Equilibrio Acido-Base

Introduccion.

Los acidos y las bases son sustancias conocidas
desde muy antiguo. En 1663 Robert Boyle determino
gque eran capaces de enrojecer pigmentos como el
tornasol y precipitar azufre en soluciones alcalinas. En
el s. XVIIl se descubrieron otras propiedades.

Las propiedades de las bases parecian opuestas a
las de los acidos pues al reaccionar con ellos
neutralizaban sus acciones.

En 1834 se descubrio que las disoluciones acuosas
de acidos o bases eran conductoras de la corriente
electrica.



Propiedades de estas sustancias

Enrojecen la tintura de Azulean la tintura de tornasol
tornasol

Producen efervescencia en el Producen una sensacion
marmol untuosa al tacto

Neutralizan la accion de las Neutralizan los acidos
bases




Teoria de Arrhenius

En 1884 propuso que un acido al disolverse en agua se disocia en
dos 1ones de cargas 1guales y contrarias.

HA < A-+HT
Acido < Resto halogénico + HT

Algunos ejemplos serian:

HCl < CI' + H”
CH,COOH < CH,COO + H”

En resumen, acido es toda sustancia que en disolucion acuosa
origina iones hidrogeno.



Al disolver las bases en agua les sucede un proceso analogo
al de los acidos: se disocian dando iones metalicos e iones
hidroxilos.

Base < Cation metalico” + OH"

BOH < BT + OH-
Por ejemplo:

NaOH < Na' + OH"

Por tanto base es toda sustancia que, al disolverla en agua,
libera iones hidroxilo.

En disolucion acuosa tanto los cationes hidrogeno como los
aniones hidroxilo se encuentran hidratados.

HT + HyO < H30™



Ley de accion de masas y constante
de equilibrio.
Desde la teoria de Arrhenius es posible aplicar la ley de accion

de masas a los equilibrios de disociacion de los acidos y las
bases en disolucion acuosa.

Constante lon]
oq e . B OH




La neutralizacion segun Arrhenius

La neutralizacion consiste en la combinacién de los iones H Yy
OH™ para formar moléeculas de agua.

HCl + NaOH < CI"+ H" + Na' + OH™ < CI" + Na"™ + H,0

Todas las reacciones de neutralizacion son analogas, de
hecho la entalpia de neutralizacion es de -13,6 Kcal/mol,
Independientemente de |la naturaleza del acido o de la base.

La reaccion inversa a la neutralizacion se denomina hidrolisis:
Acido + Base < Sal + Agua

La hidrdlisis solo es apreciable, salvo que se trate de sales de
acidos o bases débiles.



Limitaciones de |la Teoria de

Arrhenius

Los cationes hidrogeno no pueden existir libres
en disolucion.

Hay sustancias que no poseen grupos hidroxilo y
gue presentan un marcado caracter basico.

So6lo se puede aplicar a las disoluciones
acuosas, y sin embargo existen sustancias que
disueltas en disolventes no acuosos presentan
caracteristicas acidas y basicas.



Teoria de Bronsted y Lowry

En 1923 Bronsted y Lowry propusieron una definicion mas
general de acidos y bases.

El caracter acido se debe a su facilidad de ceder protones,
que si los cede al agua, dan lugar a la formacion de iones
hidronio.

Pero, ningun acido es capaz de ceder protones si no
estan en presencia de otras sustancias capaces de
aceptarlos, y que reciben el nombre de bases.

Ejemplos: ~ HCI+H,0 & CI" + H30"
+ -



Base 1 es la base conjugada del Acido 1
Base 2 es la base conjugada del Acido 2
Acido 1 y Base 1 forman un par acido-base conjugado.
Acido 2 y Base 2 forman un par acido-base conjugado.

Determina que papel desempena cada especie en la
reaccion: HS™ + H,O < H3OJr + 8%

Una misma sustancia puede actuar como acido o como
base, dependiendo de las otras sustancias a las que se
enfrente. Estas sustancias se denominan anfiproticas o
anfoteras.




lonizacion del agua

* Agua pura
« Conductividad
* Presencia de iones

Aplicando a este equilibrio la ley de accion de masas y sabiendo
que la concentracion del agua es practicamente constante: 55,5
mol/lit, y por lo tanto se puede incluir en la constante nos queda:

Kw=[H;0"J[OH]

a 25°C es de 1.10-14



> Cuando el agua es pura [H3O+] - [OH] = 107,

> Toda disolucion acuosa que cumple esta condicion se
dice que es neutra.

» Cuando se disuelve acido en agua, aumenta [H3O+] y

por tanto disminuira [OH]. Y algo analogo ocurre al
disolver una base en agua.

. Cual es la concentracion del cation hidronio en una
disolucion acuosa 0,1 molar de HCI, supuesto totalmente
disociado?
Nota: 0,1 molar

(nota: solo si [HCI] fuese menor a 10"/ M habria que tener en cuenta los
iones hidronio producidos por la ionizacion del agua)




Notacion pH y pOH

El pH es el logaritmo decimal, cambiado de signo, de la
concentracion de cationes hidronio de la disolucion.

— + » Disolucion acida: pH<7
P = Aol 7] > Disolucién neutra: pH=7
> Disolucion basica: pH>7

Valores
Efectos en el medio ambienta | del PH | Ejemplos

Acido Acido de baterias

Acida sulfirico
Juge de limdén, vinagre X E | p O H

Juago de naranja, bebida gasecsa

I |l ~ Relacion con el pH

Mueren los husvos de rana, .
renacuajos, cangrejos derio gy .5 Cananas (5.0-5.3)

y efimeras (5.5) Liuvia limpia {5.6) X Ka Kb
e Comienzan a marir pH=8 Lago saludable (8.5) y
las truchas arco ins Lacha (6.5-6.8)

Agua pura
Agua de mar, huevos
Bicarbonato de soda
CUERLE | ache da magnesia
CLEREN  Amoniaco
CLESFE  Agua jabonosa
CLERER  Blangueador

ICRE] '
Basico p Limplador liquido para desaglos



Dos ejercicios sencillos

., Cual es el pH de una disolucion acuosa
0,05 M de acido clorhidrico? 20

. Cual es la concentracion de iones OH-
es una disolucion de pH = 10,407

2,5.10'4 molar




Fuerza de un acido/base

Cuanto mas fuerte sea un acido, tanto mas débil sera su
base conjugada, y viceversa.

La fuerza de un acido o una base puede medirse por €l
valor de las correspondientes constantes de disociacion.



Calculo del pH en disoluciones acidas o basicas

Nos interesara conocer el pH de la disolucion. Si la disociacion es
parcial, se podra calcular también el grado de disociacion.

Para facilitar el calculo distinguiremos entre acidos y bases fuertes y
debiles.

Disolucion de un acido fuerte

S1 disuelve un acido fuerte en agua la concentracion 1nicial del acido
sera Ca y el equilibrio vendra dado por:

HA — A-+HT

el pH es por tanto el -log Ca



Disolucion de una base fuerte

Se disuelve una base fuerte en agua. La concentracion inicial de
la base sera Cb y el equilibrio vendra dado por:

MOH — OH™ + M

el pOH es por tanto el -log Cb

Calcular el pH de una disolucion 10% M de écido
clorhidrico.

Calcular el pH de una disolucion 10" M de sosa.




Disolucion de un acido débil

Un acido debil en disolucion acuosa estara parcialmente disociado.

HA A +HT

HA + HO > A + H,O"

Ca 0 0
Ca-X X X
L, -7 :
Para constantes de disociacion mayores de 10°" no es necesario tener

en cuenta la autoprotolisis del agua ya que es pequefio el aporte de esta
de 1ones hidronio.

XX
Ka=—
Ca—x



S1, Ca es mucho mayor que Ka (tres ordenes de magnitud), Ila
expresion anterior puede simplificarse quedando de la siguiente forma:

Ka:xé—x Por lo que... X:\/CG'KCZ y... pH = -log x
A

A partir de aqui, es posible calcular las concentraciones de las especies
en el equilibrio y el grado de disociacion.

Calcula el pH y el grado de disociacion de una disolucion de acido

acetico que sea 0,1 M, sabiendo que Ka = 1,8.10'5 .




Disolucion de una base débil

Una base débil en disolucion acuosa estara parcialmente disociada.
MOH < OH + M

MOH  + H.O <  OH + M*

2

Cb 0 0
Cb-X X X
Cb(1-a) Cba Cba

Por lo que las ecuaciones son similares a las obtenidas para el caso de
las bases.
XX

Kb=—
Cb—x



Unos cuantos problemas

Determinar cual debe ser la concentracion de una disolucion de NaOH para
que su pH sea 11,48.

Determina cual debe ser la concentracion de una disolucion de amoniaco (Kb =

1,8.10'5) para que su pH sea 11,48.

Calcula el pH y el grado de disociacion de una disolucion 0,1 M de acido
butanéico cuya Ka = 1,5.107 [2,91; 0,0122]

Sabiendo que el pH de una disolucion 0,01 M de amoniaco es 10,63, calcula su
Kb. [1,9.107]



Relacion entre Ka y Kb de su base
conjugada

Para el equilibrio:
HA +HyO = A~ + H30™

Tendremos: e |A][H,0]
|HA]

Para el equilibrio de la correspondiente base conjugada, tendremos:

A-+ HzO = HA + OH-

HA| OH|

_|
Rb="=

De donde se deduce que Ka-Kb=Kw



Hidrolisis

Las disoluciones acuosas de sales no tienen generalmente caracter neutro,
sino que muchas de ellas presentan un comportamiento acido o basico. El
motivo es que los iones que proceden de la disociacion de la sal reaccionan con
el agua en un proceso conocido como hidroélisis.

El caracter acido o basico de la disolucion resultante dependera del valor
de la constante de equilibrio correspondiente a la hidrdlisis.

Cuando un 16n disuelto en agua reacciona con la misma, produce una lisis
del agua generando iones hidroxilos o hidronios.

La constante de este proceso puede ser conocida aunque en general
podremos afirmar que la disolucidon de una sal sera:



Neutra Si la sal estd compuesta por la base NaCl NaOH
conjugada de un acido fuerte y el acido HCI
conjugado de una base fuerte

Acida Si la sal esta formada por la base NH,CI NH,OH
conjugada de un acido fuerte y el acido HCl
conjugado de una base débil




Soluciones Reguladoras

(Oxford Educacion)

En ocasiones es importante controlar el pH de las disoluciones, como es el caso de los
procesos biologicos. Un cambio del pH puede tener efectos muy negativos. En el caso de
la sangre una variacion de 0,6 unidades de pH puede ser mortal.

Las disoluciones reguladoras (amortiguadoras o tampon) tienen la propiedad de mantener
fijo el pH del medio ante pequeiias adiciones de un acido o una base fuerte.

Hay de dos tipos:

» Acido débil mas una sal de ese acido débil. (Ac. Acético + Acetato de amonio)
v Base debil mas una sal de esa base débil. (Amoniaco + Cloruro de amonio)



Mecanismo de regulacion de la solucion
(acido debail)/(sal del acido)

S1 anadimos un poco de acido fuerte, reaccionara con la forma anionica de la sal del
acido aumentando la concentracion del acido débil.

HCI + CH,COO" — CH,COOH + CI

S1 afladimos una pequefia cantidad de una base fuerte, reaccionara con la especie acida
y aumentara la concentracion de la sal.

NaOH + CH COOH — CH COO" +Na' + H O



Mecanismo de regulacion de la solucion
(base debil)/(sal de la base)

S1 afiadimos un poco de acido fuerte, reaccionara con la base aumentando la
concentracion del cation de la sal.

HCI1 + NH, — NH4++ Cl

S1 afladimos una pequefia cantidad de una base fuerte, reaccionara con la especie acida
que es el cation de la sal y aumentara la concentracion de la base débil.

NaOH + NH4+ — NH_+ Na™ + HO



Eficacia de las Disoluciones Amortiguadoras

i Ed Santillana: Cuirnica 2° Bachillerato
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Aqui finaliza la parte teorica
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