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CAPITULO 3: ACIDOS Y BASES I

En este capitulo se conoceran las teorias acido — base descritas para explicar la naturaleza de las
reacciones quimicas, asi como la ecuacion general de Brgnsted y Lowry, que permite calcular el

valor de pH de sustancias acidas o bdsicas.

Objetivos del Capitulo

Se definen las teorias acido-base de Arrhenius, Lewis y Brgnsted y Lowry.
Se define el concepto de Autoprotélisis del agua y otros disolventes.

Se definen y aplican los conceptos de balances de masa, carga y proton.

1
2
3
4. Se aprende a calcular la concentracion de protones y pH de acidos y bases.
5. Se aplica la formula general de Brgnsted y Lowry para calculo de pH.

6

Se define el grado de disociacién de acidos y bases débiles.

3. Acidos v Bases

Aunque desde los inicios de la quimica (alquimia), se conocen los acidos y bases, su definicion y
concepto ha ido evolucionando con el tiempo y con el mejor conocimiento de las especies quimicas,
en un intento por abarcar con la definicibn un mayor nimero de especies que presenten

comportamiento acido o basico.
3.1. Teorias Acido - Base

De las muchas teorias que se han propuesto a través de los afios para explicar las propiedades de los
acidos y bases, la teoria de Brgnsted y Lowry y la teoria de Lewis son la de mayor aplicacién en
guimica analitica. Sin embargo para completar el espectro del desarrollo de estas definiciones se

incluye la teoria de Arrhenius.
3.1.1. Teoria de Arrhenius

En 1887, Svante August Arrhenius (1859-1927) un quimico suizo, mientras todavia era un
estudiante, investigd las propiedades conductoras de las disoluciones electroliticas. En su tesis

doctoral formuld la teoria de la disociacion electrolitica, ésta postulaba que las sustancias llamadas
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electrdlitos (4cidos, bases y sales) en disolucién (v.g%. en agua) o fundidos, se disocian en iones, es
decir en particulas cargadas eléctricamente. El principio de conservacion de la carga eléctrica
determina que la carga total de los aniones sea igual a la de los cationes, de tal manera que la

disolucién sea neutra. Asi, Arrhenius propone que:

Acido es toda sustancia que en disolucién acuosa se disocia produciendo iones hidrégeno 6
+ . Ve .z 7 .
protones, H, y que disueltas en agua producian una concentracién de éstos, mayor que la existente

en agua pura. En general:
HA(aC): H+(ac) + A_(ac)g

Cuya constante de equilibrio dacida K, es:
_ 4] [H)
‘ [HA]

Aunque conveniente para ser usado en las ecuaciones, el simbolo H*, no representa la estructura
real de éste idn presente en disolucion acuosa (para una mayor explicacion, véase el apartado

3.1.3.2 Autoprotdlisis).

Base es toda sustancia que en disolucion acuosa se disocia produciendo iones oxhidrilo, OH". En

general:
MOH 40y 5 M+(ac) + OH™ (q¢)

Cuya constante de equilibrio bdsica K, es:
[M*][OH"]

Ko = —Tvom

En la teoria de Arrhenius, la reaccion entre un acido y una base se interpreta como una
neutralizacion de los iones caracteristicos H' y OH’, que se combinan generando agua.
H*+ OH™ % H,0
Asi, el esquema clasico de la neutralizacion sera:
Acido + Base = Sal + Agua

HCl + NaOH = NaCl + H,0

® Del latin verbi gratia que significa por ejemplo.
° EL simbolo (ac) implica que el idn se encuentra hidratado, es decir rodeado de moléculas de agua, el
disolvente empleado es agua.
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La teoria de Arrhenius a pesar de presentar un valioso aporte al conocimiento de las reacciones
qguimicas, encontré importantes objeciones experimentales que cuestionaban su validez. La primera
es que el concepto de acidos se limita a especies quimicas que contienen hidrégeno y el de base a
las especies que contienen iones hidroxilo, sin embargo, compuestos como el NH3, o el Na,CO;,
presentaban un indiscutible comportamiento de bases, pero no encajaban en la teoria de Arrhenius
porgue no contienen grupos OH™ en sus formulas quimicas. La segunda objecién, es que la teoria
sdlo se refiere a disoluciones acuosas, cuando en realidad se conocen muchas reacciones acido-base

gue tienen lugar en ausencia de agua (solventes no acuosos).

3.1.2. Teoria de Brgnsted v Lowry

En 1923, dos quimicos J.N. Brgnsted, en Dinamarca y J.M. Lowry en Inglaterra, propusieron
independientemente una teoria del comportamiento acido base, que es particularmente util en
guimica analitica. De acuerdo con la teoria de Brgnsted y Lowry, un acido es un donador de

protones (H') y una base es un aceptor de protones.

Asi al disolver un acido o una base en agua, se produce una reaccion acido-base con el disolvente.
En el caso del disolvente agua, éste actlia como acido o como base (cediendo o tomando protones),

dependiendo del caracter basico o acido del soluto.

Asi la “disolucion” del acido acético en agua, es en realidad una reaccion acido-base:
CH;COOH + H,0 & CH3C00™ + H3;0% E-28
La constante de equilibrio dcido-base K., se define como™:

p _ [CH3€007] [H30"]
ab = [CH;COO0H]

El agua actia como base aceptando los protones liberados por el CH;COOH, se forma el ién hidronio
H;O', que en realidad es un protén hidratado (H-H,0). La estructura experimentalmente
demostrada para el hidronio en solucién acuosa es HyO," vy se representa en la Figura 4. Pese a esta
argumentacioén, para simplificar la representacién del protén en solucién acuosa, sélo emplearemos

los simbolos de H" y H;0", como simbolos equivalentes.

%14 [H,0] permanece constante, por lo cual no se incluye en la ecuacién de equilibrio. Véase el apartado
3.1.3.2 Autoprotdlisis.
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O Atomo de oxigeno
o Atomo de hidrogeno

Figura 5. Estructura mas probable del ién hidronio en solucién acuosa H,0,".

En la disolucién acuosa de una base como el NHs;, se tendra la reaccion:

NH; + H,0 & NH; + OH™ E-29
Aqui el agua actia como 4cido, libera los protones que toma el NHs. Bajo este concepto de dcido—
base de Brgnsted y Lowry, tanto los acidos como las bases pueden ser especies moleculares,
cationes y aniones. En la Tabla 7, se dan ejemplos de algunas especies consideradas como acidos o

como bases de Brgnsted y Lowry.

Tabla 10. Acidos y Bases de Brgnsted y Lowry.

Especies Acidos Bases
Moleculares HCIO,, CH3COOH, H,S0, NH3, NH,-NH, (aminas)

Ejemplos HClO,+ H,0 - ClOy + H;0% NH; + H,0 5 NHf + OH~

Cationes Fe*, Ni**, NH,", sn** PbOH", FeOH™"

Ejemplos Fe3* + 2H,0 & Fe(OH)** + H;0* PbOH* + H;0" & Pb** + 2H,0

Aniones HSO,, HCO5', H,PO, As0,>, %, HCO;

Ejemplos HCO3 + H,0 & CO2™ + H,0* HCO3 + H,0 & H,CO; + OH~

3.1.2.1. Acidos y Bases Conjugados

Una caracteristica importante del concepto de Brgnsted y Lowry es la idea de que el producto

formado cuando un acido cede un protdn es un aceptor potencial de protones denominado base
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conjugada del acido original. Por ejemplo, cuando la especie acido; dona un protén se forma la
especie base;, como se muestra en la siguiente reaccion:
acidoy S baseq + protom E-30
Aqui, el acido; y la base; son un par acido base conjugado. Asi por ejemplo, al acido HCl le
corresponde la base conjugada CI':
HCl - Cl”+ H*
Acido, Base;
De la misma manera, cada base produce un acido conjugado como resultado de aceptar un protén,
es decir:
base, + protom 5 acido, E-31
A la base NHj; le corresponde el 4cido conjugado NH," y viceversa
NH; + H' & NHj
Base, Acido,
Sin embargo, dado que el i6n H*, no puede existir libre en disolucién, para que un acido se pueda
transformar en su base conjugada liberando protones tiene que haber simultdneamente una base,
de otro sistema acido-base, que acepte protones; cuando se combinan estos dos procesos, el

resultado es una reaccion acido-base o neutralizacion:
acido; & base; + H™

base, + H* & Acido,

acido; + base, & acido, + base;
3.1.3. Teoria de Lewis

El quimico estadounidense, Gilbert Newton Lewis (1875-1946), completd la historia de las teorias de

los acidos y bases en 1923, con la introduccién de un concepto de acido y bases, mas general.
Acido: Una sustancia capaz de compartir o aceptar pares de electrones.

Base: Una sustancia con capacidad para compartir o ceder pares de electrones.

En la Tabla 8, se presenta un resumen de las diferencias entre las tres teorias acido-base.

En quimica analitica, las teorias de Arrhenius y Brgnsted y Lowry son las mas adecuadas para la
explicacion de las reacciones quimicas en soluciones acuosas, mientras que la teoria de Lewis es

mas aplicable al campo de la quimica organica.
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Tabla 11. Diferencias entre las teorias acido base.

Teoria Arrhenius Brgnsted-Lowry Lewis
Definicién de 4cido | Cede H' en agua Cede H' Captador de e’
Definicién de base | Cede OH en agua Acepta H' Donador de e

Formacion de enlace

Neutralizacién Formacion de agua Transferencia de H'

covalente coordinado
Ecuacién H"+OH - H,0 HA+B > A +BH A"+B > A-B
Limitacion Solo soluciones acuosas | Solo transferencia de H | Teoria general

3.1.3.1. Especies Anfoteras!!

Cuando una especie tiene comportamiento tanto como acido como base, se denomina anfétera,
éste es el caso del comportamiento del agua en las reacciones con CH;COOH (E-36), donde actua
como base al aceptar un protdn y en la reaccidén con NH; (E-37), donde actla como un acido al ceder

un proton.

Otro ejemplo de especie anfétera es el idn bicarbonato, HCO3, que se comporta como una base en

presencia de un donador de protones, como el H;0".
HCO3 + H;0*% H,CO; + H,0
Base; Acido, Acido; Base,
En presencia de un aceptor de protones, como el ién hidréxido, el HCO;™ se comporta como un acido
y dona un protdn para formar la base conjugada CO5”.
HCO; + OH™ 5 C035™ + H,0

Acido; Base, Base; Acido,

3.1.3.2. Autoprotdlisis

Los disolventes anfoteros experimentan Autoionizacién o Autoprotdlisis, para formar un par de
especies idnicas. La Autoprotdlisis es otro ejemplo de comportamiento acido-base, como se

muestra en las siguientes ecuaciones:

11 .z . .
También denominadas como Anfolitos.
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base; + acido, hary acido, + base, solvente

H,0 + H,0 Ly H;0* + OH™ Agua
CH;OH + CH;0H Ay CH;0HYf + CH30~ Metanol
HCOOH + HCOOH Ay HCOOHf + HCOO~ Acido Férmico

NH; + NH; Ly NHf + NH; Amoniaco

Aunque en la autoprotdlisis del agua se formula al protdn solvatado H;0", es normal simplificar la

expresion, formulando el protén sin solvatar:
H,0 & H* + OH™

La constante de equilibrio sera:
k. _ lHllom]
[H,0]
Sin embargo, como la concentracién molar del agua en un litro de solucién es de 55,51 M, la [H,0]
puede ser obviada en la constante de equilibrio, ya que en soluciones diluidas (disolvente casi puro),
su actividad se considera la unidad, esto es, su concentracion permanece constante, por lo cual la
constante de equilibrio final de autoprotdlisis del agua, denominada K, es:

Kyw = [H'][0H7] E-32
La concentracién de este equilibrio, también denominada producto iénico del agua, adquiere el

valor de 10™ a 25°C. Asi en agua pura, las concentraciones de H" y OH" son iguales, la solucién no es

acida ni basica, es neutra:
[H*] = [0H] = (Ky)Y? = Jy10"4 =107 M
Lo que indica que el agua se encuentra muy poco disociada.

3.2. Concepto de pH

La concentracion de protones suele expresarse de forma logaritmica aplicando la definicién de

“funcién p”, se tendra el concepto de pH:

pH = —log[H"] = log ;de donde, [Ht] = 107PH

L
[H*]
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Andlogamente se puede expresar la concentracion de iones OH’

1
pOH = —log[OH™] = logm; de donde, [OH™] = 107P%H

Sustituyendo en la expresion de la constante de autoprotdlisis del agua (E-32) y tomando logaritmos

y cambiando de signo se tiene:
Ky = [H*][OHT] = —logK,, = —logH* —logOH~ = —log(10'*) = pH + pOH

pH + pOH = 14

= Acidos ! bases ——

i i i +—= pH
0 2 4 7 10 12 14
Neutro

Figura 6: Relacion de acidez, basicidad y neutralidad en funcién del pH.

Asi en relacion a los valores de pH, pOH y las concentraciones de [H'] y [OH] en la Tabla 12 se

resumen cada una de estas caracteristicas para cada uno de estos medios.

Tabla 12. Caracteristicas de soluciones acidas, basicas y neutras.

Tipo de Solucién Caracteristicas
-7
Acida pH < pOH pH<7 [H+]>10 [H'] > [OH]
pOH > 7 [OH-] < 107
Neutra pH=pOH=7 [H*] = [OH] = 107
-7
Basica pH >pOH pH>7 [H+] <10 [H] < [OH]
pOH < 7 [OH-] > 107

En la Figura 7, se ejemplifican los rangos de pH de alimentos cotidianos y su pertinencia de mayor o

menor consumo.

3.3. Balances

Debido a la naturaleza quimica del solutos o solutos y del disolvente, es posible establecer en
cualquier solucion, los balances de masa, de carga y de protdn. Estos balances permiten demostrar
la conservacién de la masa y carga y que junto a los valores de constantes de equilibrio, posibilitan
predecir los valores de concentracion de todas las especies idnicas y/o moleculares presentes en

una solucion de electrdlito.
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-}

Re-evolucion

Tabla de Alimentos Alcalinos y Acidos

— >~
COMER MUCHO NO ES ACONSEJABLE g
ALIMENTOS QU
Puede incluirse como mencs del 20% de la dieta ﬂJ
—
- daln ) ) s Py
Altamente Medianamente Meutral / Poco Moderadamente a.
Alcahnlzantes Alcalinizantes Alcalinizantes Acidificante Acidificantes s
o
Agua Alcalina Aguacate Alcachofa Garbanzos Zumos Maturales | -
9.5 pH Remolacha Esparragos Habichuelas Mayonesa o
Pimentan y Coliflor Melan Casera T
Sal Marina 8.5 Pimienta Tanahorias Uwas Pasas Mantequilla Eco E
pH Repallo Cebolletas Mandarinas Manzana O
Agua de Mar Berenjena Calabacin Ciruelas Albaricoque ]
Apio Puerro Cerezas Platano A
Hierba de Ajo Patatas Sandia Maoras o
Cebada Jengibre Guisantes Amaranto Arandanos D
Hierba de Avena Judias Verdes Colinabo Mijo Uvas a
Hierba de Alfalfa Lechuga Berro Mango
Pepino Granos de Leche de Naranja 8
Col Rizada Mostaza Pomelo Almendras Melocotdn ©
Espinacas Cebolla Coco Leche de Soja Frambuesa y—
Perejil Cebolla Roja Organica Arroz Integral "
Brocoli Rabano Quinoa Y bchiu e Avena 2
Germinados Rucula Lentejas Ajonjoli Pan de centeno g
Algas Marinas Tomate Tofu Organico Anacardos Arroz Salvaje 2
Almendras Semillas de Soja Hierbas y Nueces Champifenes y
Crudas Orgénicas Especias Avellanas Setas :::
Limon Aceite de Oliva Semilla de "
Lima Aceite de Lino Girasol n
Pomelo Aceite de Aceite de Q.
Aguacate Girasol ﬂ
Aceite de Coco Aceite de Uva r

Figura 7. Alimentos diarios y valores de pH asociados.

3.3.1. Balance de Carga

El balance de cargas eléctricas es una ecuacion algebraica que expresa la electroneutralidad de las
soluciones de electrolitos. Esto significa que en una solucién de electrolitos, la suma de las cargas
positivas es igual a la suma de las cargas negativas, o sea la carga total de la solucidn debe ser igual
a cero.

2[AT] = X[A7]=0 E-33

En general, un ion con carga *n y concentracion [A], contribuye con *n[A] a la carga de la solucion.

Ej-1) Supdngase la disolucidon acuosa de la sal KH,PO,. En la solucidn se tendrian las siguientes

especies idnicas: H', OH’, K*, H,PO,, HPO,* y PO,>. Para establecer el balance de cargas eléctricas
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para esta solucion se deben evaluar las reacciones de disolucidn de la sal y los equilibrios que se

pueden generar segun:
La disolucién de la sal es una reaccién unilateral: KH,P0, - K* + H,PO,
A partir del H,PO, se pueden establecer los siguientes equilibrios:
H,PO; + H,0 & HPOZ™ + H;07
HPOZ~ + H,0 & PO;” + H;07
Luego todas las especies de carga positiva deben igualarse a todas las especies de carga negativa:
[H*]1+ [K*] = [OH"] + [H,PO;]1+ 2[HPO; ]+ 3[P0;"]

esta ecuacion expresa que la carga total que aportan los iones H" y K" es igual en magnitud a la
carga que aportan todos los aniones situados en el lado derecho de la ecuacién. El coeficiente
asignado a cada especie es siempre numéricamente igual a la carga del ion; esto se debe a que
por ejemplo, un mol de PO,>, contribuye con tres moles de carga negativa. Si [PO,>] = 0.01, la carga

negativa del ion es 3[PO,>] = 3(0.01) = 0.03

Ej-2) En una solucién acuosa de Na,SO, 0.01 M existen iones, Na*y SO,>, a concentraciones 0.02 M
y 0.01 M respectivamente, ademas de los iones del agua. La ecuacién del balance de carga eléctrica,

omitiendo voluntariamente los iones del agua, es:
[Na*] = 2[SO,*]
0.02 = 2(0.01)
0.02 =0.02

Esto significa que el balance de cargas eléctricas iguala la magnitud de la carga total positiva con la

de la carga total negativa.
3.3.2. Balance de Masal?

El balance de masa es una expresion de la conservacion de la materia, denominado también balance
de materia. Esta expresion establece que la suma de las cantidades o concentraciones de todas las
especies (C;) que contienen un dtomo particular (o grupo de atomos) debe ser igual a la cantidad de

ese atomo (o grupo de dtomos) introducidos en el sistema (C,). Asi se cumple que:

12 , . , . .
El término correcto seria “balance de concentraciones” y no de masas, sin embargo, como todas las
especies se encuentran en un mismo volumen de disolvente, es valido igualar masas y concentraciones.
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[A], = XI[A]; E-34

Donde:
[Ali: es la concentracidn total de la especie A.
[A];: son las concentraciones de las especies generadas o que subsisten de A.
Ej-1) El 4cido acético se disocia parcialmente en acetato, segun:
CH;COOH & H™ 4+ CH;C00~

Si se prepara una solucién 0.050 M de acido acético en agua, el balance de masa sera simplemente
el enunciado de que la suma de las cantidades del acido disociado y sin disociar debe ser igual a la
cantidad de acido acético introducido inicialmente en la solucién. El balance de masa para el acido

acético es:
[CH;COOH ] + [CH;C007] =0.05M
Ej-2) ¢ Cual sera el balance de masa para una solucién 0.015 M de H;PO,?
El HsPO, se disocia “secuencialmente” segun:
H;PO, 5 H* + H,PO;
H,PO; S H*Y + HPOf~
HPO;~ 5 H*Y + PO;~

Por lo que en solucion se tendran todas las especies descritas. El balance de masa para la solucién

de acido fosfdrico es:
[H;PO,] + [H,PO;] + [HPOZ" ]+ [PO3"]1=0.015M

Ej-3) ¢ Cual sera el balance de masa en una solucion, cuando se mezclan en un litro de solucién 0.043

mol de KH,PO, y 0.030 mol de KOH?
Los balances de masa que pueden establecerse son:
El KH,PO, se disocia segun:
KH,PO, » K*+ H,PO;
y el KOH se disocia segun:

KOH - K*+ OH~
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Tanto la disociacién del KH,PO,4, como del KOH, generan iones K*, por lo que el balance de masa

para el potasio es:
[K'] =0.043 + 0.030 = 0.073 M
La concentracion total de las diferentes formas de fosfato o balance de masa para el fosfato sera:
H,PO, + H,0 S H;PO,+ OH™
H,PO; + H,0 & HPO} + H;0%
HPO;~ + H,0 & PO;” + H;0%
Por lo tanto, el BM del H, PO, final sera:
[H;PO,] + [H,PO;] + [HPOZ™ ]+ [PO3"]1=0.043 M
Ej-4) Si se prepara ahora una solucidn disolviendo La(l03)s en agua, se establece el siguiente
equilibrio:
La(103)3¢5) & La3t + 3103

No se sabe cuanto La* 0 105" se disolvio, sélo se sabe que debe haber tres iones yodato por cada ién

de lantano:
[La*] =X y [105] = 3X
El balance de masa es:
[105] = 3[La’*]
3.3.3. Balance de Protén

Esta variante del principio de electroneutralidad, hace referencia a que en una solucién de
electrélito, la sumatoria de las concentraciones de las particulas formadas en solucién al captar
protones es igual a la sumatoria de las concentraciones de las particulas formadas en solucion al

liberar protones. Asi se tiene que:

Z[Ci] particulas formadas al captar H* = Z[Ci] particulas formadas al liberar H*

Ej-1) En una solucidn de HCI, nuestro punto de partida deberian ser HCl y H,0. En la disociacion del
HCl, por cada i6n ClI" formado, se debe liberar un i6n H*. Por cada OH formado a partir de la
molécula de H,0, un H" es liberado. Por cada H* formado a partir del agua, un H* es consumido. Por

lo tanto:
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[H30™] = [CI"] + [0H7]
Ej-2) ¢ Cual seria el balance de protdén en una solucién de H;PO,?
El H3PO,4, en medio acuoso, libera secuencialmente sus 3 protones segun las siguientes reacciones:
H;PO, + H,0 S H;0% + H,PO;
H,PO; + H,0 S H;0% + HPOZ~
HPO? +H,0 5 H;0" + P03~
Adicionalmente la Autoprotélisis del agua genera:
H,0 + H,0 - H;0" + OH~

Se establece que por cada i6n H,PO,, HPO,® y PO,> formado, se liberan uno, dos y tres protones,

por lo tanto el balance de protén sera:
[H;0% ] =[0H™]+ [H,PO;] + 2[HPOZ™] + 3[P037]
Ej-3) ¢Cual seria el balance de protén en una disolucidon de Na, Na,HPO,?

Esta sal se disuelve disociandose segun:

H,0
Na,HPO, — 2Na* + HPOZ~
Si la sal sdélo se disociara segun la anterior reaccion, el balance de protén seria:
[H30"] = [OH™]

En la disolucién del Na,HPO,, se genera la especie anfolito HPO,, que puede captar o ceder

protones, asi se tiene:
Especies que captan H':
HPO?™ + H;0* S H,P0; + H,0
H,PO; + H;0*S H;PO, + H,0
Especies que ceden H":
HPO?~ + H,0 5 H;0% + PO}~
H,0 + H,0 - H;0" + OH~

Asi, el balance de protoén sera:
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[H;0%] + 2[H3P0, ] + [H,PO;] = [PO3"] + [OH™]

Debe notarse que el idn Na no esta relacionado con ninguna transferencia de protones, por lo cual

no aparece en el balance de protén.

3.4. Constante Acido - Base

Consideremos la reaccidn de disociacion del 4cido acético en medio acuoso se tiene que:
CH;COOH + H,0% CH3;C00~ + H;0%

cuya constante de equilibrio acida es:

[CH3C007] [H30%]

Kq = [CH3CO0H] E-35

Asimismo, se tiene la reaccién del acetato en medio acuoso:
CH;C00™ + H,0% CH;COOH + OH™
Con su constante de equilibrio basica:
Reemplazando en E-36 la relacién [OH] = Kw/[H30"] y reordenando se tiene:
II:—:; = lCHE}CCI:;OC_OJOlzlmJ que invertida es: II((—V: = [CHFciZ,OC_o]o[ZTOﬂ = K,
Entonces se cumple que:
Ky = K, K, E-37

Asi la constante pK, para él par CH;COOH/CH;COO = 4.8 = K, = 1.58x10~, esto significa que:

K = [CH;C007] [H;0%] 158 % 10-5 —
27 [CH;COOH] "~ 158000

Esto indica que por cada 158000 moles de CH;COOH, sélo 1 mol se halla disociado en CH;COO y
H;0".

Por otro lado, en base a la ecuacién E-37, es posible establecer el valor de K, 6 K, conociendo el

valor de K, 6 K, respectivamente, asi, si:
CH3;COOH + H,0% CH3;C00~ + H30%, cuyaK, = 1.58x107°, entonces el valor de Ky, sera:

Kw 1x1071

— — -10
K, 1.58x1075 6.33 x 10

Este valor de la constante Ky, sera para la reaccion “inversa”:
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CH;C00~ + H,0% CH;COOH + OH™ ,conKy,=6.33x10™"

3.5. Fuerza de Acidos y Bases

Es posible evaluar y determinar la fuerza de los acidos y bases, relacionando su capacidad para
ceder o captar protones. Asi para poder establecer la fuerza de un acido o base, es necesario
considerar una sustancia “referencia”. En soluciones acuosas, esta especie referencia es el agua, por
lo cual la fuerza de una serie de acidos puede ser medida, de acuerdo a su capacidad de disociacion

en agua:
HSO; + H,0 & H;0% + SOf~
H,CO; + H,0 5 H;0% + HCO3
HCN + H,0 & H;0%t + CN~
De similar manera, para evaluar la fuerza de las bases, se debe evaluar su disociacion en agua:
NH; + H,0 & NH; + OH™
C¢HsNH, + H,0 & C4HsNHS + OH™ (Disolucién de anilina)
CsHsN + H,0 5 CsHsNHY + OH™ (Disolucion de piridina)

Sin embargo, la forma objetiva de determinar la fuerza de una determinada especie en solucidn

acuosa es apelando a la constante de disociacion acida K, 6 basica K.

[S0Z] [H;30%]

K, = =1.26 X 1072
“” T [HSO;]
[HCO3] [H;07]
K,=——2-—2" - —-398x1077
¢ [H,C0s]
CN~][H;0*
K, = [NV 1H;07] 6.31 x 10710

[HCN]

Asi cuanto mayor sea el valor numérico de K,, mayor sera la fuerza del acido, esto es, mayor serd la
tendencia a ceder un protdn. De esta manera, es posible ordenar la fuerza de los anteriores acidos

en forma decreciente como:

Constante HSO, > H,CO; > HCN
K, 1.26x 10 | 3.98x107 | 6.31x10™
pK, 1.9 6.4 9.2
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Es importante notar que el valor de pK, (recuérdese que pK, = - log K;) se incrementa al disminuir la
fuerza del acido. Esto indica que el valor de pK, se incrementa con el incremento de fuerza de las
bases conjugadas. Por esta razon, los valores de pK, son frecuentemente usados como medida de la

fuerza basica o basicidad.

Similarmente, las constantes de disociacion basica K, se escriben como:

[NH{][0H™]

K,=———"— - =158x10"°
b [NHs]
[C¢HsNHF] [OH™]
= =3.98 x 10710
b [CoHsNH,]
C-H-NH*][OH~
_ [GHsNHT] [ ]=1.58><10-9

b [CsHsN]

Cuanto mas grandes son los valores de K,, mayor la fuerza de la base, por lo que ordenando de

acuerdo a su fuerza de basicidad se tiene:

Constante NH; > CsHsN > C¢HsNH,

Ko 1.58x10” | 1.58x10° | 3.98x10™

pKy 4.8 8.8 9.4

3.6. Acidos Fuertes

Los acidos fuertes, presentan una disociacion practicamente total, lo que se reflejara en un valor

elevado de K, (Véase Tabla 13).

En lineas generales los hidracidos son acidos mds fuertes que los oxacidos, debido a que en los
hidracidos, la polaridad del enlace es muy grande y dicho enlace es mas atacable, por lo que el

protdn se libera con mayor facilidad:
HF > HCI > HBr > HI

En cuanto a los oxacidos, a medida que tienen mas nimero de oxigenos, la union X-O es mas fuerte
y la unidn O-H es mas débil, por lo que aumenta la fuerza del acido, ya que el hidrogeno se puede
desprender con mayor facilidad. Un procedimiento que permite, de forma aproximada, determinar
la fuerza de un oxacido consiste en restar al nimero de atomos de oxigeno el de los hidrégenos
(véase Tabla 12). Desde luego, es una forma aproximada de comparar las fuerzas relativas y la mejor

manera es acudir al valor de las constantes de acidez, o de basicidad.
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Tabla 13. Fuerza aproximada de acidos oxacidos en funcion de atomos de O e H.

O-H Fuerza del Acido Ejemplos
3 Acido muy fuerte | HCIO,
2 Acido fuerte HNO;, H,S0,
1 Acido débil H,CO3, H3PO,4, CH3;COOH
0 Acido muy débil HsPO;, H,CO,

3.6.1. Calculo de pH

El cdlculo de pH de un acido fuerte monoprético es sencillo y vdlido si estd en un rango de
concentraciones entre 10™ a 10° M, puesto que la disociacién es completa por lo cual se tiene de

forma general que el acido fuerte HA se disocia segun:
HA+ H,0 - H;0" + A~

Por lo que si inicialmente la [HA] = 0.1 M, [H30"] = [A] = 0 al disociarse completamente se tendrd en

solucién que: [HA] =0, [H;0"]1 =[A] = 0.1 M, por lo tanto el pH = - log [H;0"] = 1.

Ej-1) éCual serd el pH de las siguientes soluciones de acidos fuertes?

a) HNOs; 0.01M (10°M) = pH = - log (10 = pH =2

b) HCl,0.005M (5x10°M) = pH = - log (5x107%) = pH = 2.3

c) HCIO, 2x10° M = pH = - log (2x10°°) = pH=5.7

d) HBr, 3x10%M = pH = - log (3x10) = pH = 7.52??

El dltimo resultado no es vélido, puesto que iel pH de un dcido no puede ser alcalino! Lo que es
imposible ya que se corresponde con una disolucién basica. Lo que ocurre es que cuando el acido
esta tan diluido, empieza a cobrar importancia la acidez suministrada por el agua, llegando a ser

mas importante que la proporcionada por el acido fuerte.
Para el calculo de pH del ejemplo d) se debe considerar que el HBr se disocia segun:

HBr + H,0 - H;0% + Br~
i. 3x10°® 0 0
i, 0 3x10® 3x10%

Mientras que el agua lo hace segun:

H,0 + H,0 5 H;0" + OH™
. 107 107
Se puede apreciar que el aporte de iones H;0" generados por el agua son 10 veces mayores a los

generados por el HBr (107 > 3x10®).
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[OH™] = —w_ (%)

. — + -
Como: Ky = [H3;07][OHT] = ~ [H;0%]

El balance de protdn para la solucién sera:
[H;07] = [Br~]+ [0OH7]
Reemplazando (*) en ésta ecuacién, tendremos:

Kw
[H30%]

[H;0*] = [Br~] + = [H;0%]? — [Br~][H30*] — Ky, = 0

Finalmente:

=1.16x107

[H3O+] _ [Br=1+[Br~]12+ 4Ky, o

] = [3x1078]+/[3x1078]2+ 4x 10~ 14
. =

+
[H;0 -

= pH=6.94

Esto demuestra que el pH de un acido nunca sera mayor a 7.

A continuacidn se muestran en las Tablas 13 y 14 las constantes de acidez y basicidad de los acidos y
las bases mds comunes. Asimismo, en estas tablas se presentan rangos de valores de las constantes

de equilibrio &cida 6 basica para: a) Acidos y bases fuertes, b) Acidos semifuertes, c) Acidos y bases

débiles y d) Acidos y bases muy débiles.

Tabla 14. Constantes de acidez.

Fuerza Acido Base conjugada K, pK,
HClo, Clog - -
fcidos F HCL HBr, HI Cl=,Br-, I~ - -
PR il RV - T
4z H,S0, HSO; - -

Hi0* H,0 55.55 ~1.74

HIO, 105 1.9 x 1071 0.72

. H,S05 HSO; 1.7 x 1072 1.77

Acidos HSO; S0Z- 1.2 x 1072 1.92

Semifuertes HCIO clo; 1.0 x 1072 2.00

55.55 > K,> 10~* 2 2 9 X '

H4PO, H,PO; 7.5 x 1073 2.12

HCOOH HCOO~ 1.8x 107 3.74

CH;COOH CH;C00™ 1.8x 1075 4.74

, H,CO, HCO3 43 %107 6.37

Acidos Débiles HZS HS~ 9.1 X 10—8 7.04

10=* >K,>10710 - = 5

H,PO; HPO; 6.2 x 10 7.21

NH} NH, 5.6 x 1010 9.25

HCN CN- 49 x 1010 9.31
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Fuerza Acido Base conjugada K, pK,
HCO3 coz~ 6.0 x 10711 10.22
Acidos Muy HIO 10_ 1.0 x 10_11 1100
Déb”esm HPOZ~ P03~ 48 x 10713 12.32
Ki< 10~
) HS™ $%- 10x 107 | 13.00
H,0 OH~ 1.8 x 10716 15.74
Tabla 15. Constantes de Basicidad.
Fuerza Base Acido conjugada Ky pK,
LiOH,KOH Lit, K* - -
Bases NaOH Na* - -
Fuertes Ca(0H), Ca+ _ _
Ba(OH), Ba** - -
Cos5~ HCO3 1.7 x 1074 3.77
Bases CN~ HCN 20x107° 4.69
Débiles NHs, NH; 1.8 % 1075 4.75
N,H, N,H¥ 9.0 x 1077 6.05
Bases NH,OH NH;0H* 1.0 x 107° 9.00
Muy Débiles CsHsNH, CsHsNH3 3.8 x 10710 9.42

3.7. Bases Fuertes

Se le llama base fuerte a aquella que se disocia de forma completa cuando se disuelve en agua,

aportando la maxima cantidad de iones OH’, de forma general puede representarse como:
H,0
BOH — B*™+ OH™

3.7.1. Calculo de pH

El cdlculo de pH es como en el caso de los acidos fuertes bastante sencillo, debido a su completa
disociaciéon. Asi su pH estd definido en funcidon de su concentracién siempre y cuando esta se
encuentre en un rango de concentracion de 10" a 10° M, ya que por sobre esta concentracidn, el
aporte de iones OH™ que se producen por la Autoprotélisis del agua es mayor al que realiza la base

fuerte.
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Si se tiene que la [BOH] = 0.1 M, al disociarse ésta completamente se tendra en solucién que: [BOH]

=0, [B'] = [OH] =0.1 M, por lo tanto, podemos calcular el pH por dos vias.

-14
i.  Considerando que Ky = [H*][OH™] = [H*] = Kw _ 10

— -13 _
= o= o = 107 = pH=13

ii. =~ Como pOH=-log[0.1]= pOH=1ycomopH + pOH = 14 = pH=13

Ej-1) ¢ Cual sera el pH de las siguientes soluciones de bases fuertes?

a) LiOH, 0.01 M (10™ M) = pOH =-log (10%) = pOH=2 = pH =12

b) KOH, 0.005 M (5x10° M) = pOH =-log (5x10°) = pOH=2.3 = pH =11.7
c) Ca(OH),, 2x10°M = pOH =- log (2x10°) = pOH=5.7 = pH=8.3

d) NaOH, 3x10®M = pOH = - log (3x10®) = pOH=7.52 = pH = 6.48??

Este ultimo valor no es valido ya que juna base no puede tener pH dcido!, el calculo adecuado de
pH, debe considerar el aporte de iones OH- por parte del agua.
H,0
NaOH — Na*+ OH™

i. 3x10® 0 0
i. 0 3x10® 3x10®

Mientras que el agua lo hace segun:

H,0 + H,0 5 H;0" + OH™
. 10”7 107
Se puede apreciar que el aporte de iones OH™ generados por el agua son 10 veces mayores a los

generados por el NaOH (10”7 > 3x10°®).

Como: Ky = [H;0*][OH"] = [O0H7]

El balance de carga para la solucién sera:

[Na*] + [H30™] = [0H7]

Reemplazando (*) en ésta ecuacidn, tendremos:[Na*] + [H;0*] = [HK‘(”)’+]
3
[H30*]? + [Na*][H;0%] — Ky, = 0

Finalmente:

[H,0%] = —[Na+]+\/[1;la+]2+ Ky [Hy0%] = —[3x10—8]+J[3x210—8]2+ 4x10714 8.61x10°
= pH =7.06 Esto demuestra que el pH de una base nunca serd menor a 7.
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3.8. Formula General de Brgnsted y Lowry

Consideremos la disolucion de dos especies quimicas del mismo elemento, su acido débil HA y su sal

AB, las cuales en solucidn generan las siguientes reacciones:

El acido débil con concentracién [HA] = Ca y disociacion:
HA+ H,0 5 A~ + H;07
con constante de equilibrio:

_ [A7][H;0%]

Kab [HA]

(1)
La sal con concentracién [AB] = [B] = Cb (2) y disociacién:
AB - A~ + B*
El balance de masa sera: Ct = Ca + Cb = [HA] + [A] (3)
El balance de carga serd: [H;0'] + [B'] = [A] + [OH] (4)
Reemplazando (4) en (2):
[H30%] + Cb = [A] + [OH], despejando [A] y reordenando, tenemos: [A] = Cb + [H30°] - [OH] (5)
Reemplazando (5) en (3):
Ca +/(26 = [HA] +/(26 + [H30"] - [OH7], despejando [HA] se tiene: [HA] = Ca - [H30"] + [OH] (6)
Combinando (5) y (6) en (1) tendremos:

K. = (Cb + [H30+] — [OH-]) [H30%]
ab — Ca - [H30+] + [OH—]

y reordenando finalmente se tiene:

Ca—[H30%] + [OH™]
b ch+[H;0*]-[0H]

[H30+] =K,
Que es la Formula general de Brgnsted y Lowry para determinar los pH de:

acidos débiles o de fuerza media puros en solucién,

bases débiles o de fuerza media puros en solucion,

pares acido/base,

acidos polipraéticos,

bases polipréticas (polibases) puras en solucidn,

mezclas de acidos fuertes con acidos de fuerza media y/o débiles y

FEEEEEEE

mezclas de bases fuertes con bases débiles y/o de de fuerza media.
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3.9. pH de Sales hidrolizables

Cualitativamente, es posible “predecir” el pH que se generara al disolver una sal en agua. Se

tienen cuatro posibles casos:

Caso Sal Solucién acuosa Ejemplos
I Acido fuerte y base fuerte Neutra NaCl, KI, NaNO3
I Acido fuerte y base débil Acida NH,Cl, NH,NO;
[ Acido débil y base fuerte Basica CH5COONa, KCN, Na,CO3
v Acido débil y base débil Acida 6 Basica(*) | CH3COO NH,, NH4CN, (NH,4),CO;

(*) Dependera del grado de hidrdlisis de cada uno de los iones, medido por su correspondiente

constante de hidrodlisis.

3.10. Acidos v Bases Débiles

Un acido o una base débil, es un acido o base que esta ionizado parcialmente en solucién acuosa.
Como resultado de ello, la concentracién de protones (H*) o la concentracién de oxhidrilos (OH) es

respectivamente, siempre menor que la concentracién original del acido débil (C,) o de la base débil

(Cp).

3.10.1.1. Grado de Disociacion

La diferencia entre un 4cido fuerte y un acido débil o de fuerza media, es que el primero se disocia

completamente, mientras que el segundo, solo lo hace de forma parcial.

Asi en una solucion de un acido débil como es el acido acético, se tendra en solucién, iones CH;COO"
, H;0%, OH e iones no disociados de CH3;COOH. Por esta razén, es posible determinar el grado en el

que un acido débil o de fuerza media se halla disociado en sus iones constituyentes.

El grado de disociacién, a, de un acido o una base débil, se define como la fraccién entre la cantidad
de acido o base débil disociada, respecto de la cantidad de acido o base débil inicial o total. Estas
cantidades de sustancia se miden en unidades de concentracion mol/L y se expresa generalmente

en términos de porcentaje.
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cantidad de especie disociada
% a = - - x 100
cantidad de especie total

Un aspecto importante de un dcido o base débil en solucion, es que mientras menor sea su
concentracion, mayor es la fuerza que presenta, es decir que su aporte de protones u oxhidrilos

respectivamente, es mayor cuanto menor es su concentracion. Un dcido o base débil serd mds fuerte

(tendrd mayor grado de disociacidon), cuanto mds diluido se encuentre.

Asi, disoluciones diluidas de acidos o bases débiles, presentan mayores porcentajes de disociacion,

tal y como se observa en la Figura 8 para la disociacion de un acido débil como el 4cido benzoico.

9.0

T0K

|
\

30

Fraccion ionizada (%)

10} e

1 | | 1 1
0.2 0.4 0.6 0.8 1.0
Concentracion de C,H;COOH, M

Figura 8. Variacion de grado de disociacion con la concentracion de acido benzoico.

Ej-1) éCudl es el grado de disociacion del acido acético 0.01M? Considerar que K,,=1.91x10".
Considerando la disociacién de éste acido débil, tenemos:

CH;COOH + H,0%5 CH3;C00~ + H;0%
(i) 0.01 0 0
(ii) 0.01-a a a

Por lo tanto la constante de equilibrio dcido base, puede ser escrita como:

K [H3O+][CH3COO_] OCZ 191 x 10_5 2+ 1.91 x 10_5 1.91 x 10—7 0
ab [CH;COOH] 0.01—

Cuya solucién cuadratica es a = 4.27x10™, por lo tanto él %o sera:

% x= 427 x 1074 X 100 = 4.27%
T 001 T e
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Considerando que el grado de disociacidon de un acido o base débil se incrementa al disminuir su
concentracién y que se tiene como herramienta principal de célculo la ecuacidn general de Brgnsted
y Lowry, veamos la aplicacién de esta ecuacién y las consideraciones de simplificacion de algunos
términos en funcién de las caracteristicas propias de cada solucidn acida o basica y la concentracion
del 4cido o base. Estas aproximaciones, permiten obtener ecuaciones menos complejas de resolver
y posibilitan encontrar valores de concentracion de todas las especies en solucion, los valores
encontrados deben ser evaluados nuevamente en la ecuacion de Brgnsted y Lowry para verificar su

validez.

En general, podemos establecer una relacidn para cualquier acido débil (HA) que permita calcular su

grado de disociacion (a), considerando su concentracién analitica (C,), se tiene:

HA Ly A~ + H*Y

Inicial) C, 0 0
Equilibrio) C,(1—-a) aC, aC,
Cuya constante: K, = %

Que simplificando genera la Ecuacion de Ostwald:

aZC,,

1-«a

K, =

Ley que relaciona el grado de disociacidn y la concentracidn de la especie involucrada.
Asi es posible calcular a resolviendo la ecuacidn cuadratica generada al resolver la ecuacion E-39:
a’C,+aK,—K,=0
Para fines practicos, no es necesario resolver la ecuacion cuadratica, siempre y cuando se cumpla la
siguiente condicidn:

& <1072

Co
El término (1 — a) de la ley de Ostwald, tiende a la unidad, con lo que la ecuacién E-39 queda como

K, = a’C,

Luego se tiene:
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a= C,

Veamos los siguientes ejemplos que consideran soluciones de un acido débil como el dcido acético.

Ej-2) éCudl es el [H;0"], [OHT], [CH3COO], [CH3;COOH] pH en equilibrio para las siguientes soluciones
de CH;COOH?, considerar una K, = 1.91x10™.

a) C,=10"M
b) C,=10°M
c) C,=10"M
d C,=10"M

La disolucion en equilibrio del acido acético en todos los casos sera:
CH;COOH + H,0% CH3;C00~ + H;0%
Ej-2a) C, = 0.1 M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% Cy,=0, es la solucidn de un acido, por lo que no se tiene una concentracion de base.
% Como se trata de un acido débil, C, » [H;0%].

% Como se trata de una solucién de acido, [H;0*] » [OH].

Por lo tanto en la ecuacién general de Brgnsted-Lowry (E-46) se tendra:

+1 _ p  Ca=[Hg07] + 0B
3071 = Kap gB+[H;0]-LoHT

Asi se tendrd que:
c
[H50*] = Kap 505 @ [H30"]=KaCq

Reemplazando en ésta ecuacion los valores correspondientes:

[H;0%] =V1.91x105-01 = [H;07]=138x10"3 = pH=286
La verificacidn de las aproximaciones sera:

% C, » [H30'] esta aproximacién es vélida siempre y cuando la [H;0"] no represente mas del

5% de C,. Por lo tanto, como C,=0.1 My [H;0%] = 1.38 X 1073, se tiene que:

_1.38x1073

. X 100 =1.38% < 5% aproximacidn valida

% D
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% [H;0"] » [OH7], para verificar esta aproximacién, determinamos [OH]:

1_ Ky _ 1xi07* 12
2 [OH™] =0 = oo = 724 % 10

Nuevamente, esta aproximacion sera valida siempre y cuando [OH'] no represente mas del 5% de

[H;0], por lo tanto:

7.24x10~12

Tron1os X 100=5.25x1077% <5%  aproximacién vélida

%D =

Como las aproximaciones realizadas son correctas, el valor de pH encontrado es correcto.
Finalmente, la [CH;COOH] y [CH3;COQ] seran:

[CH3COOH] = Ca—[H30"1=0.1-1.38x 1073 =0.1 M
Mientras que la [CH3;COO7] = [H50"] por la relacion estequiométrica de ambas en la reaccion.

Por lo que el porcentaje del grado de disociacion sera:

_1.38x1073

% «a x100=1.38%

Ej-2b) C, = 10 M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% C, =0, es lasolucién de un acido, por lo que no se tiene una concentracién de base.
% Como se trata de un acido débil, C, » [H30%].

% Como se trata de una solucién acida, [Hs0"] » [OH].

Por lo tanto en la ecuacion general de Brgnsted-Lowry (E-46) se tendra:

_ Ca-[Hs60"TLIo# ]
[H30+] - Kab /%_I_[Hso-}.]_/mm’

= [H307] =vV1.91x1075-1073 = [H;0%] =138 x 107*M = pH=3.86

= [H30%] = JKap * Ca

s -1 _ Kw _ 1x10714 _ —-11
También: [OH7] = 0T = Tasxiot = 7.24 x 10

La verificacion de las aproximaciones sera:
% C,»[H30comoC,=10"3 My [H;0%] = 1.38 X 10™*M, se tiene que:

__1.38x107*
1073

% D X 100 =13.8% > 5% aproximacion NO valida

% [H;0"] » [OH7], para verificar esta aproximacién, determinamos [OH]:

1_ Ky _ 1xi07* 11
= [OH7] = (H,07] ~ 138x10- 7.24 x 10 M
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-11
%D = % X 100 =5.25 X 107°% < 5%  aproximacién vélida

Como una de las aproximaciones no es valida, los resultados generados son incorrectos, por lo cual
en la ecuacién general de Brgnsted-Lowry, se deben realizar nuevamente las aproximaciones

correspondientes, considerando los valores ya calculados.

Asi se establece que si bien C, = 0 por ser una solucién acida, no es cierto que C, » [H30°], ya que C,
=1073My [H;0%] = 1.38 X 10~*M, se establece que estos valores son comparables y C,~ [H;07];
finalmente, [H30"] » [OH], con [H30%7] = 1.38 x 10~ *y [OH™] = 7.24 x 10711

Por lo tanto en la ecuacion general de Brgnsted-Lowry:

+1 Ca—[H3;0%] +[oH T +1 Ca— [H307]

[H30+]2 + Kab[H30+] —Kap " Cqa =0

Reemplazando los valores se tiene:

~Kap+ |Kap’+ 4Kab-Ca —1.91x10754/(1.91x1075)2+ 4x1.91x10-5x10~3
[H;0*] = — > [Hy0"] = 4

2 2
[H301] =129 x107* M = pH=3.89
Calculamos las concentraciones solicitadas, la [OH], [CH3COOH] y [CH3COO] seran:

-7 _ Kw _ 1x10714 _ —-11
= [OH7]= [H30+] ~ 1.29x107% 7.75 X107 M

[CH;COOH] =Ca—[H;01=10"3-1.29 x 107*=8.71 X 107* M
Mientras que la [CH;CO0] = [H;0'] = 1.29 x 10™* M
El grado de disociacion sera:

_1.29x107*
1073

% «a X100 =12.9%

Ej-2c) C, = 10° M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% La solucién es de un acido por lo que C, = 0.
% Por su baja concentracién, C, = [H;0].

% Como se trata de una solucién acida, [H;0'] » [OH].

Asi en la ecuacién general de Brgnsted-Lowry, considerando las aproximaciones de C, = 0,

C.,~[H;0%] y [H30"] » [OH] se tendra:
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+1 Ca—[H30%] +[0#] +1 Cq— [H307]
[H30 ] - Kab 9/+[H30+]_M] = [H30 ] - Kab [H30+]

[H30+]2 + Kab[H30+] —Kap Ca =0

Reemplazando los valores se tiene:

—Kap+ /Kab2+ 4KapCq
[H30+] =

2

—1.91x107%+/(1.91x1075)2+ 4x1.91x10~5x10~5
2

[H3O+] =
[H;07] =7.24x107®*M = pH=5.14

Ahora determinamos [OH]:

_1_ Ky _ 1x1071* -9
= [0H7] = 0T = 7zaxtos = 138X 1077 M

Verificamos las aproximaciones:
% C,=[H;0"1comoC,=10"> My [H;0%] = 7.24 X 107°M, se tiene que:

24x107° . .
%D = % %X 100 = 72.4% (ambos valores son del mismo orden de magnitud, esto

se cumple siempre que él % tienda a 100) aproximacién valida

G [H;0'] » [OH], como [H30*] = 7.24 x 107°M y [OH]=1.38 X 1072 M

1.38x107°
0 = — 0 0 . . P
%D =X 100 =0.02 % < 5% aproximacion valida

Luego, al ser ambas aproximaciones validas, los resultados obtenidos son correctos.
Calculamos las concentraciones solicitadas, la [CH;COOH] y [CH3;COQ] seran:
[CH3COOH] = Ca—[H30"1=10"°-7.24 X 107 =2.76 X 107 M

Mientras que la [CH;COO] = [H;0"] = 7.24 x 107 M

El porcentaje del grado de disociacién sera:

-6
%a =220 X100 = 72.4 %

Ej-2d) C, = 107 M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

& La solucidn es de un &cido por lo que C, = 0.

% Por su baja concentracidn, C, = [H;0].
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% Como se trata de una solucién acida, [H;0"] » [OH].

Asi en la ecuacion general de Brgnsted-Lowry, considerando las aproximaciones de C, = 0,

C.,~[H;0%] y [H30"] » [OH] se tendra:

Ca— [H30%]

+1 Ca—[H30%] + [OH™]
[H;07] = K [H307]

ab cpi[H;0t]-[0OH™]

= [H307] = Kap

[H30+]2 + Kab[H30+] —Kap " Cq =0

Reemplazando los valores se tiene:

‘Kab+\/Kab2+4'Kab'Ca —1.91x1075++/(1.91x1075)2+ 4X1.91x10-5x10~/
[H50%] = = [Hy0%] = L )

- 2 2

[H;07] =9.95x 1078 M = pH =7.002
y [OH]:

1_ Ky _ 1x107* 7
= [0H7]= [H;0+] ~ 9.95x1078 1.005 x 107" M

Este resultado es incorrecto, puesto que la [OH] no puede ser mayor a 10”7 en una solucién de un

acido por mas débil que éste sea. Por lo tanto, se deben revisar y realizar nuevas aproximaciones.

% Lasolucidn es de un acido por lo que C, = 0.
% Por su baja concentracion, C, = [H30"].

% Es una solucidn acida muy diluida por lo que [H;0"] = [OH].

Ahora en la ecuacién de Brgnsted-Lowry, considerando las aproximaciones de C, = 0, C,=x[H;0%]y

[H30%] = [OHT] se tendra:

1 Ca—[H30%] + [0H™]
[H507] = Kab/Gb’+[H30+]—[OH‘]

= [H30+]3 + Kap [H30+]2 - [H30+] ' (Kw + Kap - Ca) — Kap " Kw =0
La solucién cubica vélida para esta ecuacién es:
[H30%] =1.62x 1077 M = pH=6.79

1_ Ky _ 1xi07* _8
= [OH7]= [H;0+] ~ 1.62x1077 6.17x107"M

Verificando las aproximaciones, tendremos:

G C,x[Hs01]:C=1.0Xx 1077 y[H;07] = 1.62 x 10°7 M
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1.62 x10~7

%D = Toxio X 100 = 162 % (el aporte de [H;0%] a la soluciéon es mayor que la

concentracién del acido acético, esto demuestra que ademads del acido, existe un aporte

secundario por parte del agua) aproximacidn valida

G [H;0"] = [OH]: [H30%] = 1.62 X 1077 My [OH]= 6.17 X 1078 M

6.17x1078

%D = Tz x10~" X 100 = 38.1 % (los valores de concentracidn son similares)

aproximacion valida

Para determinar la concentracion de las especies restantes consideramos por ejemplo en el caso del

acido acético el balance de masa (BM):

C, = [CH3COOH] + [CH3CO07] vy por la ecuacién de constante de equilibrio se tiene que:

__ [H30%][CH3CO0™]

K _ [CH3COOH]-K 45
ab = [CH;COOH]

= [CH3CO07] = o reemplazando esta Ultima en BM:

[CH5COOH] Kap c,

Ca = [CH3COOH] + ===

= [CH5COOH] (1 + [H’Z‘g’+]) =[CH;CHOOH] =

Kab
(” [H30+1)
1x1077
=5
(1+ 1.91><10_7)
1.62 X10

Asi la [CH;CO07] =C,—[CH3CO0H] =1 X 1077 — 8.44 X 10712 = 9.92 x 1078M = [H30%] que es |a

[CH;CHOOH] = = 8.44 x 10710 M

concentracién de hidronios aportados por el acido acético, por lo que el aporte de hidronios del

agua sera:
[H3O+]total = [H3O+]écido + [H3O+]agua = [H3O+]agua = [H3O+]total - [H3O+]écido
[H3O+]agua = 162 x1077 —9.92x 1078 =6.28 x 10" 8 M

El aporte de hidronios generado por el acido y el agua porcentualmente sera:

9.92 x 1078

%Aporte(écido) = m X 100 = 61.23%
6.28 x 1078

%ApOT‘tE(agua) = 162 x10-7 X 100 = 38.87%

El porcentaje del grado de disociacion sera:

-8
%a =222 %100 = 99.2 %
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Esto demuestra que el acido acético a tan baja concentracién (10~7), se disocia completamente,

comportandose como si fuera un acido fuerte.

Ej-3) éCudl es el [H;0"], [OHT], [CH3COO'], [CH;COOH], pH y el grado de hidrdlisis™, en equilibrio para

las siguientes soluciones de CH;COONa?, considerar una K,, = 1.91x10~.

a) C,=10"M
b) Cp,=103M
c) C,=10"M
d) C,=10"M

La sal se disocia completamente en solucidon segun:

CH3COONaHiO> CH;C00~ + Na*
En el equilibrio se establece que:
CH;C00~ + H;0" % CH;COOH + H,0
Bajo estas caracteristicas se puede evaluar el comportamiento de las especies en solucidn.
Ej-3a) C, = 0.1 M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% C,=0, eslasoluciédn de una base, por lo que no se tiene una concentracién de acido.
% Como se trata de una base débil, Cy » [OH].

% Como se trata de una solucién de base, [OH] » [H;0].

Por lo tanto en la ecuacién general de Brgnsted-Lowry (E-46) se tendra:

[H,0%] = Koy S L8]

. 1 _ Ky ) _
Sabiendo que [OH™] = ot S tendrd que:

[H30+] =

Donde:

13 . . . T . ,
En el caso de una sal basica, se considera el grado de hidrdlisis de ésta particula en agua como el
equivalente al grado de disociacion.
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-5, —-14
[H,0*] = \/1'91”0 00 =138x10°M =  pH=886

_1_ Ky _ 1x1071* -6
= [OH7] = [H,07] ~ 138x10=0 7.24x107° M

La verificacion de las aproximaciones sera:

% Co»[OH ]:comoC,=0.1My[OH™] = 7.24 X 1078, se tiene que:

_ 7.24x107°

% D X 100 = 7.24x 1073 % < 5% aproximacion valida

% [OH] » [Hs0']: [OH™] = 7.24 x 106y [H;0*] = 1.38 x 10~°

_ [H30™] _ 1.38x107°

_ -2 . .z 21
= %D = OH-] = 7.24x10- X 100 =190 X% 107“% < 5% aproximacién valida

Como las aproximaciones realizadas son validas, el valor de pH encontrado es correcto; ahora se

calculan las concentraciones de las restantes particulas en solucion.

La concentracion de la base en equilibrio se obtiene por la diferencia entre la concentracion total
menos la concentracién de oxidrilos, que corresponde mol a mol a la concentracidon de base

transformada, como: [CH;CO0]=Cb—[OH] =0.1-7.24 X 107 =0.1 M

La concentracion de [CH3COOH] segun el equilibrio es igual a la concentraciéon de [OH] por lo que:
[CH3;COOH] = 7.24 x 107° M.
El grado de hidrdlisis en porcentaje sera:

_7.24x107°

= x 100 =7.24 x 1073 %

% a

Ej-3b) C, = 10 M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% C,=0, eslasolucién de una base, por lo que no se tiene una concentracién de &cido.
% Como se trata de una base débil, C, » [OH].

% Como se trata de una solucién de base, [OH] » [H50"].

Por lo tanto en la ecuacion general de Brgnsted-Lowry (E-46) se tendra:

+1 — S6— (B0 + [0H] 1 [Kap K
[H307] = Kap Ch+[HeO - [0HT = I0T= 7y

—s, —14
[H,07] = \/1'91“010_13'0“0 =138x10°%M =  pH=7.86
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Ky 1x10 14

— — — -7
© [H30%]  1.38x10°° 724 x 107" M

=  [OH7]

La verificacion de las aproximaciones sera:
& Cy» [OH]:comoCy=10"3 My [OH™] = 7.24 x 1077, se tiene que:

-7
%D = % x 100 = 7.24 x 1072 % < 5%  aproximacién valida

% [OH] »[H30'): [OH"] = 7.24 x 1077 y [H30%] = 1.38 x 1078

[H30%] _ 138x1078

2 %D = =
% [OH"] 7.24x10~7

X 100 = 1.91% < 5% aproximacién valida

Ambas aproximaciones son validas por lo que los resultados encontrados son correctos.
Luego las concentraciones restantes seran:
El balance de masa (BM) para la base es C, =[CH;COQ] + [CH3COOH], asimismo por el equilibrio:

[H307][CH3CO0™] __ [H30%][CH3CO0]

Ky = i1, COOH] = [CH3COOH] = S — combinando ésta en el BM:
_ - [H30+][CH3COO_] -1 — Kab'Cb
C, = [CH5COOT] + k. = [CH3C007] = Kort Ha07] reemplazando valores

[CH,C007] = —— 0 W07 X107 10 M
3 T 191x 1075+ 1.38x 1078

Para determinar la concentracién de [CH;COOH] partimos del balance de masa del acido:

[H30*]-Cp

Cp
K Kap+ [H3 O+]

[CH;COOH] = — = [CH;COOH] = reemplazando valores
(1+ o)

1.38x1078x1073
1.91x1075+ 1.38x1078

[CH;COOH] = =7.22x10"'M

Por la relacién estequiométrica también se verifica que la concentracién de acido acético es igual a

la concentracién de oxidrilos, [OH™] = 7.22 x 107 M.

El porcentaje de hidrdlisis sera:

[OH™] 7.22x1077
% a = base —

- 5 X100 =7.22 X 1072 %
b

Ej-3c) C, = 10° M, implica que podamos realizar las siguientes aproximaciones:

% C,=0, eslasolucién de una base, por lo que no se tiene una concentracién de acido.

% Como se trata de una base débil, Cy, » [OH].
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% Como se trata de una solucién basica, [OH] » [H30™].

Por lo tanto realizando las simplificaciones correspondientes en la ecuacion general de Brgnsted-

Lowry se tendra:

. —5. -
[Hs0] = /’“;—KW > [Hy0%] = \/1'91’“" LOx107 _ 138% 107 M = pH=6.86
b

10-5

_ Kuw 1x10 14 _
2 [OHT] =0 = oo = 724 %X 107° M

Como se observa, tanto el valor de pH como la [OH™] son erréneos, ya que al tratarse de una

solucién de una base, el pH>7 y [OH™] > 7.24 x 1078.
Evaluando las aproximaciones tenemos que:
% Cp» [OH™]: como C,=10"> My [OH™] = 7.24 x 1078, se tiene que:

o 7.24x1078 19 0 . s
% D = BT X100 =724x107" % < 5% aproximacion valida

% [OH] » [H;0'): [OH"] = 7.24 x 1078 y [H,0%] = 1.38 x 1077

[H30"] _ 1.38x1077

0, = =
= %D [OH™] 7.24X1078

X 100 = 191% > 5% aproximacion NO valida

Entonces en la ecuacién general:

1 Cd—[H30%] + [0H] _ —[H30"] +[0H ]
[H30 ] - Kab Cb"‘WW = [H30+] - Kab : ch

Kap K
(0% Cy + [HsO" Ko = Kup* Ky =0 & [H;0%] = [

-5, —14
[H,0*] = \/1'91?_15"“;":1205 —810x10°M =  [OH"]=123x10""M

La concentracion de las restantes particulas en solucidn sera, para el acetato empleando el BM:

5,105

1.91x107°-10
1.91x10 >+ 8.10x10~°

KapCp

_ -5
Kap+ [H307] S0 oM

[CH;C007] = = [CH;C007] =

Para el acido acético, empleando el BM del acido:

c 107° _
[CH;COOH] = (HTIQW) = [CH;COOH] = 77— 5 =427 x107° M
Kabp <1+ 1.91><10_5>
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Como la concentracién [CH;COOH] = 4.27 X 1078 en equilibrio, es ligeramente menor a la

concentraciéon [OH™] = 1.23 x 1077, existe un aporte de [OH] por el agua, que es igual a:
[OH_]total = [OH_]base + [OH_]agua = [OH_]agua = [OH_]total - [OH_]base
[OH lggua = 1.23 X 1077 — 4.27 x 1078 = 8.03 x 1078 M

El porcentaje de hidrdlisis sera:

[0H™] 4.27x1078
% a = base —

. ~ 25— % 100 = 0.427 %

Es posible establecer el % de aporte de [OH™] tanto generados por la base como por el agua:

% Aport _ [0 Jagua X 100 = 8.03 x 107 X 100 = 65.3%
0 APOTtagua = 100 0 rar T 123x 107 = OO0
% Aport _ [O08 Jbase | 409 = 427X 107 x 100 = 34.7%
0 APOT base = [OH],0ra1 ~ 123x10~7 =R

3.11. Acidos y Bases de Fuerza Media y Débiles

Se estudiara el caso mas general de calculo de pH y concentracién de particulas en equilibrio en
soluciones que contienen un par acido/base de fuerza media o débil, que corresponde a la situacion
en que la concentracidn del acido y la base son iguales.

Ej-1) éCudl es la concentracidn de H;0", OH’, del acido, de la base y el pH disoluciones de &cido

acético y acetato de sodio?, considerar que la C,=C, =10" My el valor de K,, = 1.91x107.

La mezcla de ambas particulas, produce 1) la reaccién de disociacion de la sal basica segun:

CH3COONaHiO> CH;C00~ + Na*
y 2) la hidrélisis posterior de la base y disociacion del 4cido, generando el equilibrio:
CH;C00~ + H;0*% CH3;COOH + H,0
Ej-1a) C,= 10" My C, = 10™ M, implica que podamos realizar las siguientes consideraciones:

% La solucidn contiene tanto un acido como una base.
% Lafuerza de la base: C, » [OH].

% La fuerza del 4cido: C, » [H307].

% Como C, = Cy» [H30"]y [OH].

Asi en la ecuacién de Brgnsted:
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Ca- }
(071 = Koy G20 o 0] = Ky
5.10_1
1o0-1

Cq
T, reeemplazando valores:
b

[H;0%] = 1.91 x 10~ = [H;0t] =191 x107°M = pH=4.72
Evaluando las aproximaciones tenemos que:

% C,»[H30':C,=10"' My [H307] =1.91x 1075 M

[H30%] _ 1.91x107°
Ca  10x10°1

X100 =191 x10729% < 5% aproximacién valida

% C,» [OH™]: como Cy,=10" My [OH™] = 5.25 x 10719 M, se tiene que:

- -10
[0:, 1= 22900 — 5100 = 525X 1077 % < 5%  aproximacién valida

Ambas aproximaciones son correctas. Se calculan el resto de las concentraciones de las particulas

en equilibrio, aplicando los balances de masa para el acido que se transforma en base y viceversa.
Ct = [CH3COOH] + [CH;CO00]=Ca+Cb=1.0 x 1071 + 1.0 x 107! = 2.0 x 107!

_ [H30*][CH5C00-] _ [CH3COOH]K 4

K, = G, COOH] = [CH;CO007] = ot reemplazando esta ultima en BM:
_ [CH3COOH] K g _ _[H30*]C
C. = [CH;COOH] + [H307] = [CH5C00H] = Kqp+ [H30%]

-5 -1
[CH;COOH| = 222X19 20 X10 = [CH;CO0H] = 1.0 X 10™'M

1.91x10754+ 1.91x10~5

Luego, la concentracidn de la base [CH;COO] en equilibrio, se obtiene despejando [CH;COOH] de la
relacion de equilibrio:
__ [H30*][CH3CO0]

+ -
[CH,COOH] = HsOICH3CO0T] - hinando ésta en el BM = C, = [CH,C007] + 2@ 1ICH:C00]
Kap Kap

Factorizando, despejando y reemplazando valores:

Kap'Ce

__‘tabt — -1
PTG 1.0x107'M

_ 1.91x1075x2.0 x10~1
= [CH3COO ]= — —
1.91x1075+ 1.91x10

[CH,CO00"] =
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3.12. Problemas

1)

2)

3)

4)

6)

7)

8)

Clasificar los siguientes iones o moléculas como acidos de Brgnsted, bases de Brgnsted o

anfolitos:
a) Hy0" b) NH," c) NH; d) CN
e) HSO, f) HCOs g) S, h) OH’
i) CgHsOH i) (CH3)sNH* k) H,CO; [) CHsCOO

¢éCudles son los pares conjugados acido-base que se forman cuando las siguientes sustancias se
disuelven en agua?

a) HCN

d) CHsCOOH

b) NH. c)
e) CsHsNHs5' f)

C¢HsCOOH
CH;OH

Calcular el pH de las siguientes soluciones acuosas.

a) 2.8x10"*MHCIO,
c) 9.86 x 1072 M HCl

b) 3.95x 1073 M HNO;
d) 5M HCIO,

El producto idnico del aguaa0°Ces 1.1 X 1071%;a25°Ces 1.0 X 10** ya 60 °C es
9.6 X 10~1*. Calcular el pH de una solucién neutra de agua pura a 0 °C, 25 °Cy 60 °C.

Calcular el pH de las siguientes soluciones acuosas:

a) 2.00x 1073 M Hcl b) Aguapuraa 60 °C (Kw = 9.6 X 10~1* a 60 °C agua pura)

c) 2.00X10"3MNaOH |d) 5.00 x 10~ M NaOH e) 5.05x10"8 M HNO3

f) 200x10°MHCl |g) 3.86x 103 M HBr h) 4.6 x 10~ M HI

Escribir los balances de carga y de protén generados en equilibrio para las siguientes soluciones
acuosas:

a) st b) H2504 C)
d) CH,COOH e) NaHCO, f)

Na3PO4
K;H PO,

Escribir los balances de carga que se tendrian en equilibrio para las siguientes soluciones
acuosas:

a) 0.1 M Na,SO,4

b) Una mezcla de 0.45 M en NaClO,y 0.3 M en HCIO,

c) 1.00 x 1073 M HsPO,

d) Una mezclade 0.5 M en NH3 y 0.15 M en NH,CI

a) El pKa del acido isocidnico es 3.68. Calcular el grado de disociacién de una solucion
1.00 X 10~3 M. b) Calcular la concentracién de hidronios en una solucién 0.001M de &cido

isocianico. c) ¢Cudl es el efecto de un incremento en 10 veces la concentracidn sobre el grado

de disociacion de este acido? (asumir que el valor de pK, es igual que en inciso a).
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9) Calcular la concentracién de hidronios y pH de las siguientes disoluciones acuosas:

a) Acido acético 0.10 M b)
(pKa = 4.74)

Acido acético 3.85 x 1073M | c¢) Acido bérico 2.0x 1073

(pKa = 4.74)

(pKa =9.24)

d) Acido férmico 1x 1073M | e)
(pKa =3.80)

Acido cianhidrico 1.0 X 10™> | f) Fenol 0.001 M
M (pKa = 9.40) (pKa =9.89)

10) El pH de una solucién de un acido de concentracién 1.0 X 10™3 M es 3.50. Calcular la constante

de disociacion (equilibrio) de éste acido.

11) Calcular el pH de las siguientes soluciones:

a) NH,Cl0.1 M (pK, = 9.24, pK,, = 13.76)

b) CH;COONa 0.2 M (pKa = 4.45, pKw = 13.69)

c) Ce¢HsCOONa 1.0 X 1073 M
(pKa =4.17, pkw = 13.97)

d) NH30.02M (pKa=9.24, pKw = 13.97)

e) KOH3.4x1073M (pKw =13.95) f)

KOH 3.4 x 1073 M (pKw = 14.05)

12) Calcular la concentracion del ién oxidrilo en:

a) CH;NH, 0.05 M (pK, = 10.64, pK,, = 13.94)

b) C,HsNH, 0.05 M (pK, = 10.67, pK,, = 13.94)

c) NH; 1.0 X 1073 M (pK, = 9.24, pK,, = 13.99)

d) HN; 2.5 x 1073 M (pK, = 4.70, pK,, = 13.98)

13) Un 4cido HA, esta disociado en un 6% en una solucion 0.03M ¢Cuadl es el porcentaje de

disociacion en una solucién 0.30 M? (asumir que el pK, permanece constante).

14) Calcular las concentraciones de todas las especies idnicas y moleculares presentes en las

siguientes soluciones

a)KCN0.01M  (pK, = 9.28, pK,, = 13.88)

b)NH;0.03 M (pK, = 9.24, pK,, = 13.97)

c) NH,Cl 1.0 x 1073 M (pK, = 9.24, pK,, =13.97)

d) KCI0.2M  (pK,, = 13.69)

15) Calcular el pH de las siguientes soluciones:

a) Cloruro de anilinio 0.01 M
b) Piridina 0.02 M

c) Acido cloroacético 1.0 x 1073 M
d) Hidréxido de sodio 2.0 x 1078 M

e) Acido clorhidrico 1.0 X 1077 M

16

~

a) 7.50
b) 8.00

(pK, = 4.59, pK,, = 13.91)
(pK, = 5.30, pK,, = 14.00)
(pK, = 2.83, pK,, = 13.97)
(pK, = 14.00)
(pKy = 14.00)

¢Cuanto NH; se disolverd en 100 mL de agua para alcanzar el pH de:

(pK, =9.24, pK,, = 14.00)

c¢) Comentar la aplicabilidad de las mediciones de pH sobre el problema de determinar

pequenas cantidades de amonio.

17) Calcular el pH de una disolucién 0,01 M de acido cianhidrico (Ka = 4.93x10™).
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18) Calcular el pH de una disolucién 0,04 M de acido acético y su grado de ionizacion.

19) Calcular el pH de una disolucién acuosa de un acido débil HA, cuyo grado de disociacién es

a= 107 (Ka = 107).

20) Sabiendo que la constante de ionizacién del &cido acético (Ka) tiene un valor de 1.8x107,
calcular el grado de disociacion del acido acético y el pH de una disoluciéon 0,01 M de dicho
acido.

21) El pH de una disolucién 0,5 M de acido hipocloroso a 25°C es 3.8. Calcular: A) El porcentaje
de disociacion del acido hipocloroso en estas condiciones. B) La constante de ionizacion

acida del acido hipocloroso a 25°C.

22) La concentracién de iones [H] de una disolucién 0.100 M de acido acético es de 0,00133
mol/l. Determinar el pH y pOH de dicha disolucion asi como la constante de disociacion del

este acido en esas condiciones.

23) El pH de una disolucidon 0.500 M de acido féormico (HCOOH) es 2.05. Calculese la constante

de equilibrio para la disociacion de dicho acido.

24) éQué concentracidon deberia tener una disolucién acuosa de un dcido monoprdtico HA, cuya
constante de ionizacién es K, = 1,5 x10~, para tener el mismo pH que una disolucién acuosa

de 4cido clorhidrico 10°M?

25) A 25°C una disolucién de amoniaco contiene 0.17 g/l de ese compuesto y estd ionizado al

4.3%. Calcular la Constante de disociacidn Ky, a esa temperatura y el pH de la disolucién.

26) Se dispone de una disolucion acuosa de un acido HA y su concentracién es de 8 g/L.
Sabiendo que su masa molecular es 62 y que esta disociado en un 30%. Calcular la constante

de disociacion de ese acido.

27) Calcular la concentracion y el pH de una disolucion de metilamina obtenida al disolver en
agua 80 mL de dicha amina gaseosa, medidos a 25°C y 690 mm Hg,. hasta completar un

volumen de 500 ml de disolucién. La K, de la metilamina a 25°C vale 5.0x10™.

28) Calcule la concentracion que ha de tener una disolucién de acido nitroso para que su pH sea

3.0 (K,= 5.1x107%).
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