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1.Introduccion

TEORIA AciDO BASE R. ACIDO-BASE EJEMPLOS
Arrhenius Es un dador de protones (H*). | Es un dador de iones A+B— Sal +H,0 HCl (ag)-> Cl-(aq) + H* (aq)
hidroxilo (OH") R. Neutralizacion NaOH (ag) — Na* +0OH-
HCl + NaOH— NaCl + H,0
Bronsted — Es un dador de protones (H*) | Es un aceptor de protones | R. transferencia de HCI+ H,0 - CI + H,0*
Lowry (HY) protones, que no NH; + H,O0 - NH,* + OH"
implica necesariamente | HCI (g)+ NH; (g) > NH,CI(s)
la formacién de agua.
Lewis Atomo, ion o molécula que | Atomo, ion o molécula que | R. transferencia de BF3aq) + H,0 = H,0-BF; ;)

puede aceptar un par de
electrones.

Tienen orbitales vacios donde
alojar pares de electrones.

puede ceder un par de
electrones.

Son sustancias que tienen
pares de electrones libres.

electrones.

NFs(aq) + F-(aq) = NF4- (aq)

Limitaciones Teoria Arrhenius:
. Restringe en numero de reacciones que se pueden considerar acido-base.

. No es capaz de explicar el caracter acido de sustancias que no poseen protones (Zn?*),
ni el caracter basico de sustancias que no poseen grupos hidroxilo (NH;).

Limitaciones Teoria Bronsted-Lowry:

. Solo aplica a reacciones en las que haya transferencia de protones.

En disolucidn acuosa, el idon H* esta
hidratado como ién hidronio H,0*

H +

H— O— H
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PAR ACIDO-BASE:

Cada acido tiene una base conjugada, y cada base, tiene un acido conjugado.

HCl(oq) = Cliag) + H'(aq)

Acido

Base conjugada

NH; + H,0 S NH,*+OH-

Base

Acido conjugado

HCl(aq)

parent acid

H—Cl: +

.|.
._/O’”"H
H

H,0(l)

parent base

I

—_

proton gained

|
../OQ'H
H

H;0%(aq)
conjugate acid

+

proton lost

+

Cl™(aq)

conjugate base

Cuando un Acido cede un protdn, se convierte en su Base conjugada y viceversa.
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PROPIEDADES ACIDO-BASE DEL H,O0:

En agua pura (electrolito muy débil), un pequenisimo nimero de moléculas experimentan una
autoionizacion. En esta situacion, el agua se comporta simultdneamente como acido y como

base: sustancia anfotera.

H,0 & H*+OH- Ecuaciones equivalentes que representan
H>O + H;O —= H;0" + OH el equilibrio de autoprotélisis del agua.
acid; bases acid; base;
K= (H1[OH] . Kc. [H,0] = Kw = [H*][OH] —» Constante ionizacion del agua o del

[H,0] producto iénico:

KW = [H3O+]_[OH'] = [H*].[OH"] < Valor para cualquier
disolucion a 25 °C

K, = 1.0 x 1014 [H']=[0H =107

En agua puray 25 °C: [H;0%] =[OH]=10"M

Kw=Constante del producto Iénico: producto de las concentraciones molares de los iones H+ y OH" a una temperatura en particular.
Kc= Constante de equilibrio
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pH: Medida de acidez

Util para expresar la concentracion de protones:

pH + pOH =14

v Nos permite distinguir entre disoluciones acidas
o basicas:

RangopH=0-14

El pH aumenta cuando la

[H*] disminuye

Aunque el pH generalmente esta en el intervalo de 0 a
14, no hay limites de pH. Un pH de -1.00 representa una
concentracion de protones igual a 10 M. Esta
concentracion se puede alcanzar facilmente en una
disolucién concentrada de un acido fuerte como el HCI.

¢Como podemos medir el pH?

pH = - log [H]

Disolucién Neutra: [H*] = 1.0 x107 M, pH =7.00

Disolucién Acida: [H*] > 1.0 x107 M, pH < 7.00

Disolucidén Basica: [H*] < 1.0 x107 M, pH > 7.00

Liquid drain cleaner, Caustic
soda

bleaches,
oven cleaner

Soapy water

Household Ammonia (11.9)

Milk of magnesium (10.5)

Toothpaste (9.9)

Baking soda (8.4), Seawater,
Eggs

“Pure” water (7)

Urine (6) Milk (6.6)

Acid rain (5.6)
Black coffee (5)

Tomato juice (4.1)

Grapefruit & Orange juice, Soft
drink

Lemon juice (2.3)
Vinegar (2.9)

Hydrochloric acid secreted from
the stomach lining (1)

Battery Acid

Examples of solutions
and their respective pH
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2. FORTALEZA DE ACIDOS Y BASES

Los acidos y bases pueden ser fuertes o débiles.

ACIDOS FUERTES
Electrolitos fuertes.
Estan completamente disociados en H,0.
La disoluciones de acidos fuertes no contienen
nada de acido sin disociar.
La [H*] proviene exclusivamente del acido:

[HA] = [H']

Son la mayoria de acidos inorganicos: HCI, HNO,,

HClO, y H,50,

HCl(ag) + H,O(l) —— H;0 (ag) + Cl (ag)

Before Al
lonization Equilibrium
HCI H+ CI-

i 0N

BASES FUERTES

Electrolitos fuertes.
Estan completamente disociados en H,0.
Las disoluciones de bases fuertes no contienen
nada de base sin disociar.
La [OH"] proviene exclusivamente de la base:

[BOH] = [OH]
Hidroxidos de metales alcalinos y alcalinotérreos:

NaOH, KOH and Ba(OH),

NaOHq)) —> Na*,,+ OH
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ACIDOS DEBILES

= Estan parcialmente disociados en H,O hasta
alcanzar un equilibrio.

= En equilibrio, las disoluciones de acidos débiles
contienen una mezcla de acido sin disociar, iones
H,0*y base conjugada.

= La disociacion esta relacionada con la constante de
equilibrio (K,).

= HF, CH;COOH, acidos carboxilicos y NH,*.

HF g+ Ha0py &= H30%q)t Fiag)

Before At
Tonization Equilibrium
HF

HF

BASES DEBILES

Estan parcialmente disociados en H,O hasta
alcanzar un equilibrio.

En equilibrio, las disoluciones de bases débiles
contienen una mezcla de base sin disociar, iones
OH"y acido conjugado.

NH; y aminas organicas (CsHsN).

La basicidad se atribuye al par de electrones

libres del atomo de nitrégeno.

NHi(aqg) + H,O(l) == NHy(aqg) + OH (aq)
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3. CONSTANTE DE IONIZACION (K,/K,)

= Unicamente se emplea para dcidos y bases débiles.
*= Es una medida cuantitativa de la fortaleza de un acido o una base.
= La disociacidon progresa hasta que se alcanza un equilibrio, que puede definirse con una constante

de acidez o de basicidad.

HA(aq) H (ag) + A (aq) Aaq <+—— HALy + OHyy,
[AT] [H] [HA][OH']
K= ———— K=——
°  [HA] ° [A7]
Constante de acidez Constante de basicidad
Ejemplo: CH;COOH +H,0 S CH,COO" + H,0* Ejemplo: NH;+H,0 S NH,*+OH-
K- [CH,CO,][H;07] K- [NH,"][OH]
[CH,CO,H] [NH,]

Cuanto mayor sea K, o K,, mayor fuerza del acido o base (mayor tendencia a transferir protones o hidroxilo y

mayor concentracion de H* 6 OH- en equilibrio).
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RELACION ENTRE K, Y K,

En el caso de un par acido-base conjugado, K, y K, estan relacionadas:

HA <= A + H* Aag +— HALy + OHg,
[AT] [HY] [HA] [OHT]
K= —— K= ——M
3 [HA] b [A]

H* OH- = - -14
AT (BT D HLioH) =K = Lox 10 | Kv=KeKy=10x10

K, K=
= [BA] 1 pK, + pK, = 14

. Fraccion de disociacion, a: porcentaje de moléculas de acido débil presentes inicialmente que se disocian.

[H*] « 100 Cuanto mas fuerte es un acido, mayor sera su
[HA], porcentaje de ionizacidn.

a:
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Ka = Ku/ Ky

Cuanto mas fuerte es un acido,

K, = K,. K, mas débil es su base conjugada.

Ky = K/ K,

Perchlonic acid HCI, Perchlorate ion
Hydroiodic acid HI lodide ion
Hydrobromic acid HBr Bromide ion
Hydrochloric acid HC1 Chlonide won
Sulfuric acid H,50, Hydrogen sulfale ion
Nitric acid HNO, Nitrate ion
Hydronium ion® H407 Water®
Hydrogen sulfate ion HSO, ™ Sulfate won

E' Nitrous acid HNO, Mitrite ion

’ Acetic acid HC,H 0, Acetate won

a Carbonic acid H,C0, Hydrogen carbonate ion

E Ammonium ion NT—l_i" Ammonia
Hydrogen carbonate ion Hl:'{".l., Carbonate ion
Waler H,0 Hydroxide ion
Methanol CH,OH Methoxide ion

L Ammonia NH, Amide ion

-Si un acido es fuerte, su base conjugada es extremadamente débil (inerte).
-Si un dacido es débil, su base conjugada también es débil pero no inerte (puede llevar a cabo
reaccion de hidrdlisis).
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4. CALCULO DEL pH

= ACIDOS/BASES FUERTES (€210 M):

Inicial:

Final:

HCl > CI + H*
C . pH=-log C

- cC C

ACIDO FUERTE

HCI0.05 M

® ©
HCI — H + C(l

' pH =-log l].l]5=
kq 0 0.05M  0.05M

BASE FUERTE

Ba(OH), 0.05 M
pOH=-log 0.1 = 1.0

pH + pOH = 14
Eq 0.05M 2 x 0.05M

Ba(OH), —= Ba’ + 20H°
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= ACIDOS/BASES FUERTES (C<10°¢ M):

El agua es una fuente de protones que no se puede despreciar. En estas condiciones hay que
considerar la autoprotadlisis del agua.

HCl + HZO - CI-+ Ht HZO: H*+ OH-
Inicial:  C - - Inicial: c’ - -
cC C Final: C’'-x  x+C X

Final: -

K, =[H][OH]= (x+C).x= 1.0 x 1014 ===  x2+ C.x - 1. 10'*= 0 Resolvemos al ecuacion de 22 grado

],

)+ (), — [

M Universidad
E Europea

©Copyright Universidad Europea Todos los derechos reservados



= ACIDOS/BASES DEBILES:

3)HAc 0.05M  pKa = 4.75

Eq  0.05-x

[Hy0'] [AT]
[HA]

x = [H;O']= 9.4x 107

HAc + HED _— H3D

@
X
10475 =

pH = -log (9.4 x 10°*) —

+  Ac

ACIDO DEBIL

(=
e

X

X2 Approximation

0.05- [H3;07] << ¢yac

Check: comparing to 5 x 1072 (¢j4.)- It's ok.

. Para despreciar x frente a C:

. Ka< 103y C>10* (aprox)
.C/Ka =10* (rigor)
. X< 1% de C*

*Segun autores: X < 1% de C (Analisis Quimico Cuantitativo. Harris, D.C., 2007. Ed. Reverté)
X < 5% de C (Quimica. Chang, R., 2007, Ed. McGraw Hill )
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BASE DEBIL —

) NH;
+ H + OH
NH; 0 = NI'I4® ©
Eq 0.05-x X X
+ - 0 0
NH OH 475 = X2 Approximation
kp - NHSJ[OH] ppr
4

x=[0H = 94x10

-4
pOH = -log(94x10 ) =302 pH =|10.98
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EJERCICIO 1: Calcula el pH de una disolucién de Mg(OH), 1,7 x 102 M. ¢Y si la concentracion fuese 1,7 x 108 M?

EJERCICIO 2: Calcula el pH de una disolucién 0.036 M de amoniaco sabiendo que la constante de basicidad es Kb=
1.8 x 10>.
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5. ESTUDIO DEL pH EN MEZCLAS

Las mezclas pueden ser de dos tipos: sustancias de caracteristicas similares o diferentes. En las mezclas

debemos considerar siempre la dilucion de las especies.

= MEZCLA DE SUSTANCIAS CON PROPIEDADES ACIDO-BASE SIMILARES:

Tiene propiedades aditivas: [H*],..;= [H]lya + [H*]yg + -

A. Mezcla de dos acidos fuertes.

Ambos acidos se disocian por completo sin influir el uno en el otro. No obstante, hay que tener en

cuenta la dilucion.

Vinicial' Cinicial = Vﬁnal ) Cﬁnal
HCl+ H,0 - CI' + H;0* HNO; + H,0 - NO; + H;0*
Inicial:  C - - Inicial: C’ - -
Final: - C C Final: - C C

[H*} t [H+] * [H+] HNO, I:> pH=-log (C + C’)

HCI
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B. Mezcla de un acido fuerte y uno débil.

HCl + H,0 & CI + H,0* HA +H,0 <= A + H,0*
Inicial:  C - - Inicial: ¢ ) C
Final: - C C Final: C’-x X x+C=C ‘\

El dcido fuerte ejerce sobre
el débil el efecto del ion
comun y disminuye su
disociacion.

Se desprecian los protones procedentes del acido débil, ya que su concentracion es muy pequefia en

comparacion con los protones procedentes del acido fuerte.

DILUCIONES!! [H"] = [H+] —> | pH=- Iog[c]

HCI
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C. Mezcla de dos acidos débiles.

HA. +H.0 A+ H.O" La mezcla de los dos acidos hace que cada uno de
1 0= A 3

Inicial: ¢ - y

Final: C-X X Xty

ellos esté menos disociado de lo que estaria solo.

HA, +H,0 T A, + H,0*

Inicial: - X pH=-log Kal[AlH] + KaZ[AZH]

Final: Cy y yt+X

D. Mezcla de dos bases.

Tratamiento andlogo a mezclas de acidos.
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= MEZCLAS DE SUSTANCIAS CON PROPIEDADES ACIDO-BASE DIFERENTES:

A. Mezcla de un acido y una base de especies diferentes:

Se mezclan un acido y una base de especies diferentes, por lo que se produce una reaccién de

neutralizacidn, en la que se obtiene generalmente una sal y H,0.

HCl + NaOH = NaCl + H,0

Inicial (moles): 0,02 0,01 - -
Final (moles): 0,01 - 0,01 0,01

HCl 2M NaOH 1M
10 mL 10 mL

U

En la disolucion hay una mezcla de HCl y NaCl. Debemos estudiar la
naturaleza de cada especie — el NaCl es un electrolito que
proporciona iones inertes y el HCl es un acido fuerte. Por tanto, en

este caso, el pH de la disolucion lo determina la concentraciéon de HCI

existente en el medio.

L o) Universidad

©Copyright Universidad Europea Todos los derechos reservados
Europea



B. Mezcla de un acido o una base débil con su especie conjugada:

En el medio coexiste un acido/base débil y su especie conjugada en cantidades similares y se relacionan

mediante un equilibrio acido-base.

H* +| Ac

AcH

NH, [, H,0

Se obtienen disoluciones reguladoras.

©Copyright Universidad Europea Todos los derechos reservados
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EJERCICIO 1: Calcula el pH resultante al mezclar 20 mL de HCl 0,02 M con 50 mL de HNO, 0,01 M.

EJERCICIO 2: Calcula el pH de la disolucion resultante al mezclar 5 mL de una disolucién de NaOH 1,0 M y
15 mL de una disolucién de NH; 3,0 M (kb=1,8 10-)

EJERCICIO 3: Calcula el pH de la disolucidn resultante al mezclar 10 mL de una disolucién de C;HsN 1,5 M
(Ka=1,5. 10°) y 20 mL de una disolucién de NH, 3,0 M (kb=1,8 10-)
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6. PROPIEDADES ACIDO- BASE DE LAS SALES

v’ Las sales se obtienen por reaccion de neutralizacion entre un dcido y una base.
HCl(ag) + NaOH(ag) —— NaCl(ag) + H,O(/)
v’ Las sales son electrolitos fuertes y se disocian completamente en agua.
NaCl+H,0 - CI+ Na*

v" Cuando se disuelve una sal en agua, el pH de la disolucion depende del tipo de sal, es decir,

de los iones que componen la sal:

TIPO DE SAL EJEMPLO pH
1- Base fuerte NaCl + H,0 - Na*+ Cl + H,0
Acido fuerte no se produce hidrdlisis 7
2- Base fuerte CH;COONa + H,0 - Na* + CH;COO" + H,0
Acido debil CH,COO0" + H,0 5 CH,COOH + OH- >7
Acido fuerte NH,* + H,0 5 NH;+ H,0* <7
4- Base débil CH;COONH, + H,0 - NH,* + CH;COO" + H,0
Acido débil CH,COO" + NH,* + H,0 5 CH,COOH+ OH-+NH, + H,0*
m Universidad ©Copyright Universidad Europea Todos los derechos reservados
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6.1. Sales que producen disoluciones NEUTRAS (sales que provienen de acido fuerte y base fuerte).

NaCl+H,0 - CI+ Na* pH=7

Cl-y Na* son la base conjugada y el acido conjugado de un acido fuerte y de una base fuerte, respectivamente. Son

tan débiles que resultan inertes y no afectan al pH de la disolucién. El pH de la disolucién es neutro (pH=7).

6.2. Sales que producen disoluciones ACIDAS (sales que provienen de acido fuerte y base débil).

NH,Cl+H,0 - NH,* + CI (NH,* es el 4cido débil conjugado de una base débil, NH,)

NH,*+H,0 - NH; + H;O"——> | Reaccién de hidrdlisis de la especie fuerte.

Inicial C - -

Equilibrio  C-X X X

Kw X2

Ka= = X =\ C Ka pH= - log X pH <7
Kb C-X
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6.3. Sales que producen disoluciones basicas (sales que provienen de acido débil y base fuerte).

El Ac- es la base conjugada fuerte

+ -
NaAc+H,0 - Na +@C)‘ " del dcido débil HAC .

Ac +H,0 - HAc+ OH"

inicial C - - pH>7
Equiibrio C-X X X
Kw X2
Kb= = X =\ C- Kb pOH=-log X | — | pH=14 - pOH
Ka C-X

6.4. Sales en las que los dos iones producen reaccidn de hidrdlisis (sales que proceden de acido débil y
base débil).

NH,Ac+ H,0 - NH,* + Ac H* = \JKHac'KNH4+ pH=-Iog[H+]

NH,"+H,0 - NH; + H;0*
Cualitativamente:

Ac +H,0 - HAc+ OH" -Kb>Ka, el anidn se hidrolizard mas que el cation, la disolucidn sera basica.
-Kb<Ka, el cation se hidrolizara mas que el anidn, la disolucion sera acida.
-Kb=Ka, disolucién esencialmente neutra.
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EJERCICIO 1: Calcula el pH de una disolucién de NaAc 0.15 M. K, (AcH) = 1.8 x 10°.

EJERCICIO 2: Calcula el pH de una disolucién de la sal NH,Cl: [NH,CI] =0.15M, Kb (NH,) = 1.78 x 10

inicial —

EJERCICIO 3: (Cudntos gramos de una disolucién (NH,),SO, se deben afiadir a 500 mL de agua para
obtener una disolucion de pH = 5? pKb = 4,75.
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7. ACIDOS POLIPROTICOS

Los acidos polipréticos son aquellos que pueden ceder mas un protdn por molécula. La ionizacién

ocurre por etapas, de manera que cada etapa tiene su propia constante de equilibrio

Ki + .. .,
HA + H,O— HA" +H _ k;> k,>....k, la 12 constante de ionizacién

HA™ +H,0 > A% +H*

es mayor que la segunda y sucesivas ...

[H+] = [H+]1a disoc + [H+]2a disoc o + [H+]

n2 disoc

Con relacion al pH, es muy diferente tener una disolucidon de acido carbdnico, que de bicarbonato

sodico o de carbonato sdédico

Ky Ky
H2CO3 44— HCO3_ « > Cosz-
H* H*
Forma Acida Forma intermedia Forma Basica
Se trata como (anfotera) Se trata como
acido débil pH=% (pK1+pK2) base débil
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8. pH DE AMINOACIDOS

e

La caracteristica mas llamativa de los aminoacidos es la existencia en una misma molécula de

grupos acidos (capaces de ceder H*) y grupos basicos (capaces de captar H*). Por lo tanto, en

medio acido se comportan como bases, y en medio bdsico se comportan como acidos. Las

moléculas que presentan esta caracteristica se dice que son anfoteros o anfolitos.

coo (‘ZOO
"'HgN—‘C—H H:Nf‘cfH
(‘DH <‘3H
A
et oy /CH\
Ha G CHs
Valina Lencina
(val) fLew
et
M N7|07H
e | [eeloy
e "'H;N—é—H
|
@ h
Fenilalanina Alanina
tFen) (Ala)
t‘ioo' coo
N —H +)—(;N7é7H
fre H—<::—c>H
SH A
Cisteina Serina

Dador de H* Aceptor de H* (i) (sen

COo

*HsN*:C*H ?oo'
SHe "HsN—KIZ —H
™ i
felales [eleley

Acido gutimico Acido aspartico
{Gluy =10

i o
+ .
H— —H GOO ﬂ_bN_%;_H
o —— & —|
e e WGt
K O N "
T GHy
H
Triptofano Prolina Isoleucina
Ty (Pra} ey
ioo‘
coo FHsH— & —]
é coo R | H
HiN—C—H i e
i—d—on HsN_f_H .
éH} H HZN/ S
Treonina Glicina Asparagina
(Tre) el (Asn)
coor
CIOO *‘H;N—(I'.‘—H
HgN—<I2—H (I;,.b ioo
N —
CHe <:>Fh Hop—
= e
| Loy
i b
L |
1 e G—H
H hiHe H
Tirosina Arginina Histidina
(Tiry (Arg) (His)

I cadeia lateral apolar
I cadeis lateral polar ndo-carregada
I cadeia lateral com grupo positive (Rasico)

I c=deia lateral com grupo negativo (Geido)

Metionina
(Met)




Un aminodcido sencillo (por ejemplo, glicina) puede adoptar tres formas idnicas diferentes:

Cation (+) Zwitterion (+/-) Anion (-}
0 0
o “3‘ pK, =222 ® oK, =996 H
H,N ¢ F2H+HN _ _C_oT==2H+HN_ _C_o©
TN CH 0 CH 0
|CH OH | |
R R R

_—

En la misma molécula hay una carga positiva (grupo bdsico) y una negativa

(grupo acido) que constituyen una sal interna llamada zwitterion.

K PUNTO ISOELECTRICO (PI): \

v" Esel pH al cual la concentracién de la forma zwitterion alcanza su valor maximo. La carga global es 0.

Pl =7% (pK.+ pK;)

v" Si el aa tiene cadenas laterales ionizables el Pl se calcula como la semisuma de los dos valores de

\ pK3 de grupos similares. J

‘d....w,w e ———




Es muy importante definir la especie principal de un aminodcido a un determinado pH.

H-N
pKa=10.8

¢Cual es la especie principal a pH =9.5?

OH

pka=2.2

TABLE 3.4 pK, values of some amino acids

pK, values (25°C)
a-COOH «-NH;  Side
Amino acid group group chain

| Alanine %3 9.9
Glycine 24 9.8
Phenylalanine 1.8 9.1
Serine 2.1 9.2
Valine 2.3 9.6

Aspartic acid 2.0 10.0 39

Glutamic acid 2.2 9.7 4.3

Histidine 1.8 9.2 6.0

Cysteine 1.8 10.8 8.3

Tyrosine 2.2 0.1 10.9

Lysine 2.2 9.2 10.8

Arginine 1.8 9.0 12.5
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*H PK, = 2,329 | pK,, = 9,747 |
+ +-

H3NCHCO,H HsNCHCO; HNCHCO,
H,L* leucina HL L-

mas acido <«—— pH —— mas basico

Forma

- 2-
HaA HA A predominante

pK; PK,

EJERCICIO. {Cudl es el pH de una disolucién 0.050 M de leucina (H,L)? K;= 4,68 x 1073 ; K,= 1.79 x10°10




9. DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS (TAMPON O BUFFER)

Una disolucién amortiguadora es una disolucion de un acido débil o una base débil y su base o acido
conjugado, respectivamente. Las disoluciones amortiguadoras son de gran importancia tanto en
laboratorio como en los sistemas bioldgicos.

El pH en el cuerpo humano varia enormemente de unos fluidos a otros:

. pH de la sangre: 7.4
. pH del jugo gastrico: 1.5

En la mayoria de los casos, los valores de pH en nuestro organismo son

mantenidos mediante sistemas amortiguadores.

En la industria farmacéutica y biotecnolégica, se emplean disoluciones
amortiguadoras para controlar el crecimiento de los microorganismos y el

funcionamiento de los enzimas.

Propiedades de las disoluciones amortiguadoras:

U Resisten la adicién de pequenas cantidades de acidos o bases sin que se modifique
considerablemente el valor de pH.

U Los valores de pH son independiente de la dilucion.




Acido débil y su base conjugada: HAc + Ac” (NaAc)
Puede estar formada por:

Base débil y su dcido conjugado: NH, + NH,*(NH,CI)

= Contiene concentraciones relativamente altas de base, que reaccionard con cualquier acido que se
adicione, y cantidades relativamente altas de acido, que reaccionard con iones OH™ que se afiadan a la
disolucion.

» En funcién del pH que queramos mantener, se empleara una disolucién amortiguadora u otra. Se utilizara
una disolucién cuyo pKa sea proximo al pH que se quiera obtener.

= El pH se calcula segun la ecuacion de Henderson-Hasselbach:

pH= pKa +log [A]/[AH] pOH= pKb +log [B*]/[BOH]

Disoluciones amortiguadoras dcidas Disoluciones amortiguadoras bdsicas
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PH 7.00
Buffe!
—_—

TAMPON/BUFFER CH,COOH/ CH,COONa:

La disolucion reguladora se prepara adicionando cantidades comparables de acido acético y acetato sodico
en agua. Consideramos que las concentraciones en el equilibrio de ambas especies es similar a las

concentraciones iniciales.

La concentracion de Ac procedente de

Si se anade base, los iones OH @ f la disociacion del AcH es muy baja.
4—-—& H* + Ac
son neutralizados por HA.
NaAc — Na* +Si se afade dcido, los H* son

HAc+ OH — Ac +H,0
neutralizados por el ion Ac para

formar AcH.  Ac + H* — AcH

/ Una disolucion tamponada se opone a cambios de pH cuando se le anaden acidos y bases o cuando sem

diluye...

* sianado 0.001 moles de HCl a un 1 L de agua, el pH pasa de 7 a 3.

* sianado 0.001 moles de HCl a un 1 L de disolucion que contiene 0,7 moles de acético y 0,6 moles de

acetato sddico, el pH pasa de 4,688 a 4,686. /

\_
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CAPACIDAD AMORTIGUADORA:

Cantidad de acido o base que se puede agregar a un tampdn antes de que el pH comience a cambiar de modo

apreciable. Mide la resistencia de la disolucion a cambiar de pH, cuando se le afade un acido o una base

fuerte.

= Para que la disolucién tenga una buena capacidad amortiguadora, el pH debe oscilar entre +1 el pKa. Es
decir, cuando el cociente [base]/[4cido] se encuentre entre < 0.1y > 10.
pH = pKa + 1.
= La maxima capacidad amortiguadora se obtendra cuando el pH sea igual al pKa, es decir, cuando la
concentracion de las dos especies que forman la disolucién tampdn sea la misma.

pH = pK,

EJERCICIO: Calcula el pH de una disolucién reguladora formada por una disolucién 1 M de AcH y una
disolucion 1 M de NaAc. éCual es el pH de la disolucidn resultante al afiadir 0.1 moles de HCl a 1L de la
disolucién anterior? Ka (AcH) = 1.8 x 10

m Universidad ©Copyright Universidad Europea Todos los derechos reservados
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Cémo preparar 1L de “buffer fosfato” de pH aproximado a 7.45

H3P04 + Hzo * ¥ H.30+ + HzPOq- Kﬂl = 7,1'10-3 - 1 - - - =
H,PO," + H,0 H,0* + HPO,> K, = 6,310 i
HPO,> + H,0 H,0* + PO,* Ko, =4,2:10'13

Ka > Ko > Ky

Dado que es deseable que las concentraciones de acido y base sean comparables, el sistema mas adecuado es
H,PO, /HPO,*

pH = pKa + log [base conjugada ]/[4cido]

7.45 =7.20 + log [base conjugada]/[4cido] log [base conjugada]/[4cido] = 0.25

|

[base conjugada ]/[4cido] =100%2>=1.78

|

Podemos disolver 1.78 moles de Na,HPO, y 1 mol de NaH,PO, en 1 L de agua
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EJERCICIO 1: ¢Como prepararias 1 L de “buffer carbonato” a pH 10.10, si te proporcionan acido carbdnico,

bicarbonato sédico y carbonato sédico?

TABLE 14.2 Acid-Dissociation Constants of some Common Polyprotic Acids

Name Formula K, K2 K,
Ascorbic HaCeH:Og 8.0 % 107 1.6 x 10712

Carbonic H,CO;5 4.3 x 107 56 % 107!

Citric H1CeHs05 74 % 107 17 x 1075 40 x 1077
Oxalic H,C50, 59 x 1072 6.4 X 107°

Phosphoric H4PO, 7.5 X 107 6.2 x 1078 4.2 x 10713
Sulfurous H5505 1.7 X 1072 6.4 % 1078

Sulfuric H-S0, Large 1.2 % 1072

Tartaric H-C4H,04 1.0 x 1073 4.6 % 1072

EJERCICIO 2: El pH del plasma sanguineo es 7.40. Asumiendo que el principal sistema amortiguador es HCO, " /
H,CO; calcula la relaciéon [HCO;" ]/ [H,CO;]. Indica si este sistema es mas efectivo frente a la adicién de écido o de

base.
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9. VALORACIONES ACIDO-BASE

En una valoracion, una disolucion de concentracién conocida (agente valorante) se adiciona gradualmente a una
segunda disolucion (disolucion valorada) hasta que se complete la reaccidén quimica entre ambas sustancias (Punto de
Equivalencia). Las valoraciones se emplean en quimica con dos objetivos:

a) Conocer la concentracion de la disolucion valorada.

b) Seguir un proceso de neutralizacién.

T7
N : Punto de Equivalencia

Punto en el cual la disoluciéon valorada ha reaccionado

Agente valorante completamente con el agente valorante. El punto de

> 0 . .
ﬁ: (disolucion patrén)
*, equivalencia se puede poner de manifiesto con un

cambio de color de un indicador (punto final de la

= valoracion) o siguiendo el curso de la valoracién con un

pH-metro.

Eq disolucién valorada™ Eq disolucion valorante

Disolucion valorada

(disolucion problema)
?

+ Indicador Vo Ny =Ve. Ng




DETECCION DEL PUNTO DE EQUIVALENCIA: INDICADORES

Un indicador acido-base es en si mismo un sistema acido-base cuyas especies en diferentes estados de

protonacion tienen diferentes colores (teoria idnica de los indicadores).

Hind «<— Ind'+ H* LN o 7 14
Tornasol: rojo azul = “-‘“’;:I

NE e Acido Neutro  Alcalino

Fenolftaleina: incoloro rosa
Papel tornasol

Son sustancias organicas que cambian de color en funcién de la variacién de pH que ocurre durante el
transcurso de una valoracion. Dicho cambio de color de la disolucidon, que se produce en un cierto intervalo de
pH, depende Unicamente de las propiedades del indicador y es independiente de la naturaleza del acido y de

la base que participan en la reaccion de neutralizacion.

El punto final de una valoracion se alcanza cuando hay un cambio de color. La valoracién

¢

ha finalizado.

ERROR DE VALORACION: diferencia entre el punto final y punto de equivalencia.
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Seleccidn del indicador para una valoracion:

La zona de viraje del indicador debera coincidir con el pH en el punto de equivalencia.

Indicador Forma acida Forma basica Zona de viraje
Acido Amarillo de alizarina Amarillo Violeta 10,1-12,1
Timolftaleina Incoloro Azul 9,4-10,6
Fenolftaleina Incoloro Rosa 8,2-10,0
Purpura de cresol Amarillo Pdrpura 7,4-9,0
Rojo de fenol Amarillo Rojo 6,8-8,0
Azul de bromotimol Amarillo Azul 6,0-7,6
Tornasol Rojo Azul 5,0-8,0
Azul de bromofenol Amarillo Azul 3,0-4,6
Base Rojo neutro Rojo Amarillo 6,8-8,0
Rojo de metilo Rojo Amarillo 4,4-6,2
Anaranjado de metilo Rosa Amarillo 3,0-4,4
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CURVA DE VALORACION: grafico que representa la variacion del pH a medida que se afiade el

agente valorante.

Valoracion de un acido fuerte Valoracion de una base fuerte
pH |
PH [ ]
7l Punto final= punto _
E de equivalencia L Punto findl= punty
| \ e equivalencia
| I
. |
1 |
1 |
1 i
1 |
5 > I
I 111, ml NaOH ! >
E Ild B ! Exceso de [OH] y | o ul B
xceso de [H] I!l Excesn de [OH] i Exceso de [HY]
' 1L,
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Valoracion de Acido Fuerte con Base Fuerte

NaOH (ag) + HCI (ag) —H,0 (/) + NaCl (ag)

OH" (aq) + H* (aq) — H,0 ()
- Antes del punto equivalencia, el pH depende del exceso de H*.
- En el punto de equivalencia, el acido ha sido neutralizado por la base y el pH
es pH=7; autoprotdlisis del agua.

- Por encima del punto de equivalencia, el pH depende de del exceso de OH".

14
= Volume NaOH
i e added (mL.) pH Para la valoracidon del gréfico, calcula los
12 0.0 1.00 valores de pH:
| B 5.0 118 a. Antes de afiadir NaOH
w :g‘g :'2; b. Tras la adicién de 10 mL de NaOH 0.100
o ] ]
i 20,0 195 M
oH B 22.0 2.20 c. En el punto de equivalencia
Tttt Equivalence o 240 2.69 d. Tras la adicién de 35 mL of NaOH 0.100 M
6/ L T —— 250 7.00
. 26.0 11.29
'4 28.0 11.75
: 30.0 11.96 El pH en el punto de
3t 35.0 12.22 . . ,
2 400 1236 equivalencia es 7.00 solo en
! | | | | | . i el caso de valoracién de base
iy 10 2 ) W 50 fuerte con acido fuerte y
Adicion de una disolucion de NaOH 0.100 M a 25.0 mL de HCI 0.100 M viceversa.




Valoracion de Base Fuerte con Acido Fuerte: Valoracién de 50 mL KOH 0,02M con HBr 0,1M

Calcula el pH cuando se han adicionado 0, 3, 10y 10,5 mL

1. Buscamos el punto de equivalencia: punto en el que se igualan los moles de la disolucion problema y el

agente valorante. CxV=CxV - 0,02x50=0,1xV - Vp=10 mL

2. V=0 mL (no se ha adicionado agente valorante, es decir, en el medio solo esta la base fuerte).
pOH= - log [OH]=-log (0,02)= 1,67
pH=14 - pOH =12,3

3. V=3 mL (antes del PE, parte del KOH ha reaccionado, y parte ha quedado sin reaccionar). Hay que recalcular la
[OH"] segun el nuevo volumen (53 mL).

[OH-]= [OH] inicial - [OH"] reacciona= (0,02x50-0,1x3)/53= 0,013M
[H*]= Kw/[OH]= 1x1014/0,013= 7,7x1013 - pH= 12,11

4. V=10 mL (PE). Todo el KOH ha reaccionado con los 10 mL de HBr para formar una sal neutra, por lo tanto pH=7.

5. V=10,5 mL (como toda la base ha reaccionado ya, quedard un exceso de HBr. De la cantidad afiadida, 10
mL han formado la sal neutra y los 0,5 mL restantes estan en exceso).

[H*]= 0,1x0,5/60,5= 8,26x10* -> pH=-log [H*]= 3,08
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Valoracion de un acido débil

Punto final= punto
| de equivalencia

>
L T ml NaOH
Reguladora écida | Exceso de [OH ]

Valoracion de una base débil

pH 4
7= Punto final= punto
\ de equivalencia
:
|
|
|
|
|
|
|
' >
L i 1L ml HCl
Reguladorabasica | Exceso de [H]
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Valoracion de Acido Débil con Base Fuerte

Problema: acido débil (HA)
Valorante: base fuerte (BOH)

Punto final= punto

| de equivalencia

>
I LI ml NaOH

Reguladora dcida | Exceso de [OH ]

Regiones:
1. Alinicio: pH de dcido débil (HA).
2. Antes del PE: HA (sin reaccionar) + A" (producido). Se

comporta como un tampon: el pH se calcula con la

ecuacion de Henderson-Hasselbalch.

[A7]

H=pK +Ilo
p PK, g[HA]

3. PE: todo el HA se ha convertido en A. El pH lo

determina la base débil A (K,).
A"+ H,0 ¢€> HA + OH Kb= Kw/Ka

4. Después del PE: el pH lo determina el exceso de base

fuerte (BOH).
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Valoracion de Base Débil con Acido Fuerte

HCI (ag) + NH5 (ag) —— NH,CI (ag)
Problema: base débil (B): NH,

Valorante: acido fuerte (H*): HCI

Regiones:

1. Al inicio: el pH es el de una disolucién de base débil

pH 4
(B).
2. Antes del PE: B sin reaccionar y BH* producido -
tampon.
7= Punto final= punto
\ de equivalencia pH= pK, + log [B]/[BH"]
|
|
| 3. PE: todo la base se ha convertido en el acido débil BH*.
|
| El pH lo determina el acido débil.
|
|
|
L : IIL. ” ml HCl NH," (ag) + HO () = NH; (ag) + H" (aq) K=k, /k,
Reguladorabasica |  Exceso de [H¢]

4. Después del PE: el pH lo determina el exceso de acido

fuerte (H*).
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EJERCICIO: Se disponen de 100 mL de una disolucién acuosa 0,2 M de acido acético. Sabiendo que la
constante de disociacién acida del acido acético es K, = 1,8 - 10~ (pK, = 4,75), calcule el pH:

a) De la disolucidn inicial.

b) Cuando se le afiaden 100 mL de agua.

¢) Cuando se le afiaden 100 mL de acetato sédico 0,1 M

d) Cuando se le afiaden 100 mL hidréxido sédico 0,1 M

e) Cuando se afiaden 40 ml de hidréxido sédico 0,5M
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Anadlisis Cuantitativo

Se quiere determinar el porcentaje de acido acético de un vinagre comercial. Para ello, una
muestra de vinagre de 5.00 g se valora con NaOH 0.108 M. Si la muestra requiere 39.1 mL
de la disolucién de NaOH para llegar al punto de equivalencia, éCual es el porcentaje en

masa del acido acético CH;COOH en el vinagre?

HC,H;0,(ag) + NaOH(ag) —— NaC,H;0,(aq) + H,O()
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