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1.- Acidos y bases.

1. Ideas generales sobre acidos y bases.

» Las primeras definiciones de acidos y de bases estaban basadas en propiedades sensoriales,
los acidos tienen sabor agrio y las bases sabor a lejia y tacto jabonoso, y en los cambios de
color que producian en algunos pigmentos vegetales.

» Desde fines del siglo XVII se pretendio relacionar las propiedades de los acidos y de las bases
con su composicion quimica. Al observar que los acidos se producian cuando el agua
reaccionaba con los 6xidos obtenidos al quemar no metales en atmdsfera de oxigeno,
Lavoisier dedujo que las propiedades caracteristicas de los acidos se debian a la presencia de
oxigeno en sus moléculas. (La palabra oxigeno procede de las raices griegas oxys, acido, y
genos, generacion).

+ En 1811, Davy comprobé que existian acidos como el clorhidrico, HCI, o el cianhidrico, HCN,
que no contenian oxigeno en sus moléculas, por lo que la teoria de Lavoisier no era valida.
Davy propuso ademas que era el hidrégeno, y no el oxigeno, el elemento caracteristico
presente en la composicion de todos los acidos.

+ En 1830, Liebig mostré que todos los acidos conocidos contenian un atomo de hidrégeno que
podia ser sustituido por un metal. Esta ultima limitacion es necesaria porque sustancias con
atomos de hidrégeno no sustituibles por metales, como el metano, CH,, o el benceno, CgHg, no
son acidas.
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2.- Teoria de Arrhenius.

* Un acido es una sustancia que en disolucion acusa se disocia en sus iones,
liberando H*.

* Una base es una sustancia que en disolucion acuosa se disocia en sus iones,
liberando iones OH".

» El cientifico sueco Svante Arrhenius (1880-1890) desarrollé su teoria a partir de la
disociacion electrolitica de sales que al disolverse en agua son conductoras de la
corriente eléctrica:

NaCl—22 5 Na"+CI KNO, —22 5 K*+NO;

» Son acidos: | » Son bases: |
HCl 25 H" + CI Ca(OH), —2% 5 Ca* +20H"
H,SO, —%— 2H" + SO} NaOH —>— Na"+OH’

* En general, un acido: * En general, una base:

HA—22 5 H'+A BOH —">- B +OH"
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2.- Teoria de Arrhenius. Sus limitaciones.

* La reaccion de neutralizaciéon tiene lugar cuando un acido reacciona
completamente con una base produciéndose una sal y agua.

HCI + NaOH —%2— NaCl + H,0 H,S0,+ 2KOH —%% K ,S0,+ 2H,0
En general: HA+BOH —2>— BA+H,0

* Enrealidad, el acido, la base y la sal estan disociados en la disolucion acuosa, por lo que
podemos escribir esta reaccién eliminando de ella los llamados iones espectadores:

H'+A+B"+OH —2°» B"+A'+H,0 = H'+OH — H,0

+ La teoria de Arrhenius, a pesar de su éxitos obtenidos, presenta una serie de
limitaciones:

* Los conceptos de acido y base dependen de la presencia de agua como disolvente. En realidad, se
conocen abundantes sustancias que se comportan como acidos o como bases en ausencia de agua.

+ Hay sustancias que tienen caracter acido a pesar de no poseer hidrégeno en su molécula, como sucede
con los oxidos acidos (CO,, SO;...).

* Muchas sustancias tienen caracter basico sin contener iones OH™ como amoniaco, NH,, o ciertas sales,
como Na,CO; y NaHCO,.

+ Elion H* debido a la carga que posee y a su pequeiio tamaiio, crea un intenso campo eléctrico que

atrae a las moléculas polares de agua. Por tanto, los iones H* en presencia de agua se hidratan, es decir, se
rodean de una o varias moléculas de agua, formando iones hidronio (u oxonio), H;O*.
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3.- Teoria de Bronsted-Lowry.

* En 1923, el danés Bronsted y el inglés Lowry, propusieron una definicion mas
amplia que la de Arrhenius sobre |la naturaleza de los acidos y de las bases:

« Acido es toda especie quimica, molecular o iénica, capaz de ceder un ion H*,
es decir un protdn, a otra sustancia.

+ Base es toda especie quimica, molecular o idénica, capaz de aceptar un ion H*,
es decir un proton, de otra sustancia.

+ Las reacciones acido-base se pueden considerar como reacciones de transferencia de protones
entre ambas sustancias.

* Los conceptos de acido y base son complementarios.

« El acido sélo actua como dador de protones en presencia de alguna sustancia capaz de
aceptarlos, es decir, la base.

* Asuvez, la base so6lo puede aceptar algun protdn si reacciona con un acido que se lo transfiera.

» El &cido clorhidrico, un acido segun Arrhenius, también puede definirse como acido Brénsted-
Lowry, debido a que es capaz de transferir un protén al agua, que actuaria como base al
aceptarlo.

+

-~
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HCl H,0 Cl H,O!
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3.- Teoria de Bronsted-Lowry.

* En 1923, el danés Bronsted y el inglés Lowry, propusieron una definicion mas
amplia que la de Arrhenius sobre la naturaleza de los acidos y de las bases:

« Acido es toda especie quimica, molecular o iénica, capaz de ceder un ion H*,
es decir un protdn, a otra sustancia.

+ Base es toda especie quimica, molecular o idnica, capaz de aceptar un ion H*,
es decir un proton, de otra sustancia.

« Las reacciones acido-base se pueden considerar como reacciones de transferencia de protones
entre ambas sustancias.

* Los conceptos de acido y base son complementarios.

+ El acido solo actua como dador de protones en presencia de alguna sustancia capaz de
aceptarlos, es decir, la base.

* Asu vez, la base soélo puede aceptar algun protdn si reacciona con un acido que se lo transfiera.

+ H* H+ -~
e & ".
0: .0 2@ ¢
9 0 = 0 8, A A0 9
‘-/ & ) o [T & i o
% € b
, H : : NH
HCl H,0 Hjo' 0 i OH NH,
*+ El acido clorhidrico, un acido segun + El amoniaco en agua, tiene un
Arrhenius, también puede definirse como comportamiento basico, ya que el NH,
acido Bronsted-Lowry, debido a que es aceptaria un protén de la molécula de agua que,
capaz de transferir un proton al agua, que ahora, jse comportaria como un acido de
actuaria como base al aceptarlo. Bronsted-Lowry!
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3.- Teoria de Bronsted-Lowry.

« En 1923, el danés Bronsted y el inglés Lowry, propusieron una definicion mas
amplia que la de Arrhenius sobre la naturaleza de los acidos y de las bases:

« Acido es toda especie quimica, molecular o iénica, capaz de ceder un ion H*,
es decir un protdn, a otra sustancia.

+ Base es toda especie quimica, molecular o idnica, capaz de aceptar un ion H*,
es decir un proton, de otra sustancia.

* Reacciones acido-base se consideran reacciones de transferencia de protones entre sustancias.

* Los conceptos de acido y base son complementarios.

+ El acido sélo actua como dador de protones en presencia de alguna sustancia capaz de
aceptarlos, es decir, la base.

* Asuvez, la base solo puede aceptar algun protdn si reacciona con un acido que se lo transfiera.

H H' 2 H @
‘-‘ ) V'a 0 4 &= W
9 0. 2@ B OB =0 .0
b ) * o N e 0 i L W ¢ . ol \‘ w -\l..- 6_ o .\._'”. -
\‘ |+ ¢ 7 3 & [
HCl H,0 ar H,0r B0 NH, ol NH,

» El acido clorhidrico, segun Arrhenius, + El amoniaco en agua, se comporta
también se define como acido Bronsted-Lowry, como base, ya que el NH; aceptaria un proton
debido a que es capaz de transferir un protén de la molécula de agua que, ahora, jse
al agua, que actuaria como base al aceptarlo. comportaria como un acido de Bronsted-Lowry!

La doble flecha en la ecuacion quimica significa que el proceso es reversible , habra una constante de equilibrio.
Una misma sustancia puede comportarse como acido o como base en funcién de con qué sustancia reaccione.
El concepto de neutralizacion, no es mas que la transferencia de un proton de un acido a una base.

El HCI (4cido) cederia un proton al NH; (base), formandose una molécula de NH,CI.
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3.1.- Pares conjugados acido-base.

* Proceso de transferencia de protones entre un acido genérico monoprético (tiene
un solo protén acido), que representaremos por HA, y una base genérica, B.

+ Laecuacion que representa el procesoes: HA + B — A~ + HB*
Acido  Base

* Pero si el proceso es reversible, la especie HB* puede ceder el protdn a la especie A~ segun la
ecuacion:
HA + B « A" + HB*

Base  Acido

» Las especies HA, acido y A™, base son interconvertibles mediante la ganancia o pérdida de un
proton. Forman un par acido-base conjugado.

+ Las especies HB* y B forman el segundo par acido-base conjugado.
Enresumen:

HA + B 2 A + HB*
Acido 1 Base 2 Base1 Acido2

+ Cuanto mayor sea la tendencia de un acido a ceder protones (acido fuerte), menor sera la
tendencia de su par conjugado a aceptarlos (base débil).
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3.2.- Sustancias anfoteras.

* Lateoria de Bronsted-Lowry permite justificar por qué muchas sustancias pueden
actuar a veces como acidos y otras, como bases.
+ Se les denomina sustancias anféteras.

* El agua se comporta como una base frente al acido clorhidrico, pero, sin embargo, actua como
acido frente al amoniaco. A este tipo de sustancias se las denomina anfoteras.

« Otro ejemplo muy caracteristico es el iGn HC03‘. Asi, frente a una base fuerte, como, por
ejemplo, los iones hidréxido, OH™, actia como acido, pero ante el acido clorhidrico, un acido
mas fuerte que él, lo hace como una base.

HCO,"

+ OH 2 CO& + H,0
Acido 1

Base 2 Base 1 Acido 2

HCl + HCO.*

2 C- + H,CO,4
Acido 1 Base 2

Base 1 Acido 2

+ Comparacion de la teoria de Bronsted-Lowry con la de Arrhenius.

* Los acidos y las bases de Arrhenius también lo seran en esta nueva teoria.

+ Las definiciones de Bronsted-Lowry no se limitan a disoluciones acuosas; son validas para
cualquier otro disolvente o para procesos que no transcurran en disolucion.

* En el concepto de acido (en disolucién acuosa): ambas definiciones son muy parecidas.

* En el concepto de base: se afiaden un numeroso grupo de sustancias incapaces de ser
clasificadas por Arrhenius como bases. Por ejemplo, NH;, CO42-, S2-, CN-, aminas,....

* Permite dar una explicacion a la existencia de sustancias anfoteras
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» Actividades.

A.1. Justifica, mediante su reaccion con el agua:

a) El caracter acido de las especies quimicas H;0* y H,SeQ,.
b) El caracter basico de las especies quimicas SO,2"y HSO;".
Escribe las correspondientes reacciones.

A.2. Indica:
a) Las bases conjugadas de cada uno de los &cidos: HBr, H,S, HSO,".
b) Los acidos conjugados de cada una de las bases: HCO,~, OH~, CO,?".

A.3. Identifica los pares acido-base conjugados de Bronsted-Lowry en cada una de las siguientes
ecuaciones:

a)H,CO; + H,0O 2 e + o b) HCIO, + NH, 2 oo
c)HCN (aq) + H,O(I) = ....... + . d) (CoHg)sN (agq) +H,O (1) = ....... R

A.4. Complete las siguientes reacciones acido-base e identifique los correspondientes pares acido-
base conjugados:

a)H,PO, (aq) + H,O (I) S s o
b) ........ (aq) + HNO, (aq) = HCOj (aq) + ......... (aq)
C) e (aq) + ........ (aq) = HNO, (aq) + SO,* (aq)
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4.- Equilibrio idnico del agua.

* El agua pura presenta una ligerisima conductividad eléctrica, por tanto, deben
existir iones (cargas eléctricas) aunque sean en escasa concentracion.

+ La baja conductividad eléctrica del agua se puede justificar si tenemos en
cuenta su caracter anfotero.

* Entre dos moléculas de agua hay un proceso de transferencia de protones,
denominado autoprotélisis, que origina una débil autoionizacién:

H: H
—~— &
-0 =9 iy
H.O H,0 OH H,O*
Acido 1 Base 2 Base 1 Acido 2

2H,0() 2 OH (ac) + H,0*(ac)

+ Es un proceso reversible, podremos aplicarle la ley del equilibrio quimico.
+ La cantidad de moléculas disociadas es muy pequefia, suponemos que la concentracion de
agua no varia (55,6 mol/L) e incluirla dentro de la constante de equilibrio K.:

(ST

C
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4.- Equilibrio idénico del agua.

+ Constante de ionizacion del agua o producto iénico del agua

+ Se le denomina constante de ionizacion del agua o producto idnico del agua al
producto K¢ [H,0]?, y suele representarse por K,.:

K. = [H;0*] [OH7]

« Como cualquier constante de equilibrio, su valor solo depende de la temperatura, siendo de
1,00:10714 @ 25° C. En la reaccion de autoionizacién se forma igual nimero de iones
hidronio que de iones hidréxido: [H;0*] = [OH"]

* Una disolucién acuosa es neutra cuando: [H,0*] = [OH"]

K, =[H;0"]-|OH" |= [H30+]2 — [H,0"]=|OH |=(K,)"* =(10")"? =10"M

* Una disolucién acuosa es acida cuando hay un exceso de iones H,0+ respecto de
los iones OH-, pero manteniéndose constante el valor de Kw:

[H;0'] > 11077 M [OH] < 110°"M (a 25°C)

* Una disoluciéon acuosa es basica cuando hay un exceso de iones OH- respecto a
los iones H;0+, aunque manteniéndose constante el valor de Kw:

[OH-] > 14107 M [H;0+] < 1+107"M (a25°C)
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4.1.- Medida de la acidez de una disolucion.

+ Concepto de pH.

» En las disoluciones acuosas, las concentraciones de los iones hidronio, H;O*, e iones
hidréxido, OH™, estan relacionadas a través del producto iénico del agua.

* Los valores de estas concentraciones son pequefios, por lo que es conveniente introducir una
escala mas sencilla para conocer la acidez (o basicidad) de un medio.

« El quimico danés S.P. Sérensen introdujo en 1909 el concepto de pH, definiéndolo
como el logaritmo decimal de la concentracién de iones H,0* cambiado de
signo: pH =-log[H;0%]

+ Analogamente se puede definir: POH = - log [OH"]

» Teniendo en cuenta la expresion del producto idnico del agua y su valor a 25° C, para esta
temperatura se tiene:

pH + pOH = 14

* Por tanto a dicha temperatura, podemos establecer que si:

pH<7 pH=7 pH>7

La disolucion es acida La disolucién es neutra La disolucion es basica

+ Cuanto més acida sea una disolucion, la concentracion de iones H;O* es cada vez mayor,
pero el valor del pH es menor.

» Son posibles valores negativos de pH y valores mayores que 14. El primer caso corresponde
a disoluciones donde siempre es [H;0*] > 1 mol/L, y el segundo cuando sea [OH™] > 1 mol/L.
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4.1.- Medida de la acidez de una disolucion.

» Escala de pH.

* El conocimiento de la acidez de un medio es muy importante, ya que numerosas reacciones
quimicas de extraordinaria importancia, solo se llevan a cabo en ciertos intervalos de pH.

pH [H;0*] [OHT] pOH * En el laboratorio, se puede conocer la acidez
ST B = de un medio mediante la utilizacion de
g L 38 e | 00 b indicad(.)res-. Un indicad-or muy utilizado el
ZH e I | o 0% papel indicador universal.
'S A R 190 «  Esta constituido por una mezcla de
Tg: Fles el - 10~ SRSk indicadores, lo que permite disponer de una
) i L 10% F 105 -5 amplia gama de colores en funcion del pH del
e e | o e medio. Si esta gama de colores se calibra, se
puede conocer, de forma aproximada, el pH
Gionied SRS IR [ 107 de una disolucion.
- & F Jos - 1078 - 8
= - 5 - 105 | 10° | ¢ * Mas preciso es medir el pH mediante un
8 LY BlRe oo Bo aparato llamado pehachimetro.
S o (SR | oo I + Esta basado en la medida de la diferencia de
5 potencial eléctrico que se establece entre dos
=] B el Lo B i ) )
= electrodos: uno de referencia, y otro, sensible
- o 10713 Rl a los iones hidronio, que va introducido en la
L 0 L) BS ocal 30 1 = disolucién cuyo pH se quiere medir.

A.5. Ordena, de la mas &cida a la mas basica, las siguientes disoluciones: [H;0*] = 10-3; pOH = 2,7; [OH] = 10%;
[H;0%] = 108; [OH] = 106; pH = 3,5; [OH] = 10, pH = 7; [H;0*] = 10-"3.
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5.- Fuerza relativa de los acidos y de las bases.

* Un acido (o una base) es fuerte cuando en disolucién acuosa se encuentra
totalmente disociado.
* Por el contrario, sera acido (o base) débil cuando esté poco disociado.

* Segun la teoria de Bronsted-Lowry, un acido es una sustancia que tiene tendencia a ceder un
protén (iones H*), mientras que una base tiene tendencia a aceptarlo.

« El acido clorhidrico, HCI, es un acido fuerte, muestra tanta tendencia a ceder H* que
en las disoluciones acuosas diluidas sus moléculas estan ionizadas casi en su totalidad.
HCl (aq) + H,O () — H;0*(aq) + CI” (aq)
» Otros acidos fuertes: HCIO,, HBr, HI, H,SO, y HNO,.

» El acido fluorhidrico, HF, es un acido débil, con poca tendencia de ceder protones
a las bases. Como, a su vez, los iones F~ formados por ionizacion tienden a reaccionar con
los iones H;0", se establece el equilibrio:

HF (aq) + H,0 () = H,0*(aq) + F~(aq)

* El hidréxido de sodio, NaOH, es una base fuerte. Una disolucion acuosa diluida,
contiene casi exclusivamente iones Na* y OH~, al ser una base fuerte, muestra una gran
tendencia de recibir el ion H*.

OH" (aq) + H;0*(aq) — H,0(l) + H0(l)

* Otras bases fuertes: LiOH, RbOH, Ca (OH),, Sr(OH), y Ba(OH)..

« El amoniaco, NH,, es una base débil. Tiene poca tendencia a recibir iones H*, Una
disolucion acuosa de NH; contiene en equilibrio las moléculas no ionizadas y los iones NH,* y
OH~ formados en la reaccion con el agua.

- NH;(aq) + H,O(l) 2 NH.*(aq) + OH" (aq)
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5.1.- Medida de la fuerza relativa de los acidos y de las bases.

* Fuerza relativa de los acidos.

» Cuando un acido monopraético se halla en disolucién acuosa, existe un equilibrio entre las
moléculas de acido no disociadas y sus iones en disolucion.

HA (aq) + H,0 () 2 A-(aq) + H;0+(aq)

* Aplicamos la ley de accién de masas a dicho equilibrio:

(A ][0

[HA].[H,0]

* La concentracion de agua en disoluciones diluidas y poco disociadas practicamente es
constante, [H,0] = 55,5 mol/L, al variar la concentracién de acido. Por tanto, podemos incluir
este valor dentro de la constante de equilibrio:

K,=K.[H,0] = %

* La constante Ka caracteristica del acido se llama constante de ionizacion o constante
de acidez. Como otras constantes de equilibrio, sélo depende de la temperatura.

« El valor de la constante de ionizacién de un acido, Ka, indica el grado en que se produce la
transferencia de protones entre el acido y el agua.
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5.1.- Medida de la fuerza relativa de los acidos y de las bases.

* Fuerza relativa de los acidos.

* Un acido es muy fuerte si K, >> 1, es el caso del HCIQ,. El equilibrio estd muy
desplazado hacia la derecha y se suele representar con una sola flecha (—), que indica que
el acido se encuentra practicamente disociado en su totalidad.

HCIQ, (aq) + H,O(I) — CIQ, (aq) + H,0* (aq)

* Un acido es débil o muy débil si el valor de la constante de ionizacion es

pequeiio 0 muy pequeiio, como en el caso del HIO, o del CH,COOH, Ias
moléculas estan poco o muy poco disociadas. En estos casos se establece un equilibrio entre
las moléculas de acido y sus iones en disolucion:

CH,COOH (aq) + H,0 () = CH,COO-(aq) + H,0" (aq)

HIO,; (aq) + H,O(l) 2 10, (aq) + H,0* (aq)
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5.1.- Fuerza relativa de los acidos. Actividad resuelta

» El “agua fuerte" es una disolucién acuosa que contiene un 25% en masa de HCl y tiene una
densidad de 1,09 g-mL-'. Se disuelven 15mL de la misma afadiendo agua hasta un volumen
final de 250 mL. Calcule las concentraciones de H;0*, OH- y el pH de la disolucién diluida.

» El &cido clorhidrico, HCI, es un acido fuerte por lo que se encuentra totalmente disociado:

HCl + H,0 — CI + H,0*

e Calculamos la concentraciéon de dicho acido:

15 mL disol 1,09 g disoluc. 25 g HCl 1mol 011 mol HCI
M GBSO disoluc. 100 g disoluc. 36,5gHCl ' mo
e =220 45 M o [H;0*] = 0,45 M
~025L S
-14
T = = . —14
[0H] =~ = 2,23 107 M

pH = —log [H;0%] = —10g 0,45 = 0,34

A.6. Calcula la concentracion de H;O* y el pH de una disolucion de H,SO, 0,01 M.
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5.1.- Medida de la fuerza relativa de los acidos y de las bases.

« Fuerza relativa de las bases.

+ Cuando una base cualquiera, B, se halla en disolucion acuosa, se establece el siguiente
equilibrio:

B (aq) + H,O () 2 BH+(aq) + OH-(aq)

* De acuerdo con la ley de accion de masas, la constante de equilibrio para esta reaccién es:

« [BH" |-[OH" |

© [B]{R0]

Si suponemos que la concentracion de agua permanece constante, al igual que ocurria en los
acidos débiles, podemos incluirla en la constante de equilibrio:

K, = K_[H,0] = B J[or ]

[B]

» La constante Kb, caracteristica de la base, se llama constante de ionizacion
de la base o constante de basicidad.

» Un alto valor de Kb indica que estamos hablando de una base fuerte; por el contrario, un valor
pequefio de la Kb indica que la base es débil.
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5.1.- Fuerza relativa de los bases. Actividad resuelta.

a) Calcule los gramos de KOH necesarios para preparar 250 mL de una disolucién acuosa para
que su pH sea 10.

b) ¢ Cual es el pH de 100 mL de una disolucion 0,25 M de hidroxido de calcio?

a) El hidroxido de potasio, KOH, es una base fuerte por lo que esta totalmente disociada:

H,0
KOH + — K"+ OH"-

e SipH=10 — pOH =14 —pH =4, por lo que [OH] =10—* M, que sera también
la concentracion de KOH.

« En 250 mL de dicha disolucion habra:
107*mol 56¢g

250 ml - o Tmol

=1,4-1073 gde KOH

b) El hidréxido de calcio, Ca(OH),, es una base fuerte por lo que esté totalmente disociada:

H,0 2+ -
Ca(OH); — Ca*" + 20H

[OH]=2-0,25=05M - pOH = —log[OH"] = —10g0,5 = 0,6
pH = 14 — pOH = 13,4
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5.2.- Relacion entre K, y K.

» Las constantes de ionizacion de las bases con frecuencia no estan tabuladas, porque las
podemos deducir facilmente a partir de las constantes de ionizacién de los acidos
correspondiente.

+ En el proceso de ionizacion de un acido débil, por ejemplo el &cido acético, CH;COOH, la
constante de ionizacion del acido, K, y la constante de ionizacion de su base conjugada, K,
se pueden relacionar de forma cuantitativa.

* El acido acético es un acido débil:
CH,COOH (aq) + H,O(l) 2 H,;0*(aq) + CH,CO0O (aq)

_[H,0]-[cH,co0"]
~ [cH,COOH ]

» Su constante de disociacion valdra: K,

» El equilibrio de disociacion de su base conjugada en agua sera:
CH,;CQO0" (aq) + H,0 (1) 2 CH,COOH (aq) + OH" (aq)
[CH,COOH]-[oH ]
|cH,coo" |

* La constante K, valdra: K, =

+ Simultiplicamos y dividimos la constante K, por la concentracion H;O*, queda:

« _ler.coonl-or o] K, oy
b [cH.coo [[H,07] K T

a

+ Conocidas la constante de ionizacién de un acido, K,, y el producto iénico del agua, K,,,
podemos calcular la constante de basicidad, K,, de su base conjugada.
» Esta relacion confirma que cuanto mas débil es un acido, mas fuerte es su base conjugada.
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5.2.- Relacion entre K, y K,. Actividad resuelta.

Una disolucién 0,05 M de &cido lactico, HC;H;O4, tiene un pH igual a 2,95. Calcule:
a) La concentracién molar de todas las especies en disolucion.

b) El valor de la constante K, del acido lactico y el valor de la constante K, de su
base conjugada.

Concentracidn inicial 0,05 0 0
Se transforman -X + X + X
Concentracion equilibrio 0,05 — x X X

« Puesto que el pH = 2,95 querra decir que [H;0*] = x = 1029 = 1,12-103 M y como

[H;0*] = [C;H;0,7] = 1,12:10-3 M y [HC,H;0,] = 0,05 — 1,12:10-3 = 0,048 M

b) El valor de la constante K, del &cido lactico y el valor de la constante K, de su base conjugada.

_ [G3H5057][H;0%]  (1,12-1073)2
@ [HC3Hs0s] 0,048
Ky 1-1071
K, 261-1075

=2,61-10"°

K, K, =Ky - K, = =3,83-10710
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5.3.- Grado de disociacion.

El grado de ionizacién, a, que representa la fraccion de moles de 4cido o de base que
estan disociados (es decir, la relacion entre la concentracion del acido o de la base ionizados
en el equilibrio y su concentracion inicial).

Otra forma de comparar la fuerza de los acidos y las bases es utilizar el grado de ionizacion,
a, que representa la fracciéon de moles de acido o de base que estan disociados (es decir, la
relacion entre la concentracidon del acido o de la base ionizados en el equilibrio y su
concentracion inicial).

_ [HA] disociado

[ HA ]inicial

En general, para un acido del tipo HA:
HA(aq) + H,O(l) 2 A-(aq) + H,0+(aq)

La concentracién del acido que se ioniza es igual a la concentracion en el equilibrio de los
iones H;0+, y a la concentracion en el equilibrio de la base conjugada, A-, de donde:

_ [H3O+ J equilibrio
[HA]inicial

Si conocemos el valor de la constante de acidez de un acido débil, podemos calcular
facilmente su grado de disociacidon en agua, y viceversa.
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5.3.- Grado de disociacion. Actividad resuelta.

El acido metanoico, HCOOH, es un acido débil. Al disolver 0,23 g de acido
metanoico en 50 mL de agua, obtenemos una disolucion de pH = 2,3. Calcula: a)
La constante de disociacién de dicho acido; b) El grado de disociacion.

a) La concentracion inicial del acido metandico sera: O,23gHCOOH.1mOl. ! =0,
46g 0,05L

HCOOH + H,0 5§ HCOO + H,0*
Concentracion inicial 0,1 0 0
Se transforman -X + X + X
Concentracion equilibrio 0,1 — x X X

pH =-log [H;0']=2,3 — [H;0*]=[HCOO]=x=1023=5-103M
[HCOOH] =0,1-5-103
2 2
HCOO™ || H,O" H.0" 5.107°
:I: :||: 3 ]: |: 3 :' _ ( ) :2’5.1074

: [HCOOH | [HCOOH] 0,1-5.107

(10" ] 55107

o= = =2.10"
[HCOOH] 0,1
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5.3.- Grado de disociacion. Actividad resuelta.

* Una disolucion acuosa de amoniaco 0,1 M tiene un pH de 11,1. Calcule: a) La
constante de disociacion del amoniaco; b) El grado de disociacion del amoniaco.

a) NH; + H,O S NH,* + OH
Concentracion inicial c 0 0
Se transforman -X + X + X
Concentracién equilibrio ¢ —x X X

« SipH=11,11 = pOH=14-11,1=279
- Porlo que [OH] = 1029 M = 1,26-103 M = [NH,*]

« Sustituyendo las concentraciones en la expresion de la constante de equilibrio:

. [NHJfoH ] o T (12610°)  (126.10°)

a = = -~ =1,6.10"
[NH3] [NH3] 0,1-1,26.10 0,1
OH | -3
o= |: :quulllbrlo — 19 26°10 :1’26'10—2
[NH3 ]inicial 2
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5.4.- Relacion entre la fuerza de un acido y la de su base conjugada.

+ Cuanto mas débil sea un acido, mas fuerte sera su base conjugada, y viceversa.
* Cuanto mas débil sea una base, mas fuerte sera su acido conjugado y viceversa.

* Enun acido débil, el equilibrio de disociacion esta poco desplazado hacia la derecha; por lo
tanto, el proceso inverso, aquel en el que la especie A~ se comporta como base y capta un
proton, estara muy desplazado hacia la izquierda.

* Enla tabla siguiente se recogen los valores de K, de una serie de especies.

» Los acidos cuya K, es «muy grande», estan totalmente ionizados en agua, por lo que parece
que tienen la misma fuerza. Cuando esto sucede, se dice que el disolvente tiene un
efecto nivelador.

« Para apreciar la distinta fortaleza de esos acidos, habria que disolverlos en un disolvente mas
acido que el agua, por ejemplo, acido acético, que seria un disolvente diferenciador,

» Cuando dos sustancias que tienen capacidad para comportarse como acido o como base
(anfoteros) reaccionan entre si, se manifestaran de una forma o de otra en funcion de su
fortaleza relativa. Veamos dos ejemplos:

HC| + HSO4-_’ CI-"‘ HzSO4 HCO{ + HSO4= - HzCOg + 3042-

» El acido clorhidrico (HCI) es mas fuerte que el ion hidrogenosulfato (HSO,~), sera el acido
que ceda el proton y se convierta en CI-; el hidrogeno sulfato se comporta como una base.

« Elion hidrogenocarbonato (HCO;~, K, = 5,6-10"") es un acido mas débil que el ion
hidrogenosulfato HSO,~, K, = 1,2:102); el hidrogenosulfato se comporta como un acido que
cede su proton al hidrogenocarbonato, que actia como base.

+ Cuando reaccionan entre si dos acidos, la especie que se comporta como acido sera
aquella que tenga mayor K,.
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5.4.- Relacion entre la fuerza de un acido y la de su base conjugada.

Acido Base conjugada Ka (a 25 °C)
Acidos HCIO, ClOx Bases Muy grande
fuertes HI 15 débiles Muy grande
HBr Br Muy grande
HCI o Muy grande
HNO4 NOs Muy grande
H.S0., HSO, Muy grande
HaO" H,0O 55,5
H»S05 HSO5 1,5-10° %
HSO, S02~ 1,2:1072
8 HaPO, Ho PO, @ 7.5-1072
o
g HF F 3 85-10~"
2 HCOOH HCOO™ 2 24-107%
3 CH;—COOH CH;—COO 3 1,810 °
£ H2COg HCOs o 4,310’
= HSO4 GOz = 1,0-10 7
H-S HS ™ o 2 U
H.PO3 HPO? 6,2-1078
NHZ NH4 5,6-10"10
HCN CN_ 491077
HCO3 CO5 56-10 1
HPO2" POS 2210712
HS™ g2- 1 A=06-12
J Ho0 OH " 1,8-10718
Acidos NH; NH2 Bases Muy pequefa
débiles OH 0?2 fuertes Muy pequefia
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5.4.- Fuerza relativa de los acidos y de las bases.

* Actividades.

A.7. Una disolucion 0,1 M de fluoruro de hidrogeno, HF, tiene un pH de 2,0. Calcule:
a) Las concentraciones en el equilibrio de todas las especies presentes en la disolucién
b) El valor de la constante K, del HF y el valor de la constante K, de su base conjugada.

A.8. Se disuelven 5,0 gramos de metilamina (CH3;NH,) hasta obtener 300 mL de una disolucién

cuyo pH es 12,2. Determine:
a) El grado de disociacién de la metilamina en la disolucion
b) La constante de basicidad de dicha sustancia
Datos: Masas atomicas: C=12; N=14; H=1

Quimica 2 07. Acidos y bases.

A.9. Se desean preparar 250 mL de una disolucion de acido nitroso cuyo pH sea 3°5. Determine:
a) La masa de acido nitroso que se precisa para prepararla.

b) El grado de disociacién del acido en dicha disolucion.

Datos: K, (HNO,) =7"1-104H=1;N=14;0 =16

A.10. Se tienen dos disoluciones acuosas de igual concentracién de acido fluorhidrico: (Ka =
7,0-10) y otra de acido nitroso (Ka = 4,5-1074). Conteste razonadamente a las siguientes
preguntas:

a) ¢,Cual de los dos acidos es mas débil?

b) ¢ Cual de los dos acidos tiene un grado de disociacion mayor?

c) ¢,Cual de las dos bases conjugadas es mas débil?
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5.5.- Fuerza de los acidos y estructura molecular.

Se ha comprobado experimentalmente que la fuerza de los acidos tiene relacion
con la propia estructura de su molécula.

A modo de ejemplo, consideramos esta relacion en algunas series de acidos, estando todos
ellos en las mismas condiciones de concentracion y temperatura de la disolucion.

i Electronegatividad Niimero
i Energla de enlace i Sl
Acid : Acid de oxid
ee0 (kJ-mol~') del halogeno cice @ d‘;ficlz(r?n
HF | 568,2 s 30 A o HCIO +1
g : : ;
Hoo |25 4319 | 8§ 52 o g HoIO, |c &  +3 ¥
g2 £k Es © 3 53 £
g s
HBr lgﬁ 366,1 a8 =T ° HCIO; |38  +5 @
=} ‘ ° 1=l ¥ o
Hi 2083 HCIO, +7
Tabla 3,
Tabla 1.

+ Laenergia del enlace H - X + Cuanto mas electronegativo + Cuanto mayor es el nimero
es determinante para justificar es el halégeno, mas atrae al de atomos de O alrededor
la fuerza de los acidos. par electrénico que comparte del Cl, mayor es la capacidad

»  Cuanto menor es dicha con el oxigeno unido al H. de éste para polarizar el
energia, menos estable es el e Al polarizarse mas el enlace enlace O — Hy con mas
enlace y con mayor facilidad O — H, se ioniza con mas facilidad se cede el ion H*: el
se cede el ion H* (tabla 1). facilidad: el acido es mas acido es mas fuerte (tabla 3)

fuerte (tabla 2).
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5.6.- Acidos polipréticos.

Se denominan acidos polipréticos los acidos capaces de ceder dos 0 mas
protones.
Algunos ejemplos muy caracteristicos de estos acidos son H,SO,, H;PO, y H,S.

Su ionizacion tiene lugar mediante reacciones sucesivas en cada una de las cuales se ioniza
un protdn. Si alguna de estas reacciones no es completa, se produce un equilibrio con su
propia constante de ionizacion caracteristica.

La base conjugada de cada reaccion parcial se convierte en el acido conjugado de la reaccion
parcial siguiente:

H,S + H,0
HS- + H,0

H,0* + HS"  K,=9,5:10"¢
HO* + S K, =1,0-10"%

nn

En los acidos inorganicos el valor de la constante de ionizacién decrece conforme progresa la
ionizacion sucesiva de los iones H*.
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6.- Estudio cualitativo de acidez o basicidad de la disoluciéon de sales en agua.

La hidrodlisis de una sal es la reaccion acido-base que pueden realizar los
iones de la sal con el agua.

Numerosas sales, al disolverse en agua, se comportan como acidos o bases de Bronsted-
Lowry, ya que, al menos, uno de los iones que se forman es capaz de ceder iones H* al agua
o bien recibirlos de ella.

Este fenomeno se denomina hidrélisis y conlleva un exceso de iones H;0* o bien de
iones OH™, por lo que el pH sera distinto de 7.

El estudio de este fendmeno requiere:

Considerar que en la sal el anién procede del acido, H*A~, y, por tanto, el catidn procede de la
base. Esto nos lleva a considerar cuatro casos posibles, segun la fuerza relativa del acido y
de la base: acido fuerte/base fuerte, acido fuerte/base débil, acido débil/base fuerte y acido
débil/base débil.

Un acido fuerte, tiene un par conjugado que tendra comportamiento de base muy débil o,
dicho de otra forma, no reaccionara con el agua.

Una base fuerte tiene un par conjugado que no tiene propiedades acidas apreciables, no
experimentando, tampoco, reaccion con el agua.

Un acido débil, su par conjugado si manifestara en cierta medida propiedades basicas, es
decir, podra aceptar protones del agua.

Una base débil tiene un par conjugado con propiedades acidas, lo que significa que podra
ceder en cierto grado protones al agua.
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6.1.- Sales de acido fuerte y base fuerte.

Es el caso, entre otros, del cloruro de sodio, NaCl, el nitrato de sodio, NaNQ;, o el
yoduro de potasio, Kl

Los cationes Na* y K* proceden de bases fuertes: NaOH y KOH, respectivamente.
Los iones Cl7, NO5;~ e I~ proceden de &cidos fuertes: HCI, HNO; y HI, respectivamente.

Consideremos el caso de una disolucion acuosa de NaCl.
La disociacion idnica de la sal en disolucion es total y se produce segun la ecuacion:
NaCl (s) — Na*(aq) + CI" (aq)

La autoionizacion del agua se produce segun el equilibrio:
H,O () + H,0(l) 2 H;0* (aq) + OH™ (aq)

El cation Na* y el anion Cl-, ambos hidratados, son, respectivamente, el acido y la base
conjugados de NaOH y HCI.

Por ser éstos muy fuertes, los iones Na* y ClI~ son demasiado débiles para reaccionar con el
agua.

En consecuencia, el equilibrio del H,O no queda alterado y se mantiene su pH igual a 7.
La disolucion es neutra.

Las sales procedentes de acido fuerte y base fuerte no producen reaccion de hidrélisis, por lo
que no modifican el pH del agua (pH = 7). La disolucion resultante siempre es neutra.
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6.2.- Sales de acido fuerte y base débil.

En este grupo se encuentran, entre otras, las sales amodnicas procedentes de
acidos fuertes, como el cloruro de amonio, NH,CI, y el nitrato de amonio,

NH,NO,.

El cation NH,* procede de una base débil, el NH;, mientras que los aniones CI- y NO;~
proceden, respectivamente, de los acidos fuertes HCl y HNO,.

Consideremos ahora el caso de una disolucion acuosa de cloruro de amonio, NH,CI.
La disociacion idnica de la sal en disolucion es total y se produce segun la ecuacion:
NH.CI (s) — NH,* (aq) + CI" (aq)

La autoionizacion del agua se produce segun el equilibrio:
HO0 () + H,O() 2 Hy0*(aq) + OH" (aq)

El anién CI~ hidratado no reacciona con el agua.
El cation NH,*, acido conjugado de la base débil NH,, se hidroliza segun el equilibrio:

NH,* (aq) + H,0 (1) 2 NH,(aq) + H,0" (aq)

Debido al aumento de la concentracion de iones H;0*, la disolucion es acida y el pH
disminuye: pH<7. La disolucion es acida.

Por reaccion de hidrolisis del cation, la disolucidn de las sales procedentes de acido fuerte y
base débil es acida.
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6.3.- Sales de acido débil y base fuerte.

En este grupo se integran, entre otras sales, el carbonato de sodio, Na,CQ,, el
hidrogenocarbonato de sodio, NaHCQ,, el acetato de sodio CH;COONa, y el
cianuro de potasio, KCN.

Los cationes Na* y K* proceden de base fuertes, mientras que los aniones CO,42-, HCO,",
CH;COO~ y CN-, proceden de acidos débiles, H,CO;, CH;COOH y HCN.

Consideremos el caso de la disolucion acuosa de acetato de sodio, CH;COONa.
La disolucion idnica de la sal en disolucion es total y se produce segun la ecuacion:

CH;COONa (s) — Na*(aq) + CH,COO" (aq)

La autoionizacion del agua se produce segun el equilibrio:
H0 () + H,0 () 2 H,0*(aq) + OH" (aq)

El cation Na* hidratado no reacciona con el agua.
El aniébn CH;COO-, base conjugada del acido débil CH;COOH, se hidroliza segun el equilibrio:

CH,COO- (aq) + H,0 () @ CH,COOH (aq) + OH" (aq)

Debido al aumento de la concentracion de iones OH™, la disolucién es basica y el pH aumenta:
pH>7. La disolucion es basica.

Por reaccion de hidrdlisis del anion, la disolucién de las sales procedentes de acido débil y
base fuerte es basica.
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6.4.- Sales de acido débil y base débil.

« Este grupo integra, entre otras, las sales amodnicas procedentes de acidos
debiles, como el acetato de amonio, CH;COONH,, el cianuro de amonio, NH,CN,
o el carbonato de amonio, (NH,),CO;.

« El catién NH,* procede de la base débil NH; y los aniones CH;COO~, CN~y CO4%~ proceden
de &cidos débiles CH;COOH, HCN y H,CO;.

* En este tipo de disoluciones tanto el anién como el catidn sufren hidrdlisis y podran presentar
caracter acido, basico o neutro, dependiendo de la fuerza relativa del anién y del cation.

« Enla hidrdlisis de una sal de acido débil y base débil es imposible determinar el caracter
acido o basico de la disolucion sin conocer los valores de las respectivas constantes de
ionizacion.

* De forma cualitativa, podemos hacer algunas predicciones:

K, > K, K,>K, K, =K,

+ SiK, del anién es mayor que K, + En este caso, si K, del catiénes < Ambos iones se hidrolizan en el
del cation, el anion se mayor que K, del anion, [H*] > mismo grado. Las constantes de
hidrolizara en mayor grado que [OH"] hidrélisis de los iones CH,COO~
el catién, en el equilibrio: [OH7] <« La disolucién sera acida. y NH,* son iguales.
> [H*] » La disolucion sera neutra o

* La disolucion sera basica. casi neutra.

A.11. Explique mediante las reacciones correspondientes el pH que tendran las disoluciones
acuosas de las siguientes especies quimicas.

a) NaCN b) H,S c) NH,;NO; d) NaF
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

7.1.- Fundamentos teoricos.

» Lareaccion completa de un acido con una base en disolucién acuosa, denominada reaccion
de neutralizacion, da lugar a la formacion de una sal y, por lo general, agua:

HCIO, (aq) + NaOH (agq) — NaClQ, (aq) + H,O (I)

* Podemos generalizar: la reaccion de neutralizacion en un medio acuoso consiste en la
combinacion del ion hidronio, H;0* (aq) con una base, el ion OH™ (aq):

H;0* (aq) + OH" (aq) — 2H,0 (1)

* Reaccion rapida y completa, de ahi que sea el fundamento de una técnica de analisis
cuantitativo que se denomina valoracion.

* Una valoracion acido-base es una técnica de analisis que permite determinar la
concentracion de una disolucion a partir de su reaccion acido-base con otra disolucion de
concentracion conocida.

» El procedimiento consiste en colocar en un matraz erlenmeyer un volumen conocido, por ejemplo, 50 mL, de
la disolucién cuya concentracion se quiere determinar e irle afiadiendo de forma gradual otra disolucién de
concentracion conocida, denominada disolucion patrén hasta que la reaccion se complete.

» Ese punto, en el que el niumero de moles de iones H;0* procedentes del acido neutraliza el nimero de moles
de OH" procedentes de la base, se denomina punto de equivalencia.

» «Las valoraciones acido-base tienen su fundamento en el cambio brusco que experimenta la
concentracion de iones H;0* cuando la reaccion de neutralizacion se ha completado».

* El punto final de la valoracién se alcanza cuando se produce el cambio de color de un
indicador, que se adiciona previamente a los reactivos.
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

7.2.- Indicadores

Un indicador es una sustancia con caracter de acido débil o base débil que se
caracteriza por tener distinto color la forma acida y su base conjugada (o la forma
basica y su acido conjugado).

Las sustancias que se utilizan con la finalidad de determinar el pH de las disoluciones y el
punto final de las valoraciones acido-base, reciben el nombre de indicadores acido-base.

Veamos con un ejemplo cémo funciona un indicador.

Consideremos el naranja de metilo, que es un acido monoprético débil y que representaremos

por Hin.

En disolucion acuosa la molécula, Hin, presenta color rojo, mientras que la forma disociada,
El equilibrio acido-base es:

Hin (aq) + H,O (I) 2 In~ (aq) + H;0* (aq)
Rojo Amarillo

Ahora veamos cémo afecta al equilibrio un cambio en el pH, para lo cual aplicaremos el principio de Le
Chatelier. En principio, al coexistir en equilibrio las dos formas, el indicador presenta color anaranjado, pero si
el pH se vuelve acido, es decir, se han afiadido iones H;0*, el equilibrio, para contrarrestar la perturbacion
externa, se desplaza hacia la izquierda, adquiriendo la disolucion una tonalidad rojiza.

Por el contrario, un aumento de la basicidad, hara que disminuya la concentracién de H;O* (por combinacion
de éstos con los iones OH"), lo que provocara que el equilibrio se desplace hacia la derecha, y la disolucién
tomara coloracion amarilla.

Cada indicador tiene un intervalo de viraje caracteristico, es decir, un entorno reducido de
unidades de pH, dentro del cual se realiza el cambio de color.

Un indicador es tanto mas util cuanto menor es su intervalo de viraje y de forma mas clara
tiene lugar el cambio de color.
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

7.3.- Curvas de valoracion.

Estudio de una curva de valoracion: vamos a valorar 50 mL de una disoluciéon 0,1 M de HCI
(que estaria en el matraz erlenmeyer) con NaOH 0,1 M (contenida en la bureta).
La reaccion de neutralizacion es:

NaOH (aq) + HCIl (aq) — NaCl (aq) + H,0 (l)
La reaccion transcurre mol a mol y ambas disoluciones tienen la misma concentracion, el
punto de equivalencia debe alcanzarse cuando se hayan afiadido 50 mL de NaOH.

Inicialmente, el pH de la disolucion es el que proporciona el HCI 0,1 M, que es 1,0. Al ir
afnadiendo poco a poco NaOH, el pH de la disolucién va subiendo muy lentamente, incluso en
las proximidades del punto de equivalencia (ver tabla). En dicho punto, el pH sera 7 (a 25° C),
ya que la sal formada no experimentara hidrolisis.

La adicion de una sola gota de disolucién de NaOH por encima del punto de equivalencia
provoca una subida muy brusca del pH y, por tanto, el viraje del indicador.

Puesto que cada indicador tiene distinto intervalo de viraje, es necesario elegir el adecuado.
Una vez que la valoracidon ha terminado, si siguiéramos afadiendo NaOH, el pH de la
disolucion volveria a subir muy rapidamente.

La curva de pH de la valoracion de una base fuerte (disolucién problema) mediante un
acido fuerte (disolucion patrén) es una imagen simétrica de la curva de valoracion de un
acido fuerte con una base fuerte.
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

7.3.- Tabla de valoracion.

mL NaOH Moles NaOH Moles HCI Volumen final [H,0%] H
afadidos anadidos Sin reaccionar (mL) g P
0 0 5,0-1073 50 0,1M 1
3-1073/70-1073
.10-3 .10-3
20 2,0-10 3,0-10 70 0,043 M 1,37
1-1073/90-1073
. -3 . -3
40 4,0-10 1,0-10 90 0.011 M 1,95
0,1-1073/99-1073
.10-3 .10-3 ’
49 4,9-10 0,1-10 99 0,001 M 3
49,9 4,99-1073 0,01-1073 99,9 110 M 4
50 5-1073 0 100 11077 M 7
Exceso de [OH] =
51 5,1-1073 0,1-1073 moles 101 0,1-107%/101-1073 11
de NaOH 0,001 M
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.
7.3.- Curvas de valoracion.
14 14 14 14
131 =13 131 113
12 12 12 12
11 =11 11 11
10 10 10 10
oF 9 oF 2 {9
8 8 8 Punto de equivalencia 8
pH 7 7pH  pH7 4 7 pH
6 6 6 6
5k 1 5 5 45
4 4 4 4
3 3 3 43
2 2 2 2
1 41 1+ 41
0
0 10 20 30 40 50 60 ¢ 0O 10 20 30 40 50 40 *

ml NaOH 0,100 M afiadidos a 50,00 mL HCI 0,100 M

mL NaOH 0,100 M afiadidos a 50,00 mL HC,H;0, 0,100 M

+ Cuando se valora un acido débil con una base fuerte, aparecen dos diferencias.

« Al ser un acido débil, el pH inicial es mayor, por lo que el salto brusco es menos acentuado.

» En el punto de equivalencia la disolucidon no es neutra, ya que la sal formada experimenta reaccién de hidrolisis.
En este caso, el pH seria mayor que 7 (sal de acido débil + base fuerte), por lo que, de nuevo, es necesario elegir
el indicador que vire en el intervalo donde se produce el salto brusco en el valor del pH. Por ejemplo, el azul de

timol o la fenolftaleina.
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

* Actividad resuelta.

Se disuelven 5 g de NaOH en agua suficiente para preparar 300 mL de disolucidn. Calcule: a)
La molaridad de la disolucidn y el valor del pH; b) La molaridad de una disolucién de HBr, de
la que 30 mL de la misma son neutralizados con 25 mL de la disolucién de la base. Masas
atomicas: Na=23;0=16; H=1.

a) NaOH + H,0 — Na* + OH-
5¢9/40 g/mol
[NaOH] = g/O SgL/ =042 M

pOH = —10g0,42 =038 - pH=14-0,38=13,62
b) La reaccion de neutralizacion correspondiente es: NaOH + HBr — NaBr + H,0

+ Como se observa 1 mol de HBr necesitan para su neutralizacion 1 mol de NaOH.

- Enlos 25 mL de NaOH 0,42 M hay: 0,025 L - 222 HCL 0105 mol NaOH
* De acuerdo con lo dicho 0,0105 mol de NaOH necesitaran para su neutralizacion:

0,0105 mol NaOH - LB _ 0 0105 mol HB
S O A INaOH > os BT

*  Que estan contenidos en un volumen de 30 mL por lo que la molaridad sera:

0,0105 mol HBr

003 L =0,35M
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

+ Actividad resuelta.

Calcule el pH de una disolucion 0,02 M de acido nitrico y el de una disolucion 0,05 M
de NaOH; b) El pH de la disolucién que resulta al mezclar75 mL de la disolucion del
acido con 25 mL de la disolucion de la base. Suponga los volumenes aditivos.

a) Como el acido nitrico es un acido fuerte su disociacién en agua es total:
HNO; + H,0 — NO; + H,0*
» Como se observa un mol de acido produce un mol de H;O*, por lo que:
[H;0*]1=0,02=0,02 My pH = - log [H;0*] =-log 0,02 =1,7
» Como el hidroxido de sodio es una base fuerte su disociacién en agua es total:
NaOH Iﬂ Na* + OH™
[OH]1=0,05 My pOH =-log [OH] =-log 0,05=1,3
pH+pOH=14 — pH=14-pOH=14-1,3=12,7.

b) La reaccion: HNQO; + NaOH — NaNQ; + H,O 1 mol acido reaccionan con un mol base.

- En 75 mL de disolucién 0,02 M de acido hay: 0,075 L - 22™% = 1 5. 103 mol 4cido

«  En 25 mL de disolucion 0,05 M de base hay: 0,025 L - °'°i ;’“’l = 1,25 - 1072 mol base

« De acuerdo con la estequiometria indicada los 1,5-10-2 moles de HNO; necesitan:

1,5- 1073 mol HNO, - 22 Na%%
1mol HNO3

mol de HNO;, que estaran contenidos en un volumen de (75 + 25 = 100 mL), por lo que su
concentracion sera: 0,25:-103mol/ 0,1 L=0,0025 My como esta totalmente disociada:
[H;0*1=0,0025 M y pH = - log [H;0*] = - log 0,0025 = 2,6

=1,5-10"3mol de NaOH, quedaran sin reaccionar: 0,25-10-3
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7.- Estudio experimental de las volumetrias acido-base.

7.- Actividades

A.12. Una disolucién comercial de acido clorhidrico tiene una riqueza en peso del 32% y una
densidad de 1,148 g/cm3. Calcule: a) El volumen de esa disolucion que debemos tomar para
preparar 300 mL de disolucién 0,3 M de HCI; b) El volumen de disoluciéon de Ba(OH), 0,4 M
necesario para neutralizar 100 mL de la disolucién 0,3 M de HCI. H = 1; Cl = 35,5.

A.13. Calcule: a) el pH de una disolucién 0,02 M de H,SO, y el de una disolucion 0,05 M de
NaOH; b) El pH de la disolucion que resulta al mezclar 25 mL de la disolucién del acido con 75
mL de la disolucién de la base.

A.14. Se disuelve 2 gramos de una muestra que contiene hidroxido de calcio e impurezas inertes
en agua. Calcule:

a) El porcentaje en peso de hidroxido de calcio en la muestra si se han necesitado 65 mL de una
disolucién de acido clorhidrico 0,5 M en la valoraciéon de la muestra.

b) La concentracién molar que deberia tener la disolucion de acido clorhidrico para que el
volumen necesario en la valoracion de la muestra del apartado anterior fuese de 15 mL.

Datos: Masas atémicas: Ca =40; Cl = 35,5; 0=16; H=1.
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8.- Disoluciones reguladoras.

+ Las disoluciones reguladoras, también llamadas disoluciones tampén o
amortiguadoras, tienen la propiedad de mantener fijo el pH del medio aunque se
afiadan pequenas cantidades de un acido o de una base.

+ Es importante controlar el pH de las disoluciones en casos como los procesos bioldgicos o las
fermentaciones para elaborar alcohol a partir de una levadura.

* Por ejemplo, un cambio de 0,6 unidades en el pH de la sangre —que se sitla alrededor de
7,4- puede ser mortal. Cualquier medicamento u otra sustancia que llegue a la sangre y que
tenga un cierto caracter acido o basico puede provocar esa variacion.

* Llasdisoluciones amortiguadoras se pueden formar de dos maneras:
* Un acido débil mas una sal de ese acido débil, como CH;COOH + NaCH,COO.
* Una base débil mas una sal de esa base débil, como NH; + NH,Cl.
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8.- Disoluciones reguladoras.

8.1.- Disolucion reguladora formada por un acido débil mas una sal de ese acido débil.

» La sal estara totalmente disociada en sus iones:
CH,COONa (aq) — Na+ (aq) + CH,CO0- (aq)

« El equilibrio de disociacion del acido esta regulado por su Ka:
CH,COOH (aq) + H,0 (I) 2 CH,CO0- (aq) + H;0+ (aq)
[CH,CO0™ |-[H,0" ]
* [CH,COOH]

« La concentracion del anion procedente de la sal influye en el equilibrio de ionizacion del acido.
* De acuerdo con el principio de Le Chatelier, desplazara el equilibrio hacia la izquierda, lo que
hara que disminuya la cantidad de acido que se disocia.
» Si partimos de las ecuaciones generales:
BA —- A + B*
HA + H,O 2 A + H30O*

Podemos afirmar, con bastante fiabilidad, que:

- [A’ sal] : [H3O+]
“ [acido]

A" sal .
= pH=pK, +log % (siendo pKa = - log Ka).

K

* Es posible, pues, conocer el pH de la disolucidn reguladora a partir de la concentracion del
anién de la sal y de la concentracién del acido.
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8.- Disoluciones reguladoras.

8.2. Disolucién reguladora formada por una base débil mas una sal de esa base débil.

* La sal de la base débil estara totalmente disociada en sus iones:
NH,CI (aq) — NH,+ (aq) + CI (aq)

* El equilibrio de disociacién de la base esta regulado por su Kb:
NH; (aq) + H,0 (1) 2 NH,+ (aq) + OH" (aq)

i on |
" NH,]

» La concentracién del cation procedente de la sal influye en el equilibrio de ionizacion de la
base. De acuerdo con el principio de Le Chatelier, desplazara el equilibrio hacia la izquierda,
lo que hara que disminuya la cantidad de base que se disocia.

» En consecuencia podemos afirmar, partiendo de ecuaciones generales:

K, - [B+ sal} : [OH’}

[B+ sal} _
= pOH =pK, + log =——= (siendo pK, = - log K})
[base]

[base]

» Es posible, pues, conocer el pOH de la disolucion reguladora a partir de la concentracion
de la disolucion de la sal y de la concentracion de la base.
» Restando de 14 este valor, obtendremos su pH.
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8.- Disoluciones reguladoras. Mecanismos de regulacion.

8.1.- Disolucion reguladora formada por un acido débil mas una sal de ese acido débil.

Mecanismo de regulacién.
Si afadimos una pequefia cantidad de acido fuerte a la disolucion reguladora, este reacciona
con la especie basica, que es el anion de la sal. El resultado sera el aumento de la

concentracion del acido débil.
HCI + CH,COO- — CH;COOQH + CI

Si afiadimos una pequefa cantidad de base fuerte a la disolucién reguladora, esta reaccionara

con la especie acida y aumentara la concentracion de la sal:
NaOH + CH;COOH — CH;COQ" + Na* + H,0

8.2. Disolucién reguladora formada por una base débil mas una sal de esa base débil.

Quimica 2 07. Acidos y bases.

Mecanismo de regulacién.

Si afadimos una pequefa cantidad de acido fuerte a la disolucién reguladora, este reaccionara
con la base. El resultado sera un aumento de la concentracion del cation de la sal:
HCI + NH; — NH,CI

Si anadimos una pequefa cantidad de base fuerte a la disolucidn reguladora, esta reacciona
con la especie acida, que es el cation de la sal. El resultado sera un aumento de la

concentracion de la base débil:
NaOH + NH,* — NH; + Na* + H,0
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