­
cuentran en Stassfurt (Alemania), y  consisten en cloruro de 
potasio, combinado con cloruro y  sulfato de magnesio, for­
mando sales dobles, tales como la carnalíta KCÍ. MgCL . 6H..O, 
la kaíníta K C I. MgSO , . 3H.,0, etc.

También existe el potasio en las plantas terrestres, razón 
por la que se le encuentra bajo la forma de carbonato en las 
cenizas de estos vegetales.

Las sales de potasio son casi todas solubles en el agua 
y sólo el cloro platínato de potasio, el tartrato ácido de po­
tasio y  el pícrato de potasio son poco solubles; por este mo­
tivo tales compuestos son empleados para reconocer las sa­
les de potasio.

El fluosílícato de potasio K.,SíFtí y  el perclorato de po­
tasio KCIO.,, son también sales poco solubles y  sirven en 
gravimetría para separar el potasio de otra sal.
H illP  \
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R E A C C I O N E S
%

Por vía húmeda:

K  El ácido cloro platínico H .2 . PtClG da con las sales de
potasio un precipitado amarillo cristalino de cloro platinato de 
potasio formado por pequeños cristales octaédricos regulares, 
poco solubles en el agua y  menos todavía en el alcohol.

Si la solución de potasio está muy diluida, no se pro­
duce enseguida ningún precipitado y  para acelerar su forma­
ción es necesario frotar las paredes del recipiente con una 
varilla de vidrio:

H.2 . PtCl0 +  2KCÍ =  2HC1 +  K , . PtClc

El cloro platinato de potasio se descompone por calcina­
ción en cloro, platino metálico y  cloruro de potasio:

K._,. PICI, =  2C1, +  Pt +  2KC1
9

• • I . # / v

2a. El ácido tartárico da, con las soluciones neutras y 
algo concentradas de potasio, un precipitado blanco, cristali­
no, de tartrato ácido de potasio, cuya formación se favorece 
agitando el líquido:

e o o .H  C O O .K

CHOH CHOH
| +  KC1 =  HC1 +  |

CHOH CHOH

C O O . H C O O . H
* i i  ̂4 t  ̂ 9 I

El precipitado es difícilmente soluble en el ácido acético
y en el agua fría; muy soluble en la caliente, así como en
los ácidos minerales, por lo cual el ácido líbre formado en 
esta reacción es necesario neutralizarlo con acetato de sodio 
CH,COONa, mas no con sosa o potasa cáustica, pues, en 
este último caso, se formaría tartrato neutro de sodio y po- 
tasío, soluble, conocido con el nombre de sal de Seígnette o 
de la Rochela:
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CH, , COONa +  HC1 =  CH, * COOH +  NaCl

3a. El ácido pícnico C(.H2(NO.>)3OH da, con las disolu­
ciones neutras de potasio y  en presencia de acetato de sodio, 
un precipitado amarillo cristalino, de pícrato de potasio:

C6H2( N 0 2)30 H  +  KC1 á f  HC1 +  C0H,(NO,),OK

4a. El ácido hidrofluosilícico H.,SíFc, precipita fluosílícato
de potasio, transparente, gelatinoso:

H.>. S íFc +  2KC1 =  2HC1 +  K, . S íFc

Este precipitado es poco soluble en el agua fría y  en los 
ácidos diluidos, e ínsoluble en alcohol.

Por calcinación el fluosílícato de potasio se descompone 
en un compuesto volátil, que es el tetrafluoruro de silicio 
S íF4, y  en otro fijo, que es el fluoruro de potasio KF:

K , , S íFc =  SíF, +  2KF

5a, El ácido percldrico HCIO, da un precipitado blanco,
cristalino, de perclorato de potasio, poco soluble en el agua 
fría e ínsoluble en alcohol:

HCIO 4 +  ICC1 =  HCÍ +  K C Í04

Por vía s e ca :

Las sales de potasio colorean en violeta pálido la llama 
de alcohol o de Bunsen, Mirada la llama de potasio a tra­
vés de un vidrio de cobalto o de un prisma lleno de una 
solución diluida de añil, aparece de color rojo carmín.

En presencia de compuestos de sodio, la llama amarilla 
de este cuerpo enmascara el color violeta del potasio y  pa­
ra distinguirlo basta observar la llama medíante el vidrio de 
cobalto o el prisma lleno de solución de añil, que absorbe 
completamente los rayos amarillos del sodio.

En el espectro se observa una doble línea roja que 
coincide con la raya A del espectro solar, y  otra de color
violeta.



202 A N A L E S  D E  LA

AMONIO -  N H t

Este cuerpo está formado por un complejo de átomos, de 
carácter metálico y  función monovalente, que se comporta de 
manera muy semejante al íón potasio.

En la naturaleza se encuentra el amonio en pequeña 
cantidad en el aíre atmosférico, bajo la forma de carbonato, 
nitrato y  nitrito, y  en las grietas de los volcanes activos, en 
forma de cloruro de amonio.

La tierra de labor, así como también algunas secreciones 
anímales —saliva, orina, etc.—, contiene pequeñas cantidades 
de compuestos amónicos.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

Ia. Las bases fuertes: NaOH, KOH, Ca(OH)2. Con
cualquiera de estos compuestos las sales de amonio, al ser 
calentadas en un tubo de ensayo, desprenden vapores amo­
niacales, de olor característico, que azulean el papel de tor­
nasol rojo y  ennegrecen el papel filtro humedecido con nitra­
to mercuríoso (véase compuestos mercúríosos), sí se los 
coloca en la boca del tubo de ensayo:

NH,C1 +  NaOH =  NaCl +  NH, +  H ,0  

2NH,C1 +  Ca(OH)2 =  CaCl2 +  2NH3 +  5 H ,0

Se reconoce también el amoníaco aproximando a la bo­
ca del tubo una varilla de vidrio humedecida en ácido clor­
hídrico o nítrico concentrados, con los que forma una nube 
blanca, compacta, de la sal amónica respectiva:

NH3 +  HC1 =  NHjCl

2a. El reactivo de Nessler: Mínímales cantidades de amo­
níaco o de sales amónicas pueden ser comprobadas medían­
te el reactivo de Nessler, el cual produce con las soluciones 
diluidas una coloración amarillenta o anaranjada y, con las 
de mayor concentración, un precipitado pardo rojizo, for-
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mado por el compuesto básico yoduro amído mercúrico
HgO . IHg(NH2):

2K,HgI., +  3KOH +  NHS +  H ,0  =  HgO . IHg(NH .) +
+  3H.20  +  7KI

%

El reactivo de Nessler, que no es otra cosa que la di­
solución alcalina del yoduro mercurí- potásico K 2(HgI4), se 
prepara añadiendo una solución de yoduro de potasio a otra 
de bicloruro de mercurio, hasta que se redísuelva, en el ex­
ceso de precipitante, el precipitado rojizo de yoduro de mer­
curio que se forma; entonces se agrega, por último, un vo­
lumen igual de sosa o potasa cáustica:

HgCl, +  2KI =  2KC1 +  Hgl,

HgL, +  2KI =  K 8(HgI4)

4a. El ácido cloroplatínico da un precipitado amarillo cris­
talino de cloroplatínato de amonio, análogo al del cloropía- 
tínato de potasio:

H , . PtCl6 +  2NH.C1 =  (NH4) , . PtCl,. +  2HCÍ

Sí las soluciones de amonio estuvieren diluidas, enton­
ces, o no se formará ningún precipitado, o bien la precipi­
tación tendrá lugar después que hubiere transcurrido un 
tiempo más o menos largo. La adición de alcohol favorece 
la precipitación.

Por calcinación el cloroplatínato de amonio se descom­
pone, dejando solamente un residuo de platino metálico, a 
diferencia del potasio:

(NH4)2 . PtClc =  2NH4CÍ +  2C1, +  Pt

5a. El ácido tartárico forma un precipitado blanco, cris­
talino, de tartrato ácido de amonio, análogo al de potasio, 
soluble en los ácidos minerales, pero ínsoluble en el acético:
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COO . H COO . NH,
I I

CHOH CHOH
+  NH4C1 = 1  +  HC1

CHOH CHOH

C O O . H C O O . H

6a* Con el ácido pícnico se obtiene un precipitado ama­
rillo, cristalino, de pícrato de amonio, siempre que las diso­
luciones de los compuestos de amonio sean neutras y  estén 
algo concentradas:

C6H ,(N 0 2) , . OH +  NH4C1 =  C6H2(N 0 2)3ONH4 +  HC1

El ácido clorhídrico, producto de esta reacción, impide la 
completa precipitación del amonio por el ácido pícríco y  para 
destruir su acción es necesario añadir acetato de sodio.

Por vía s e ca :

Los compuestos halogenados de amonio se caracterizan 
por su volatilidad, por lo cual, al ser calentados en un tubo 
de ensayo, dan un sublimado blanco, que se condensa en la 
parte fría del tubo.

SODIO — Na

Este cuerpo abunda en la naturaleza en forma de clo­
ruro de sodio, en las salinas y  en el agua del mar; además 
existe el sodio en algunos silicatos, tales como la albita 
NaAÍSi.jOg, Se encuentra también en forma de carbonato 
Na.>CO;j, nitrato NaNO.¡ (nitro de Chile), etc.

Las sales de sodio son casi todas solubles en el agua, 
a excepción del píroantímoníato ácido de sodio Na.>H.>Sb>07,

.  .  mJ mJ í

que se disuelve difícilmente.
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R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El piroantimoniato ácido de potasio K 2H.2Sb20 7 da, con
las soluciones neutras o ligeramente alcalinas de las sales de 
sodio, un precipitado blanco, cristalino, de piroantimoniato 
ácido de sodio:

K 3H.3Sb.3O, +  2NaCl =  2KCÍ +  N a,H ,Sb20 7

En esta reacción no deben emplearse disoluciones ácí- 
das de sodio, porque entonces el piroantimoniato ácido de 
potasio reaccionaría con el ácido líbre y  formaría un preci­
pitado blanco, gelatinoso, de ácido píroantímóníco:

K.,H,Sb>07 +  2HCÍ =  H.Sb.,0- +  2KC1
má m J mé I  ■ “X  md I ■

Hay que observar que, además del sodio, la disolución 
no debe contener ningún otro metal alcalino, porque enton­
ces ese metal reaccionaría también con el piroantimoniato 
ácido de potasio*

2a. El ácido cloro platínico, el tartárico y  el perclóríco, 
no dan ningún precipitado, por ser muy solubles las sales 
de sodio de dichos ácidos, a diferencia del potasio.

El cloro platínato de sodio se disuelve fácilmente en al­
cohol de 80°, en tanto que el de potasio no se disuelve.

Por v ía  s e ca :

Todas las sales de sodio, aun en mínímales cantidades, 
tiñen la llama de alcohol o de Bunsen, de color amarillo in­
tenso, el cual desaparece cuando se la examina a través de 
un vidrio de cobalto, o de un prisma de vidrio lleno de so­
lución de añil.

En el espectro se observa una raya amarilla brillante, 
compuesta de dos muy próximas, que coinciden con la raya 
B del espectro solar.
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PEROXIDO DE SODIO — N a ,0 ,

Es un cuerpo de color blanco amarillento, de propieda­
des oxidantes muy enérgicas, que se forma por la combus­
tión de sodio metálico en una corriente de aíre seco, líbre de 
anhídrido carbónico. En presencia de agua se descompone 
en hidrato de sodio y  peróxido de hidrógeno, el cual, a su 
vez, por la acción del calor que produce la reacción, se des­
dobla parcialmente en agua y  oxígeno:

Na.,O., +  2H..O =  2NaOH +  H ,0 ,

H ,0„ =  H.,0 +  O
— mJ 1

REACCIONES DEL PERÓXIDO DE HIDRÓGENO

(Agua oxigenada)

El peróxido de hidrógeno puro, es decir, exento de agua, 
es un líquido incoloro, denso, de ligero sabor metálico, so­
luble en el agua; se descompone con facilidad en agua y 
oxígeno, con desprendimiento de calor. En soluciones dilui­
das y  frías, el desdoblamiento se verifica expontánea y  len­
tamente, mas, la presencia de cuerpos alcalinos aceleran la 
descomposición; de este modo, aún a la temperatura ordi­
naria una solución alcalina de peróxido de hidrógeno se 
descompone en agua y  oxígeno, y  a la de ebullición, el 
desdoblamiento se produce en pocos minutos. Diversos 
cuerpos finamente divididos, que por su naturaleza ofre­
cen una gran superficie de contacto —oro, plata, platino, 
carbón de madera, etc.—, determinan también la descom­
posición del agua oxigenada. Por el contrarío, la adición 
de ácidos retarda su descomposición y  por este motivo, a 
las soluciones comerciales de agua oxigenada se íes adiciona 
siempre pequeñas cantidades de ácido sulfúrico, bórico, bar- 
bítúríco, etc., para prolongar su estabilidad.

Un tipo comercial corriente de agua oxigenada corres­
ponde a una concentración de 3 (J/o en H20.2, la cual produ­
ce al descomponerse 10 volúmenes de oxígeno.
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En sus reacciones el peróxido de hidrógeno se comporta 
unas veces como oxidante enérgico y  otras como fuerte re­
ductor.

r e a c c i o n e s

I a. El ácido crómico: Sí a una solución diluida de agua
oxigenada se añade primero unas gotas de ácido sulfúrico, 
después un poco de éter líbre de alcohol y  por último unas 
gotas de solución diluida de bicromato de potasio y  se agita 
la mezcla; una vez en reposo, el éter sobrenada en la parte 
superior del líquido y  toma una coloración azul, a consecuen­
cia de la formación de ácido percrómíco soluble en dicho 
disolvente.

Medíante esta reacción se puede comprobar hasta 1/10 
de mgr. de agua oxigenada.

2a. El Sulfato (le titano, en las disoluciones ácídas, produ­
ce una coloración amarilla o anaranjada, a causa de la for­
mación de anhídrido pertítáníco T íO ., de color anaranjado:

T íO , +  H ,0 ,  =  H ,0  +  T iO ,

Esta reacción es la más sensible.
El reactivo se prepara fundiendo una parte de ácido ti­

tánico con quince a veinte partes de pirosulfato de potasio 
y disolviendo el producto de la fusión, una vez frío, en áci­
do sulfúrico diluido.

3a. El permanganáto (le potasio, en solución ácída, es de­
colorado, a la vez que se desprende oxígeno:

2KMnO, +  4 H ,S 0 4 +  5 H ,0 ,  =  2KHSO, +  2M n SO ,+
+  8H ,0  +  5 0 ,

4a. El yoduro de potasio y almidón: Sí a una disolución
ácída de yoduro de potasio y  almidón se añade agua oxi­
genada, la mezcla toma enseguida una coloración azul:

2KI +  H ,0 ,  — 2KOH +  L
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Esta reacción es muy sensible y  permite apreciar hasta 
5/100 de mgr. de agua oxigenada por litro»

*  * *

5a» El cloruro de oro AuCl.„ en solución alcalina, es re­
ducido, a la temperatura ordinaria, a oro metálico muy divi­
dido, de color pardo oscuro a la luz reflejada y  pardo ver­
doso por transparencia:

2AuCÍ, +  3 H ,0 , +  óNaOH =  6NaCl +  6 H ,0  +  3 0 ,  +  2Au

Cuando las disoluciones de oro son muy diluidas, se 
deposita en las paredes del recipiente una película amarilla 
de oro metálico»

LITIO — Lí

Es un metal que, en pequeñas cantidades, se encuentra 
muy repartido en la naturaleza; forma parte de algunas ro­
cas, como el trífelín F eL íP 04, y  también de ciertos manan­
tiales de aguas minerales»

Las sales de litio son higroscópicas y bastante solpbles 
en agua, con excepción del fosfato, que es insoluble, y  del 
carbonato, poco soluble en ese líquido»

El cloruro de litio se disuelve en una mezcla de alcohol 
y  éter, diferenciándose así de los demás cloruros alcalinos 
que no se disuelven.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El ácido cloro platínico y el tartárico, no producen pre­
cipitado en las soluciones de las sales de litio.

2a. El fosfato ácido de sodio Na,HPO,, da, con las diso­
luciones algo concentradas de las sales de litio, al hervirlas, 
un precipitado blanco de fosfato de litio LLPÓ,. La preci­
pitación es completa, sí se alcalíníza la mezcla con sosa cáus­
tica, se la evapora a sequedad en el baño de maría y  al 
residuo se añade agua amoniacal:
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Na.HPO, +  3LíCl +  NaOH =  3NaCl +  LLPO, +  H ,0

El fosfato de litio es fusible al soplete, diferenciándose 
así del fosfato de magnesio y  de los térro - alcalinos, que no 
se funden*

3a* El Carbonato de amonio determina en las disoluciones
concentradas de litio, al hervirlas, un precipitado blanco, pul­
verulento, de carbonato de litio que se disuelve con dificultad 
en el agua; esta propiedad lo diferencia de los otros metales 
alcalinos*

100 partes de agua disuelven a 15° C., 1,31 partes de
carbonato de litio.

En presencia de exceso de cloruros alcalinos o de amo­
nio, el litio no precipita.

Por vía s e c a :
9

Las sales de litio comunican a la llama una coloración
rojo carmín, que es absorbida por una capa gruesa de solu­
ción de índigo, a diferencia del potasio.

En el espectro de la llama de litio se observa una raya
de color rojo - carmín y  otra de rojo - anaranjado.

MAGNESIO — Mg

El magnesio se encuentra en la naturaleza formando 
parte de varías especies minerales, como algunos silicatos en­
tre los cuales se puede citar el amianto CaMgyS i40  v2; se le 
encuentra, además, en forma de magnesita MgCO.¡, dolomi­
ta CaCO, . M g C 0 3, carnalità MgCl, . KC1. 6H ,0 , etc.

El metal es blanco argentino; el agua hirvíente lo des­
compone, desprendiendo hidrógeno y formando hidrato de 
magnesio Mg(OH).., poco soluble, el cual comunica al agua
reacción débilmente alcalina.

Es inalterable al aíre seco, pero en el húmedo, se recu­
bre de una delgada capa de carbonato básico de magnesio. 
El magnesio metálico arde con facilidad en el aire, despren­
diendo una luz blanca muy viva y formando óxido de mag­
nesio MgO.
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R E A C C I O N E S

Por vta húmeda:

I a. La sosa o potasa cáustica, así como el agua de bari­
ta Ba(OH),, y  el agua de caí Ca(OH)2, determinan la for­
mación de un precipitado blanco, gelatinoso, de hidrato de 
magnesio, ínsoluble en exceso de reactivo y  cuya formación 
se favorece medíante la ebullición:

MgCl.2 +  2NaOH =  2NaCI +  Mg(OH),

MgCl, +  Ba(OH), =  BaCÍ, +  Mg(OH),
• f • J*

La presencia de sales de amonio, como p. ej., el cloru­
ro de amonio o cualquier sal amónica, impiden la precipita­
ción del magnesio en forma de hidrato.

2a. El amoniaco precipita también al magnesio bajo la 
forma de hidrato, pero esta precipitación no es completa por­
que la sal de amonio que se forma como producto de la reac­
ción, disuelve una parte del hidrato de magnesio formado:

MgCl, +  2NH, +  2 H ,0  ^=±_ Mg(OH )2 +  2NH4C1

En presencia de un exceso de sales amónicas, el amo­
níaco no forma precipitado con los compuestos de magne­
sio.

3a. El carbonato de amonio, en las soluciones concen­
tradas de las sales de magnesio, exentas de sales amónicas, 
(especialmente de cloruro de amonio) precipita carbonato bá­
sico de magnesio. Por lo general, esta precipitación se ve­
rifica después de calentar la mezcla, o de dejarla en reposo 
durante un tiempo más o menos largo.

La composición del precipitado varía según la tempera­
tura y  concentración de las disoluciones empleadas; pero con 
frecuencia tiene la composición siguiente:

4MgSO, +  4(NHJ),CO, +  H,0 =  Mg.,(CCg3(OH).2 +  CO, 
+  4(NH4)2S 0 4
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4a. El fosfato de sodio Na2H P 0 4, añadido a una solu­
ción de magnesio que contenga cloruro de amonio y  amo­
níaco, da un precipitado blanco, cristalino, de fosfato amóni­
co magnésico:

En soluciones diluidas, el precipitado se forma lentamen­
te y  para acelerar la precipitación se frota las paredes del 
recipiente con una varilla de vidrio»

Por v ía  húmeda:
0

Los compuestos de magnesio, mezclados con carbonato 
de sodio y  calcinados al soplete sobre el carbón, forman una 
masa blanca brillante, de óxido de magnesio; la que hume­
decida con unas gotas de nitrato de cobalto y  vuelta a calci­
nar, toma una coloración rosa débil.

Las sales de magnesio no son volátiles y, por lo mis­
mo, no colorean la llama de alcohol o de Bunsen, ni forman 
tampoco espectro de llama.

CALCIO — Ca

Las combinaciones de calcio son muy abundantes en la 
naturaleza, presentándose en forma del carbonato CaCO ., que 
constituye el mármol, la creta, etc. También se encuentra 
en estado de sulfato de calcio anhidro CaSO,, e hidratado 
con dos moléculas de agua CaSO , . 2H..O formando la an­
hidrita y  el yeso, respectivamente.

Las sales de calcio son ínsolubles en el agua, con ex­
cepción del cloruro CaCL y del nitrato Ca(NO.).>, que son 
muy solubles; también es soluble el bicarbonato de calcio 
Ca(HCO..)., y, en pequeña cantidad, el sulfato de calcio; los 
demás compuestos son ínsolubles.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a* El amoniaco, exento de anhídrido carbónico, no pro­
duce ningún precipitado; pero, sí la solución amoniacal de 
calcio permanece algún tiempo en contacto con el aíre, ab-
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sorbe este anhídrido carbónico y  la disolución se enturbia 
por la formación de carbonato de calcio:

CaClo +  2NH3 +  H ,0  +  CO, =  2NH,C1 +  C aC 0 3

2a. El carbonato de amonio da un precipitado blanco de
carbonato de calcio:

j

CaCl, +  (NH4)2C 0 3 =  2NH4C1 +  CaCOa

Este, que al principio es amorfo, se transforma por ebu­
llición en un precipitado cristalino, de fácil filtración.

í

3a. El oxalato de amonio (N H 4)2C20 4, o el ácido oxálico,
determina la formación de un precipitado blanco, cristalino, 
de oxalato de calcio, soluble en ácido clorhídrico o nítrico e 
ínsoluble en el acético:

CaCI, +  (N H jyC 20 4 =  2NH4C1 +  C a C ,0 4

La precipitación del calcio es completa, cuando se efec­
túa con oxalato de amonio, en solución alcalínízada por amo­
níaco.

• -

4a. El ácido sulfúrico precipita el calcio en forma de sul­
fato, pero sólo en disoluciones concentradas:

CaCl, +  H,SO, =  2HC1 +  CaSO,

Sí a una disolución acuosa de sulfato de calcio se adicio­
na alcohol, entonces precipita todo el calcio bajo la forma de 
sulfato con dos moléculas de agua CaSO, . 2H..O, y que no 
es otra cosa que el yeso.

5a. El fosfato de sodio Na.,HPO,, en soluciones neutras, 
determina la formación de un precipitado blanco, coposo, de 
fosfato ácido de calcio; en soluciones amoniacales precipita 
fosfato trícálcíco:

1 •

CaCl., +  Na.HPO, =  2NaCl +  CaHPO(
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3CaCl, +  2NasHP0., +  2NH, =  4NaCl +  2NH4C1 +

Ca3( P 0 4) 2

Los dos compuestos se disuelven en los ácidos minera­
les y  en el acético*

6a* El di cromato de potasio K2Cr20 7 no forma precipi­
tado, a diferencia del bario*

Por vía s e ca :

Sí se calcinan los compuestos de calcio sobre carbón, 
con carbonato de sodio, forman un óxido infusible que emite 
una luz más o menos viva.

Las combinaciones volátiles de calcio, como por ejemplo 
el cloruro CaCl2, comunican a la llama de alcohol o de Bun- 
sen un color rojo amarillento*

En el espectroscopio dejan observar una doble banda 
amarillo-anaranjada y  una banda amarillo-verdosa, situadas 
entre otras menos importantes*

ESTRONCIO — Sr

Este cuerpo se encuentra en la naturaleza en estado de 
combinación formando sulfato de estroncio S rSO Jt combina­
ción a la que se le da el nombre de celestina, y  como car­
bonato SrCO., llamado estroncíaníta*

El estroncio se encuentra frecuentemente acompañando 
al calcio, en pequeñas cantidades.

I |

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a* El amoniaco se comporta con el estroncio de mane­
ja análoga que con el calcio.

2a* El carbonato de amonio da un precipitado blanco,
amorfo, de aspecto voluminoso, de carbonato de estroncio,
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el cual poco a poco se transforma en cristalino, acelerándo­
se la transformación por la acción del calor:

SrCl, +  (NH4), CO, =  2NH.C1 +  SrCO,

Esta reacción es reversible; por consiguiente, para que 
la precipitación del estroncio sea completa, habrá que emplear 
un exceso de carbonato de amonio y  se calentará el líquido 
tan solo hasta que el precipitado se vuelva cristalino.

3a. El oxalato de amonio, en soluciones neutras o alcali­
nas, precipita oxalato de estroncio:

«

SrCl, +  (NH4), C , 0 4 =  2NH4C1 +  S r C ,0 4

En frío, el precipitado obtenido está formado por crista­
les muy finos, difíciles de filtrar; en caliente, los cristales son 
mayores y  por consiguiente de fácil filtración.

El oxalato de estroncio es bastante soluble en ácido 
acético y  muy soluble en los ácidos minerales.

4a. El ácido sulfúrico diluido precipita sulfato de estron­
cio, blanco, pulverulento, casi insoluble en agua (1 parte
de S r S 0 4 en 6.900 partes de agua):

*

SrCl, +  H ,SO , =  2HC1 +  SrSO,

5a. El agua de yeso C a S 0 4, en disoluciones neutras o 
débilmente ácídas, precipita sulfato de estroncio, cuya forma­
ción en muchos casos es bastante lenta:

SrCl, +  C a S 0 4 =  CaCl, +  SrSO,

6a. Los cromatos alcalinos K 2CrO„ con soluciones dilui­
das de estroncio, no forman precipitado; con las concentra­
das, se obtiene un precipitado amarillo claro de cromato de 
estroncio:

à

SrCl, +  K,CrO, =  2KC1 +  SrCrO,

7a. El dicromato de potasio K ,C r ,0 7 no precipita al es­
troncio de sus disoluciones.
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/

Por vía s e c a :

Las sales de estroncio colorean la llama en rojo carmín; 
su espectro presenta varías líneas rojas brillantes, y, además, 
una amarilla anaranjada con otra azul muy característica.

Calcinados los compuestos de estroncio sobre el carbón, 
con carbonato de sodio, producen una masa brillante, blan­
ca e infusible.

BARIO — Ba

Se presenta en la naturaleza bajo la forma de espato 
pesado o baritina B a S 0 4 y  de Wítheríta BaCCX.

R E A C C I O N E S
40

Por v ía  húmeda:

I a. El amoniaco: Las disoluciones de los compuestos
de bario se comportan» respecto del amoníaco, como las de 
estroncio y  calcio.

2a. El carbonato de amonio precipita carbonato de bario, 
de color blanco y  aspecto coposo, amorfo:

BaCl, +  (N H J.C O , =  2NH.C1 +  BaCO,

Para que el precipitado se transforme de amorfo en 
cristalino, es preciso efectuar dicha precipitación en caliente.

3a. El oxalato de amonio da, como con el estroncio y el 
calcio, un precipitado blanco de oxalato de bario, con la di­
ferencia de que este último compuesto se disuelve en el agua 
con mayor facilidad que los oxalatos de estroncio y calcio 
(1 parte de oxalato de bario se disuelve en 2.590 partes 
de agua fría):

BaCL +  (NH4) ,C 20 4 =  2NH.C1 +  B aC O ,
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4a, Los fosfatos alcalinos en solución neutra determinan
la formación de un precipitado blanco, coposo, de fosfato 
ácido de bario; mas, si la disolución de bario contiene amo­
niaco, precipita entonces fosfato tríbáríco:

% % '

BaCl, +  Na,HPO, -  2NaCl +  BaHPO,

3BaCl, +  2Na,HPO, +  2NH, =  4NaCl +  2NH,C1 +
Ba3(PO,).,

Los dos compuestos anteriores se disuelven en ácido 
clorhídrico y  en ácido nítrico.

5a. Los cromatos alcalinos precipitan, de disoluciones neu­
tras o aciduladas con ácido acético, cromato de bario, ama­
rillo, soluble en los ácidos minerales:

1
BaCl, ¡|  K,CrO, =  2KC1 +  BaCrO,

Por este motivo, la precipitación del bario medíante di- 
cromato de potasio K.,Cr.,07, no es completa; porque el áci­
do mineral que se forma como producto de la reacción, di­
suelve una parte del precipitado obtenido; mas, la adición 
de acetato de sodio neutraliza la acción de dicho ácido, y  la 
precipitación del bario, medíante dícromato, es completa:

2BaCl, + K ,C r ,0 7 +  H ,0  =  2BaCrO, +  2KC1 -|- 2HC1 

HC1 +- CH, COONa =  NaCl f  CH, COOH

6a. El ácido sulfúrico y los sulfatos solubles, precipitan 
sulfato de bario, blanco pulverulento, ínsoluble en agua y  en 
ácidos (1 gramo de BaSO, se disuelve en 436700 litros de 
agua):

I *

BaCl, +  H,SO, =  2HC1 +  BaSO,

Al hervir el sulfato de bario con una disolución de car­
bonato de sodio, se descompone parcialmente, transformán­
dose en carbonato; mas, como esta reacción es reversible y 
para que la descomposición del sulfato de bario en carbonato
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sea completa, es preciso hervir repetidas veces el sulfato de
bario con una solución concentrada de carbonato de sodio:

#

B a S 0 4 +  Na,CO;. N a ,S 0 4 +  BaCO,

Por vía s e ca :
m*

Las sales volátiles de bario colorean la llama de alcohol 
o de Bunsen de verde amarillento; el espectro se caracteriza 
por varias bandas verdes intensas, una anaranjada y  otra 
azul.

En el análisis químico tiene gran importancia el cono­
cimiento de la solubilidad comparada de los cloruros y  nitra­
tos anhidros de los metales alcalino - térreos en alcohol ab­
soluto Cotí- . OH. Dicha solubilidad es la siguiente:

<• Cloruros Nitratos

Ca ........ soluble soluble
++

Sr ........ soluble insoluble
++

Ba ........ ........ insoluble insoluble

ZINC — Zn
4i

Se encuentra en la naturaleza formando parte de varios 
minerales, tales como el espato de zinc ZnCO, y  la blenda
ZnS.

El zinc metálico tiene un color blanco azulado y  estruc­
tura cristalina; los ácidos HCÍ, H2SO, y HNO, diluidos lo
disuelven fácilmente con desprendimiento de hidrógeno.
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R E A C C I O N E S

Por via húmeda:

Ia, La sosa O potasa Cáustica determina la formación de
un precipitado blanco, gelatinoso, de hidrato de zinc, soluble 
en exceso de reactivo, con la formación de un zincato alca­
lino:

ZnCl, -b 2NaOH =  2NaCl +  Z n _ § §  

Z n ~ o ^  +  2N aO H =2H .,0 +Zn“ § J J *

Si en la solución del zíncato alcalino se deja pasar una 
corriente de ácido sulfhídrico, se descompone, formándose sul­
furo de zinc:

Zn — ONa +  H'-,S =  2NaOH + ZnS

2a. El amoniaco precipita de las disoluciones neutras 
exentas de sales amónicas, hidrato de zinc, soluble en exceso

de amoníaco, con la formación de sales complejas Zn(NH,)n , 
de composición variable, según la concentración del amoníaco,

3a, El ácido sulfhídrico precipita de las disoluciones neu­
tras, sulfuro de zinc, blanco, coposo:

ZnCl, +  H ,S 2HC1 +  ZnS

El sulfuro de zinc se disuelve fácilmente en los ácidos 
minerales y  por esta razón, la precipitación obtenida según 
la reacción anteriormente indicada, no es completa, por im­
pedírselo el ácido mineral líbre que se forma, el cual se des­
truye adicionando una cantidad suficiente de acetato de sodio, 
ya  que el sulfuro de zinc es ínsoluble en ácido acético.

4a. El sulfuro de amonio precipita, de disoluciones neutras 
o alcalinas, sulfuro de zinc, de color blanco:
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ZnCi, +  (NHJoS =  2NH}C1 +  ZnS

5a. El fosfato tío sodio, da un precipitado gelatinoso de
fosfato neutro de zinc, que después de algún tiempo se vuel­
ve cristalino:

3ZnCl, +  4Na,HPO ,1 =  6NaCl +  2NaH.2P 0 1 +  Zn3( P 0 4)2

Este precipitado se disuelve en los ácidos y  en el amo­
níaco. $

6a. Los carbonatos alcalinos precipitan carbonato básico de
zinc, de composición variable y  que no se disuelve en exce­
so de reactivo. La presencia de sales amónicas impide la 
precipitación.

7a. El carbonato de amonio precipita también carbonato
básico de zinc, de color blanco, soluble en exceso de reac­
tivo, formándose compuestos complejos.

Por vía s e ca :

Calcinados los compuestos de zinc con carbonato de so­
dio sobre el carbón, dan una aureola blanca de óxido de 
Zinc, aureola que en caliente es amarilla, volviéndose blanca 
al enfriarse.

Todos los compuestos de zinc que por calcinación se 
transforman en óxidos, al ser humedecidos con una gota de 
nitrato de cobalto y  vueltos a calcinar, dan una masa verde, 
infusible, que lleva el nombre de verde de Rínnmann, consi­
derada como un zíncato de cobalto:

O

ZnO +  CoO =  Zn Co
O

MANGANESO — Mn

El manganeso se encuentra muy diseminado en la na­
turaleza y  generalmente unido al oxígeno, formando la piro-
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lusíta MnO.„ brauníta M n.,0;¡, hausmaníta Mn30 4 y  el espa­
to de manganeso MnCO.r

El manganeso, en estado de pureza, es un metal de co­
loración gris, que se disuelve fácilmente en los ácidos mine­
rales, formando las sales manganosas, que son las más esta­
bles.

En sus combinaciones dicho metal funciona comojdí, 
tri, tetra, hexa y  heptavaíente. El ion manganoso, divalente, 
es de color rosàceo, y  semejante en sus propiedades al ion 
magnesio.

• 4

R E A C C Í O N E S

Por vía húmeda:

I a. La sosa O potasa cáustica precipita hidrato manganoso,
de color blanco, ligeramente rosàceo, que en contacto del aíre, 
s t  oxida y  toma una coloración parduzca, transformándose 
en un compuesto mangànico:

MnCL +  2NaOH =  2NaCl +  Mn(OH),

—OH /  OH
Mn -j- O =  Mn =  O

—OH \  OH

aíre ácido manganoso

/ O H
OH -r_jQ Mn = 0

2M n ==0 +  Mn =  2 H , 0 +
X OH H Q /  '

\ O H

Mn

2a. El amoniaco precipita incompletamente el ion manga­
noso; es decir, el manganeso se comporta, en este caso, como 
los compuestos de magnesio y  las sales ferrosas. Sí la reac­
ción se verifica en presencia de suficiente cantidad de cloruro 
de amonio, no se forma ningún precipitado:

MnCl, +  2NH3 +  2 H ,0  _±^T Mn(OH)i - f  2NH,Cl
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Cuando las soluciones amoniacales de los compuestos 
mánganosos se las expone al aíre, depositan entonces, len­
tamente, todo el manganeso en forma de hidrato mangànico,
ínsoluble.

3a. Los carbonatos alcalinos precipitan carbonato manga-
noso, blanco, ligeramente rosàceo, que hervido durante algún 
tiempo en contacto del aíre, se transforma en ácido manga- 
noso:

ff

MnCl.2 +  Na,COs =  2NaCl +  MnCO:;

MnCO.j +  H.,0 +  O =  CO,, +  H2MnO,
aíre

4a* El Slllfliro de amonio da un precipitado de sulfuro
manganoso hidratado, de color carne, fácilmente soluble en
los ácidos minerales diluidos y  en el acético:

MnCIo +  (N H ,),S  =  2NH,C1 +  MnS . aq.

Al hervir el sulfuro manganoso en presencia de exceso 
de sulfuro de amonio y  amoníaco y  en ausencia de sales 
amónicas, se transforma en un sulfuro verde de hídratacíón 
menor.

5a. El fosfato de sodio precipita fosfato manganoso 
Mn3( P 0 4)2, de color blanco, soluble en los ácidos minerales 
y en el acético:

3MnCl, +  4Na,HPO l =  6Na C1 +  2NaH,,P01 +  Mn,(PO t),

Sí a la disolución àcida y  caliente del fosfato de man­
ganeso se añade exceso de cloruro de amonio y  amoniaco, 
se obtiene un precipitado en forma de escamas blancas, de 
fosfato amónico manganoso:

. ' i* .

MnCl, +  NH:i +  Na.HPO, +  7H,,0 =

=  2NaCl +  MnNH.,PO.,. 7H20
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Por vía s e ca :

Fundiendo una combinación de manganeso sobre una 
lámina de platino con carbonato de sodio y  nitrato de po­
tasio, se obtiene una masa verde de manganato potásico 
K oM n 0 4, que se disuelve en agua con coloración verdosa.

Cuando se acídula la disolución verdosa del manganato 
con unas gotas de ácido nítrico, el manganato se transforma 
en permanganato de color rosáceo. Esta reacción es muy 
sensible, pero no se produce en presencia de* halógenos, ni 
de ácido clorhídrico.

La perla de bórax, calentada al soplete en presencia de 
un compuesto de manganeso, adquiere una coloración ama­
tista (violeta pálido) en la llama de oxidación, e incolora en 
la de reducción.

NIQUEL — Ni

Preséntase en la naturaleza bajo la forma de nique­
lina NíoAs.,, milíeríta Ní.2S 0, gersdorffíta NíAsS, garníeríta 
( S í0 4(ÑíMg)H +  aq.), etc. '

El níquel es un metal blanco agrisado, dúctil, que se di­
suelve difícilmente en los ácidos clorhídrico y  sulfúrico; el 
nítrico le ataca con facilidad, desprendiendo vapores nitrosos.

En todas sus sales, que son de color verde, funciona el 
níquel como dívalente, siendo el óxido niquélico Ní20 ;{ la 
única combinación estable del níquel trivalente.

R E A C C I O N E S

Por via húmeda:

I a. La sosa O potasa cáustica precipita hidrato de níquel,
de color verde manzana, amorfo, ínsoluble en exceso de reac­
tivo, pero que se disuelve fácilmente en los ácidos minerales:

NíCL +  2NaOH =  2NaCl +  Ní(OH),
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2a. El amoniaco, sí es añadido en pequeña cantidad a 
disoluciones neutras exentas de sales amónicas, precipita sal 
básica, de color verde; mas, sí se agrega un exceso de reac­
tivo, el precipitado se disuelve, dando un líquido de color
azul, que contiene compuestos complejos de níqueíamína

+ +
Ní(N H >  :

2NÍSO, +  2NH, +  2 H ,0  =  (NH,),SO , +  N í ,S 0 4(0 H ) ,

N í ,S 0 4( 0 H )2 +  (NH4)8S 0 4 +  10NH, =  2Ni(NH3)6 . S 0 4 +
+  2 H ,0

3a. Los carbonatos alcalinos precipitan, de las disoluciones
neutras, carbonato níqueloso, de-color verde manzana, ínso- 
luble en exceso de reactivo:

NiCl2 +  N aX O , =  2NaCl +  NíCO,

4a* El ácido Slllfhíhdrico no precipita el níquel de sus diso­
luciones cuando éstas contienen ácidos minerales o un exceso 
de acético; mas, sí esas disoluciones están débilmente acidu­
ladas con ácido acético y  en presencia de un acetato alcali­
no, el ácido sulfhídrico precipita todo el níquel al estado de 
sulfuro, de color negro:

NíCl, +  2CH, . COONa +  H2S =  2NaCl +  2CH, * COOH
+  NíS

El sulfuro de níquel se disuelve en el agua regía; depo­
sitando azufre:

3NíS +  6HC1 +  2HNO, =  3NíCL +  2NO +  4 H ,0  +  3S

5a. El sulfuro de amonio da un precipitado negro de 
sulfuro de níquel, algo soluble en sulfuro de amonio y, por 
esta razón, el líquido filtrado toma color oscuro; pero al aci­
dularle con ácido acético, precipita nuevamente el sulfuro de 
níquel dísuelto:

Ní CE +  (NH4)9S =  2NH4CÍ +  NíS
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4a* El cianuro de potasio da un precipitado verde amari­
llento de cianuro níqueloso, soluble en exceso de reactivo, con 
color amarillo, resultando un níquelocíanuro potásico K., . Ni
(CN),:

NiCl, +  2KCN ¡ ¡  2KC1 +  Ní(CN)s 

Ní(CN), +  2KCN =  K , . Ni(CN),

Este compuesto complejo se descompone fácilmente por 
la acción de los ácidos minerales diluidos, desprendiendo áci­
do cianhídrico, depositando cianuro níqueloso:

K, * Ní(CN)4 +  2HC1 =  H , . Ní(CN )4 +  2KC1 

H , . Ní(CN) , =  Ní(CN), +  2HCN

Sí a la disolución amarillenta del compuesto níquelocía­
nuro potásico se agrega una pequeña cantidad de sosa cáus­
tica y  agua de bromo, se obtiene un precipitado negro de hi­
drato niquélico:

2 K , . Ní(CN)4 +  9Br, +  óNaOH =  4KBr +  8BrCN +
+  6NaBr +  2Ní(OH),

5a, El fosfato de sodio determina la formación de un pre­
cipitado verdoso de fosfato de níquel Ní;j( P 0 4).„ soluble en 
los ácidos minerales y  en el acético:

3NÍC1, +  4N a ,H P 04 =  6NaCl +  2 N aH ,P 0 4 +  N í , (P 0 4),

6a, La dimetilglyoxima: Sí se alcalíníza ligeramente con 
amoníaco la disolución de una sal de níquel, se agrega des­
pués una solución alcohólica de dímetílglíoxíma al 1 °/o y se 
hierve, se forma un precipitado de níquel dimetilglyoxima, de 
color rojo - rosado:
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2 CH., — C=NO H
| +  NíCL +  2NH.. =  2NH.C1 +

CH., — C=NO H

CH., — C — NO CH., — C=NOH
+  ’ I )  Ni,

CH, — C — NO CH3 — C=NOH

Níquel dímetílglyoxíma

Esta reacción indicada por Tschugaeff, es muy impor­
tante y  se la emplea para separar el níquel del cobalto.

Por vía s e ca :

La perla de bórax adquiere, con las combinaciones de 
níquel, color rojo en caliente y  amarillo en frío a la llama 
de oxidación, y  gris a la de reducción.

COBALTO — Co

Es poco abundante en la naturaleza, donde se lo en­
cuentra combinado con el azufre y con el arsénico formando 
la esmaltina o cobalto arsenícal (CoNiFe)AsM, la cobaltina o 
cobalto gris (CoFe) (AsS), etc.

El cobalto es un cuerpo de color gris de acero que se 
disuelve con mayor facilidad en los ácidos minerales diluidos 
que el níquel.

Las propiedades del cobalto son muy semejantes a las 
del níquel, pues el cobalto funciona también como dívalente, 
formando las sales cobaltosas, o como trivalente, producien­
do sales cobálticas.

Las combinaciones del cobalto tienen coloración rosada 
o rojiza, cuando están hidratadas, y azules, cuando son an­
hidras.
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R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:
0

I a. La sosa o potasa cáustica precipita cobalto básico de
color azul, que se transforma, poco a poco, en hidrato cobal- 
toso Co(OH).„ de color rosado:

Co Z c í  +  Na OH =  NaCl +  Co —q H azuI
%

Co - ° H -|- Na OH =  NaCI +  Co rosáceo
0

Este compuesto, en contacto del aire, se oxida parcial­
mente, transformándose en hidrato cobáltico de color pardo:

OH - OH2 Co — XZ 4 -  H ,0  +  O =  2 Co —OH
~ 0 H  ' - O H

2o. El amoniaco, en soluciones neutras, exentas de sales
amónicas, precipita también cobalto básico de color azul, el 
cual rápidamente toma coloración verdosa y  se disuelve en 
amoníaco adquiriendo una coloración amarillento - parduzca. 
Por la acción del aíre esta coloración se convierte en rojiza, 
a causa de la formación de complejos cobaltí - amónicos.

3a. Los carbonates alcalinos precipitan sal básica de co­
balto, de coloración rojiza y  composición variable.

/
4a. El ácido sulfhídrico no produce ningún precipitado sí 

la disolución de cobalto contiene ácidos minerales; en diso­
luciones neutras que contengan acetato de sodio, precipita to­
do el cobalto, en forma de sulfuro de color negro.

CoCl, +  2 C H ,. COONa +  H ,S =  2NaCl +  2CH, . COOH
+  CoS

4a. El Sllífliro de amonio da un precipitado negro de 
sulfuro de cobalto, ínsoluble en el ácido acético y clorhídrí-
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co diluidos, pero que se disuelve en el ácido nítrico concen­
trado y en el agua regía, depositando azufre:

CoCl, +  (NH,)2S =  2NH1C1 +  CoS 

3CoS -|- 8H N 0 :] =  4 H ,0  +  2NO +  33 +  3Co(NO,),

Por la acción prolongada del ácido nítrico concentrado, 
se disuelve, poco a poco, el azufre, transformándose en sul­
fato.

5a. El cianuro ele potasio KCN da un precipitado rojo
pardo de cianuro cobaltoso, soluble en exceso de reactivo 
con color pardo y  formación de un cianuro cobaltípotásíco:

CoCl, +  2KCN =  2KC1 +  Co(CN),
\

Co(CN), +  4KCN =  Co(CN)fi. K 4 

6a. Las disoluciones de cobalto, neutralizadas con acetato
de sodio y  aciduladas con ácido acético, dan, con las solu­
ciones concentradas de nitrito de potasio, un precipitado ama­
rillo cristalino de nitrito cobaltí - potásico:

CoCl, +  2KNO, Co(NO,), +  2KC1 

2KNO, +  2 C H ,. COOH -  2CH, . COOK +  2HNO,

HNO,
Co(NO , ) 0 ■  “ =  H ,0  +  NO +  Co(NO,).¡

HONO

Co(NO,), +  3KNO, =  Co(NO)6 . K,

Por vía s e ca :

Las perlas de bórax o de sal de fósforo, se tiñen de 
azul con mínimas cantidades de sales de cobalto.
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HIERRO — Fe
0

Las especies minerales más importantes son: el hierro 
magnético Fe30 ,  (óxido ferroso férrico); el hierro espático 
FeCO.{; la hematíta roja Fe.,03; la hematita parda Fe20 3. 3H20 ,  
y  la pirita FeS.,* El hierro en estado de pureza tiene color 
blanco grisáceo; es duro, dúctil, magnético. Los ácidos clor­
hídrico y  sulfúrico diluidos lo disuelven formando los com­
puestos ferrosos correspondientes, con desprendimiento de 
hidrógeno; el ácido nítrico lo ataca formando la sal férrica 
respectiva.

El hierro forma dos clases de combinaciones: las ferro­
sas y  las férricas que se las reconoce por las reacciones si­
guientes:

SALES FERROSAS

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El amoniaco precipita parcialmente al hierro bajo la 
forma de hidrato ferroso, de color blanco verdoso:

FeCl, +  2NH3 +  2H.:0  Fe(OH).2 +  2NHiCl

Esta reacción, es análoga a la del magnesio, ya  que en 
presencia de exceso de cloruro de amonio la reacción tiene 
lugar de derecha a izquierda y  por esta razón la sal ferrosa 
no precipita por el amoníaco cuando contiene suficiente can­
tidad de sales amónicas.

2a. La sosa O potasa cáustica da un precipitado blanco de
hidrato ferroso, el cual, en contacto del aíre, se oxida rápi­
damente, produciendo combinaciones férricas de color verde 
sucio primero, luego pardo verdoso y  por último pardo:

FeSOj 2NaOH =  Fe(OH)., -f- Na2SO,

3Fe(OH)a +  H ,0  +  O =  2Fe(OH)3
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3a. El sulfuro (le amonio da un precipitado negro de sul­
furo de hierro FeS, ínsulubíe en exceso de reactivo, pero 
soluble en los ácidos minerales:

FeSO, +  (N H ,),S  =  (N H,),SO , +  FeS 

4a. El ferrocianuro de potasio K,Fe(CN)rj, precipita ferro-
cianuro ferroso potásico de color blanco, que, paulatinamente, 
y  en contacto del aíre, se vuelve azul; este cambio de colo­
ración se produce rápidamente adicionando ácido nítrico o 
cualquier otro oxidante:

i

K , . Fe(CN )6 +  FeSO, =  K ,SO , +  K,Fe . Fe(CN),

5a. El sulfocianuro de potasio KSCN, no da con las sa­
les ferrosas ni precipitado ni coloración alguna.

6a. El ferriciannro de potasio K,Fe(CN ) 6 da con las di­
soluciones neutras o ácídas de las sales ferrosas, un preci­
pitado azul llamado azul de Turnbull y  que no es otra cosa 

• que un ferrícíanuro ferroso:

2K, . Fe(CN)G +  3FeCl, =  6KCÍ +  Fe3[Fe(CN)7],

6a. Las soluciones de permanganato son decoloradas por
las sales ferrosas aciduladas con ácido sulfúrico.

SALES FERRICAS

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. Las sales férricas de ácidos débiles se hidrolizan 
casi siempre al hervirlas con agua, precipitando sales bási­
cas; así, por ejemplo, el acetato férrico da:

Fe(CoH;]Oo)3 +  2HáO -+ Z . Fe (OH)2C3H3Oa +  2C2H80 2H
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2a. El amoniaco precipita el hierro bajo la forma de hi­
drato férrico, de color café rojizo, que se disuelve fécílmente 
en ácidos minerales. Al calcinar el hidrato férrico pierde 
agua y  se transforma en óxido férrico Fe.20 3:

FeCÍ, +  3NH.j +  3 H ,0  =  3NH,C1 +  Fe(OH)3

2Fe(OH);J =  3 H ,0  +  Fe.20 3 

3a. La sosa 0 potasa cáustica precipita igualmente hidrato
férrico, ínsoluble en exceso de reactivo:

FeCI, +  3NaOH -  3NaCÍ +  Fe(OH)3

4a. El carbonato de sodio precipita carbonato básico de 
hierro, que se hídrolíza al hervirle, descomponiéndose en hi­
drato férrico y  anhídrido carbónico:

2F eCL +  3Na,CO, +  3H.20  =  2Fe(OH), +  6NaCl +  3 C 0 .2
1

5a. El Óxido de zinc o el de mercurio precipitan también • 
el hierro en forma de hidrato férrico. Esta reacción es muy 
empleada en Química gravímétríca para la dosificación del 
hierro:

2FeCl3 +  3ZnO +  3 H ,0  =  3ZnCI, +  2Fe(OH);j

6a. El fosfato de sodio determina la formación de un 
precipitado blanco amarillento de fosfato de hierro, ínsoluble 
en ácido acético y  soluble en los ácidos minerales; en este 
caso, la precipitación del hierro sólo es completa en presen­
cia de un exceso de precipitante o de un acetato alcalino:

FeCÍ3 +  Na2H P 0 4 +  CH3 . COONa =  3NaCl +
CH;j . COOH +  FePO,

7a. Los acetatos alcalinos, en disoluciones neutras, dan
con las sales férricas una coloración café oscura; al hervir el 
líquido precipita cuantitativamente el hierro bajo la forma de 
acetato básico de hierro:
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FeCl3 +  3CH3 . COONa =  3NaCl +  F e(C ,H ,0 ,) ,  

Fe(C2H y02){} +  2 H ,0  =  CH, . COOH +  F e (0 H ),C ,H ,0 ,

8a* El sulfocianuro de potasio da, con las sales férricas,
una coloración rojo sangre de sulfocíanuro férrico. Esta 
reacción es reversible y, por consiguiente, la coloración será 
más intensa sí se añade un exceso de precipitante o de sal 
férrica:

FeCly +  3KSCN =  3KC1 +  Fe(SCN);j

Al agitar con éter, pasa al Fe(SCN)., a este líquido.

9a. El ferrocianuro de potasio, en soluciones neutras o
ácídas de las sales férricas, da un precipitado azul intenso de 
ferrocianuro férrico, llamado azul de Prusía y que no es otra 
cosa que la sal férrica del ácido ferrocíanhídríco:

4FeCl;j +  3K, . Fe(CN)G =  12KC1 +  Fe4[Fe(CN)c]s

El azul de Prusía es ínsoluble en el agua, pero se di­
suelve en el ácido oxálico con coloración azul (tinta azul).

10. El Slllfliro de amonio precipita sulfuro férrico, de co­
lor negro, soluble en los ácidos minerales y también en el 
acético:

2FeCL, +  2(NH),S =  6NH.C1 +  F e ,S ;

Por la acción del agua, el sulfuro férrico se hidrolíza len­
tamente en frío y  ráqídamente a 100°:

F e ,S ;i +  6 HoO =  2 Fe(OH).. +  3H..S

Por este motivo se colorean de café los precipitados hú­
medos que permanecen durante algunas horas sobre el filtro.

11« El ácido sulfhídrico, en soluciones ácídas, reduce las 
sales férricas a ferrosas, depositando azufre, lo cual hace que 
el líquido presente aspecto lechoso:

2FeCL +  HoS =  2FeCl, +  ¿HCl +  S
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12. El taililìO: con las disoluciones de este compuesto, 
se obtiene un precipitado negro azulado de tanato férrico 
(tinta).

13. El ácido salicilico y  los salícílatos solubles producen 
una coloración azul violeta.

ALUMINIO — Al

El aluminio es el metal que con más abundancia se en­
cuentra en la naturaleza, hallándose siempre bajo la forma 
de combinaciones muy variadas, pero sin existir en estado 
líbre.

La especie más abundante es la arcilla o silicato de alu­
minio hidratado Al.,0..2Sí0., . nH>0. El rubí, zafiro y  corín-

- O  ^  w  #

dón están formados por óxidos de aluminio coloreados por 
pequeñas cantidades de óxidos metálicos.

El aluminio forma un solo óxido, el ALO,, y, por con­
siguiente, una sola serie de sales.

El ácido clorhídrico lo disuelve transformándole en clo­
ruro y  desprendiendo hidrógeno; el ácido sulfúrico lo ataca 
débilmente en caliente y  el nítrico concentrado o hírvíente no 
lo hace experimentar alteración alguna.

Las sales de aluminio son incoloras, y  las solubles en 
agua presentan reacción ácída cuando se encuentran dísuel- 
tas en ese líquido, porque se disocian hídrolítícamente. Es­
te hecho explica la causa por la que al evaporar una solu­
ción acuosa de cloruro de aluminio se obtenga como residuo 
el hidrato correspondiente, que es ínsoluble en agua:

A1CÍ, +  3HOH Al(OH), +  3HC1

R E A C C I O N E S

I a. La sosa 0 potasa cáustica determina la formación de 
un precipitado blanco, gelatinoso, de hidrato de aluminio, so­
luble en exceso de reactivo con la formación de un alumí- 
nato; es decir, el hidrato de aluminio se comporta como un 
ácido respecto a las bases fuerte:
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A1C1, +  3NaOH =  3NaCl +  Al(OH),

Al(OH), +  3NaOH =  3 H ,0  +  Al(ONa),

Sí a la solución del alumínato se agrega un exceso de 
cloruro de amonio y  se calienta, vuelve a precipitar el alu­
minio en forma de hidrato:

Al(OHa), +  3NH,C1 =  3NaCl +  3NH, +  AÍ(OH),

2a. El amoníaco precipita también hidrato de aluminio, 
blanco, gelatinoso, algo soluble en agua y  en exceso de amo­
níaco concentrado, pero ínsoluble en sales amónicas, cuya 
presencia favorece —al hervir el líquido—, la reunión de las 
partículas coloidales del hidrato de aluminio y  la formación 
de un precipitado granuloso de fácil filtración. Medíante 
este procedimiento de ebullición con las sales amónicas, el 
precipitado que se encuentra en el estado de sol, pasa al de 
ge 1:

A1C1, +  3NH.J +  3HOH =  3NH4C1 +  Al(OH),

3a. El sulfuro ele amonio precipita hidrato de aluminio,
blanco, gelatinoso, a causa de la rápida hidrólisis que expe­
rimenta el sulfuro de aluminio previamente formado:

2AÍC1, +  3(NH,),S =  6NH.C1 +  A1,S, 

ALS, +  6HOH =  2Al(OH), +  3H,S

Cuando se ensaye esta reacción conviene añadir sólo 
una gota de sulfuro de amonio, pues el color amarillento de 
este reactivo mancharía la coloración blanca del precipitado. 
Sí no obstante este cuidado se obtuviera un precipitado ama­
rillento, se añadirá una porción del compuesto de aluminio.

4a. Los carbonatos alcalinos precipitan hidrato de alumi­
nio (hidrólisis):

2A1C1.J +  3Na.,CO.{ =  ¿NaCl AI.2(CO.{);j 

Al,(CO;j), +  6HOH =  3H,Q +  3CO, +  Al(OH),
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5a. El fosfato de sodio determina la formación de un pre­
cipitado blanco, voluminoso, de fosfato de aluminio, soluble 
en ácidos minerales e insolubíe en el acético (diferencia del
Ca, Sr, Ba, Mg>):

A1C1, +  2N a ,H P 04 =  A1P04 +  3NaCl +  NaH,PO.,

El fosfato de aluminio se disuelve con facilidad en sosa 
o potasa cáustica, con formación de aluminato y  fosfato al­
calinos:

AlPO, +  4NaOH ¿  (A10,)Na +  N a ,P 0 4 +  2 H ,0

6a. El acetato de sodio, en disoluciones neutras y  frías, 
no forma ningún precipitado, porque se produce acetato de 
aluminio normal, que se mantiene dísuelto: mas, al hervir la 
solución, precipita el aluminio bajo la forma de acetato bá­
sico de aluminio. Esta reacción no es cuantitativa.

Al enfriarse la solución se redísuelve parcialmente el pre­
cipitado, por lo tanto, debe filtrarse en caliente cuando se 
trate de la completa separación del aluminio, la que se fa­
vorece, diluyendo la solución o elevando la temperatura, ya 
que se trata de una reacción reversible:

A1C1, +  3GH3 . COONa -  3NaCl +  A 1(C ,H ,0 ,) ,

A1(C ,H ,0,), +  HOH =  A 1(0H )(C ,H ,0 ,) ,

Por vía s e c a :

Los compuestos de aluminio, calcinados al soplete y  hu­
medecidos con una gota de nitrato de cobalto, al volver a 
calcinarlos dan una masa de color azul, llamada azul de 
Thenard.

CROMO — Cr

Este cuerpo presenta pocas variedades en sus especies 
mineralógicas, siendo la más importante el hierro cromado o 
cromita Cr>20 3 . FeO; el plomo rojo o crocosíta P b C r04, y 
el ocre de cromo Cr.,0.,,4 Ü
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El cromo es un metal de color agrisado, semejante al 
hierro; los ácidos clorhídrico y  sulfúrico lo disuelven trans­
formándolo en- cloruro y  sulfato; el ácido nítrico no le mo­
difica sensiblemente.

El cromo da dos seríes de compuestos semejantes al

hierro, porque forman dos iones positivos: el cromo ion Cr
4-4-4-

y el cromí ion Cr , que originan los compuestos cromo- 
sos y  crómicos, respectivamente; los primeros son poco es­
tables y  se transforman fácilmente en los compuestos crómi­
cos.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El amoníaco da un precipitado verde gris, o azul gris, 
de hidrato de cromo, que se disuelve fácilmente en los ácidos 
minerales con coloración verde violeta:

CrCL +  3NH;¡ +  3HOH =  3NH4 C1 +  Cr (OH),

El hidrato de cromo es algo soluble en exceso de 
reactivo, dando un líquido de color rojo violeta, a causa 
de la formación de un compuesto complejo de la fórmula 
Cr(NH,)(. . C1G. Sí se hierve el líquido hasta que se desprenda 
completamente el amoníaco, precipita nuevamente el Cr, bajo 
la forma de hidrato.

2a. La sosa o potasa cáustica precipita hidrato de cromo
de color verde soluble en exceso de reactivo con la formación 
de un cromíto. Sí se diluye con agua este compuesto y  se 
lo somete a la ebullición, se hidrolíza completamente, vol­
viendo a precipitar hidrato de cromo, a diferencia de aluminio:

CrCL, +  3KOH =  3KC1 +  Cr(OH),

Cr(OH), -(- 3KOH =  3H..0 +  Cr(OK):.

Cr(OK), +  3HOH =  3KOH +  Cr(OH),
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Sí se añade al cromíto alcalino, de color verdoso, una 
cantidad de agua oxigenada, se transforma en cromato de 
color amarillento; esta reacción se acelera calentando el lí­
quido:

2Cr(OK), +  30 +  H ,0  =  2 K,CrO, +  KOH

También se transforma el cromíto alcalino en cromato 
si se lo trata con sosa o potasa cáustica y  agua de bromo, y 
se le hierve un tiempo más o menos largo:

Cr(OK)3 +  3Br +  2KOH =  3KBr +  H ,0  +  K 2C r 0 4

3a* El sulfuro de amonio precipita hidrato de cromo de
color verdoso, con desprendimiento de ácido sulfhídrico:

2CrCl3 +  3(NH4).2S +  6H20  =  6 NH4C1 +  3H2S +
+  2Cr(OH);,

4a* Los fosfatos alcalinos precipitan fosfato de cromo, que
es un polvo amorfo de color verdoso:

CrCL +  2Na2HPO, =  3 NaCÍ +  NaHoPO, +  CrPOt
r 1 • j' , l

El fosfato de cromo se disuelve fácilmente en los áci­
dos minerales y  en el acético en frío» Al hervir la disolu­
ción acética precipita nuevamente el fosfato de cromo, pro­
bablemente bajo la forma de un compuesto básico.

5a. El hiposulfito de sodio N a.S . O e n  exceso, precipita 
el cromo en forma de hidrato, siempre que hierva el líquido 
t i tiempo necesario para desalojar completamente el anhídrido 
sulfuroso que se forma:

2CrCLj +  3 Na2S,O a +  3HOH =  6NaCl +  3S +  3SO, +
+  2Cr(OH);;

Por vía se ca : •*

Todos los compuestos de cromo tiñen la perla de bórax 
o la de sal de fósforo, de color verde esmeralda, sea que se 
la someta a la llama de oxidación o a la de reducción.
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Al fundir un compuesto de cromo sobre una lámina de 
platino, con carbonato de sodio y  nitrato de sodio o potasio, 
se obtiene una masa amarilla de cromato alcalino, la que di- 
suelta en agua, acidulada con ácido acético y hervida para 
desalojar el anhídrido carbónico, da, al añadirle nitrato de 
plata, un precipitado café rojizo de cromato de plata:

Cr,(SO ,), -|- 5Na,CO, +  3NaNO:; i ¡  2 N a ,C r0 1 +

+  3Na,SO, +  3NaNO, +  5CO,

Na.XrO, -|- 2AgNO;í =  A gX rO j -j- 2NaNo;í

PLOMO — Pb

La combinación más abundante del plomo que se encuen­
tra en la naturaleza es la galena PbS; además existe la ce­
rusita PbCO ,, la anglesíta P b S 0 lt y  la crocoíta PbCrOt.

Los ácidos clorhídrico y  sulfúrico no le atacan sensible­
mente más que a la temperatura de ebullición, formando los 
cloruros y  sulfatos respectivos» El ácido nítrico le disuelve 
con facilidad, formando nitrato de plomo y desprendiendo va­
pores nitrosos:

3Pb +  8HNO, =  3Pb(NOa)o +  2NQ +  4 H ,0

El plomo se disuelve también en ácidos orgánicos, co­
mo el acético, en presencia del oxígeno del aíre:

Pb +  2CH, * COOH +  O =  H,O +  P b (C ,H ,0 ,) ,

Es un metal de color blanco agrisado, maleable, que 
funciona como dívalente y  tetravalente, siendo las combina­
ciones dívalentes las más estables.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El ácido clorhídrico y los cloruros solubles, en diso­
luciones de alguna concentración, dan un precipitado blanco,
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coposo, poco soluble en agua fría, mas en la caliente, de la 
que precipita nuevamente PbCl, en forma de agujas cristali­
nas, al enfriarse el líquido:

Pb (NO,), +  HCÍ =  2HNO, +  PbCÍ,

2a. El ácido sulfúrico, o un sulfato soluble, precipita sul­
fato de plomo, blanco, pulverulento, insolubíe en el agua y 
en los ácidos, soluble en el tartrato de amonio o en acetato 
de amonio amoniacal:

Pb(NO,), +  H,SO[ =  2H N 0 3 +  PbSO,

3a. El yoduro de potasio da un precipitado amarillento 
de yoduro de plomo, que se disuelve en agua caliente; al en­
friarse el líquido precipita nuevamente el yoduro de plomo en 
forma de escamas doradas brillantes:

Pb(NO,), +  2KI =  2KNO.. +  Pbl,

194 partes de agua caliente disuelven una parte de Pbl,.

4a. Los cromatos alcalinos precipitan cromato de plomo,
amarillo, ínsoluble en ácido acético y  soluble en el nítrico y  
los álcalis cáusticos:

i t

Pb(N 03)2 +  K, C r 0 4 =  2KNO, +  PbCrO,

2Pb(C2H30 2)3 +  K,Cr, Ot #  H2 O =  2C H ,. COOK +
+  2CH.j. COOH +  2PbC r04

5a. El ácido sulfhídrico da, con disoluciones diluidas y  
débilmente ácídas o alcalinas, un precipitado negro de sulfu­
ro de plomo, soluble en el ácido nítrico diluido con la for­
mación de Pb(NO.j), y  depósito de azufre:

«

Pb(NO , ) 2 +  H.2S  =  2HNO¡, +  PbS 

3PbS +  8HNO :1 =  4 H ,0  +  2NO +  3S +  3Pb(NO:l),
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6a. La sosa O potasa cáustica precipita hidrato de plomo,
blanco, coposo, que se disuelve en exceso de reactivo con la 
formación de un píumbíto:

P b (N C y2 +  2NaOH =  2N aN 03 +  Pb(OH),
m

Pb(OH), +  2NaOH =  2 H ,0  +  Pb(ONa),

7a. El fosfato ds sodio Na2H P 0 4 da un precipitado blan­
co de fosfato de plomo, Ínsoíuble en ácido acético y  soluble 
en ácido nítrico, sosa o potasa cáustica:

3Pb(N 03), +  4N aH P 04 =  2NaH8P 0 4 +  6NaNO:. +

+  Pbj(P04).,
*

8a. El zinc metálico pone en libertad al plomo de las di­
soluciones de sus sales; así por ejemplo, sí en una disolución 
de acetato de plomo se introduce granalla de zinc, este cuer­
po pasa al estado de ion, en tanto que el Pb es puesto en 
libertad; es decir, el plomo se deposita formando una masa 
cristalina arborescente que se denomina árbol de Saturno:

Pb(NO,),> +  Zn =  Zn(NO.), +  Pb

Por vía s e c a :

Los compuestos de plomo, calentados sobre el carbón, 
al soplete, con carbonato de sodio, dan un glóbulo de plo­
mo, maleable, y  una aureola amarilla.

COBRE — Cu

Se encuentra en la naturaleza en cantidad abundante, ya 
como cobre metálico, ya en combinaciones tales como la cu­
prita Cu.,O, calcopirita CuFeS,, malaquita Cu,CO..(OH)o,
azurita Cu,(CO,),(OH),, etc.

El cobre es un metal dúctil, de color rojo claro; los áci­
dos clorhídrico y  sulfúrico diluidos no le atacan sensiblemen­
te; mas, en presencia del aire, o sí el cobre se encuentra en
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estado de óxido, se disuelve con facilidad en esos dos ácidos. 
El ácido sulfúrico concentrado y  caliente disuelve el cobre 
con desprendimiento de anhídrido sulfuroso y  formación de 
sulfato cúprico:

Cu -)- H.SO.jO == H ,0  -f- SO , -j- CuO 

CuO +  H ,SO , =  H ,0  +  CuSO,

El ácido nítrico diluido, aun en frío, disuelve el cobre 
en forma de nitrato de cobre Cu(NO..),, con desprendimien­
to de vapores nitrosos:

3Cu +  8HNO, =  3Cu(NO,), +  4 H ,0  +  2NO

El cobre forma dos clases de combinaciones: las copro­
sas y  las cúpricas. El cupro - ion es muy inestable y  se 
transforma fácilmente en presencia del aíre, en cuprí - ion.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. La sosa O potasa cáustica precipita hidrato de cobre 
de color azul:

CuSO., +  2NaOH =  N a ,S 0 4 +  Cu(OH),

Por ebullición el hidrato de cobre pierde una molécula 
de agua y  se transforma en óxido de cobre CuO, de color 
negro:

Cu(OH), =  H ,0  +  CuO

Sí las disoluciones de sosa o potasa son muy concen­
tradas, o sí la precipitación se efectúa empleando un exceso 
de precipitante y  en caliente, el cobre se disuelve con colo­
ración azul.

En presencia de ácido tartárico, cítrico y  otros ácidos 
orgánicos, el cobre no es precipitado por la sosa o potasa 
cáustica, mas la solución toma un color azul intenso; sí a 
ésta se la calienta con glucosa, aldehidos, etc., se obtiene un
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precipitado de color rojo ladrillo formado por óxido cuproso 
Cu.,O.mi

m

2a. El amoníaco precipita hidrato básico de cobre, muy
soluble en exceso de reactivo, dando un líquido de color azul 
intenso, que ^contiene el ion complejo divalente cupríamóníco

Cu(NH,)n , el cual se disocia parcialmente en cupríones 
de color azul:

2CuSO, +  2NH, +  2HOH =  (N H ,) ,S 0 4 +  Cu,SO,(OH), 

Cu.,SO., (OH), +  (NH,),SO, +  óNH.j =  2 [Cu(NH.,)l] (S O l),
Ho O

Adicionando cianuro de potasio a la solución azul in­
tensa del sulfato cupríamóníco, se forma cianuro cupropotá- 
síco Cu,(CN)s . K (. y  el líquido se decolora:

2Cu(NN,)., . S 0 , ,H ,0  +  10KCN -  Cu,(CN)s . K, +

+  NH.CN +  (NHJCNO +  K,SO, +  6NH, +  H ,0

La estabilidad del ion complejo Cu(CN) , impide que 
sea precipitado el cobre de esta última disolución por el gas 
sulfhídrico, a diferencia del Cadmio.

3a. El cianuro de potasio precipita primero cianuro cúpri­
co de color amarillento y  que después, desprendiendo cianò­
geno, se transforma en cianuro cuproso, blanco. Este com­
puesto se disuelve en exceso de cianuro potásico en forma 
de cuprocíanuro potásico, incoloro Cu,(CH)8K, :

2CuSO, +  4KCN -  2Cu(CN), +  2K..SO,
l

2Cu(CN), m  Cu,(CN), +  (CN),

Cu„(CN), +  óKCN =  Cu,(CN)s . K.

4a. El ferrocianuro de potasio precipita, de disoluciones 
neutras o ácídas, ferrocianuro cúprico, amorfo, de color par­
do rojizo. Sí las disoluciones del cobre son muy diluidas, se 
obtiene solamente coloración:
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2CuSO , +  K, . Fe(CN )0 =  2K2S 0 4 +  C u , . Fe(CN)c

El ferrocíanuro cúprico se disuelve en el amoníaco pro­
duciendo una coloración azul; asimismo la potasa cáustica, 
en frío, lo disuelve dando un líquido azul claro de hidrato 
cúprico, que por ebullición prolongada se transforma en óxi­
do de cobre, negro,

5a, El ácido sulfhídrico precipita, de disoluciones neutras 
o ácídas, sulfuro cúprico, negro. Sí las disoluciones de co­
bre están muy diluidas, o sí no contuvieren suficiente canti­
dad de ácido, se forma sulfuro cúprico coloidal, que pasa con 
facilidad a través del filtro; mas, con la adición de un exceso 
de ácido diluido se transforma el hidrosoí en hídrogel:

CuSOj +  H ,S =  H ,S 0 4 +  CuS

El sulfuro cúprico se disuelve con facilidad en el ácido 
nítrico diluido y  caliente, es además algo soluble en el sul­
furo de amonio.

El sulfuro cúprico húmedo, en contacto con el aíre, se 
transforma en sulfato cúprico, soluble,

6a, Ull alambre de hierro bien limpio, introducido en una 
disolución cúprica, se recubre de una película roja de cobre 
metálico; es decir, el hierro pasa al estado de ion y  el cobre 
se precipita:

CuSOj +  Fe =  FeSO, +  Cu

5a, El sulfocianuro de potasio KSCN, precipita sulfocía-
nuro cúprico, de color negro, el cual, lentamente, se trans­
forma en sulfocianuro cuproso de color blanco. Dicha trans­
formación se acelera por la adición de ácido sulfuroso:

CuSO, +  2KSCN =  K.2S 0 4 +  Cu(SCN),

2Cu(CNS), +  H.,0 + H ,SO ;, =  H,SO„ +  2HCNS +
+  Cu.,(SCN)2

Esta reacción es muy importante en la determinación 
cuantitativa del cobre, h.1 sulfocianuro cuproso es ínsoluble 
en agua y  en los ácidos clorhídrico y  sulfúrico diluido.
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Por vía s e ca :

Las sales de cobre comunican a la ¡llama una colora­
ción azul o verde. Fundidos los compuestos de cobre con 
carbonato de sodio sobre el carbón, dan una masa que, 
separada del carbón y  pulverizada en el mortero, deja por 
lixiviación escamas rojas de cobre metálico, muy caracterís­
ticas.

Las perlas de bórax, a la llama de oxidación, se tiñen, 
con las sales de cobre, de color verde azulado y  a la de 
reducción, de color rojo opaco.

BISMUTO — Bi

El bismuto se encuentra en la naturaleza en estado na­
tivo, además, como sulfuro, en la bismutína Bí.,S..; como óxi­
do, en el ocre de bismuto Bí00 ;; y  como hidrocarbonato, en
la bísmutita Bí (OH) . 5Bí(OH)2 . 3CO...

El bismuto es un metal blanco, con reflejos rosados; es 
quebradizo y  fácilmente soluble en el ácido nítrico formando 
nitrato de bismuto Bí(NO..).¡:

Bí +  4HNO, =  Bi(NÓ8)8 +  NO -f 2 H ,0

No le disuelve el ácido clorhídrico ni el sulfúrico frío; 
mas, en caliente, este ácido ataca el bismuto con desprendi­
miento de anhídrido sulfuroso y formación de sulfato de bis­
muto Bí.2(SO ,)3.

Forma dos clases de compuestos oxigenados: el Bí.,0.., 
amarillo y  el Bí20 5, de color café; es decir el bismuto fun­
ciona como trí y  pentavalente; sus sales son por lo general 
incoloras e ínsolubles en mucha cantidad de agua, porque es­
ta las desdoble hídrolítícamente formando sales básicas ínso­
lubles; así p. ej. el BíCl.¡, por la acción del agua, se trans­
forma en oxícloruro de bismuto BíOCl, de color blanco, as­
pecto lechoso e ínsoluble en ácido tartárico a diferencia del
antimonio:

BiCl, +  H , 0  4 =ÍL 2HC1 4 - Bi
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I

el nitrato de bismuto, en presencia de poca cantidad de agua, 
forma un precipitado amorfo, básico, de nitrato de bismutílo
Bí ON 0  3 :

Bi (NO. ) . +  H ,0  =  2HNO, +  Bí =  ° Q ;

el cual, al ser tratado con mayor cantidad de agua, aumenta 
su basícídad y  se transforma en un compuesto cristalino de 
subnítrato de bismuto:

r>. =  O R - — OH
Bl NO.. 1 — NO,

+  HOH HNO.j +

Bí
O

O Bí =  O
NO.. y

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

Ia. La sosa O potasa cáustica da un precipitado blanco
de hidrato de bismuto, ínsoluble en exceso de reactivo, pero 
que se disuelve fácilmente en los ácidos minerales:

BíCL +  NaOH =  3KC1 +  Bí(OH),

Por ebullición el precipitado de hidrato de bismuto pier­
de una molécula de agua y  se transforma en metahídrato o 
hidrato de bismutílo HO . Bí =  O, de color amarillento pá­
lido:

Bi(OH), =  H ,0  +  Bi = ° H

2a. El amoníaco precipita el bismuto bajo la forma de
una sal básica, ínsoluble en exceso de reactivo, y  cuya cons­
titución varía según la concentración y  temperatura de la 
solución del compuesto de bismuto empleado.

3a. Los carbonatos alcalinos precipitan carbonatos bási­
cos de composiciones diferentes, según la cantidad de preci­
pitante y  la temperatura y  concentración de los respectivos 
compuestos de bismuto; p. ej.:
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2BÍCI, +  3Na,CO, +  HOH =  6NaCl +  CO, +  2Bi =  ^

4a. El fosfato de sodio precipita fosfato de bismuto B íPO ,,
blanco, pulverulento, insoluble en ácido nítrico diluido y  que 
se disuelve con dificultad en el clorhídrico:

2Na,HPO l +  BíCl.j =  3NaCI + . NaH,PO, +  BíPO,

5a. El ciaillll’O de potasio precipita, primero, cianuro de 
bismuto, el cual, en presencia de agua se disocia hídrolítíca- 
mente transformándose en hidrato de bismuto de color blanco:

BíG13 +  3KCN =  3KC1 +  Bí(CN),

Bí(CN), +  3HOH =  3HCN +  Bí(OH);i

6a* El bicromato de potasio determina la formación de un
precipitado amarillo de bicromato de bísmutílo, cuyo radical 
es el íón monovalente — Bí =  O:

2BÍCL +  K ,C r ,0 7 +  2 H ,0  =  2KC1 +  4HC1 +
+  (B iO ) , . C r ,0 7

Este precipitado es soluble en ácidos minerales e ínso- 
luble en sosa o potasa cáustica, a diferencia del cromato de 
plomo,

7a, El ácido sulfhídrico precipita sulfuro de bismuto B i.S ,, 
de color café, insoluble en frío en los ácidos minerales dilui­
dos, soluble en ácido nítrico diluido caliente y en el clorhí­
drico concentrado también caliente:

2BíCl, +  3H ,S =  6HCÍ +  B í,S ,
%

Bi,S , +  8HNO.J =  2Bí (NO,), +  2NO +  4 H ,0  +  3S

3a. El yoduro de potasio precipita yoduro de bismuto Bil,, 
negro, soluble en exceso de reactivo con formación de bis- 
muti - yoduro potásico, líquido de color amarillento o anaran­
jado:
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BíCl, +  3KI =. 3KC1 +  Bíl,

Bfl8 +  K I ^ ± . ( B í I 4) . K

10. Los estannitos alcalinos, o sean las disoluciones al­
calinas del cloruro estannoso, precipitan bismuto metálico, 
negro:

2BiCl +  3SnCl, +  18KOH =  12KC1 +  9 H ,0  +
+  3SnO(OK), +  2BÍ

Estannato de potasio

Esta reacción es muy sensible y  se la practica de la si­
guiente manera:

A unas pocas gotas de solución de cloruro estannoso 
recién preparado, se agrega un exceso de solución diluida de 
hidrato de potasio hasta que se redísueíva el precipitado blan­
co obtenido y  se forme un líquido incoloro de estanníto de 
potasio K.,Sn0.2; entonces, a este último líquido, se le agrega 
en frío la solución de bismuto neutralizada lo mejor posible; 
al agitar la solución, aparece un precipitado negro de bismu­
to metálico.

Hay que observar que los estannitos alcalinos son ines­
tables en presencia de soluciones concentradas de hidratos 
alcalinos y  que se descomponen fácilmente en estannatos y 
estaño metálico, lo cual puede dar lugar a confusiones con 
el precipitado del bismuto metálico:

  n y  =  O

... 2Sn _  +  HOH =  Sn — OK +  2KOH +  Sn
— OK

H . El zinc metálico precipita el bismuto de sus disolu­
ciones en forma de metal:

2BÍC1, +  3Zn =  3ZnCÍ, +  2Bi
f

Por vía s e ca :

Calcinados sobre el carbón los compuestos de bismuto 
con carbonato de sodio, a la llama de reducción, se obtienen
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globulítos de bismuto metálico y  una aureola amarillenta, pá­
lida, de óxido de bismuto Bí2Ó, .

CADMIO — Cd

El cadmio es un metal que acompaña con frecuencia al 
zinc en sus minerales y  se encuentra por esto en muchas 
blendas.

El mineral más importante del cadmio es el sulfuro CdS 
o greenoquíta. Se encuentra también en la naturaleza el óxi­
do de cadmio CdO, de un color que varía de café a negro.

El cadmio metálico es de color blanco grisáceo, dúctil; 
se disuelve lentamente en los ácidos clorhídrico y  sulfúrico; 
el nítrico le ataca con facilidad, formando nitrato de cadmio 
y  desprendiendo vapores nitrosos.

R E A C C I O N E S
4  I  %

Por vía húmeda:

I a. La sosa o potasa cáustica precipita hidrato de cadmio,
blanco, amorfo, insoluble en exceso de reactivo, a diferencia
del Pb y  Zn:

CdCl, +  2NaON =  2NaCl +  Cd(OH),

Por calcinación del hidrato de cadmio se obtiene óxido 
de cadmio CdO, de color café oscuro:

cd Z OH =  H- °  +  C d0

2a. El amoniaco da un precipitado de hidrato de cadmio, 
soluble en exceso de reactivo, a diferencia del plomo, con 
formación de una sal compleja amónica de cadmio:

CdCl, +  2NH, +  2HOH 2NH,C1 4 Cd(OH),

Cd (OH)., +  2NH,C1 +  4NH. +  4HOH =  6HO, +
+  Cd (NH;I)( . CI,
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Esta reacción es reversible y  por este motivo, al hervir 
la disolución amoniacal de cadmio con exceso de agua, pre­
cipita nuevamente hidrato de cadmio.

3a. E! carbonato de sodio precipita carbonato básico de 
cadmio, blanco, ínsoluble en exceso de reactivo:

2CdCI, +  2Na,CO, =  4NaCl +  CO, +  Cd, (O H ) , . COs

4a. El cianuro de potasio determina la formación de un 
precipitado blanco, amorfo, de cianuro de cadmio Cd (CN).,, 
soluble en exceso de reactivo con formación de un cianuro 
doble de cadmio y  potasio Cd(CN), ♦ K.,:

Cd (NO,), +  2KCN =  2KNO, +  Cd(CN),

Cd(CN), +  2KCN =  Cd(CN), . K,

El ácido sulfhídrico descompone este cianuro doble de­
positando sulfuro de cadmio de color amarillo canario, a di­
ferencia del cobre:

Cd(CN), . K2 +  H ,S =  2KCN +  2HCN +  CdS

5a. El ácido sulfhídrico precipita, de las disoluciones dé­
bilmente ácídas de los compuestos de cadmio, sulfuro de 
cadmio, de color amarillo, ínsoluble en sulfuro de amonio y  
soluble en exceso de ácido clorhídrico y  nítrico caliente, con 
depósito de azufre y  desprendimiento de vapores nitrosos:

Cd(NO,), -1- H ,S =  2HNO, +  CdS 

CdS +  8HNO, =  3Cd (NO,)., +  2NO +  4 H ,0  +  3S

Por vía s e ca :

Mezclando una sal de cadmio con carbonato de sodio y 
fundiéndola sobre el carbón a la llama de reducción, se forma 
una aureola de óxido de cadmio, de color pardo amarillento, 
sin dejar como residuo botón metálico.
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MERCURIO — Hg

Se encuentra en la naturaleza principalmente bajo la for­
ma de sulfuro o cinabrio HgS, y  acompañando a éste en for­
ma de gotítas, mercurio metálico.

El mercurio es el único metal líquido a la temperatura 
ordinaria y  es el más volátil. El ácido clorhídrico y  sulfúri­
co en frío, no actúan sobre él; el nítrico lo disuelve formando 
nitrato mercuríoso Hg2 (NO;i)2, sí el metal se encuentra en 
exceso:

3Hg2 +  8HNO, ^  3Hg, (NO,)., +  4H ,0 +  2NO

y nitrato mercúrico H g(N O ,)2, encaso contrarío:

3Hg +  8HNO 3 =  3Hg (NO.)o +  4H ,0 +  2NO

El mercurio forma dos clases de compuestos oxigenados* 
el óxido mercuríoso Hg20 ,  negro y  el óxido mercúrico HgO, 
amarillo o rojo, los cuales forman los respectivos compues­
tos mercuríosos y  mercúricos; los primeros se derivan del

ion complejo dívalente Hg., y  son muy inestables, por 
cuanto se descomponen con facilidad en el compuesto mer­
cúrico correspondiente y  en mercurio metálico.

REACCIONES DEL ION MERCURIOSO

Por vta húmeda:

Ia. La sosa o potasa cáustica da un precipitado negrc 
de óxido mercuríoso:

Hg — NO., Hg
I ' 4- 2KOH =  2KNO, +  1 ) 0  +  H..O

Hg -  NO.. Hg• I

Este compuesto es muy inestable y  se descompone par­
cialmente en óxido mercúrico amarillo y  mercurio metálico:
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Hs \\ 0  =  HgO +  Hg
Hg

2\ El amoníaco determina la formación de un precipita­
do negro de nitrato oxí - mercurí - amina y  mercurio metá­
lico, negro: *

Hg -  NO,
2 | +  4NH, +  H ,0  =  3NH4NO, +

Hg — NO, 
H g \

+  O X NH, -  NO, +  2Hg
H gx

3a. Los carbonatos alcalinos dan un precipitado amarillo
de carbonato mercuríoso Hg2C 0 3, que se descompone rápi­
damente, tomando coloración gris, en óxido mercúrico, mer­
curio metálico y  anhídrido carbónico:

Hg.2(NO,)o +  Na,CO, =  2NaNO, +  Hg,CO,

Hg2CO, =  C 0 2 +  HgO +  Hg

4a* El ácido sulfhídrico da un precipitado negro grisáceo, 
formado por una mezcla de sulfuro mercúrico y  mercurio 
metálico finamente dividido:

Hg,(NO , ) 2 +  H8S =  2HNO, +  HgS +  Hg

5a» El ácido clorhídrico y  los cloruros solubles precipitan 
cloruro mercuríoso Hg.2CÍ2, blanco, ínsoluble en agua y  en 
ácidos diluidos, soluble en nítrico concentrado y  agua regía, 
transformándose en compuestos mercúricos:

Hg — NO, Hg — C1
1 +  2HC1 =  2HNO, +  I

Hg -  NO, ' Hg -  C1
• %

El amoníaco ennegrece el cloruro mercuríoso, convinién­
dolo en cloruro mercuríamína y  mercurio metálico:

Hg -  C 1  NH+  2NH, =  NH.C1 +  Hg p. - +  Hg 
Hg — C1 —'-‘1
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6a» El cromato de potasio precipita cromato mescuríoso 
de color rojo amarillento, ínsoluble en ácido nítrico diluido:
. i \

H g ,(N 0 3)2 +  K 2CrO, =  2KNOs +  Hg.2C r 0 4

7a, El yoduro de potasio da un precipitado verde amari­
llento de yoduro mercuríoso Hg2I2, soluble en exceso de reac­
tivo con formación de yoduro mercurí potásico y  separación 
de mercurio metálico:

Hg2(NO , ) 2 +  2KI =  2KNO, +  H g2I2 

H g2I2 +  2KI =  HgI4.K 2 +  Hg

8a, El cianuro de potasio determina la precipitación de
mercurio metálico, gris, y  formación de cianuro mercúrico, 
soluble:

Hg2(N 0 3)2 +  2KCN =  2KNO, +  Hg(CN )2 +  Hg
#

9a. El cloruro estannoso da un precipitado gris de mer­
curio metálico:

Hg2(NO , ) 2 +  SnCÍ2 +  2HC1 =  2HNO., +  SnCÍ, +  Hg

REACCIONES DEL ION MERCÚRICO

Por v ía  húmeda:

Los compuestos mercúricos derivados de los oxácidos se 
caracterizan por la facilidad con la que se hídrolízan en sus 
disoluciones acuosas, originando sales básicas ínsolubles en 
agua y  solubles en los ácidos; así p. ej., el sulfato mercúri­
co, en presencia de un exceso de agua y  más fácilmente en 
el calor, se disocia en sal básica, amarilla, ínsoluble:

Hg - O
HgSO., \ Q \
HgSO, +  2 H ,0  ^ ± .  2H..SO,, +  Hg SO.,

HgSO., * /
H g - O
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También el nitrato mercúrico es disociado hídrolitica- 
mente por el agua, formando compuestos básicos más o me­
nos insolubíes en ese líquido:

 OH
Hg (NOs)2 +  HOH HNOr> +  Hg

’ ' ' ' s ^

Los compuestos halogenados del mercurio, como p. ej, 
el cloruro mercúrico HgCL, muestran escasa tendencia a la 
hidrólisis; en cambio, todos ellos tienden a formar combina­
ciones complejas muy estables con las sales halogenadas de 
los metales alcalinos,

I a, La sosa O potasa cáustica en exceso precipita óxido
mercúrico amarillo, que se disuelve con facilidad en los áci­
dos minerales:

HgCL +  2NaOH =  2NaCÍ +  H ,0  +  HgO

2a, ES amoníaco da, con las soluciones cloruro mercúri­
cas, un precipitado blanco de cloro amíduro mercúrico, solu­
ble en los ácidos:

HgCL, +  2NH, =  NH ,C1 -j- Hg

Este compuesto recibe el nombre de precipitado blanco 
infusible, porque se volatiliza al calentarlo, sin fundir,

• *

3a. El yoduro de potasio produce un precipitado de color 
rojo vivo de yoduro mercúrico, soluble en exceso de reacti­
vo con formación de una sal compleja, que es el yoduro 
mercurí - potásico:

HgCL +  2KI =  2KC1 +  Hgl,

HgL +  2KÍ =  Hgl, , K,

La solución alcalina del yoduro mercurí - potásico no es 
otra cosa que el reactivo de Nessler, empleado en el reco­
nocimiento del amoníaco.
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4a. El ácido sulfhídrico da un precipitado que primera­
mente es blanco, después se vuelve amarillento, entonces pa­
sa a rojizo, luego a pardo y  por último se vuelve negro, 
formando sulfuro mercúrico:

Hg — C1 H „  /CI
; S Hg

Cl H 7  / SHg -  £  +  =  4HCI +  Hg /
H v

S Hg <
H g Z c !  H “ XC1

blanco

Hg3C l,S , +  H ,S  =  2HCÍ +  3HgS
negro

\ .

El sulfuro mercúrico se disuelve con facilidad en el agua 
regía, con formación de cloruro mercúrico HgCl., y  depósito 
de azufre:

3HgS +  6HC1 +  2HNO, -  3HgCI, +  3S +  2NO +  4H,Q

5a. El cloruro esiannoso SnCl, reduce las combinaciones 
mercúricas, según la cantidad en que actúe, ya  sea transfor­
mándolos en compuestos mercuríosos, de color blanco, ínso- 
íubles, o ya  en mercurio metálico; que se separa en forma 
de polvo gris:

2HgCl, +  SnCl, =  SnCí j + % Hg2Cl,

Hg,CI, +  SnCl, =  SnCl, +  2Hg

6a. Una lámina de cobre o de oro, sumergida en la diso­
lución de una sal mercuríosa o mercúrica, da lugar a la re­
ducción a mercurio metálico, que se deposita en la superficie 
de la lámina, la cual una vez seca y  por frotamiento, ad­
quiere un brillo de plata:

HgCl, - f  2Cu =  Cu,Cl, +  Hg
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Por v ía  s e ca :

Tanto los compuestos mercuríosos como los mercúricos 
pueden reconocerse en que, calentados con carbonato de so­
dio en un tubíto de ensayo, dejan en libertad mercurio me­
tálico, que se deposita en la parte superior y  fría del tubo; 
sí después de condensado el mercurio se agrega una lamíní- 
ta de yodo metálico, éste se volatiliza y  forma yoduro mer­
cúrico de color rojo, muy visible aún en presencia de peque­
ñas cantidades de mercurio.

ESTAÑO — Sn

El estaño se presenta pocas veces en estado nativo en 
la naturaleza; el único mineral bajo cuya forma se halla este 
cuerpo, es la casiterita SnO>2, óxido estánníco, que general­
mente se presenta cristalizado y  cuya ganga por lo común 
es el cuarzo.

El estaño es un metal de color blanco argentino, mas o 
menos agrisado cuando contiene impurezas; se disuelve con 
desprendimiento de hidrógeno en ácido clorhídrico concentra­
do formando cloruro estannoso, que posee, como todos los 
compuestos estannosos, un gran poder reductor. Con el áci­
do nítrico concentrado reacciona el estaño produciendo direc­
tamente ácido metaestánníco poíímerízado (H2SnO;;)r), de co­
lor blanco, ínsoluble en los ácidos; en el nítrico diluido y  frío 
se disuelve formando nitrato estannoso y  nitrato amónico:

Sn +  2 HNO, =  Sn (N 0 3)2 +  H 

HNO, +  4H2 =  3 H ,0  +  NH,

HN03 +  NH3 -  NHjNO..

El estaño funciona como metal dívalente y  trivalente, 
dando lugar a la formación de los compuestos estannosos y 
estannícos, respectivamente.
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R E A C C I O N E S

Por v ía  húmeda:

I a. La sosa O potasa cáustica precipita hidrato estannoso,
de color blanco y  aspecto gelatinoso, soluble en exceso de 
reactivo con formación de un estanníto:

SnCl, +  2KOH =  Sn(OH), +  2KCI 

Sn(OH), +  KOH =  Sn ~  +  2KC1

El hidrato estannoso se disuelve también con facilidad en 
ácido clorhídrico diluido; por lo tanto tiene carácter anfóte- 
ro, es decir, se comporta ya como una base, ya  como un 
ácido, de manera análoga al hidrato de Zn, Al, Cr y  Pb.

De sus soluciones en potasa cáustica diluida, precipitan 
los estannítos óxido estannoso, de color negro. Esta reacción 
se verifica con mayor rapidez en el calor.

Sn ~  = K O H  +  SnO;

y  de sus soluciones en potasa cáustica concentrada, deposi­
tan casi exclusivamente estaño metálico de color negro:

2 S n  Z o K  +  2 H 0  =  S « ( ° H ) o  •  K -  +  S n

2a. La sosa o potasa cáustica da, con los compuestos es- 
tánnicos, un precipitado blanco, gelatinoso, de Sn(OH),, so­
luble en exceso de reactivo con formación de un estannato 
alcalino, derivado del ácido hipotético, complejo, hexaoxíes-
tánníco Sn(OH)t.H.,:

SnCl, +  4KOH =  Sn(OH)., +  4KCÍ 

Sn(OH), +  2KOH =  Sn(OH)GK2

3a. El amoníaco y  los carbonatos alcalinos da con los com
puestos estánnicos un precipitado blanco, gelatinoso, de hí
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drato estannoso, que se disuelve parcialmente en exceso de 
precipitante:

SnCL |- 2NH, +  2HOH =  2NH,C1 -|- Sn(OH),

SnCl, +  Na,CO, +  H ,0  =  2NaCl f  CO, +  Sn(OH )2

4a. El ácido sulfhídrico precipita, en soluciones no muy 
ácídas de los compuestos estannosos, sulfuro estannoso SnS, 
de color pardo - negruzco, soluble en ácido clorhídrico con­
centrado:

SnCl, +  H ,S  2HC1 +  SnS

Esta reacción es reversible y, por lo tanto, no precipi­
tará el sulfuro estannoso en presencia de exceso de ácido 
clorhídrico; en este caso, para conseguir la completa preci­
pitación de ese compuesto, o sea, para que la reacción se 
verifique de izquierda a derecha, habrá que diluir la solución 
con agua y  volverla a saturar con ácido sulfhídrico.

El sulfuro estannoso se disuelve también en sulfuro de 
amonio amarillo (polísulíuro amónico), con formación de un 
sulfo - estannato amónico; esta reacción se verifica merced al 
exceso de azufre que contiene dicho polísulíuro, el cual trans­
forma el sulfuro estannoso en sulfuro estánníco:

S
SnS +  (N H j),S , =  Sil — SNH,

— SNH,

Sí se acídula esta última disolución, p. ej. con ácido 
clorhídrico o acético diluidos, precipita nuevamente el estaño 
en forma de sulfuro estánníco SnS ,, de color amarillo:

=  S
Sil — SNH, +  2HC1 =  2NH,Cl +  H ,S +  SnS ,

-  SN H , '

En las soluciones estánnícas, el ácido sulfhídrico, preci­
pita sulfuro estánníco, amarillo, ínsoluble en ácidos diluidos, 
soluble en ácido clorhídrico concentrado:

SnCl, +  2H,S 4HCÍ +  SnS,
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El sulfuro estánníco se disuelve en sulfuro de amonio 
amarillo, dando lugar a la formación de sulfosales, descom­
ponibles nuevamente en sulfuro estánníco SnS., por la acción 
de ácidos diluidos, como p. ej., el clorhídrico o acético:

=  S
SnS , +  (NH),S =  S n — SNH,

-  SNH,

=  S
Sn — SNH, +  „ 9  -  2NH.C1 +  H„S +  SnS, 

-  SNH, m -1

*

5a. Los compuestos estannosos reducen las disoluciones
de bicloruro de mercurio a cloruro mercuríoso, de color blan­
co, y  aún muchas veces dejan mercurio en libertad; en tal 
caso, el precipitado es de color grisáceo:

2HgCl, +  SnCÍ, =  SnCl, +  H gX l,

Hg,Cl, +  SnC| =  SnCl, +  2Hg

6a. El zinc metálico precipita el estaño de sus disolucio­
nes en forma esponjosa; el estaño metálico que se deposita 
se disuelve en ácido clorhídrico concentrado, formando clo­
ruro estannoso, a diferencia del antimonio:

SnCÍ, +  Zn =  ZnCl, +  Sn

Sn +  2HCÍ =  SnCÍ, +  H,

Por vía s e ca :

Calcinado un compuesto de estaño con carbonato de so­
dio sobre el carbón, se obtiene un botón blanco, dúctil, de 
estaño metálico, que se recubre de una película blanca de
óxido estánníco SnO,.

—1

I
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ANTIMONIO — Sb

Eí antomonío se . encuentra en la naturaleza principal­
mente en estado de sulfuro Sb.2S ;{ (estíbina), otras veces se 
presenta formando la valentíníta Sb.20 ;, y, por último, en es­
tado nativo.

El antimonio es un cuerpo sólido, de color blanco gri­
sáceo, de aspecto metálico con visos azulados. Es ínsoluble 
en ácido clorhídrico; eí sulfúrico concentrado y  caliente, le 
disuelve transformándole en sulfato de antimonio Sb2( S 0 4)3; 
con eí nítrico diluido, forma ácido antímoníoso y  con el con­
centrado, penta - óxido de antimonio Sb20 5, que se presenta 
bajo la forma de polvo blanco amorfo; el agua regía lo di­
suelve con formación de una mezcla de trícloruro SbCL y  
pentacíoruro SbCL de antimonio.

Eí antimonio forma dos clases de compuestos oxigena­
dos: el Sb20 3 y  el Sb.2On; es decir, funciona como trí y  pen- 
tavalente.

Las reacciones analíticas de este cuerpo se practicarán 
empleando trícloruro de antimonio, que se lo obtiene disol­
viendo trióxido de antimonio Sb .,03 en ácido clorhídrico.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

Ia. El agua: Sí a una solución de trícloruro de antimo­
nio que no está muy ácída, se agrega agua en poca canti­
dad, se hídrolíza este compuesto precipitando oxícloruro de 
antimonio SbOCÍ, o cloruro de antímonílo, de color blanco 
y  aspecto lechoso:

SbCL +  H.,0 2HC1 +  Sb

El precipitado se disuelve en ácido tartárico, a diferen­
cia dei bismuto, con formación de tartrato ácido de bísmu-
tílo:

SbOCI +  C4H(j0 6 =  CjH0(SbO)Oc; +  MCI
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En presencia de un exceso de agua se forma, además 
deí oxícloruro de antimonio, óxido de antimonio Sb0Oa:

« O

2SbCla +  3 H ,0  6HC1 +  Sb,Os
I |

La mezcla de esos dos componentes constituye un pol­
vo blanco llamado Algarot (Sb2Ó3 ♦ SbOCl).

2a. La SOSa O potasa cáustica precipita hidrato de antimo­
nio, soluble en exceso de reactivo con la formación de un 
aníímoníto:

SbCl;1 +  3NaOH =  3NaCl +  Sb(OH )3 

Sb(OH )3 +  3NaOH =  3H_,0 +  Na, . SbO,

Ei hidrato de antimonio tiene carácter anfótero y  por 
esto se disuelve en lejías alcalinas y  en ácidos; por tanto, el 
Sb(OH),, es susceptible de formar tanto oxídrilíones como 
hídrogeníones:

Sb(OH )3............... 3OH +  Sb r’ ’ ”

S b (Q H ) ,  3H ' +  SbO,

3a. El amom'aco precipita también el antimonio de sus 
disoluciones bajo la forma de hidrato de antimonio Sb(OH)3, 
ínsoíuble en exceso de reactivo.

4a. El ácido sulfhídrico, en soluciones ligeramente ácídas, 
determina la formación de un precipitado coposo, de color 
rojo anaranjado, de trisuífuro de antimonio Sb,S.;:

2SbCí.{ +  3H,S ^  6HCÍ +  Sb ,S3

De la reacción reversible anterior se desprende que eí 
sulfuro de antimonio es soluble en ácido clorhídrico; en el 
concentrado (1 : 1) se disuelve con mucha facilidad, a dife­
rencia del arsénico; y  por lo tanto, la precipitación del anti­
monio medíante ácido sulfhídrico será completa únicamente 
cuando se empleen soluciones muy diluidas de dicho cuerpo.
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Por esta razón, cuando se trate de soluciones de cloruro de 
antimonio en ácido clorhídrico, deberá hacerse pasar previa­
mente en la solución una corriente de gas sulfhídrico, y  só­
lo entonces se la diluirá suficientemente con agua, volviendo 
a hacer atravesar por ella, gas sulfhídrico en exceso. En 
caso contrarío, es decir, sí se diluyera primeramente con agua 
la solución de cloruro de antimonio, antes de haber actuado 
la corriente de gas sulfhídrico en la solución, el cloruro de 
antimonio, por la acción del agua, se hídrolízaría, formando 
compuestos básicos ínsolubles.

El trísulfuro da antimonio Sb.2S 3 se disuelve en sulfuro 
de amonio amarillo, con formación de sales sulfoamónícas, 
que son descompuestas por eí ácido clorhídrico diluido, con 
separación de trísulfuro de antimonio y  desprendimiento de 
ácido sulfhídrico:

-  s n h 4
Sb ,S3 +  3(NH.).,S =  2Sb — SNH,

-  s n h 4

— s n h 4
2Sb — 5NH4 +  6HC1 =  6MH4C1 +  3H„5 +  Sb9S 3

SNH,

Con el pentacloruro de antimonio reacciona eí ácido sulf­
hídrico, en soluciones no muy ácídas, precipitando pentasul- 
furo de antimonio Sb.2S- de color rojo^anaranjado, soluble en 
ácido clorhídrico concentrado, con formación de trícloruro de 
antimonio, desprendimiento de hidrógeno sulfurado y  depósi­
to de azufre:

2SbCÍ, +  5H,S =  10HCÍ +  Sb ,S ,

Sb2S 5 +  6HC1 =  3H,S +  28 +  2SbCÍ;{

Eí pentasulfuro de antimonio se disuelve también en 
sulfuro de amonio, con formación de sulfosaíes que son des­
compuestas por el ácido clorhídrico, depositando pentasulfuro 
de antimonio y  desprendiendo gas sulfhídrico:
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= s
2Sb -  SNH,
¿i>b _  SNH,

— SNH,

2SbS(SNHj)a + 6HC1 = 6NH4C1 + 3H2S +  Sb,S,

5a. El zinc metálico precipita el antimonio de sus diso­
luciones, bajo la forma de polvo negro. Sí dicha precipita­
ción se verifica sobre una lámina de platino, se forma sobre 
ella una mancha negra de antimonio metálico, que no desa­
parece al separar el zinc:

2SbCl3 +  3Zn =  3ZnCl2 Sb3

6a. El hidrógeno naciente: Los compuestos de antimonio
en el aparato de Marsh (véase arsénico) desprenden estiba- 
mina o hidrógeno antímoníado SbH3, que arde con llama de 
color verdoso muy pálido; fórmase agua y  unas pequeñas 
nubes blancas de trióxido de antimonio Sb.20 , .

Sí se coloca en contacto de dicha llama una placa de 
porcelana, se deposita sobre ella una mancha negra, de as­
pecto aterciopelado, ínsoluble en hípocloríto de sodio NaOCl, 
diferenciándose así del arsénico:

SbCl3 +  3H.2 =  SbH3 +  3HCÍ

Por vía s e c a :
\

Calentado sobre eí carbón un compuesto de antimonio, 
mezclado con carbonato de sodio, se obtiene un botón me­
tálico, frágil, rodeado de una aureola blanca de óxido. Ca­
lentado el botón metálico a la llama de oxidación, desapa­
rece lentamente, con formación de humos blancos y  una au­
reola, también blanca, de Sb.2Os.

Los compuestos de antimonio comunican a la llama in­
colora de gas o alcohol una coloración verde pálida.

Sb2S5 + 3(NH4)2S =
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ARSENICO — As

El arsénico se encuentra en la naturaleza en estado na­
tivo, formando masas arriñonadas; también se lo halla com­
binado, constituyendo diversos minerales, entre los que pue­
den citarse como más importantes los siguientes: la pirita 
arsenical o mispíckel FeAsS; la esmaltina CoAs,; el rejaígar 
As ,3., y  las flores de arsénico o arsénico blanco As2Or

Además el arsénico se encuentra en pequeñas cantidades 
en muchas aguas minerales, así como también en casi todos 
los sulfuros metálicos naturales, razón por la que se presen­
ta en las blendas y  piritas y  por la que el zinc y  ácido sul­
fúrico comerciales contienen entre sus impurezas este cuerpo.

El arsénico es de color gris acerado; frágil y  de aspecto 
metálico; se volatiliza antes de fundirse y  se disuelve en áci­
do nítrico diluido con formación de ácido arsenioso:

As, +  2H N 03 +  2 H ,0  =  2H3A s 0 3 +  2NO ;

en el nítrico concentrado y  el agua regía se disuelve trans­
formándose en ácido arsénico:

3As, +  1OHN0:} -b 4H,G =  6H..AsO, +  ÍONO;

en el clorhídrico el arsénico es insoluble.
El arsénico forma dos clases de compuestos oxigenados: 

el trióxido o anhídrido arsenioso As>0¡ y  el penta óxido o
anhídrido arsénico As20 5, de los que se forman los co­
rrespondientes ácidos orthoarseníoso HsAsOh, metaarseníoso 
HAsO, y  arsénico H3A s 0 4.

Del ácido meta arsenioso, se derivan solamente los ar- 
senítos alcalinos NaAsO<2, KAsO,, los cuales en solución 
acuosa, se comportan como sales monometálícas NaH.2AsO;j, 
y  en solución alcalina, como sales trímetálícas Na;(AsO;i, 
derivadas, unas y  otras, del ácido orino arsenioso H;¡AsO;j:

NaAsO, +  H20  =  NaH,AsOa

NaAsO, +  2NaOH =  Na3A s 0 3 +  H ,0
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Del ácido ortho arsenioso se derivan las sales de los 
metales pesados que, por lo general, son inestables y  poco 
conocidas, a excepción del arseníto de plata Ag.AsCX y  del 
arseníto de plomo Pb3(AsO;j)2.

De las sales derivadas del ácido arsenioso, o sean los 
arsenítos, tan sólo los alcalinos son solubles en agua; los 
restantes se disuelven en los ácidos.

REACCIONES DE LOS COMPUESTOS ARSENIOSOS
/

Por vía húmeda:

Para practicar estas reacciones, se toma una porción de 
anhídrido arsenioso, se lo disuelve en sosa cáustica diluida y  
se neutraliza después el exceso de sosa con ácido clorhídrico 
diluido.

Ia. ES ¿Gido sulfhídrico no da ningún precipitado cuando 
la disolución del arsenioso es neutra; pues, en este caso, se 
obtiene tan sólo una solución coloidal, más o menos trans­
parente y  de color amarillo intenso. Mas, cuando la diso­
lución del arseníto se encuentra acidulada con ácido clorhí­
drico, y  después de haber atravesado algún tiempo por ella 
la corriente de gas sulfhídrico, se forma un precipitado co­
poso, amarillento, de trísulfuro de arsénico, ínsoíuble en ácido 
clorhídrico concentrado, a diferencia del estaño y  antimonio:

2H3AsO| +  3H2S =  6 H ,0  +  A s ,S :;

El trísulfuro de arsénico se disuelve en ácido nítrico 
concentrado, con formación de ácido arsénico y  sulfúrico:

3As9S 8 +  28HNOs +  4HaO =  9H8S 0 4 +  28NO +  6H,AsO,

más fácilmente se disuelve en una solución de agua oxige­
nada amoniacal, transformándose en arseniato y  sulfato amó­
nicos:

A s,S 3 +  J4 H ,0 , +  J2 N H , +  J2 H 2G  =  2 0 H ,0  +
+  3(NH4)2S 0 4 +  2(NH1)3AsO,
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además, dicho compuesto, se disuelve en los hidratos alca­
linos y  en carbonato de amonio, (diferencia del estaño y  an­
timonio), formando una mezcla de sulfoarséníto y  arseníto 
alcalinos:

As.,S3 óNaOH =  3H.>0 Na3A s 0 3 +  Na3A sS3

A s ,S 3 +  3(NH4)2C 0 3 =  3CO.> +  (NH4)3A s 0 3 +
+  (NH4)3A sS3

También se disuelve el trisulfuro de arsénico en el sul­
furo de amonio, originando sales sulfo amónicas, descompo­
nibles por la adición de un ácido diluido, p. ej. el clorhídrico, 
que precipita nuevamente trisulfuro de arsénico:

s n h 4
As.,S3 +  3 (N H J,S  =  2As SNH,

SNH,

— s n h 4
2As — SNH4 +  6HCÍ = A s9S 3 +  6NH}C1 +  3H2S

■  s n h 4

2a. El nitrato de plata da, en las disoluciones neutras, un 
precipitado amarillo limón de arseníto de plata, soluble en el 
ácido nítrico y  amoníaco:

K 3A s0 3 +  3AgNO;í =  3KNO. +  A g3A s 0 3

Ag3A s 0 3 +  3HNO.; =  3AgNOa +  H3A s 0 3 

Ag3AsO.{ +  3NH3 =  As(ONH;iAg);,

La disolución amoniacal del arseníto de plata adicionada 
de un poco de sosa o potasa cáustica, y  calentada hasta la 
ebullición, produce plata reducida que se adhiere a las pare­
des del recipiente formando un espejo de plata, a diferencia 
de los arseníatos.

3a. El sulfato de cobre determina la formación de un 
precipitado verde manzana de arseníto de cobre, de compo-
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sícíón variable, llamado verde de Scheele. Este precipitado 
se disuelve en los álcalis cáusticos y  en el amoníaco, de cu­
ya disolución precipita, al herviría, óxido cuproso de color 
rojo ladrillo:

K, As O.j +  2 C u S 0 4 +  4KOH =  K ,A s 0 4 +  2K2S 0 4 +

+  2H20  +  Cu20

4a* La disolución de yodo es decolorada por la de los ar- 
senítos alcalínízados con bicarbonato de sodio:

KH,AsO, +  NaHCO, +  I, =  Nal + K Í  +  CO ,2 +  H ,A s 0 4

Esta reacción es necesario verificarla en presencia de 
bicarbonato de sodio y  no de sosa o potasa cáustica, porque 
estas últimas sustancias tienen la propiedad de decolorar por 
sí mismas la tintura de yodo formándose yodatos:

óNaOH +  31, =  5NaI +  NalO, +  3H ,0

5a. El hidrógeno naciente — Ensayo de Marsh:
Se funda esta reacción en la propiedad que tienen los 

compuestos arsenícales, de ser reducidos por el hidrógeno 
naciente en solución ácída, a hidrógeno arseníado o arsena- 
mína AsH.., compuesto volátil, venenoso:

H3AsO;j 3Zn —|— 3 H ,S 0 4 =  3Z n S04 -j— 3 H ,0  —j— AsH:{

El ensayo se practica de la manera que sigue:
El compuesto de arsénico se introduce en el recipiente «a» 

Fig, 4 que contiene zinc y ácido sulfúrico diluido, quími­
camente puros y  exentos de arsénico. El hidrógeno na­
ciente desprendido reduce los compuestos de arsénico a hi­
drógeno arseníado, el cual se deseca en el tubo en forma 
de U que contiene cloruro de calcio cristalizado. Sí se ca­
lienta el tubo «e» en la parte «c», la arsenamina se descom­
pone cuantitativamente en hidrógeno y arsénico, que se depo­
sita en las paredes frías de la región estirada del tubo, en 
forma de una capa negra brillante, llamada espejo de arsénico.

■«&
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Sí se enciende ía llama en la abertura «p», y  se intro­
duce en ella un cuerpo frío, p* ej, una cápsula de porcelana, 
se deposita entonces, sobre dicha cápsula, arsénico metálico, 
en forma de manchas negro - grisáceas, brillantes. El espe­
jo de arsénico formado se distingue de las manchas seme­
jantes producidos por el antimonio, en que las de arsénico 
se disuelven en hipocloríto de sodio NaOCl y  ácido nítrico 
concentrado, no así las de antimonio:

9

2As 5NaOCl +  óNaOH =  2Na,AsO, +  5 N a C Í+ 3 H ,0

Antes de encender la llama en el punto «p», o de ca­
lentar el tubo «b» en la sección «c», es indispensable desa­
lojar primeramente todo el aíre del aparato, después de lo 
cual se puede encender el hidrógeno en el extremo del tubo
«p».

6a, E! cloruro tíe magnesio, en presencia de cloruro de 
amonio y  amoníaco, no forma con los arsenítos ningún pre­
cipitado, a diferencia de los arseníatos.

7a. El cloruro estannoso (Prueba de Bettendorffs).
Sí a un pequeño volumen de ácido clorhídrico concen­

trado se añaden unas gotas de solución algo concentrada de 
ácido arsenioso y  después '/•> cc. de ácido clorhídrico asi­
mismo concentrado y  saturado de cloruro estannoso, el lí­
quido adquiere primeramente un color pardo y después de
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poco tiempo se deposita arsénico metálico* La reacción se 
verifica con mayor rapidez ai calor:

2AsCl;. +  3SnCl._, =  3SnCíj -f- 2As

COM PUESTO S ARSENICOS

El pentaóxído de arsénico se produce por calentamiento 
del ácido arsénico, hasta su completa deshídratación:

2H..AsO; =  3PLO -f- As.,0-• J *1 — • mm « )

Este compuesto forma una masa blanca, de aspecto vi­
treo, que por calcinación se descompone en trióxido de arsé­
nico y  oxígeno:

As , O- =  As.) O., -j- Oo-i «/ — •> _

El pentaóxído de arsénico se disuelve en agua, trans­
formándose en ácido orthoarséníco:

As.,O +  3H,,0 =■ H.AsO,

el cual, por la acción del calor, pierde una molécula de agua, 
convirtiéndose en ácido píroarséníco:

2H.;AsO, =  H .)0 +  H,As.,0 7

y éste, a su vez, por calentamiento prolongado, pierde una 
nueva molécula de agua, transformándose en ácido metaar- 
séníco:

H .A s A  =  H ,0  +  2H As O..;

esto es, el ácido orthoarséníco se comporta de manera aná­
loga al fosfórico.

Los ácidos piro y  metaarséníco, sí se tratan con agua, se 
transforman nuevamente en ácido orthoarséníco, que es tri­
básico y  como su análogo el fosfórico, forma sales mono, di 
y  trimetáíícas, llamadas arseníatos:

357
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NaH2A s 0 4; Na2H A s0 4; NaaA s 0 4

Los arseníatos de los metales alcalinos son solubles en 
agua; los demás son insolubles en este líquido, pero se di­
suelven fácilmente en los ácidos.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El ácido sulfhídrico. Sí se hace pasar una corriente 
de gas sulfhídrico por una solución fría y  débilmente ácída 
de un arseníato, no se forma al principio ningún precipitado; 
pero después de cierto tiempo de haber atravesado dicho gas, 
el líquido comienza a enturbiarse por la precipitación de trí- 
sulfuro de arsénico y  azufre:

H3A s0 4 +  H ,S =  H ,0  +  S +  H.,AsO.

2H3A s0 3 -\- 3H0S =  6H20  -|- As.,S;j

es decir, los arseníatos se reducen primero a arsenítos y  de 
éstos precipita, después, por el ácido sulfhídrico, trísulfuro de 
arsénico.

La precipitación anterior se verifica con mayor rapidez 
en caliente, o por reducción previa del ácido arsénico a ar­
senioso, hirviendo la solución del arseníato con ácido sulfu­
roso, desalojando por el calor el exceso de este ácido y ha­
ciendo pasar entonces la corriente de gas sulfhídrico.

Si en presencia de exceso de ácido clorhídrico concen­
trado se hace pasar una corriente rápida de gas sulfhídrico 
por la solución fría del arseníato, precipita inmediatamente 
todo el arsénico en forma de pentasulfuro As2S 3, de color 
amarillo:

2H3A s0 4 H- 5H,S =  8 H ,0  +  A s ,S 5

Cuando la operación anterior se verifica en caliente, pre­
cipita una mezcla de trísulfuro y  pentasulfuro de arsénico.

El pentasulfuro de arsénico se comporta como el trísul­
furo, esto es, no se disuelve en el ácido clorhídrico concen-
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t r a d o ,  p e r o  sí e n  lo s  á l c a l i s ,  e n  el c a r b o n a t o  y  s u l f u r o  d e  
a m o n i o :

A s2S- +  3(NH j)2S  =  2(N H ,)3A sS ,

Acidulando las soluciones de sulfoarseníato con ácido 
clorhídrico diluido, vuelve a precipitar pentasulfuro de arsé­
nico:

2(NH4)8A sS4 +  6HCÍ =  6NH4C1 +  3H,S +  A s,S ,

El pentasulfuro de arsénico es oxidado por el ácido ní­
trico fumante y  por el agua oxigenada amoniacal, transfor­
mándose en arseníato y  sulfato amónicos:

A s ,S ,  +  20H,O2 +  J 6NH, +  16H ,0 =  2 8 H ,0  +
+  5(NH4).2S 0 4 +  2(NHj).,As04

2a« El nitrato de plata precipita, de las soluciones neu­
tras, arseníato de plata de color rojo ladrillo, soluble en los 
ácidos y  en el amoníaco:

Na.jAsO, -f~ 3AgNO;¡ =  3NaNO:¡ -f- A g.,A s04

3a* El cloruro de magnesio, en presencia de cloruro de
amonio y  amoníaco» da un precipitado blanco, cristalino, de 
arseníato amónico magnésico:

Na,HAsO, +  MgCL +  NH, =  MgNH4A s 0 4

El precipitado se forma inmediatamente, sí la disolución 
del arseníato es concentrada, y  lentamente, en caso contra­
río.

El arseníato amónico magnésico es casi ínsoluble en 
agua amoniacal, razón por la que se lo utiliza para la de­
terminación cuantitativa del arsénico.

Por calcinación el arseníato amónico magnésico se trans­
forma en píroarseníato:

2MgNH, AsO, =  H ,0  +  2NH. +  M g ,A s ,0 ;
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4a, El moíibdato amónico (NH4)2M o 04, en exceso, deter­
mina en las soluciones de los arseníatos, aciduladas con áci­
do nítrico concentrado, en caliente, la formación de un pre­
cipitado amarillo cristalino de arseníato amónico molíbdíco. 
La presencia de nitrato amónico sensibiliza la reacción,

H3A s 0 4 +  J2(NH4) ,M o04 +  2IHNO3 =  12H2 O +  
+  21(NH1)NO, +  (NH4)3A s 0 4 . 12M o03

El arseníato amónico molíbdíco se disuelve en los hidra­
tos alcalinos y  en el amoníaco:

(NH4)3A s 0 4 12Mo0 3 +  24NH.. +  24H.20  =  J2H ,0 +  

+  I2(NH4)2M o 0 4 +  (NH4)3A s 0 4

Sí a esta solución amoniacal se adiciona cloruro de 
magnesio, precipita nuevamente el ácido arsénico bajo la for­
ma de arseníato amónico magnésico, blanco, cristalino.

Por vía s e ca :

Calentado el arsénico en un tubíto de vidrio, se volati­
liza dando por sublimación un depósito brillante, de forma 
anular, denominado espejo de arsénico.

Todos los compuestos de arsénico, al ser calentados con 
el soplete sobre el carbón, con carbonato de sodio, despren­
den vapores blancos de olor aliáceo (olor a ajos), y  forman
al rededor de la cavidad del carbón una aureola blanca, vo­
látil.

ORO — Au

El oro se encuentra en la naturaleza en estado líbre en 
las rocas cuarzosas, en las arenas transportadas por algunos 
ríos y  en los terrenos de aluvión. También se halla el oro 
acompañando a la plata en forma de teluro auro - argentífero 
Au2 Ag2T  e.,, y  en cantidades muy pequeñas, en las piritas de 
hierro y  ios minerales de cobre y  plomo.

Es un metal muy dúctil y maleable, de color amarillo 
característico, inalterable a la acción del aíre, de la humedad
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y  de los ácidos; únicamente lo disuelven, el agua regía, así 
como también el cloro y  bromo libres y  las disoluciones acuo­
sas de los cianuros alcalinos, en presencia de aíre:

2Au +  2HNO, +  6HC1 =  4 H ,0  +  2NO +  AuCL 

s 2Au IB 3Br0 =  2AuBr91 Cá I . H/
El trícloruro de oro se combina con el ácido clorhídrico, 

formando el ácido cloro - áuríco (AuCl,)H, el cual se lo ob­
tiene en forma cristalizada, sí se evapora su solución»

El cloruro de oro y el ácido cloro - áuríco se disuelven 
en éter, y  por esto se los puede separar de sus disoluciones 
acuosas, agitándoles con dicho disolvente.

El oro funciona como monovalente y  trivalente y  forma 
los compuestos aurosos y  áurícos, respectivamente.

R E A C C I O N E S

Por vía húmeda:

I a. El ácido sulfhídrico precipita, en las disoluciones frías 
de trícloruro de oro, sulfuro auroso, de color negro, soluble 
en el agua regía con formación de trícloruro de oro:

8AuCls +  9H,S +  4 H ,0  =  24HC1 +  H ,S 0 4 +  4Au,S ,

En soluciones calientes el ácido sulfhídrico precipita oro 
metálico reducido, de color café:

SAuCl, +  3H ,S +  J2 H ,0  =  24HC1 +  3 H ,S 0 4 +  8Au

2a. El amoníaco da un precipitado amarillo formado por 
la mezcla de un amído ímído de oro Au(NH.2) NH, y  de un 
cloruro ímído de oro, Au (NH)._>C1 que no es otra cosa que 
el fulminante de oro, el cual en estado seco, explosiona por 
percusión o por el calor.

3a. Las sales ferrosas, añadidas, a la temperatura ordi­
naria, a las disoluciones neutras o débilmente aciduladas de 
un compuesto áuríco, precipitan oro metálico en forma de 
polvo de color pardo. Sí la disolución áurica estuviere muy
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diluida, la coloración del precipitado será entonces algo vio­
lácea:

AuCl:í -f- 3FeSO, =  Fe.,(SO,,),, -f~ FeCL -f- Au

4a. El ácido oxálico precipita oro metálico en forma de 
polvo pardo:

COOH
2AuCL -j-  3 | =  6HC1 —|— 6 C 0 0 —|— 2Au

COOH
#

En frío la precipitación es lenta; en cambio, en caliente 
es rápida» La presencia de un exceso de ácido clorhídrico 
líbre impide la reacción.

5a. La sosa 0 potasa cáustica precipita, en disoluciones 
concentradas de trícloruro de oro, hidrato áuríco, de color 
café rojizo y  aspecto voluminoso:

AuCl, +  3NaOH =  3NaCl +  Au(OH),

El hidrato áuríco se disuelve en exceso de reactivo con 
formación de un aurato:

Au(OH), +  NaOH =  2H ,0  +  Au ^ Q Na

5a. El cloruro estannoso, añadido a una disolución con­
centrada de trícloruro de oro, precipita oro metálico, de co­
lor café negruzco: *

2AuC13 +  3SnCl, =  3SnCI, +  2Au

Sí esta reacción tiene lugar en soluciones diluidas de 
oro, ligeramente aciduladas, se obtiene un precipitado de co­
lor rosado o púrpura, que está constituido por oro coloidal 
rojo mezclado con hidrato estannoso, y  que se llama púrpu­
ra de Cassíus. Este precipitado se disuelve en amoníaco y 
sosa cáustica con coloración rojiza.
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PLA TA  — Ag
«I ’%

Se encuentra en la naturaleza en estado nativo; combi­
nada con el azufre y  otros metales; constituye la argentita
A g>2S t la pírargíríta 3Ag2Sb2S a, la proustíta Ág3SbS3, la es- 
tromeyeríta Cu.,S . A g2S, etc. También se halla acompañan­
do al plomo en la galena, cuya riqueza en plata oscila de 
ordinario entre 0,01 y  0,33 °/o

Es un metal monovalente, de color blanco brillante, inal­
terable al aíre; a la temperatura ordinaria se disuelve con fa­
cilidad en ácido nítrico, formando nitrato de plata y  despren­
diendo vapores nitrosos:

3Ag +  4HNO, =  3AgNO, +  NO +  2 H ,0 ;

el ácido sulfúrico concentrado le ataca tan sólo en caliente, 
desprendiendo vapores sulfurosos, con formación de sulfato 
de plata:

3Ag +  2 H ,S 0 4 =  A g ,S 0 4 +  SO., +  2H.O;

el ácido clorhídrico le disuelve en muy pequeña cantidad.
La mayor parte de los compuestos de plata son reduci­

dos por la acción de la luz o en contacto de sustancias or­
gánicas, tomando una coloración más o menos oscura a 
causa de la separación de plata metálica finamente dividida.

R E A C C I O N E S

fl

Por vía húmeda:

Ia. t i ácido clorhídrico y  los cloruros solubles dan un 
precipitado blanco, caseoso, de cloruro de plata, que se re­
duce por la acción de la luz, tomando una coloración vio­
lácea y  después negra. Si la solución de plata está muy 
diluida, el líquido se vuelve opalino, sin formarse precipíta-

AgNOa + HC1 =  HNOa +  AgCl
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El cloruro de plata se disuelve facilmente en el amonía­
co, con formación de un cloruro - amino de plata, el cual, al 
acidularle con ácido nítrico, da otra vez  cloruro de piata:

AgCl -I- 2NH, =  Ag(N H,), . Cí 

Ag(NH,)._, . Cí +  2HNO.J =  2NH.NO, f  AgCl

El cianuro de potasio disuelve también con facilidad el 
cloruro de plata, formando los iones complejos, negativos,

argenticíanurados Ag(CN)., ;

AgCl +  2KCN =  Ag(CN), . K +  KC1

Cuando se acídula esta solución, el compuesto complejo 
de cianuro argenti potásico Ag(CN )2 . K se descompone en 
cianuro de potasio y ácido cianhídrico, que se desprende:

A g (C N ), . K +  HNO, ¡ ¡  AgCN +  HCN +  KNO,
€

En ausencia de ácido, el cloruro de plata se disuelve con 
facilidad en el híposulfíto de sodio Na2S.2(X produciendo la 
sal compleja de híposulfíto argéntico - sódico:

AgCl + 'N a >JS,lO, =  A g (S ,0 , )  . Na +  NaCl

En exceso de híposulfíto el cloruro de plata forma el
complejo A g ,(S 20 3)3Na.1:

2AgCl +  3 N a ,S ,0 ,  =  A g .,(S ,0 :;), . Na, +  2NaCl

el cual v se descompone por ebullición depositando sulfuro de 
plata color negro:

A g2( S , 0 , ) , .N a 4 =  NaaS 0 4 +  Na._,S,0, -|- SO,, +  S +  A g ,S

2a. La sosa o potasa cáustica precipita óxido de plata de
color pardo:

2 A g N 0 3 +  2NaOH =  Ag.,0 +  2NaNO, +  H ,0
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El precipitado es ínsoluble en exceso de reactivo, solu­
ble en ácido nítrico y  amoníaco« Cuando la disolución amo­
niacal de plata permanece en reposo durante algún tiempo, 
se forman cristales negros de fulminato de plata ( NAg;} o 
NHAg., ), que poseen propiedades explosivas muy enérgicas.

3a. El amoníaco añadido lentamente a una solución neu­
tra de plata, forma primero un precipitado blanco que se 
transforma rápidamente en óxido de plata de color pardo, 
soluble en exceso de reactivo con formación del catión com­

plejo argéntico - amoniacal Ag(NH,,)., :

2 AgN O.; +  2NH.j +  H ,0  =  A g ,0  +  2NH4NOs

A g20  +  4NH3 +  H ,0  =  2Ag(NH.,),. OH

3a. El carbonato (le sodio precipita carbonato de plata, de 
color blanco - amarillento, el cual aí hervirle con exceso de 
agua, se desdobla en óxido de plata, de color pardo, y  an­
hídrido carbónico, que se desprende:

2AgNO;, +  Na.,;C03 =  A gX O , +  2NaNO,

Ag.2CO.¡ =  Ag2Ó +  CO.,

4a. El carbonato de amonio da un precipitado análogo al
anterior, pero soluble en exceso de precipitado.

5a. El Cromato de potasio precipita cromato de plata, de 
color rojo ladrillo, soluble en ácido nítrico y  amoníaco, di­
fícilmente soluble en ácido acético:

2AgNO;í +  K,,CrO, =  A gX rO , +  2KNO;{

6a. El yoduro de potasio da un precipitado amarillento, 
caseoso, de yoduro de plata, insoluble en ácido nítrico y  amo­
níaco, soluble en híposulfíto de sodio y  cianuro de potasio:

AgNO.. +  KI I  Agí +  KNO;;



3tí(> ANALES DE LA

7a. El fosfato de sodio Na.,HPO, produce, en las disolu­
ciones neutras, un precipitado de fosfato de plata, de color 
amarillo, soluble en ácido nítrico y  amoníaco:

3 A gN 0 3 +  2Na2H P 0 4 =  Ag3P 0 4 +  NaH.PO, +  3NaNO :5

AgsP 0 4 +  6NH, =  [Ag(NH3)2]3 . PO,

Si se neutraliza la disolución amoniacal con ácido nítri­
co, precipita nuevamente fosfato de plata.

6a. El ácido sulfhídrico precipita sulfuro de plata Ag„S, 
de color negro, ínsoluble en el amoníaco, en los sulfuros al­
calinos y  en el cianuro de potasio, soluble en el ácido nítri­
co diluido y  caliente, con formación de nitrato de plata y 
depósito de azufre:

2A gN 03 +  H ,S =  A g ,S  +  2HN 0|

9a. El zinc o el cobre metálicos, introducidos en la diso­
lución de un compuesto de plata, precipita plata metálica de 
color gris:

2AgNOs +  Zn =  Ag2 +  Zn(NO„),

Por vía s e ca :

Calcinado un compuesto de plata sobre el carbón con 
carbonato de sodio, se obtiene un botón metálico, blanco, 
maleable, soluble en ácido nítrico.

(  Continuará)


