REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES
(REACCIONES ACIDO-BASE)

Una gran parte de las reacciones quimicas y la mayoria de las que ocurren en los procesos bioldgicos se
producen en medio acuoso, por tanto es muy importante conocer las propiedades de las soluciones acuosas.

Cuando un soluto y su disolvente dan origen a una disolucion, esta presenta ciertas propiedades que
varian respecto a las sustancias puras originales. En su momento se hablé de propiedades coligativas y
constitutivas. Las primeras, coligativas, dependian de la cantidad de particulas (moléculas o iones), como la
presion de vapor, temperatura de ebullicion y congelacion o presion osmotica. Veamos ahora una de las
propiedades constitutivas, aquellas que dependen de la naturaleza del soluto.

Los solutos se clasifican en dos categorias:

1.- Electrolito: Aquellos que cuando se disuelven en agua, forma una disolucion que conduce la
corriente eléctrica. Ejemplo una sal (sustancia iénica).

2.- No electrdlito: Soluto que no conduce la corriente eléctrica cuando esta disuelta en agua. Ejemplo
una sustancia covalente polar o con zonas polares que se disuelve en agua como el
etanol o azucar.

Entre los electrdlitos idnicos tienen una gran importancia los denominados acidos y bases.

DEFINICIONES DE ACIDOS Y BASES.

- Historica: los acidos se caracterizan por tener un sabor acido (agrio), atacar o corroer a los carbonatos y
metales, dar color a ciertas sustancias de forma distinta a como lo hacen las bases y perder sus propiedades
acidas al ponerse en contacto con una base. Por otro lado, las bases se caracterizan por tener un sabor amargo y
tacto jabonoso, y dar color a ciertas sustancias de forma distinta a como lo hacen los acidos y perder igualmente
sus propiedades al ponerse en contacto con un &cido.

- Definiciones cientificas:

1.- En 1777 Lavoisier defendia que el oxigeno era el que provocaba las propiedades de los &cidos. Pero en 1810
Davy demostré que el acido muriatico (clorhidrico) solo contenia hidrégeno y cloro por lo que considerd que
era el hidrogeno el que daba lugar a las propiedades acidas. En 1834 Liebig concluy6 que el hidrogeno que
daba caracter &cido era solo aquel que podia ser sustituido por metal (dando origen a las sales).

2.-Teoria de Arrhenius: A finales del siglo XIX, Arrhenius mientras estudiaba la conductividad eléctrica de
las sustancias ionicas, entre las que se encontraban los acidos y bases, definié éstos como acido a aquella
sustancia que en disolucion acuosa liberaba iones hidrogeno (H*) y base a aquella que liberaba iones OH". Es
decir:

m' EjempIO: HZSO4(ac) = 2H+(ac) + SOA_Z(ac)

Base.  Ejemplo: Mg(OH)2 sy = Mg + 20H )

3.-Teoria de Bronsted-Lowry: De forma independiente en 1932, los quimicos Johannes Brénsted (danés) y
Thomas Lowry (inglés), describieron &cido como cualquier especie que tiene tendencia a ceder protones a
otra sustancia, y base a una sustancia que tiende a aceptar protones de otra sustancia.

Acido.  Ejemplo: HNOs(ag + H20 2 HaO*ag) + NO3” )

Base. Ejemplo: NH3 ac) + H2O =& NH4" (ac) + OH ™ (a¢)

- Ventajas e inconvenientes de ambas teorias:

-La teoria de Arrhenius es la primera en definir el proceso de neutralizacion como la reaccién entre los iones
H* cedidos por el &cido y los iones OH" de la base para formar agua:

H* + OH = H.0

-Incluye la nocion de disolucién con caracter acido o bésico:

acida cuando [H*] > [OH] y bésica cuando [H*] < [OHT]




- Al estudiar la conductividad eléctrica de las sustancias ionicas entre las que se encontraban los acidos y bases
definio el concepto de grado de disociacidon a (cuanto mayor era . mayor era la conductividad) que al aplicarlo
a los acidos y bases indicaba que cuanto mayor era o, mayor era, en consecuencia, la tendencia a ceder protones
(H") el acido o0 OH" la base, y por tanto mayor la fuerza del acido o la base.

NOTA: Cuando se habla de fuerza de un acido se estd haciendo referencia a la facilidad o elevada tendencia a ceder
protones, pero no a su corrosividad, que no tiene por qué estar relacionada con el concepto de fuerza del acido por su
capacidad a ceder protones

- Pero como inconvenientes limitaba las definiciones a disoluciones acuosas y o mas importante, al considerar
que debian liberar iones OH" no podia explicar el comportamiento claramente bésico de sustancias como el NH3
0 el Na:COsa.

-Por su parte la teoria de Broénsted-Lowry no se limitaba a disoluciones acuosas y si explicaba el
comportamiento basico del NHz o el Na,COz (aunque no el de otras sustancias que se explican mediante la
definicion de Lewis que no trataremos en este curso).

Ejemplo:  El &cido clorhidrico segin Arrhenius:
HCl@a) = HY@) + Cl (ag)

El &cido clorhidrico segun Brénsted-Lowry:

HCl@ac) +

HCI Cede un protén

H20q) = H3O%@a) + Clag)

Pero el NHs no lo explica Arrhenius y si es una base segun Brénsted-Lowry:

NH3@) +

NH3 Acepta un protén

H20q) & NHs*@a) + OH (a)

ACIDOS Y BASES CONJUGADAS.

Segun la teoria Bronsted-Lowry para que un acido pueda ceder un protén debe existir una especie que
lo acepte (una base), estableciéndose un equilibrio &cido-base en el que tanto en la reaccion que va hacia la
derecha como en la reaccion inversa (a la izquierda) se producen transferencia de protones.

| Pierde un H* l
HNOz; + H20 = NOs~ + H30" ac)
Acido Base Base Acido
conjugada conjugado
Adiciona un H* T

En la reaccion hacia la derecha, el HNO3z cede un proton al agua, por lo tanto HNO3 es el acido y el
agua es la base, y en la reaccion inversa el ion hidrénio (H3O") cede un protén al ion nitrato NOs™ y por
consiguiente el ion hidrdnio es un cido y el i6n nitrato es una base.

Adiciona un H*

| }

NH: + H20 = NH4* + OH~
Base Acido Acido Base
conjugado conjugada
Pierde un H* T

En la reaccion hacia la derecha, el agua cede un proton al amoniaco (NHs), por lo tanto, el agua es el
acido y el amoniaco es la base, y en la reaccion inversa el ion amonio NH4" cede un protén al ion hidroxido OH"
y por consiguiente el ion amonio es un acido y el ion hidroxido es una base.

En consecuencia, todo acido tiene asociado a €l una base conjugada, formada al perder un proton el

acido, asi el idbn NO3 " es la base conjugada del acido HNOsz y el ion OH ™ es la bases conjugada del acido H2O.
En forma similar NH4" es el 4cido conjugado de la base NH3 y H3O" es el acido conjugado de la base H.O



Es decir que tenemos los siguientes pares conjugados:

En la primera reaccion: par conjugado acido/base HNO3/NOs™ y par conjugado base/acido H>O/H3O™*
En la segunda reaccidn: par conjugado base/acido NH3/NH4" y par conjugado acido/base H.O/OH"

En un par conjugado acido-base, el &cido y la base solo difieren por la presencia o ausencia de un
protdn. El concepto par conjugado acido-base es una extension de la definicion de acidos y bases de Braonsted-
Lowry.

Podemos deducir que: cuanto mas fuerte es un acido (su tendencia a ceder protones) mas débil sera su
base conjugada, y cuanto mas fuerte sea la base (su tendencia a captar protones) mas débil serd su acido
conjugado ya que en un equilibrio cuanta mas tendencia hay en un sentido menor sera la tendencia en el
sentido contrario.

ANFOTEROS (anfolitos o anfiproticos)

En quimica se denomina anfotero a la sustancia que pueden actuar como &cido 0 como base. Es el caso
del agua, que frente a un acido fuerte actia como base débil y frente a una base fuerte puede actuar como un
acido débil, tal y como hemos visto en los dos ejemplos anteriores (recuadros).

También presentan esta caracteristica los iones procedentes de la disociacion parcial de &cidos
polipréticos (los que contienen varios hidrogenos):

Ejemplo: El i6n H2PO4 procedente del &cido H3PO4 puede actuar como &cido o como base:

Como 4cido:  HzPOs + NHz= HPOs + NH4*
Como base:  H2POs + HNOz = H3POs4 + NOs
El que actie de una u otra forma depende de con quién reaccione, asi si la otra sustancia tiene un

caracter mas basico que la sustancia anfétera esta Gltima actuara como &cido. De la misma forma, si la otra
sustancia tiene mas caracter acido que la anfétera, esta Ultima actuara como base.

CONSTANTES DE ACIDEZ Y BASICIDAD (fuerzas relativas de acidos y bases).

La fuerza de un acido o una base esta relacionada con su tendencia a ceder o captar protones, por ello los
acidos y las bases se clasifican como fuertes o débiles segln esa tendencia. Por otra parte hay que tener en
cuenta la sustancia a la que deba ceder o de la que deba captar esos protones. La sustancia de referencia para
esos equilibrios de cesion o captacion de protones es el agua.

Para el caso de los acidos consideremos un acido HA, su ionizacion en agua se representa segun
Bronsted-Lowry por:

HA@) + H20g = H3Oa) + A

La expresion de la constante de equilibrio correspondiente a la ionizacion del &cido sera por tanto:

[H3:O0][A] En las disoluciones diluidas (con la que trabajaremos) la concentracion
K= ——— del agua es practicamente constante (55,6M) y éste valor se incluye en
[HA][H20] la Kc, redenominandose como Ka (constante de acidez).
[H:O™][A]
Koz ——m88
[HA]

Si se hubiera planteado por Arrhenius obtendriamos la misma ecuacion de forma directa, ya que no
incluye al agua como aceptor de protones, solo incluye al &cido como sustancia que cede protones:

HA(ac) = H+(ac) + A_(ac)
[HTIA]

Ka =
[HA]

Cuanto mayor sea la constante de acidez mas fuerte sera el acido puesto que significa que su tendencia a
ceder protones es mayor y en consecuencia aumenta las concentraciones de H" y A" en solucién y disminuye la
concentracion de la especie no ionizada HA.

A una temperatura dada, la fuerza del &cido puede medirse cuantitativamente por la magnitud de Ka, y
no olvidarse que la constante de equilibrio depende de la temperatura.

Para el caso de una base tendremos:
Bag + H2Ogy = BH' ) + OH (x)

La expresion de la constante de equilibrio correspondiente a la ionizacion del &cido sera por tanto:



[BH'][OHT  En las disoluciones diluidas (con la que trabajaremos) la concentracion
Kc=——— del agua es practicamente constante (55,6M) y éste valor se incluye en
[B][H20] la Kc, redenominandose como Kj (constante de basicidad).

[BH*][OHT]
[B]

Si se hubiera planteado por Arrhenius obtendriamos la misma ecuacion de forma directa, ya que no
incluye al agua como aceptor de protones, solo incluye a la base como sustancia que cede OH":
BOH(ac) = B+(ac) + OH _(ac)

Kp =

Si bien el formato puede parecer distinto es totalmente equivalente:
[BI[OH]
K= —m— — —
[BOH]

- Una recomendacion:

A la hora de plantear la resolucion de los ejercicios es conveniente tener en cuenta que con los acidos
es indistinto emplear Arrheius o Bronsted-Lowry, pero en el caso de las bases es mas sencillo usar Arrhenius
en las bases tipo “BOH” (como Ca(OH). o NaOH) y usar Bronsted-Lowry en las bases tipo “B” como NHs.

-Acidos polipréticos:

Los &cidos polipréticos (contienen mas de un hidrégeno) presentan mas de una ecuacion de disociacion
y por consiguiente mas de una Ka. Por ejemplo, el &cido fosforico (HsPOa).

[H][ H2PO4 ]

H3PO4 (ac) = H+(ac) + H2P04 ) (ac) Ka]_ = = 5,7 X 10-3
[HaPO4]
[H*][ HPO42]
HoPOs (2 = H*ay + HPOW (g Kao = =6,2x 10
[H2PO4 ]
[H*][ PO4*]
HPO4Z oo = H*ay + POs o Ka2 = =22x10™1
[HPO,4 2]

Observar como disminuye drasticamente la Ka en las sucesivas disociaciones.
Entre los &cidos polipréticos fuertes el mas importante es el acido sulflrico, que tiene su primera
disociacion practicamente total, y su segunda disociacion presenta una constante igual a 1,20 - 10 2.

GRADO DE IONIZACION O DISOCIACION.

Cuando un &cido o una base se disuelve en agua, algunas de sus moléculas (muchas o pocas), pueden
ionizarse cediendo H" o OH" . La fuerza del &cido o la base puede medirse por la fraccion de sus moléculas
ionizadas (H* o OH" cedidos). Cuantitativamente la fuerza acida puede expresarse en términos del porcentaje
de ionizacion, gque se define como:

Concentracion de acido ionizado
porcentaje de ionizacion (a x 100) = x 100
Concentracion inicial del acido

En solucion acuosa algunos acidos ceden con mayor facilidad protones que otros. Por ejemplo, una

solucion diluida de acido HNO3 esta formada fundamentalmente de iones hidrégeno (H*) y iones nitrato (NO3);
el porcentaje de ionizacion es practicamente del 100% y esto en términos quimicos se considera como acido
muy fuerte y en estos casos de acidos muy fuertes no es necesario plantear un equilibrio en su disociacion ya
que esta practicamente desplazado a la derecha.

El nimero de acidos muy fuertes no es muy grande, los acidos inorganicos mas fuertes son:
HCIO4, HI, HBr, HCI, HNO3 y H2SO4
(la fuerza de un acido en principio la relacionamos con su corrosividad, pero esto no lo es de una forma directa,
asi por ejemplo el HF no es un &cido fuerte pero si que es de los méas corrosivos).
Entre las bases que son muy fuertes estan los hidroxidos de los alcalinos (LiOH, NaOH ... CsOH) vy, en
menor grado pero tratados igualmente como muy fuertes, los alcalinos-térreos (Be(OH)2, Mg(OH)z>... Ba(OH).)



Para un acido monoprético muy fuerte, HA, su ionizacion en agua se representa segin Bronsted-Lowry
como:

HA@) + H2O —— H30%@) + A

o en forma Arrhenius: HA@) — H@a + X @

Para las bases muy fuertes su ionizacion es:

Tipo Arrhenius:  NaOH —— Na* + OH"
Ba(OH), — Ba?* + 20H"

Tipo Bronsted-Lowry: B+ H.,O —— BH* + OH"

La flecha en un solo sentido indica que la reaccidn evoluciona completamente hacia la derecha, es decir
no hay equilibrio. Esta ecuacién representa la ionizacion total del acido (o la base), por lo tanto, si tenemos una
concentracion inicial del acido (Co), al ionizarse habra en disolucién C, de iones hidrégeno (H) y C, iones del
anion (X ") y cero iones HX (de forma equivalente sera para las bases).

Pero si el acido o la base no es muy fuerte, lo que en términos generales se conocera como acido o base
débil, existira el equilibrio que hemos visto en el apartado anterior (fuerzas relativas de &cidos y bases) y habré que
aplicar las correspondientes constantes de acidez o basicidad o grado de ionizacion, para determinar las
concentraciones en el equilibrio.

PRODUCTO IONICO DEL AGUA (autoionizacion) Y LA ESCALA DE PH.

El agua, dependiendo de las circunstancias, puede actuar como aceptor o dador de un protén (anfétero).
Funciona como una base en reacciones con acidos més fuertes que ella, tales como el &cido clorhidrico (HCI) y
el &cido acético (CH3COOH), y como un &cido con bases mas fuertes que ella, tales como el amoniaco (NH3).

De hecho, en el agua se produce una ionizacién en pequefio grado, reaccion que se conoce como
autoionizacion del agua (agua disuelta en agua).

pierde un protén

| l

H.Oq + H200 = H3O%a) + OH

| |

gana un proton

Aunque el agua experimente autoionizacion, es un electrélito muy débil y, por lo tanto, el agua pura es
un conductor eléctrico muy malo (cuando hablamos del peligro del agua con la corriente eléctrica es debido a
los iones que tiene disueltos, no a la propia agua).

En el estudio de reacciones acido-base en disoluciones acuosas, la magnitud importante es la
concentracion del ion hidronio (HzO™). El HsO" (el ion H* hidratado) que por simplificacion lo escribimos como
H* (usando el concepto Arrhenius) por lo que la reaccion queda resumida como:

HOgp = HYa + OH
La expresion de la constante de equilibrio de autoionizacion del agua se puede escribir como:
[H'][OH]
Kc = —_— @
[H20]

Recordemos que los solidos y liquidos puros presentan una concentracion constante, por tanto si [H20]
lo pasamos al lado de la constante Kc tendremos:

K¢ [H20] = [H][OH] y como el producto de dos ctes. es otra cte. denominamos K¢[H20] como Kw:
Kw=[H"][OH] olaequivalente Ky =[H30"][OH]

La constante de equilibrio, Kw, se llama “producto iénico del producto ionico” 0 “contante de
ionizacién del agua”, cuyo valor determinado experimentalmente a 25°C es 1-10 4. Y como en el agua pura
las concentraciones molares de los iones H* y OH ~ son iguales significa que [H*] = [OH ] =1-10 .

Kw=[H"][OH] =1-10 [H']=[OH] =110




Si en una disolucién hay un exceso de iones hidrogeno (H"), es decir [H*]>[OH "] decimos que la

solucién es 4cida, si hay un exceso de iones hidroxilos (OH ), o [H*]<[OH 7] decimos que la solucion es basica
y si estan igualados decimos que la solucion es neutra.
Hay que indicar que el proceso de ionizacion del agua es endotérmico y en consecuencia Ky aumenta al

aumentar la temperatura, asi a 40 °C Ky = 3,8-10 24,

La escala del pH

Dado que las concentraciones de los iones hidrdgeno e hidroxilos son a menudo nimeros muy pequefios
y por tanto engorrosos para trabajar con ellos, el bioquimico Danés Soren Sorensen propuso en 1909 una
medida més préctica, para lo cual definié el operador “p” como el logaritmo negativo de una determinada
cantidad.
p =-log X

El pH de una disolucion es, por lo tanto, una medida de la concentracion de iones hidrégeno en dicha
solucion y se define como:

De igual forma se usa el término pKa = —logKa y lo
pH = -Iog [H+] mismo pKb o pKs, éste Ultimo aplicado a la constante de

solubilidad que como recordaran también eran valores
muy pequefios

En el laboratorio, el pH de una disolucién se puede medir con un peachimetro. La tabla 1 muestra los
valores de pH de algunos fluidos comunes.

Una escala analoga a la de pH puede obtenerse usando el logaritmo negativo de la concentracién de
iones hidroxilos, entonces se define el pOH como:

pOH =-log [OH ]

Al considerar la constante del producto idnico del agua
Kw=[H*][OH =10
y aplicando el logaritmo negativo se obtiene que

-log Kw = -log[H*] — log[OH ] = -log(1-10 "4
y por lo tanto:

pH + pOH = 14,00

Esto nos permite conocer las concentraciones de iones H* y OH ~ conociendo una de ellas.

Ya que tanto el pH como el pOH son simplemente una forma de expresar la concentracion del ion
hidrégeno y ion hidroxido respectivamente, las disoluciones acidas o béasicas pueden identificarse por sus
valores de pH y pOH como se muestra a continuacion.

Disoluciones &cidas pH<7 pOH>7
Disoluciones neutras pH=7 pOH=7
Disoluciones basicas pH>7 pOH<7

RELACION ENTRE Kz Y Ky

Sea la disociacion de un acido HA: HA +H.0 = A + H3O"
y la reaccion de la base conjugada A™ con el agua: A +HO0 & AH+OH
las constantes de equilibrios Ka y Kj seran respectivamente:

T [HA] Y T
Que multiplicando ambas

K xK, = [A"]x[H,0"]x[HA]x[OH"]
[HA]x[A"]

=[H,0"]x[OH]=K,,

En definitiva: Ka-Kp=Ky=10"

Al ser Ky, un valor muy pequefio (10°#) en la préctica la relacion Kax Kp = 10" significa que si un acido
es fuerte su base conjugada es débil y si un &cido es débil su base conjugada es fuerte, como ya se habia
comentado en el apartado acidos y bases conjugadas.



INDICADORES DE PH

Son sustancias organicas (generalmente naturales) que son acidos o bases débiles y que tienen la
particularidad de presentar en su forma acida (o basica) un color distinto al de su forma basica conjugada (o
acida conjugada) . El funcionamiento del indicador es el siguiente (caso de un indicador de naturaleza &cida):

InH + H20 = In- + Hs30t
Color A ColorB

Si al equilibrio del indicador se afiade un acido la concentracion de HzO* aumenta y por tanto el
equilibrio se desplazara a la izquierda (Ley de Le Chatelier) y por tanto aparecera el color A, por el contrario si
se afiade una base captara protones del H:O* y por tanto su concentracion disminuira por lo que el equilibrio de
desplazaré a la derecha obteniéndose el color B

Los indicadores cambian de color en distintos rangos de pH. Asi la fenolftaleina cambia de incoloro a
rosa fucsia entre los pH 8-10, el amarillo de metilo pasa de rojo a amarillo entre los pH 2-4 y el tornasol pasa de
rojo a azul entre 6 y 8.

HIDROLISIS DE SALES

Hidrolisis significa destruccién, descomposicion o alteracion de una sustancia quimica por el agua. En el
caso de las soluciones acuosas de las sales (electrolitos), dando origen a cationes y aniones, el término hidrolisis
se aplica en particular a las reacciones de los cationes y aniones con el agua para producir una base débil o un
acido debil respectivamente.

Veamos los siguientes cuatro casos (deben recordar cuales son los &cidos y bases muy fuertes):

a) Hidrdlisis de sal de &cido fuerte-base fuerte.
Ejemplo NaCl:  Endisolucién acuosa NaCl = Na® + CI

El CI" proviene del HCI (4cido muy fuerte) y el Na* del NaOH (base muy fuerte) por tanto Na* y CI seran
respectivamente acidos y bases muy débiles que no tienden a reaccionar con el agua.

Na® + H2O = no hay reaccién
CIl+ H20 = no hay reaccion

Por tanto el pH sera el correspondiente al del agua (pH neutro) ya que no hay aportes ni disminucion
de protones.

b) Hidrolisis de sal de acido débil-base fuerte.
Ejemplo, NaCN: Endisolucién acuosa NaCN = Na® + CN

El CN- sal proviene del HCN (acido débil) y el Na* proviene del NaOH (base muy fuerte), por tanto CN™ sera
base fuerte y Na* serd acido muy débil. Por tanto el Na* no reaccionara con el agua pero si el CN™ al ser base
fuerte

Na* + H,O= no hay reaccién
CN +H0O = HCN + OH"

El resultado es que se generan iones OH" (iones hidréxido) , es decir tendremos pH basico.

c) Hidrolisis de sal de acido fuerte-base débil .
Ejemplo, NH4CIl:  Endisolucién acuosa  NH4Cl = NHs" + CI

El CI" proviene del HCI (&cido muy fuerte) y el NH4* proviene del NH3 (base débil), por tanto CI- sera base
muy débil que no reaccionara con el agua y NH4" sera acido fuerte y reaccionara con el agua.

CI" + H20 = no hay reaccion
NHs* + H20 = NH3z + H3O"
Se generan iones hidronio (hidroxido) y tendremos pH &cido.
d) Hidrdlisis de sal de acido débil-base débil .
Ejemplo NHsF: Endisolucién acuosa NHisF = NH." + F

El F proviene del HF (acido débil) y el NH4" proviene del NHz (base débil), por tanto NH4" y F serédn acidos y
bases fuertes y ambos reaccionaran con el agua.

NH4" + H:O = NHz + H3O* (Ka)
F+H0= HF+OH" (Kb)


https://www.ecured.cu/index.php?title=NaCN&action=edit&redlink=1
https://www.ecured.cu/index.php?title=HCN&action=edit&redlink=1
https://www.ecured.cu/index.php?title=Iones_hidroxilo&action=edit&redlink=1
https://www.ecured.cu/index.php?title=NH4Cl&action=edit&redlink=1
https://www.ecured.cu/index.php?title=Iones_hidronio&action=edit&redlink=1

Se crean iones H3O" y OH" por tanto, el caracter acido o base dependera de la cantidad producida de cada uno
de ellos y esto a su vez dependera de la constante de esos equilibrios. Si la Ka > Kb el pH sera acido; y si Ka <
Kb serd pH basico.

NOTA: observar que en el caso b) el pH es basico no porgue la sal provenga de una base fuerte, es basica
porque proviene de un acido débil. Lo mismo ocurre con c), el pH es &cido no porque la sal provenga de acido
fuerte, es &cida debido a que proviene de base débil.

VOLUMETRIA DE NEUTRALIZACION. VALORACIONES ACIDO-BASE.

Una reaccion de neutralizacion corresponde a la reaccion quimica entre un &cido y una base, o viceversa,
dando como Unicos productos una sal y agua.

Se entiende por titulacién o valoracion, al proceso por el cual se determina la concentracion de una
muestra de &cido o base, midiendo el volumen necesario de base o &cido necesario de concentracion conocida
para neutralizar la muestra de concentracion desconocida.

Se define como punto de equivalencia (0 punto de neutralizacién) de una reaccion acido-base el
momento en que se igualan las cantidades estequiométricas de acido y base (en las estequiometrias 1:1 se
igualan los moles de &cido con los de base). El punto de equivalencia se observa un salto brusco del pH que se
detecta mediante un indicador de pH o un pH-metro.

Material empleado:
Para valorar una disolucion se seguird el siguiente proceso (resumen):

En el matraz Erlenmeyer habra un volumen conocido de la muestra a valorar,
acida o basica, con unas gotas de indicador de pH adecuado.

i| «— Bureta En la bureta hay una base o un acido de concentracion conocida que se usara
: Conundcido(0base) - para valorar la muestra de acido o base.
‘—_vﬁ‘f: conocida . Prilpero se hace una valoracion a “grosso modo” con _la llave de la pureta casi
: abierta y agitando el erlenmeyer para ver el volumen aproximado necesario para la
pi / 2 Llave de neutrqlizacién. Luego se realizara}\ el ensgyo_fino acercandonos de entrada a ese valor
soporte . < |abureta aprQX|_rnado ya _conoudo y a partir de ahi dejar caer gota a gota hasta que se produzca
y pinzas I el viraje del indicador. - N
Matraz Se puede utilizar un agitador automatico dentro del erlenmeyer.

. Erlenmeyer

C(Oﬂ,ladmyzstra <I1e base  Para realizar una curva de valoracién (resumen):
0 aclao) de volumen - - . ,
conocido pero cuya En lugar de un indicador de pH se utilizara un pHmetro conectado a la

concentraciones laque  disolucion del matraz erlenmeyer mediante un electrodo. Se ira anotando el pH para
—————  vamos a calcular. H =adi Ani

Incluye unas gotas de cada cierto volumen afiadido del &cido (o base) de la bureta.
indicador d pH.

Valoracion de acido fuerte con base fuerte:

Analicemos la siguiente situacion experimental: sobre 50 mL de solucion de HCI 0,10 M se va vertiendo
volimenes pequefios de NaOH 0,10 M.

1) Veamos el pH antes de iniciar la valoracién:

Corresponde al pH de la solucion inicial (acido clorhidrico 0,10 M). Como es un &cido muy fuerte se
disocia totalmente y la concentracion de protones es 0,10 M:
HClI > H' + CI
Inicial 0,10 O 0
Equilibrio 0 0,10 0,10

pH = -log [H] =-log (0,10) = pH =1,00

2) Veamos el pH cuando se han adicionado 20 mL de NaOH (suponiendo volumenes aditivos):

a) Calcular los moles de acido y base actuantes:

moles de HCI V (L) - M (mol/L)
= 0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI

moles de NaOH = V(L) - M (mol/L)
= 0,020 L - 0,10 mol/L = 0,002 moles de NaOH

b) Resultado de la reaccion:

HCl@) + NaOH@c) — NaClee) + H20()
Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,002 0 0
moles finales 0,003 0 0,002 0,002



Segun la estequiometria de la reaccion, un mol de HCI consume un mol de NaOH. Entonces 0,002 moles
de NaOH reaccionaran con 0,002 moles de HCI, quedando por tanto sin neutralizar 0,003 moles de HCI (y
formandose 0,002 moles de NaCl y 0,002 moles de agua).

c) Calcular la concentracion del HCI sobrante y el pH final:

0,003

[HCI] =————==10,043 mol/L es la concentracién del HCI sobrante.
0,05+0,02

Y como el HCl es un acido muy fuerte [HCI] = 0,043 = [H*] = 0,043 pH = - log (0,043) =1,37
pH = 1,37

3) Veamos el pH cuando se han adicionado 49 mL de NaOH:

a) Calcular los moles de acido y base actuantes:

moles de HCI V (L) - M (mol/L)
0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI
V (L) - M (mol/L)

0,049 L - 0,10 mol/L = 0,0049 moles de NaOH

moles de NaOH

b) Resultado de la reaccion:
HCl@) + NaOH@ae)y — NaCle) + H20()

Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,0049 0 0
moles finales 0,0001 0 0,0049 0,0049

c) Calcular la concentracion del HCI sobrante y el pH final (suponiendo volimenes aditivos):

0,0001

[HCI] = ——
0,05+0,049

=1,01x10" mol/L
[HCI] = 1,01x10° = [H*] = 1,01x10° > pH = -log 1,01x10° - pH=3

4) Veamos el pH cuando se han adicionado 49,95 mL de NaOH (falta una gota para los 50 ml).

a) Calcular los moles de &cido y base actuantes:

moles de HCI V (L) - M (mol/L)

0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI

moles de NaOH V (L) - M (mol/L)

0,04995 L - 0,10 mol/L = 0,004995 moles de NaOH

b) Resultado de la reaccién:

HCl@) + NaOH@.y — NaCle) + H20()

Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,004995 0 0
moles finales 5x107 0 0,004995 0,004995

c) Calcular la concentracién del HCI sobrante y el pH final (suponiendo volumenes aditivos):

0,000005

—————— =5x10° mol/L
0,05+0,04995

[HCI]

[HCI]

5x 10° = [H*] = 5x10° > pH = -log5x 10° > pH =43

5) Veamos el pH cuando se han adicionado 50 mL de NaOH.

a) Calcular los moles de acido y base actuantes:
moles de HCI V (L) - M (mol/L)

0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI
V (L) - M (mol/L)

0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de NaOH

moles de NaOH



b) Resultado de la reaccion:

HCl@) + NaOH@c) — NaClag) + H20()

Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,005 0 0
moles finales 0 0 0,005 0,005

¢) No sobra ni HCI ni NaOH, sélo queda H20 y NaCl, ambos neutros, por tanto la disolucion es neutra
pH=7

6) Veamos el pH cuando se han adicionado 50,05 mL de NaOH (nos pasamos una gota de los 50 ml).

a) Calcular los moles de &cido y base actuantes:

V (L) - M (mol/L)
= 0,050 L - 0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI

moles de HCI

moles de NaOH = V(L) - M (mol/L)
= 0,05005 L - 0,10 mol/L = 0,005005 moles de NaOH

b) Resultado de la reaccién:

HClay + NaOHac) — NaClg + H20q)
Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,005005 0 0
moles finales 0 0,000005 0,005 0,005

c) Calculemos ahora la concentracion del NaOH sobrante y el pH final:

5x10~6

[NaOH] = —————
0,05+0,05005

= 5x 10° mol/L = [OH] =5x10° > pOH = -log5x 10° > pOH = 4,3
y como pH + pOH =14 > pH=9,7

7) Veamos el pH cuando se han adicionado 70 mL de NaOH.

a) Calcular los moles de acido y base actuantes:

V (L) - M (mol/L)
= 0,050 L -0,10 mol/L = 0,005 moles de HCI

moles de HCI

moles de NaOH = V(L) - M (mol/L)
= 0,07L - 0,10 mol/L = 0,007 moles de NaOH

b) Resultado de la reaccién:

HC|(ac) + NaOH(ac) —_— NaCI(ac) + H20(|)
Estequiometria en moles 1 1 1 1
moles iniciales 0,005 0,007 0 0
moles finales 0 0,002 0,005 0,005

c) Calculemos ahora la concentracion del NaOH sobrante y el pH final:

0,002

[NaOH] = ———
0,05+0,07

= 0,0167 mol/L = [OH] = 0,0167 & pOH = - log 0,0167 = pOH = 1,78

y como pH + pOH =14 - pH =12,2

Representacion grafica aproximada de los célculos anteriores de la valoracion
13+ acido fuerte con base fuerte. Observar que en los calculos el salto de una gota de
m /'/ menos a una gota de mas, el pH saltaba de 4,3 a 9,7. Por tanto un indicador de pH
2| <—gota de més que cambie entre esos valores de pH nos indicard que hemos llegado al punto de
9 — _ _ equivalencia (con error de maximo de una gota). Valen para ello p. ej. fenolftaleina
Punto de equivalencia que cambia de entre pH 8-10, o el tornasol entre 6 y 8, pero no el amarillo de

N neutralizacion . 3 . ; .
e R > metilo que cambia entre pH 2-4 o el amarillo de alizarina entre 10 y 12.

5 — falta una gota ; L. 1s q 2
& para neutralizar Sin embargo indicadores que no son validos para valoraciones 4cido fuerte y base

3 fuerte si pueden serlo para valoraciones acido débil/base fuerte, acido fuerte/base
] débil o acido débil/base-débil ya que los graficos de comportamiento del pH no
ofrecen estos saltos tan exagerados y el punto de equivalencia tiene un margen mas

' ! estrecho de pH, y a su vez este pH estara por encima o debajo del pH 7
25 50 75 0 c

am? de NaOH ofiadidas dependiendo de las fuerzas de los acidos y las bases. Ver siguiente grafico para el
caso acido deébil con base fuerte.
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Veamos a continuacion un ejemplo de grafica de una valoracién de un acido débil con una base fuerte. El punto
de equivalencia tiene un pH de 8,7 y el rango de validez del indicador es més estrecho, entre pH 8 y 10, por
tanto, sigue siendo vélida la fenolftaleina, pero no seria valida para una valoracion de &cido fuerte/base débil, en
cuyo caso deberia emplearse rojo de metilo, por ejemplo.

pH | Curva de valoracion de un acido débil con una base fuerte |

14.0
V jaow / cM® pH
0.0 287 12.0 -
5.0 4,14
10.0 ~
100 4,57 Punto de neutralizacion e Rango de pH de la fenolitaleina
15,0 4,92 20 ] i
20,0 5,35 = Al
250 8.72 6.0 — IR SRSy
30,0 11,896 Rango de pH del rojo de metilo
35,0 12,22 4.0 -
40,0 12,36
450 12,46 &
50,0 12,52
0.0

! | | | ! | | !
50 100 150 200 250 300 350 400 450 3500

Volumen de NaOH 0.100 M 7 mL
Fuente de imagen: http://e-ducativa.catedu.es/44700165/aula/archivos/repositorio/4750/4858/html/12_valoracin_e_indicadores.html

Curva de valoracion de una base débil con un 4cido fuerte

12 = Volumen de

" HCI (mL) pH
10 0.0 11.13
9 5.0 9.86
10.0 9.44

8 15.0 9.08
7 20.0 8.66
oH 6 22.0 8.39
g -m--m-mmmmmmmmmee- Puntode = ::._-.
equivalencia 26.0 2.70

4 . 28.0 2.22
g S : 30.0 2.00
: 35.0 1.70

2 : 40.0 1.52
1 - : 45.0 1.40
0 | S | 50.0 1.30

10 20 30 40 50

Volumen de HCI agregado (mL)
Fuente de imagen: https://es.slideshare.net/mnilco/curvas-de

DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS (TAMPON, REGULADORAS O BUFFER)

Son disoluciones capaces de mantener el pH sin apenas cambio después de afiadir cantidades pequefias o
moderadas tanto de &cido como de base. Estan formadas por:

- Disoluciones de acido débil con sal procedente de dicho &cido y base fuerte:
Ejemplo: &cido acético + acetato de sodio.

- Disoluciones de base débil con sal procedente de dicha base y acido fuerte:
Ejemplo: amoniaco y cloruro de amonio.

Las disoluciones amortiguadores son muy importantes en regulacién del equilibrio acido-base en los
seres vivos y en los trabajos de laboratorio donde es necesario mantener el pH dentro de limites tan estrechos
que puede considerarse como invariable.

La siguiente tabla muestra como afecta al pH al afiadir diversas disoluciones de acido o base, a un litro
de agua y a un litro de disolucion tampdn formada por acido acético 1M y acetato sédico 1M.

‘ Al agua | A un tampén 1M HAc + 1M NaAc
Concentracion final | pH final | ApH | Concentracion final | pH final | ApH
Nada | 7 | o | 47 | 0

lmlHCI1OM | [HC=001N | 2 | -5 | [HAc=101M-[NaAe]=099M | 4,75 | -001

WmHCIIOM | [HC=01N | 1 | -6 | [HA=1,1M-[NaAc=09M | 467 | -009

W0mHCI1IOM | [HCY=02N | 07 | -63 | [HAcE1L2M-[NaAc=08M | 458 | -0]17
! ¢ J | ] |

1mlNaOH10M [NaOH]=0,01 N 12 +5 | [HAc]=099 M- [NaAc]=101M | 4,77 | +001

10 ml NaOH 10M  [NaOH]=0,1 N 13 +6 | [HAF09 M- [NaAc=L1M | 485 | +009

20ml NaOH 10M  [NaOH] =02 N 133 +63 | [HAF0S M- [NaAc=12M | 493 | +0,17

Fuente de la imagen: http://www.ehu.eus/biomoleculas/buffers/buffer.htm



http://www.ehu.eus/biomoleculas/buffers/buffer.htm

Ejemplo de funcionamiento de una disolucion amortiguadora de CH3COOH / CH3:COONa

CH3COOH (ag) + H20 <> CH3COO" (ag) + H30™ (ag)
CH3COONa ) + H20 — CH3COO" (ag) + Na™ (aq)

Si afiadimos un &cido a la disolucion reguladora segin el principio de Le Chételier el equilibrio
CH3COOH / CHsCOO" se desplazara hacia la izquierda manteniéndose el pH de la disolucion. Si por el
contrario afiadimos una base, esta reaccionard con los iones hidronio y por tanto el equilibrio se desplazara
hacia la derecha, manteniendo de nuevo constante el pH de dicha disolucidn, el objetivo del acetato de sodio es
aportar aniones acetato.



