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TEMA 6: ACIDOS Y BASES.
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1.- INTRODUCCION HISTORICA:

Ya en las culturas de Babilonia y Egipto algunas de las sustancias que actualmente
conocemos con el nombre de acidos se empleaban en la metalurgia, en la produccion de tintes y en
el curtido de las pieles de animales.

Los alquimistas medievales usaron los acidos como disolventes de los metales, paso previo
para transmutarlos en oro. También emplearon ciertas aguas ardientes o alcalis (del arabe al kali =
cenizas vegetales) céausticos que hoy denominamos hidréxidos o bases (del griego basis =
fundamento para la obtencion de sales).

En el siglo XVII, el quimico Robert Boyle realiz6 la primera descripcion sistematica de las
propiedades de los acidos:
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a) Disuelven la muchas sustancias.

b) Enrojecen el color azul de algunos pigmentos vegetales.

c) Pierden sus propiedades al ponerlos en contacto con las bases.

Durante el siglo XVII se conoce el sabor agrio de sus disoluciones acuosas y la
efervescencia que produce su accion sobre el marmol (carbonato de calcio) u otros carbonatos.

Lavoisier (1743-1794), en su Tratado elemental de Quimica, sistematizd todas las
propiedades anteriores y desarrolld una primera teoria sobre estas sustancias, considerando que sus
propiedades eran debidas a la existencia de oxigeno en su composicion (4cido nitrico, acido
sulfurico, etc.).

Posteriormente Humphry Davy (1778-1829) demostro que el cloruro de hidrogeno no poseia
oxigeno en su composicion y presentaba claras propiedades acidas, asi como otras sustancias (HBr,
HI, HCN, etc.). Estos hechos llevaron a considerar que era la presencia de hidrégeno, en lugar del
oxigeno, en la composicion de las sustancias la responsable de que presentara propiedades acidas,
consideracion que qued6 establecida definitivamente por Justus von Liebig (1803-1873), que llegd
a la conclusion de que en las reacciones de los dcidos con los metales, estos desplazan al hidrégeno
de los 4cidos formando las sales.

Michael Faraday descubrio en 1834 la conductividad eléctrica de las disoluciones acuosas
de acidos y bases. Todo parecia dispuesto para la elaboracion de una teoria de la disociacion de
electrolitos.

2.- TEORIA DE ARRHENIUS.

Las sustancias que en disolucién acuosa conducen la corriente eléctrica se llaman
electrolitos.

Svante August Arrhenius (1859-1927) fue el primero que establecid la hipdtesis de la
disociacion i6nica, dando solucion tedrica al enigma de la conduccion eléctrica de las disoluciones
acuosas de sustancias como los acidos, las bases y las sales, frente al comportamiento de las demas
sustancias (no electrolitos) en disolucion acuosa. Arrhenius considerd que los electrolitos en contacto
con el agua parten su molécula en dos corpusculos materiales cargados electricamente, a los que llamo
iones. Segun su teoria, en medio acuoso los acidos se disocian en iones positivos (H' , protones) y
iones negativos (aniones). La disociacion en iones de los acidos puede expresarse mediante
ecuaciones quimicas:

HCIS H +CI”

En realidad, los iones H" nunca se encuentran libres en disolucion acuosa, sino unidos a varias
moléculas de H,O. Permanece aun abierta la cuestion de cuantas moléculas de auga estan intimamente
ligadas a un i6n H™ . A partir de ahora representaremos un proton en disolucion acuosa por la especie
H;0", que denominaremos ion oxonio.

H,SO4 +2 H,0 S 2 H;O" + SO+
Este ultimo proceso (acidos poliproticos = acidos con varios hidrogenos transferibles) se produce en
dos etapas:
H,SO, + H,O S H;0" + HSO4
HSO, + H,0 S H;0" + SO+
que de forma global esta representada en la ecuacion anterior.
Las bases se disocian en iones positivos (cationes) y iones negativos (OH", hidréxido) segiin
ecuaciones como:
NaOH S Na"+ OH™
Ca(OH), 5 Ca* +2 OH”
La disociacion i6nica de las sales produce iones positivos, como en las bases, y iones negativos, como
en los acidos, como vemos en estos casos:
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NaCl 5 Na" + CI”
Ca(ClO3)2 s Caz+ +2 C103_
Al(SOy); S 2 AP +3 SO~
Estos iones o particulas cargadas son los vehiculos de la conduccion eléctrica en las
disoluciones de electrolitos; las demas sustancias, al no producir iones en disolucion, no son
conductoras de la electricidad.
Por lo tanto, acidos son las sustancias que en disolucion acuosa se disocian produciendo

iones H;O". Y bases son las sustancias que en disolucién acuosa se disocian produciendo iones
OH".

2.1. Reaccion de neutralizacion.

Si el i6n H" es el causante de las propiedades acidas y el ion OH™ lo es de las propiedades
basicas, la reaccion de neutralizacién entre un acido y una base debe implicar la eliminacion de los
iones H" y OH". La tinica manera de que esto ocurra es reaccionando entre si para dar agua. Es decir,

H"+OH S H,O
La reaccion global entre un 4cido y una base es:
A"+H +OH +M"' S H,O+M"+A"
acido base sal
Por ejemplo la reaccion de neutralizacion entre el acido clorhidrico y el hidroxido de sodio es:
CI'+H"+OH +Na" S H,O+Na"+ Cl”

2.2. Dificultades de la teoria de Arrhenius.

La teoria de Arrhenius de los 4cidos y bases solo se puede aplicar en disoluciones acuosas; sin
embargo, hay casos en los que se observan propiedades acido-base en medios no acuosos, como por
ejemplo la reaccion

HCl + NH; S NH,4Cl1
se trata de una reaccion de neutralizacion en la que el HCI se comporta como éacido y el NH; cémo
base, sin necesidad de la disociacion respectiva en iones H;O"y OH .

Existen muchas sustancias distintas de los acidos y bases de Arrhenius que tienen propiedades
acidas y basicas como el amoniaco, los 6xidos metalicos, el i6n cloruro, los carbonatos,... y que no
estan consideradas por dicha teoria.

3.- TEORIA DE BRONSTED-LOWRY.

Para encontrar una salida a las dificultades de la teoria de Arrhenius, el quimico danés
Bronsted y el inglés Lowry propusieron en 1923 una nueva teoria de 4cidos y bases. Esta engloba
todos los aspectos de la teoria de Arrhenius, elimina la necesidad de una solucion acuosa y amplia las
sustancias que pueden considerarse acidas y basicas.

Segun Bronsted y Lowry: acidos son las sustancias (moleculares o i6nicas) que pueden ceder
iones H':

NH,” 5 H + NH; H;O"S H +H,O
acido acido

Bases son las sustancias (moleculares o idnicas) que pueden aceptar iones H':
CI'+H"S HCI NH; +H" 5 NH,*
base base
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Son acidos de Bronsted-Lowry:
* moléculas como: HCI, H,SO,, H;PO,, H,O...
* cationes como: NH," , H;O"...
* aniones como: HSO,~, H,PO4, HS ...
Como se aprecia en la lista, se amplia la gama de sustancias acidas a otros compuestos
moleculares y sobre todo a especies ionicas.
Son bases de Bronsted-Lowry:
* moléculas como: NH;, H,O, CH;NH,...
* aniones como: I, Cl°, SO,*, HPO,*, OH ...
* cationes como: [Cu(H,O);O0H]"...
También aqui se amplia la lista de bases respecto a la de Arrhenius.

3.1. Acidos y bases conjugados.

En la teoria de Bronsted y Lowry resulta fundamental el concepto de acidos y bases
conjugados. Cuando un acido cede un proton se forma un anién negativo que tendra la capacidad de
capturar un proton para regenerar el acido. El anion, en este caso, se comporta como una base. Se
ilustra este comportamiento con el 4cido clorhidrico y con el i6n amonio (ambos acidos de Bronsted-
Lowry)

HCl S CI'+H" NH,"S NH;+H'
acido  base acido  base

El mismo razonamiento se puede hacer con una base. Entonces podemos concluir que: Todos
los acidos al ceder un protén producen las bases conjugadas de dichos 4cidos, y todas las bases que
toman un protén producen acidos conjugados de las bases.

Como los iones H" no existen libres las propiedades de los acidos y bases de Bronsted-Lowry
se ponen de manifiesto al interaccionar un acido y una base entre si para dar las respectivas bases y
acidos conjugados:

HCl + HO S CI' + H;O"
acido-1 base-2 base-1 4cido-2
H.O + NH; S OH +NH,
acido-1 base-2 base-1 4cido-2
Las reacciones entre 4cidos y bases son reacciones de transferencia de protones, también
llamadas protoliticas.

3.2. Reaccion de neutralizacion.

La reaccién de neutralizacién entre un acido y una base se explica mediante la reaccion
H;O0%qq + OH (g S5 H,O + H,O
acido-1  base-2 base-1 acido-2
En esta teoria las sustancias consideradas é4cidas en la teoria de Arrhenius contintian siendo
acidas, pero se hace evidente que para que el 4cido se manifieste hace falta la presencia de una base.
Ademas, permite considerar como reacciones acido-base reacciones que no transcurren en medio
acuoso. Ejemplos:
a) Reaccion en fase gaseosa:
HCl + NHs S NHy™ + CI” 5 NH.Cly)
b) Reaccion de neutralizacion en amoniaco liquido:
NH4"@m + NHy amy & NH; + NH;
acido-1  base-2 base-1 4cido-2
NH,CI1 + NaNH, S 2 NH; + NaCl
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3.3. Anfolitos y sustancias anfoteras.

Algunhas sustancias, como el caso del agua, pueden actuar como aceptoras o donadoras de
iones H" y, por tanto, como bases o acidos de Bronsted:
H,O+H" 5 H;0" H,O S H +OH"
base acido
Estas sustancias se 1laman anfolitos o sustancias anfipréticas. Otras sustancias como: H,PO, ,
HPO,*", HS™ 0 HSO,", procedentes de la disociacion parcial de 4cidos de Arrhenius también presentan
las mismas propiedades:
H;PO4 S H,PO, + H' H,PO,~ S HPO,” +H” HPO. S PO, +H”
acido base acido base acido base

En la teoria de Arrhenius sustancias de este tipo se llaman anfoteras, y pueden actuar como
acidos o como bases segun la acidez o basicidad del medio donde se encuentren.

EJERCICIO 1: Identifica las siguientes especies quimicas como acidos o bases de Bronsted-Lowry
cuando reaccionan con H,O: a) F~, b) NH4", ¢) H,PO,". Escribe las reacciones indicando la naturaleza
de cada sustancia.

4.- TEORIA DE LEWIS.

Al estudiar Lewis la distribucion de los electrones en las moléculas de los acidos y de las bases
se dio cuenta de que la reaccion de neutralizacion requeria la formacion de un enlace covalente
coordinado (enlace en el que los dos electrones del enlace son aportados por el mismo 4tomo).

H"+OH S H,O

Como veremos, cuando estudiemos el enlace, el OH™ posee pares de electrones sin compartir
que son susceptibles de ser donados a atomos con orbitales vacios de baja energia, como el H'.

De este modo, de acuerdo con la teoria de Lewis, un acido es toda sustancia que puede aceptar
un par de electrones y una base es toda sustancia que puede ceder un par de electrones para formar un
enlace covalente coordinado.

Esta definicion incluye a los 4cidos y bases de las teorias de Arrhenius y Bronsted-Lowry,
ademads de otras reacciones que tienen lugar en medio no acuoso y sin transferencia protonica. Como
por ejemplo: BF; +:NH; S F;B - NH;

Cuadro comparativo de las teorias acido-base

TEORIA Arrhenius Bronsted-Lowry Lewis

(teoria iones en agua) (teoria protonica) (teoria electronica)
Definicion de | Daiones H" en agua. Dador de protones. Aceptor par de
acido electrones.
Definicion de | Daiones OH en agua. | Aceptor de protones. Dador par de electrones.
base
Reacciones Formacion de agua Transferencia protonica. Formacion de enlace
acido-base covalente coordinado.
Ecuacion H"+ OH S H,0 HA+B S A +BH' A+:BSAB
Limitaciones | Aplicable tinicamente | Aplicable inicamente a Teoria general

a disoluciones acuosas | reacciones de transferencia

protonica
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5.- FUERZA DE ACIDOS Y BASES.

Seglin la teoria de Bronsted y Lowry, la fuerza relativa de los dcidos y de las bases depende de
su mayor o menor tendencia a ceder o aceptar iones H'. Segin Arrhenius dependeria de la mayor o
menor tendencia a ceder iones H" y OH ", respectivamente, en disolucion acuosa.

Las disoluciones de los acidos y bases son equilibrios quimicos para los que los valores de sus
constantes de equilibrio K, y K, (constantes de disociacion para un acido y una base) representan una
medida cuantitativa de su fortaleza.

CH;COOH + H,0 5 CH;COO™ + H;0"
La ley de accion de masas permite calcular la constante de este equilibrio

_[CH;CO0T1[H;0]
[CH;COOH][H, O]

pero como la concentracion de H,O es siempre la misma, se puede pasar al primero miembro y
englobarla en la constante de equilibrio, K, con lo que se obtiene la que denominaremos constante de
acidez, K..
_[CH;COO][H;0]
" [CH;COOH]

Para el amoniaco, base de Bronsted, se puede hacer lo mismo, hasta obtener la que
denominaremos constante de basicidad, K.
NH; + H,O S NH," + OH™

y se obtiene
_ [NH, 1[OH]
[NH:]

Valores de K, y K, mucho mayores que la unidad representan concentraciones de las formas
16nicas grandes, y valores mucho menores que la unidad lo contrario (pequena disociacion).

Tedricamente se consideran acidos y bases fuertes aquellos que estan totalmente disociados en
disoluciones diluidas. De suerte que la concentracion de las formas moleculares tenderia a ser nula y
los valores de K, y K, infinitamente grandes.

En realidad, para los acidos y bases fuertes en disolucién acuosa no pueden determinarse con
exactitud los valores de K, y K, por el efecto nivelador del agua. Como por ejemplo el HCIO, es un
acido mas fuerte que el HCI, ambos estan completamente disociados en el agua y parece, por lo tanto,
que tienen la misma fuerza. A este fendémeno se le denomina efecto nivelador del disolvente. En agua
la fuerza de ambos acidos se reduce a la del acido H;O"

HCIO4(aq) + HzO : H30+(aq) + C104_ (aq)
HCl(aq) + HzO S H30+(aq) + Cl’ (aq)

El 4cido mas fuerte que puede existir en un disolvente dado es el &cido conjugado del
disolvente. Asi, en NHj, la fuerza de todos los acidos se reduce a la fuerza del acido NH," . Del mismo
modo, la base mas fuerte que puede existir en una disolucion dada es la base conjugada del disolvente.
En el agua, la base més fuerte es el ion OH™ y en amoniaco liquido la base mas fuerte es el ion NH,".

Acidos y bases débiles son los que estan disociados parcialmente y en ellos coexisten en el
equilibrio las formas idnicas y moleculares.

En los 4cidos y bases débiles se define el grado de disociacion o como la fraccion de

Kb

moléculas disociadas inicialmente del 4cido o de la base que se puede expresar en tanto por uno o en
tanto por cien.
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Cuanto mas pequeno sea el grado de disociacion, mas débil sera el acido o la base, teniendo en
cuenta que 0=100% o a=1 en los 4acidos y bases fuertes. Los valores de K, pueden establecer una

14

clasificacién aproximada de los &cidos segun:

Valores de K, K.>55 55>K,>10"* 104>K,>10" K.<107

Fuerza del acido Fuerte Intermedio Débil Muy débil

En este sentido pueden citarse como acidos fuertes el 4cido perclérico, el yodhidrico, el

bromhidrico, el sulfurico, el clorhidrico, el nitrico y el clérico:
HC104, HI, HBI', HzSO4, HCI, HNO3, HC103
aumenta la fuerza del 4cido

En la siguiente tabla se dan los valores de Ka para otros acidos menos fuertes e incluso débiles.
Acido Valor de K.
HIO; 1,9-107"
HzSO3 1,7 10_2
HCIO, 1,1-107
HF 7,4:107
H,CO; 3,0-1077
HCIO 1,1-10°®
HBrO 2,5-107
HIO 45-107"

Para parejas acido-base conjugadas de Bronsted-Lowry, si el 4cido es fuerte la base conjugada es muy
débil, y viceversa:
HCl1+ H,O S CI'+ H;0"
_[cr][Hs:07]
[HCI]
ClI' + H,O 5 HC1+ OH"
_[HCIJ[OH']
b -
[CI']
Aparece una relacion inversa entre K, y K, y por lo tanto entre los &cidos y bases conjugados,
como se aprecia en la tabla:

a

Acido fuerte K. Ky Base débil
HClO,4 muy grande muy pequefia ClO,~
HCl muy grande muy pequenia ClI”
HNO:; muy grande muy pequena NOs~
H,SO, muy grande muy pequenia HSO,
H;O" 1,00 1,0-10™ H,O
HSO, 1,3-107 7,69-107" SO,
H,S0; 1,7-107* 5,9:107" HSO5~
H3PO4 7,5 : 10_3 1 ,33 : 10_12 H2P04_
CH;COOH 1,8-107 1,45-107" CH;COO
HSOs5~ 1,02-10”7 9,8-10°* SOs*
H,CO; 43-1077 2,32-10°° HCO;~
HsS 9,1-10°* 1,1-1077 HS™
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HCN 49-10"° 2,04-107 CN-
NH," 5,6:107"° 1,78-107° NH;
HS™ 1,1-107" 9,1-107° N
H,O 1,8-107" muy grande OH"
NH; muy pequena muy grande NH,
OH" muy pequefia muy grande 0>
Acido débil K. Ky Base fuerte

EJERCICIO 2: En una disolucion 0,050M de un acido HA monoprético se determina que la
concentracion de H;O" en la disolucion es 4-10°M. Calcula el valor de la constante de ionizacion del
acido.

HA + HQO S Ai(aq) + H30+(aq)

[inic.] 0,050M - -
[equil.] 0,05 —x X X
_[A]HO]. xP (4107

= 3,20-10°°

a

[HA]  0,05-x 0,05-4-10°°
EJERCICIO 3: Calcula el grado de disociacion y la concentracion de las especies presentes en el
equilibrio en una disolucion de acido acético, CH;COOH, 0,25M. La constante de disociacion del

acidoes K,=1,8-107

HAc + HHO S Ac oy + H;O'wy

[inic.] 0,25M - -
[equil.] 0,25 —x X X
_[Ac][H,0"] _ x> X

= 1,810

a

[HAc] 0,25-x 025
Como K, <<1 => x<<0,25 => 0,25—-x~=0,25 Podemos despreciar x frente a 0,25
X =+/0,25-1,8-107° = 2,12:10°M

[HAc]= 0,25- x = 0,25- 2,12-107 = 0,248M

[Ac]= [H,0']= x= 2,12:10°M

. . . _3
_ cant.dlsomada'looz 2,12-10 100 0.85%

cant. inicial

2

EJERCICIO 4: Calcula el grado de disociacion y la concentracion de las especies presentes en el
equilibrio en una disolucion de amoniaco, NH3, 0,40M. La constante de disociacion del amoniaco es
K,=1,79-107
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NH; + H,O S NH4%y + OH 4

[inic.] 0,40M - -
[equil.] 0,40 —x X X
+ - 2 2
- [NH, J[OH ] x _ X 179-10°
[NH,] 0,40-x 0,40

Como K, <<1 => x<<0,40 => 0,40 —x~=0,40 Podemos despreciar x frente a 0,40

x = 4/0,40-1,79-10° = 2,68-10°M

[NH,]= 0,40- x = 0,40- 2,68-10° = 0,397M

[NH, ]= [OH ]= x = 2,68:10°M

. . . _3
o= cant. disociada 100 = 2,68-10

— -100= 0,67%
cant. inicial 0,40

6.- ACIDOS POLIPROTICOS.

La fuerza de los acidos no depende del numero de protones que cedan en su disociacion cada
una de sus moléculas:
HCIS H +ClI"  (4cido monoproético)
H,S S 2H +S*  (4cido diprotico)
H;PO, S 3 H +PO,* (4cido triprotico)
Los 4cidos poliproticos no ceden a la vez, y con igual facilidad, todos los protones. El &cido
sulfhidrico presenta dos disociaciones medidas por las constantes K; e Ko.
H.S S H' + HS™ K;=9,1-107*
HS S H' +S* Ky=1,2-10""
K, es mucho mayor que K,, por lo que practicamente todos los iones H" que suministra la
disociacion de H,S proceden de la primera disociacion de H,S.
En el acido fosforico se producen tres disociaciones:

H3PO4 : H2P047 + HJr K1:7,5 : 1073
H,PO, S HPO,” +H' K,=6,2-1078
HPO,> S PO +H' K;=2,2-107"

En general, en todas las sustancias poliproticas se producen disociaciones graduales con
constantes de disociacion tales que la primera es mayor que las demas.

7.- IONIZACION DEL AGUA.

Al disociarse las moléculas de agua dan lugar a iones hidréxido OH™ y iones oxonio H;O™:
H,O + H,O 5 H;0"+ OH™
Como cualquier equilibrio este proceso vendra gobernado por una constante
[HOF
y puesto que la concentracion del agua sin disociar puede considerarse practicamente constante,

=32-10""%
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[H,0] =% = 55,6 mol/l

se pode pasar al primero miembro y englobarla en la constante de equilibrio:
K-[H,0]’=[H;0"][OH ]
La nueva constante que resulta se llama producto ionico del agua y se representa por K.
K. =[H;0'][OH]
Esta expresion del producto iénico del agua, que a 25°C tiene el valor de 1107, indica que el

producto de las concentraciones de los iones oxonio e hidréxido en el agua pura es una constante a
cualquier temperatura.

K. =[H;0'][OH ]1=1,0-10""

La relacion que existe entre los iones H;O" y OH™ no sdlo se cumple en el agua, sino en
cualquier disolucion acuosa de un acido y una base, y permite relacionar también los valores de las
constantes K, (disociacion de un éacido) y K, (disociacion de la base conjugada) en cualquiera par
acido-base conjugado.

Sea un 4cido monoprotico débil de formula general AH y su base conjugada A™. Las
disociaciones en agua se pueden expresar mediante las ecuaciones

Acido: AH+H,0 S H;O" + A~ K.
Base: A +H,OS AH+OH Ky
Agua: H.O+H,O S H;O"+OH K,

Las expresiones de K, y K, son:
_[A'][H;07] K= [AH][OH ]

b

RNty A ]

si multiplicamos K, por K, queda

K.0K,=[H:0']1[OH ]=K,=1,0-10" a25°C

Ka |j:[(b::I:(W

Esta relacion permite calcular K, conocida K, o viceversa, de ahi que en las tablas de fuerza
relativa de pares acido-base conjugados solamente se pone uno de los dos valores, normalmente el de
K..

EJERCICIO 5: La constante de ionizacion del 4cido hipocloroso, HCIO, es 3,2:107%. Calcula el valor
de K, de su base conjugada. Formula las reacciones de ionizacion de esta y del &cido HCIO y escribe
las expresiones de sus constantes de ionizacion.

HClOy + H;O S ClO g + H;O0'
acido-1 base-2  base-1 acido-2

_[CIOHO']_ 4 ) os
[HCIO]

a
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ClOf(aq) + HzO : HCIO(aq) + OHi(aq)
base-1  acido-2 4acido-1 base-2

_[HCIOJ[OH ]
[CIO" ]

b

Multiplicando numerador y denominador por la concentracion de protones:

_[HCIO][OH JH,0'] _ K, _ 1-10™"
[CIO" ][H,0" ] K, 3,2:10°

a

= 3,13-10”

b

8.- DISOLUCIONS ACIDAS, BASICAS E NEUTRAS.

Puesto que el agua es neutra y por cada i6n oxonio se obtiene un i6n hidroxido, las

concentraciones de ambos deben ser iguales:
[H;0"]=[OH']
por lo que
- 2 -

[H;0'l[OH 1=[H;0"] =10""
de donde

[H;0']=10"" [OH ]=10"
lo cual indica que la condicion para que una disolucion sea neutra es:

[H;0'1=[0H ]=10"

Si a una disolucion neutra de agua le afiadimos una pequefia cantidad de &cido, aumentamos la
concentracion de iones oxonio, H;O", y puesto que el producto ionico del agua, K, debe mantenerse
constante, el equilibrio

H,O + H,0 5 H;O0"+ OH”
evolucionara de forma que se consuman iones hidréxido, OH", disminuyendo su concentracion.
En las disoluciones acidas se cumplira que
[H;0']1>10" [OH1<10"

En el caso de que a la disolucion neutra de agua le anadamos una pequena cantidad de base,
aumentamos la concentracion de iones hidroxido, OH, y por el razonamiento anterior concluimos que
debe disminuir la concentracion de iones oxonio, H;O".

En las disoluciones bésicas se cumplird que

[H;0'1<10"’ [OH 1>10"

9.- CONCEPTO DE pH.

El pH o indice de hidrégeno se define como el logaritmo del inverso de la concentracion de
iones oxonio contenidos en una disolucion.

pH =log =-log[H;0"]

1
[H;07]
Una disolucion neutra, [H;0*] = 107'M, tendra un pH = 7

pH = —log[H;0"] = —log 107=~7(-log 10) =7
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Una disolucion acida, [H;O™] > 1077, dard un pH <7
por ejemplo [H;O"] = 10~°M implica que pH =5
Una disolucion basica, [H;0] < 1077, dara un pH > 7
por ejemplo [H;O"] = 10~°M implica que pH =9
De manera semejante, se define el concepto de pOH como el logaritmo del inverso de la

concentracion de 16ns hidréxido contenidos en una disolucion.

1
pOH =log =-log[OH]
[OH]

Tomando logaritmos en la expresion del producto i6énico del agua,
[H;O][OH ]=107"

log([H,0" ]-[OH" ]| = log[H,0" ]+ log[OH 1= logl0™" = - 14
Cambiando el signo
- log[H,0" ]- log[OH = + 14

obtenemos que

pH+pOH =14

El pH y pOH resultan muy utiles para establecer de manera rapida la acidez y basicidad de una
sustancia.

10.- CALCULO DEL pH DE DISOLUCIONES DE ACIDOS Y BASES.

10.1. Acidos fuertes

Un 4cido se considera fuerte si su constante de disociacion K, es muy elevada. En este caso se
puede considerar que la reaccion de transferencia protonica es total, es decir, el 4cido estd totalmente
disociado. La concentracion de H;O™ se calcula facilmente a partir de la concentracion inicial del acido.

EJERCICIO 6: Calcula el pH de una disolucion 0,1M de HCL

HCl(aq) + H,O - Cli(aq) + H30+(aq)
0,1IM 0,1M 0,1IM

Al ser un acido fuerte estara totalmente disociado:
pH = - log[H,0" 1= -1og0,1=1

10.2. Acidos débiles.

Si la constante de equilibrio K, es pequefia el acido es débil. Las concentraciones de las
especies que intervienen estan relacionadas por la expresion de la constante de equilibrio.
HA + HzO : H30+(aq) + A7 (aq)
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_[A1[H:07]
[AH]

El problema consiste en calcular [H;O'], [A] y [HA] en el equilibrio.

Para estimar [H;0"] se hacen dos aproximaciones:

1) Se supone despreciable la cantidad de H;O" aportada por la disociacion del agua. Esto es
razonable ya que la [H;0"] dada por la disociacion del agua no puede ser mayor que 10~ mol/l. Esta
aproximacion es valida siempre que el valor de K, no sea del orden de K. Teniendo en cuenta esta
aproximacion y la estequiometria de la reaccion, se deduce:

[H:O']=[A]=x [HA] =c-x
donde c es la concentracion inicial de HA.

2) Se puede despreciar la cantidad de &cido disociado en la expresion de [HA], debido al
pequeio valor de K,. Esta aproximacion es valida solo si ¢ >> K,. De esta forma, [HA] = ¢

Con las dos aproximaciones anteriores se obtiene la relacion:

2
K,=> dedonde x=.K,c
C

Para las bases se sigue el mismo razonamiento, solo que hablaremos de K, en vez de K.

K.

EJERCICIO 7: Calcula el pH de una disolucion 0,10M de acido acético. K,=1,8-107

HAc + H,O S Ac g+ HiO'g
[inic.] 0,10 - -
[equil.] 0,10 —x X X

_[AC]H,0'] . ¥’

=1,8-107°
[HAc] 0,10- x

a

como K, <<1=> x<<0,10 =>0,10-x=0,10

2

X -
010 L8107 x=40.10-1.8:107 = 134-10"M = [H,0"]

pH = -log[H,0" ]= -logl,34:107 = 2,87

EJERCICIO 8: Calcula el pH de una disolucion 3,0-10°M de Ba(OH),
Ba(OH)y + H:O = Ba¥uy + 2 OH
3,0:10°M 3,0010°M  6,0:-10°M
Los hidroxidos los consideraremos totalmente disociados a no ser que nos dijeran lo contrario:

pOH = - log[OH ]= -10g 6,0-107 = 2,22

pH=14- pOH=14-2,22=11,78
EJERCICIO 9: Calcula el pH de una disoluciéon 0,10M de NH;. Ky=1,79-107°
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NH3 + HQO : NH4+(aq) + OHi(aq)
[inic.] 0,10 - -
[equil.] 0,10 —x X X

_[NH,/J[OH]_ X’

=1,79-107°
[NH,] 0,10- x

como K, <<1=> x<<0,10 =>0,10—-x~=0,10

2
X

0,10

=1,79-10°  x=40,10-1,79-10"° = 1,34-10°M = [OH ]

pOH = - log[OH ]= -log1,34-107° = 2,87

pH= 14- pOH = 14- 2,87= 11,13

11.- PROPIEDADES ACIDO-BASE DE LAS DISOLUCIONES DE SALES.
HIDROLISIS.

11.1. Disolucion de una sal de dacido fuerte y base fuerte.

La disoluciéon acuosa de una sal como el NaCl, que proviene de un acido fuerte y una base

fuerte, es neutra. Esto se explica facilmente si se considera que las reacciones
Cl” g + HO S HClg + OH™ ()
Na(H2O)n+ + H,O s Na(Hzo)nq(OH) + H3O+(aq)

tienen lugar en una extension despreciable, ya que el ion Cl™ es una base muy débil (su acido
conjugado es muy fuerte) y el cation Na(H,O)," es un acido muy débil. En consecuencia, el pH de la
disolucion no se modifica por las reacciones anteriores y es el mismo que el del agua pura, es decir, 7, a
25°C.

11.2. Disolucion de una sal de dacido débil y base fuerte.

Una disolucién acuosa de acetato de sodio, [CH3;COONa], o NaAc, sal que proviene de un
acido débil y una base fuerte, tiene un caracter basico. Como el &cido acético es débil, su base
conjugada, el i6n Ac™, capta protones del agua dando lugar a iones OH™ segun la reaccion:

Ac (aq) + HzO s HAC(aq) +OH (aq)
Los iones OH™ confieren a la disolucion el caracter bésico. Esta reaccion también se denomina
reaccion de hidrdlisis, que no es mas que un tipo de reaccion acido-base de Bronsted-Lowry.

La reaccion del cation Na(H»O)," con el agua practicamente no tiene lugar, por lo que no se
aportan iones H;O". El efecto neto es que la disolucion acuosa adquiere caracter basico.

La constante de equilibrio de la reaccion del i6n acetato con el agua viene dada por la
expresion:

_ [HAC][OH']
b -
[Ac']
donde K, es la constante de basicidad del 16n acetato, también denominada constante de hidrolisis.
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La constante K, pode evaluarse facilmente a partir de la constante de acidez K, del acido
conjugado HAc. Multiplicando el numerador y el denominador de la expresion anterior por [H;O']
tendremos:

_[HAc][OH ][H;07] _[OH][H;0] _ Kw
[AcllH:01  [ACH:O] K,
[HAc]

b

De este forma:

EJERCICIO 10: Calcula el pH de una disoluciéon 0,10 M de CH;COONa.

Se disocia la sal: NaAcs — Na'ng + AC (g
0,1IM 0,IM 0,IM

El ion Na" proviene de una base fuerte, no dara reaccion en agua, pero el CN™ es la base conjugada de
un acido débil, por lo que no sera tan débil y dara reaccion en agua.

ACi(aq) + H20 s HAC(aq) + OHi(aq)
[inic.] 0,1 - -
[equil.] 0,1 —x X X

_[HAcJ[OH] . x* _ K, _ 110"
[Ac] 0,1-x K, 18107

a

= 556107

b

como K, << 1= x<<0,1 =0,1 -x~=0,1

2
X - 556101 X = 4/0,1:5,56:10""° = 7,46-10°M = [OH ]

0,1
pOH = - log[OH = -log 7,46:10°° = 5,13

pH= 14- pOH = 14- 5,13 = 8,87

11.3. Disolucion de una sal de dcido fuerte y base débil.

Una disolucion acuosa de cloruro de amonio, NH4Cl, sal que proviene de un 4cido fuerte y una
base débil, tiene caracter dcido. Anteriormente se dijo que el i6n cloruro, Cl7, es una base muy débil y
por lo tanto no aportaba iones OH™ a la disoluciéon. Como el amoniaco, NH3, es una base débil, su
acido conjugado, el i6n amonio, NH,', cede protones al agua segtin la reaccion:
NHy" (o + H2O 5 NHig) + HiO g
La formacion de H;O" explica el caracter acido de la disolucion.
La constante de equilibrio de la reaccion anterior es:
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_[NH;1[H;07]

[NH,']

Donde K, es la constante de acidez del ion NH4". Dicha constante puede calcularse facilmente a partir
de la constante de disociacion basica K, de la base conjugada correspondiente, NH;. Multiplicando
numerador y denominador de la expresion anterior por [OH ], tendremos:

a

_ [INH:][H;0°][0H] _ [H:0'][OH ] _ K
[NH, 1[OH ] [NH. 1T[OH] K
[NH;]

a

Ka:&
Kb

EJERCICIO 11: Calcula el pH de una disolucion 0,10 M de NH,4Cl.

Se disocia la sal: NH.Clsy) — NHy'uq + Cl g
0,1IM 0,IM 0,IM

Elion CI” proviene de un acido fuerte, no dara reaccion en agua, pero el NH," es el acido
conjugado de una base débil, por lo que no sera tan débil y dara reaccion en agua.

NH,'wp+ HO 5 NHsyg + H307)
[inic.] 0,1 — —
[equil.] 0,1 —x X X

_[NH,]JH,0']_ x* _K,_ l10" - 5.50.10°10
[NH, ] 0,1-x K, 1,79-10°

como K, <<1=> x<<0,1 =>0,1-x~0,1

255910 x=.0,1:5,59-10" = 7,48 10 °M = [H,0 ]

2

| >

(=)

,1

pH = -log[H,0" = -log 7,48-10°° = 5,13

11.4. Disolucion de una sal de dacido débil y base débil.

En una disolucidn acuosa de una sal que proviene de uno 4cido débil y de una base débil, tienen
lugar dos reacciones que afectan al pH. Como por ejemplo, en una disoluciéon de acetato de amonio,
CH;COONH,4, o NH4Ac, tienen lugar los dos equilibrios siguientes:

NH," + H,O 5 NH; + H;0"
Ac +H,O S AcH+OH™

En este caso, el calculo del pH de la disoluciéon es méas complejo que en los casos anteriores, ya

que se han de considerar simultdneamente ambos equilibrios.
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Si las constantes K, y K, de las reacciones anteriores son parecidas, el pH de la disolucion se
aproxima a 7, es decir, la disolucion es practicamente neutra.

12.- DISOLUCIONES REGULADORAS O AMORTIGUADORAS.

Las disoluciones que estan formadas por acidos débiles y una de sus sales (que provenga de
una base fuerte) o bases débiles y una de sus sales (que provenga de un 4cido fuerte), se denominan
disoluciones reguladoras o amortiguadoras.

Estas disoluciones presentan gran resistencia a variar la concentracion de iones H;O", y por lo
tanto el pH, incluso afiadiendo pequefias cantidades de acido o de base, que sobre el agua pura
modificarian varias unidades el pH de la misma.

Las disoluciones amortiguadoras tienen aplicacion en procesos de andlisis quimico en los que
se precisen condiciones constantes de pH, y gran importancia en los procesos bioquimicos de los
organismos vivos. La sangre presenta un pH de 7,4 y variaciones de pH de 0,4 unidades suponen
alteraciones que producirian la muerte. Otros liquidos bioldgicos de animales y vegetales presentan
también sistemas amortiguadores de la acidez para regular las concentraciones de iones minerales y
proteinas.

(Como se produce la funcién amortiguadora? Consideremos un acido débil, como el acético,
disociado en sus iones acetato y oxonio.

CH;COOH + H,0 S CH;COO™ + H;0"

Al anadir acetato de sodio al acido acético, el i6n acetato aumenta su concentracion en el

equilibrio en gran proporcion, ya que la sal esta totalmente disociada en la disolucion.
CH;COONa — CH;COO™ + Na*

Este aumento de la concentracion de i16n acetato hace que se desplace el equilibrio de
disociacion del acido acético hacia izquierda (principio de Le Chatelier) con el fin de hacer disminuir
la concentracion de 16n acetato. Este hecho se conoce como efecto de 10n comun y es la causa de la
accion amortiguadora de la disolucion. Si ahora se anade una cierta cantidad de 4cido, aumenta la
cantidad de i6n oxonio, H;O", en una proporcion grande pero la existencia de i6n acetato de la sal hace
que unido al oxonio produzca acético molecular hasta alcanzar las nuevas concentraciones del
equilibrio de disociacion del &cido acético, de acuerdo con su constante K,. Con ello disminuye la
proporcion de H;O™ y, por lo tanto, la variacion del pH de la disolucion es mucho menor que la que se
produciria sobre el agua pura.

CH;COO™ +H;0" 5 CH;COOH + H,O

Si se afiade una base, el acido acético se disocia en mayor proporcion neutralizandose buena
parte de los ions OH™ a expensas del H;O" formado, con el que se produce un efecto similar de
variacion menor del pH como en el caso de anadir un acido.

CH;COOH + OH™ 5 CH5;COO + H,O

12.1. Calculo del pH de una disolucion reguladora:

Calculemos el pH de una disolucion reguladora formada por mezcla de un &cido débil HA de
concentracion ¢, y su base conjugada A~ de concentracion cg (que proviene de la sal NaA). Podemos
reordenar la expresion para K, de esta forma:

[H;O0']1=K. D[H—M
[A7]

Tomando logaritmos en los dos miembros y cambiando de signo:
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. [HA] [A]
- log[H;07]=- logK, - log=—— pH=pK, +log—
’ [A] [HA],

Puesto que ni el &cido ni el anidn de la sal reaccionan apreciablemente con el agua, sus concentraciones
en el equilibrio son practicamente las iniciales.

Ca

[HA] = Ca [A- ] = Csal [HS O+] = Ka D
Csal
de donde

pH= pK, + log%

Ca

Para una disolucion reguladora basica, por ejemplo, NH;q+NH4Cl la expresion es muy similar

pOH = pK, + log &

Cb
de donde

Csal

pH= pK, - pK, - log ==
Cb

EJERCICIO 12: ;Cudl es el pH de una disolucion 0,200M de acido nitroso, HNO,, y 0,050M de
nitrito de sodio? Para el HNO,, K,=4,5-107*.

Se disocia la sal: NaNOyuy — Na'ug + NOs (g

0,05M 0,05M  0,05M

Elion Na" proviene de una base fuerte, no dara reaccion en agua, pero el NO,™ es la base conjugado de
un acido débil, por lo que no sera tan débil y dara reaccion en agua.

HNOz + HzO s NOz_(aq) + H3O+(aq)
[inic.] 0,2 0,05 -

‘ Carlos Alonso - www.alonsoformula.com Pagina 18 de 25




| QUIMICA DE 2° BACHILLERATO TEMA 6

[equil.] 0,2—-x~=0,2 0,05+x~0,05 x

E1 NO, que proviene de la sal hace que el equilibrio se desplace fuertemente hacia los reactivos, por lo
tanto podemos despreciar el valor de x frente a 0,05 y frente a 0,2 pues sera mucho menor.

_[NO, J[H,0']
[HNO, ]

a

[ANO,]. 4 5.10¢ 92

[NO, ] 0,05

[H,0"]=K, = 1,8:10°M

pH = -log[H,0" = -log1,8-107° = 2,74

EJERCICIO 13: ;Cual es el pH de una disolucion que es 0,030M en NH3uq y 0,070M en NH4NO;?;
K,=1,8-107° para el NHsy).

Se disocia la sal: NHiNO;5 — NHy'g + NO3 (g
0,07M 0,07M  0,07M

El ion NO;™ proviene de un acido fuerte, no dara reaccion en agua, pero el NH," es el acido conjugado
de una base débil, por lo que no serd tan débil y dard reaccion en agua.

NH3(aq) + HO S NH4+(aq) + OH_(aq)
[inic.] 0,03 0,07 -
[equil.] 0,03 —x~0,03 0,07+x~=0,07 x

EI NH,4" que proviene de la sal hace que el equilibrio se desplace fuertemente hacia los reactivos, por lo
tanto podemos despreciar el valor de x frente a 0,03 y 0,07 pues sera mucho menor.

_[NH, J[OH']
[NH;]

[OH ]= K, [[NH3] = 1,810° 28 2 7 7110°Mm

NH,"] 0,07

pOH = -log[OH = -log 7,71-10° = 5,11

pH= 14- pOH = 14- 5,11= 8,89
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12.2. Estudio de la accion reguladora.

La capacidad de resistir las variaciones de pH debidas a la adicién de bases fuertes o de acidos
fuertes que presentan las disoluciones reguladoras se debe a que contienen protones en reserva, en
forma de 4cido débil, que pueden anular la accién de la base y que contienen una reserva de base, en
forma de anion, que puede reaccionar con los protones afiadidos por un 4cido fuerte.

EJERCICIO 14: Una disolucion es 0,200M en acido acético y 0,200M en acetato de sodio. (a);Cual
es su pH? ;Qué cambio de pH se produce al anadir a 1L de esta disolucion 0,050 moles (b) de HCl y
(c) de NaOH? (Ignorense los cambios de volumen). (d);Cual seria el pH de afnadir estas cantidades a
1L de agua destilada?

a) NaAc(s) — Na+(aq) + AC_(aq)
0,20M 0,20M 0,20M

HAC(aq) + H20 s AC_(aq) + H30+(aq)
[inic.] 0,20 0,20 -
[equil.] 0,20 —x~0,2 0,20+x~=0,2 x

El Ac™ que proviene de la sal hace que el equilibrio se desplace fuertemente hacia los reactivos, por lo
tanto podemos despreciar el valor de x frente a 0,2 pues sera mucho menor.

_[Ac'][H,0]
[HAc]

a

[H,0']= K (HAc] 1,8~10'5%: 1,8-10°M
‘[Ac ] 2

9

pH= -log[H,0" = -log1,8:107° = 4,74

b) E1 HCl al ser un acido fuerte esta totalmente disociado
HCl @q T H, O — CI g T H;O0" (aq)
0,05M 0,05M  0,05M

Estos iones oxonio H;O" anadidos consumen iones Ac™ del equilibrio para dar moléculas de acido
acético, HAc.

HAC(aq) + H20 s AC_(aq) + H30+(aq)

[inic.] 0,20 + 0,05 0,20 — 0,05 =
[equil.] 0,25 —-x~0,25 0,15+x~=0,15 x
_[Ac’][H,0"]
’ [HAc]
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[HAc] _

50,25
[H3o+]:Ka[ .05 :

181
Ac] 0,15

=3-10°M

pH = -log[H,0"]= -log3-10™ = 4,52

Se observa que la variacion de pH es muy pequeiia.

c) El NaOH al ser una base fuerte esta totalmente disociada
NaOH (aq) + HzO — Na+ (aq) + OH (aq)
0,05M 0,05M 0,05M

Los OH™ que provienen de la base reaccionan con los iones oxonio para dar agua segun el equilibrio:
HiO'wy + OHu S 2 H,O que esta muy desplazado a la derecha. Por tanto desaparecen del
equilibrio tantos H;O" como OH™ afiadimos, ademas se formara el mismo niimero de iones Ac (g y s€
consumiran un nimero igual de moléculas de HAc por el desplazamiento del equilibrio.

HAC(aq) + HO S AC_(aq) + H3O+(aq)

[inic.] 0,20 — 0,05 0,20 + 0,05 B
[equil.] 0,15—x=0,15 0,25+x~=0,25 x
_[Ac ][H,0"]
) [HAc]
0= k A g0 %15 g 1075m
*[Ac ] 0,25

pH= -log[H,0" = -1log1,08-:107 = 4,97

Se observa que la variacion de pH es muy pequeiia.
d) Al afiadir el 4cido o la base al agua destilada:

HCl (aq) +H,0 — CI” (aq) + H3O+ (aq)
0,05M 0,05M 0,05M

pH= -log[H,0"]= -10og0,05= 1,30

Podemos comparar este pH tan acido pH = 1,30 con el pH = 4,52 conseguido al afadir el
mismo 4cido a la disolucion reguladora.

NaOH (aq) + Hzo — Na* (aq) +OH (aq)
0,05M 0,05M 0,05M

pOH = -log[OH ]= -1log0,05= 1,30
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pH=14- pOH=14-1,30= 12,70

Podemos comparar este pH tan basico pH = 12,70 con el pH = 4,97 conseguido al afiadir la
misma base a la disolucion reguladora.

Por tanto hemos comprobado que la disolucion reguladora controla el pH en un intervalo
estrecho cuando se afiaden pequenas cantidades de 4cido o de base.

13.- INDICADORES.

Se llaman indicadores ciertas sustancias generalmente organicas de caracter acido (o basico)
débil, que tienen la propiedad de cambiar de color al variar el pH entre valores bien determinados.
Cada indicador cambia de color en distinto intervalo de pH, pudiéndose cubrir casi toda la escala de 1 a
14.

Para que un indicador sea ttil debe cambiar bruscamente de color en un intervalo pequeio de
pH (dicho intervalo es de 2 a 3 unidades de pH).

El cambio de color de los indicadores es debido a la distinta coloracién que ofrece la forma
molecular (HIn) y la forma 16nica (In") del mismo. En los indicadores existe un equilibrio entre ambas
formas, predominando una u otra segun la concentracion de los iones oxonio (H;O") que presente el
sistema.

Puesto que el indicador se disocia como un acido débil (alguno es débilmente basico), la
ecuacion que representa este equilibrio sera:

HIn + H,O 5 In” + H;0"

Si por adicion de 4cido al sistema aumentamos la concentracion de iones oxonio, el equilibrio
se desplaza hacia la izquierda, predominando la forma molecular del indicador y, por lo tanto,
presentando coloracion propia de esta.

Si, por el contrario, disminuimos la concentracion de iones oxonio por adiciéon de idns
hidroxido, el equilibrio anterior se desplaza hacia la derecha, predominando la forma i6nica del
indicador y, consecuentemente, aparecera su coloracion propia.

INDICADORES DE pH MAS EMPLEADOS.

Indicador Intervalo de viraje (pH) Cambio de color de 4cido a base.
Naranja de metilo 3,1-4,6 naranja - amarillo

Verde de bromocresol 3,8-54 amarillo - azul

Rojo de metilo 42-6,3 rojo - amarillo

Azul de bromotimol 6,0-7,6 amarillo - azul

Rojo de fenol 6,6 - 8,6 amarillo - rojo

Fenolftaleina 8,0-9,8 incoloro - rojo

Timolftaleina 9,4-10,6 incoloro - azul

14.- VALORACIONES ACIDO-BASE.

Las reacciones de neutralizacion son las que tienen lugar entre un dcido y una base, dando
como productos el agua y la sal correspondiente:
HCl + NaOH S NaCl + H,O
En realidad, el proceso de neutralizacion consiste en la reaccion entre lo idn oxonio procedente
del acido y el i6n hidroxido procedente de la base para dar lugar al agua, ya que la sal estd
completamente disociada en sus iones:
H;0"+ClI'+Na"+OH S Na'+Cl" +2 H,O
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0 mas propiamente

H;0"+OH S 2 H,O
Estas reacciones son de utilidad para determinar la concentracion de una
I disolucion mediante volumetrias de neutralizacion, que se dividen en
acidimetrias y alcalimetrias, segiin que la sustancia que se analice sea un
acido o una base.
Al final de cualquier neutralizacion siempre se cumple que:
N° de H" del acido = N° de OH™ de la base.

Para la reaccion genérica:
m H,A +n B(OH),, 5 A.B, + m n H,O

n°H'n, = n°OH'n,
Donde n° H es el ntimero de H del 4cido y n° OH es el numero de OH de la base.
n°H-M,-V, = n°OH-M, -V,

formula de aplicacion general en todos los procesos volumétricos.

El problema de una valoracion consiste en determinar el punto de equivalencia, situacion en
la cual el nimero de protones del acido coincide con el nimero de hidroxidos de la base. Para lo cual
hace falta conocer el pH en el punto de equivalencia, con el fin de escoger un indicador que vire
alrededor de este pH. Al punto correspondiente al cambio de color en una valoracion se le denomina
punto final, ya que es entonces cuando el indicador sefiala que la valoracion ha terminado. La cantidad
de indicador que se utiliza debe ser pequefia, porque de lo contrario se consumiria parte de la base o del
acido a valorar.

La variacion de pH en la cercania del punto de equivalencia, en algunos casos es tan brusca que
pode utilizarse sin error apreciable un indicador con un intervalo de viraje que no coincida con el pH
del punto de equivalencia.

En otros casos, por el contrario, la variacion de pH no es tan acusada y es necesario conocer la
curva de valoracion, es decir, la curva que se obtiene al representar graficamente el pH de la disolucion
a valorar frente al volumen de reactivo anadido, para decidir el intervalo mas conveniente.

Puedes ver una valoracion en la siguiente practica:

http://www.alonsoformula.com/videoteca/video 352.htm

14.1. Curva de valoracion de un acido fuerte con una base fuerte.

Consideraremos la valoracion de 50 ml de una disolucion de HCI 0,10M con una disolucion de
NaOH 0,10M. Veremos cual es el cambio que experimenta el pH de la disolucion a valorar durante la
adicion de la disolucion de NaOH. Evidentemente esta valoracion no es necesaria para determinar la
concentracion de HCI que ya se conoce, pero sirve de modelo para observar la variacion de pH durante
la valoracion.

a) Calculo del pH inicial:

pH=- log[H;0']=- log0,10=1

b) Caélculo del pH, antes del punto de equivalencia, después de afiadir un volumen V, de
disolucion de NaOH:
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pH:‘ log[H30+]:_ logEH(H\?O+)% - 1o %Ho(H30+)_ na(OH_) %

V,(H;0")+V,(OH)

donde n(H;0") = moles de H;O" en exceso

n,(H;0") = moles iniciales de H;O"

n,(OH") = moles de OH™ anadidos

V = volumen total de disolucion

V,(H;0") = volumen inicial de HCI

V.(OH") = volumen anadido de disolucion NaOH
¢) Calculo del pH en el punto de equivalencia: Cando se llevan afiadidos 50 ml de disolucion de
NaOH, los moles de 4cido y los moles de base afiadidos son iguales, por lo que se alcanz6 el punto de
equivalencia. En este momento se tiene una disolucion de NaCl en agua

pH=- Ig[H;0']=-1g(107") =7

d) Calculo del pH después del punto de equivalencia:

pH:MHOgEn(OH')Ezmﬂogﬁ n,(OH) - n,(H;0") %
v Vo(H;07) + V. (OH)

Volumen en ml de pH

NaOH afiadido
0,0 1,00
10,0 1,18
25,0 1,48
40,0 1,95
49,0 3,00
49,9 4,00
49,99 5,00
50,00 7,00
50,01 9,00
50,1 10,00
51,0 11,00
60,0 11,96
75,0 12,30
100,0 12,52

Como puede verse hay un gran cambio de pH en las cercanias del punto de equivalencia, que se
aprecia mejor en la grafica:
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Cwrva de valoracion dun Acido forte cunha base forte

14

12

10

pH

) _

1] 10 20 30 40 an &0 at 20 a0 100
ml de NaOH engadido

El cambio brusco de pH en las cercanias del punto de equivalencia permite utilizar para
detectarlo cualquier indicador que vire entre pH=3 y pH=10; como por ejemplo, fenolftaleina, azul de
bromotimol o naranja de metilo. Por lo tanto, la no coincidencia del punto final con el punto de
equivalencia no supone en este caso un error apreciable.
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