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1.- Definiciones de acidos y bases.

El equilibrio 4cido-base interviene en un gran nimero de procesos y juegan un papel

importante tanto en la industria quimica y como en la vida diaria. Asi, el acido sulfurico y el

hidroxido sodico estan entre los productos quimicos més utilizados y el pH es un concepto

importante en procesos bioldgicos, el medioambiente y los alimentos. Aunque muchas

sustancias han sido clasificadas como 4acidos o bases, las definiciones han variado a lo largo

del tiempo conforme mejoraban los conocimientos quimicos. En la Tabla 1 se muestra una

evolucion histdrica breve de estos conceptos.

Tabla 1. Evolucion historica esquematica de los conceptos acido y base.

Fundamento

Propiedades

Composicion

Comportamiento

quimico

Concepto

Boyle (1680): Acidos: amargos, viran al rojo el colorante tornasol.
Bases: untuosas al tacto, viran al azul el colorante tornasol
Acidos son sustancias que:

- Lavoisier (1787): Contienen O;

- Davy (1815): Contienen H

- Liebig (1838): Contiene H desplazable por un metal

Arrhenius (1887): Acidos producen H', bases producen OH™
Bronsted-Lowry (1923): Acidos ceden H', bases aceptan H"
Lewis (1923): Acidos aceptan pares ¢, bases ceden pares e

Usanovich (1939): Acidos ceden cationes, aceptan aniones o €.
Bases aceptan cationes, ceden aniones o €~

Cada definicion puede ser util en una situacion en particular, por ejemplo, la definicion de

Bronsted-Lowry es adecuada para estudiar las reacciones de trasferencia de protones y la

definicion de Lewis permite explicar interacciones descritas por la teoria de orbitales
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moleculares frontera que indica que los orbitales ocupados (HOMO) de una molécula y los
orbitales desocupados de la otra (LUMO) interactuan entre si. De forma que un acido de
Lewis con orbitales desocupados es electrofilo y puede aceptar un par de electrones solitario
del orbital ocupado de una base que es nucledéfila:

F H F

| | L
F—?‘/Jf\:rsll—H — F—B—N-H

F H F H

acido base aducto
La definicion de Lewis incluye a los acidos y bases de Bronsted-Lowry y a la formacion de
compuestos de coordinacion.

En este tema nos ocuparemos de estudiar las reacciones de transferencia de protones y, para
ello, es mas adecuado utilizar la definicion de Bronsted y Lowry que puede enunciarse de
la siguiente forma:

"un acido es una especie capaz de ceder protones y una base una especie capaz de
aceptarlos”

Esta definicion permite introducir el concepto de par acido-base y explicar la funcion
destacada del disolvente en estas reacciones. El concepto de par acido-base conjugados
surge de la propia definicion de Bronsted-Lowry pues una sustancia que cede un proton se
transforma en otra capaz de aceptarlo, asi en los equilibrios de transferencia de protones
deben intervenir dos pares acido-base el acido de un par cede el proton y la base del otro lo

acepta: Par HA/A~

/- \

HA+ B~ 2 A™ + HB

Par HB/B~

En esta reaccion A~ es la base conjugada del acido HA y forma el par acido base conjugado
HA/A™. De igual forma HB es el acido conjugado de la base B~ y forman el par HB/B™.

Finalmente, debe indicarse que el equilibrio dcido-base se establece intercambiando protones
ionizables, muchas especies tienen d&tomos de hidrégeno unidos por enlace covalente que no
intervienen en la transferencia de protones y, por lo tanto, no deben ser tenidos en cuenta.
Por ejemplo, el NHs" y CH3COOH, solo tienen un protéon ionizable y son acidos
monoproéticos. En la tabla 2, se describen algunos acidos y bases importantes a nivel practico.

6.2. La autoionizacion del agua. Escala de pH.

En todos los equilibrios en disolucion el disolvente tiene una gran importancia pues
condiciona el valor de las constantes de equilibrio al formar parte del estado estandar.
Ademas, en los equilibrios acido-base los disolventes anfiproticos, al tener propiedades
acido-base, pueden intervenir en las reacciones actuado como acidos cediendo protones o
como base aceptandolos:

Como acido: HD+ A~ 2 D™ +HA Par HD/D™
Como base: HD+HA 2 H,D"+ A~ Par H,D*/HD
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Tabla 2. Descripcion de algunos acidos o bases significativos.

Acido/Base Descripcién

Acido perclorico  Acido muy fuerte, concentrado (70%, ~12 M) es muy oxidante y
HCIO4 hay peligro de explosion si entra en contacto con materia organica.
Acido clorhidrico  El concentrado es 37% =12 M. Disuelve metales con E°<0,
HCl carbonatos, fluoruros, sulfuros, sulfatos y muchos 6xidos.

Acido sulfurico Puro es un liquido denso que se mezcla con agua de forma muy
H>S04 exotérmica. El concentrado tiene una riqueza del 98% ~18 M. La

primera disociacion es fuerte y la segunda tiene un pK.=1.98

Acido nitrico Es un liquido incoloro, téxico y corrosivo. Es un acido fuerte y
HNO; oxidante. Si se expone a la luz produce dioxido de nitrégeno que

le dan una tonalidad amarillenta. Es estable en disolucién acuosa
y se vende concentrado al 68 % en masa, = 15 M.
Acido fosférico El H3PO4 es un soélido cristalino que tiende a absorber humedad

H3PO4 del ambiente y licuarse. El 4cido comercial es una mezcla al 85 %
en agua = 15 M.

NaOH Sélido untuoso que reacciona con el CO; del aire formando
NaHCO;3

Amoniaco Gas incoloro, de olor picante y sofocante. Se vende concentrado

NH; en disolucién acuosa al 25-35% (sobre 13-18 M). En agua es una

base débil (pKv=4.76) que al protonarse forma NH4"

El disolvente anfiprotico esta caracterizado por tres especies: H,D*/HD/D™, que en el caso
del agua son el cation oxonio o hidronio, el agua y el anién hidroxido: H;0* /H,0/0H™

Un disolvente anfiprético al poder aceptar y ceder protones experimenta una reaccion de
autoionizacion o autoprotoélisis. Por ejemplo, para el agua:

H,0q) + H;0() 2 H30(,q) + OHg5q Kw = [H308,¢)][OH g ]
Que para simplificar se escribird como:
H,0q) 2 Hag) + OHgag) Kw = [Hiaq][0Hg)]
De esta forma se da por supuesto que el disolvente es el agua y el hidronio, H (aq), se muestra

como el protén hidratado, sin incluir explicitamente una molécula de agua, pero si
considerando todas las interacciones con el disolvente.

Problema 1: Si sabemos que la energia de Gibbs de formacién estandar es —237.1 para
el agua, O para el H*aq y —157.2 kJ/mol para el ion hidréxido en fase acuosa. Determina
la constante de autoprotélisis del agua.
Consideremos la reaccidn de disociacion:
H,0q) 2 Hiyg) + OHGag)

o o — —
AG® = AP+ AGfour, ) — AGf,0, = 0 = 157.2 = (=237.1) = 79.9 k]/mol

Por lo tanto:

AG® 79900
K,, = e RT = ¢ 8314x298.15 = ¢ 3223 = 1,00 x 10714 pK,, = —logK,, = 14.00
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Si consideramos la transferencia del protén:
H,0() + H,0¢y 2 H30(,q) + OH,q

o o — o —
AG® = AP, o1+ AGRour, ) — 20Ghy, 0, = AGg o —157.2 = 2(~237.1) = 79.9 k]/mol

Por lo que la energia de formacion del ion hidronio debe ser la misma que la del agua para que la
constante sea la misma, lo que indica que el ion H*@q) considera todas las interacciones de
hidratacion y solo se diferencia del hidronio en la inclusién de una molécula de agua.

En la Tabla 3 se muestran ejemplos de varios disolventes y sus constantes de autoionizacion.
Como la reaccion de autoprotodlisis es endotérmica al aumentar la temperatura la constante
aumenta.

Tabla 3. Constantes de autoionizacion de varios disolventes a 25°C

Disolvente pKb Acido/disolvente/base
Agua 14.00 H30"/H,O/OH~
13.26 (50 °C)
Etanol 19.0 C,Hs0H,"/ C,HsOH/ C;Hs0™
Acido féormico 6.2 HCOOH,"/HCOOH/HCOO"~
Acido acético  14.9 CH3COOH,"/CH3COOH/ CH3COO~
Amoniaco 32 (-60 °C) NH4"/NH3/NH,~
Etanolamina 5.5 "H3NC,HsOH/H,NC,HsOH/H2NC,HsO™

Efecto nivelador del disolvente

En los disolventes anfipréticos la reaccion de disociacion del acido se puede plantear como
una cesion de protones al disolvente. Por ejemplo, en agua:

_ [1:000 (4G
[HA(aq)]
Por lo tanto, el disolvente afecta a la fuerza de los acidos y la bases dependiendo de que el

+ _
HA@q) + H20() @ H30(,4) + Aag) K,

disolvente sea acido y tenga mas capacidad de ceder protones o basico y tenga mas tendencia
a aceptar protones. Por ello:

o Los 4cidos aumentan su fuerza en disolventes basicos

J Bases aumentan su fuerza en disolventes acidos.
Ademas, cuando el 4cido es suficientemente fuerte se disociard completamente, por ello, el
disolvente marca limites a la fuerza de acidos y bases en disolucion, en agua no puede
haber 4cidos mas fuertes que H3O", ni bases mas fuertes que OH™, de lo contrario se
produciran las reacciones cuantitativas:

CH30q) + Ho0q) = CH30H o) + OHGq K = 101614 = 102

De forma que los acidos y bases fuertes reaccionan con el disolvente para producir el acido
o la base caracteristicos del disolvente en igual concentracion. Esto se conoce como efecto
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nivelador del disolvente. Por ejemplo, si utilizamos como disolvente el &cido férmico la fuerza
relativa es HClO4> HBr > HCIl, mientras en agua todos estdn nivelados como éacidos fuertes.

Escala de pH del disolvente

La autoionizaciéon del disolvente permite definir una escala de pH que cuantifica la
concentracion del acido caracteristico del disolvente, en agua el ion hidronio, H3O". El pH se
define como

Desde un punto de vista matematico, el pH podria tomar cualquier valor, pero desde el punto
de vista quimico en primer lugar debe considerarse la concentracion. Los moles de agua en un

litro a 25°C:
1000 mL x 0.9971 g/mL
NH,0(1L) = 18,015 = 55.35molesen 1L

Por lo tanto, un pH=1 indica una concentracion 0.1 M, si pH=—1 una concentracion de 10 M y

si pH=-2 la concentracion deberia ser 100 M lo que es imposible. Ademas, si la concentracion
es elevada las fuerzas intermoleculares entre los iones dan lugar a efectos no ideales que
modifican la actividad de los iones hidronio, ademéas de que se forman pares idnicos.
Finalmente, a concentraciones muy elevadas la hidratacion y formacion del ion hidronio puede
dificultarse por la falta de agua.

Como se ha indicado, los disolventes anfiproticos también son sistemas diproticos. Por
ejemplo, para el agua pueden establecerse los siguientes equilibrios:

H30(aq) + H20q) 2 H20q) + H30(ag PKay = 0
HzO(l) + HzO(l) 2 Hgog-aq) + OH(_aq) pKaz = pKW =14

El primer equilibrio es un intercambio de protones entre moléculas de disolvente con estados
inicial y final iguales, y el segundo es la reaccion de autoionizacién del disolvente. Si
resolvemos este segundo equilibrio planteando los balances de reaccion:

[H30<+aq>] =X
[OHG ] = x
Sustituyendo en la constante de autoionizacion:

Kw = [H304pl[0HGg] = %% x =Ky =+v10"14 =107
Por lo tanto:

K
[H30%,)] = [OHGq] =x=10""M  pH=pOH = pTW =7

Asi, en disolventes anfipréticos el equilibrio de autoionizacion establece un valor de pH de
neutralidad, pH=pK4/2, y una zona de variacion del pH caracteristica del disolvente que se
extenderd entre 0 y el pKq. Para el agua:
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PK,, -
acido 3 basico L\ pH
| | T 7
0 7 14
neutro
[Hf]=1M [OH"]=1M
Si pH=0 [H3O+] =1M;[OHT]= 107 M

En disolucion acida

En agua pura

En disolucidn basica
pH=14

En términos de pH:

[H:0']> [OHT]; [H;0'] > 107 M
[H:0] = [OH]=10"7 M

[H:0'] < [OHT] ; [H:0']1< 1077 M
[OH7] =1M; [H;0'] =107 M

en medio acido: pH<pOH ; pH<7

en medio neutro:  pH=pOH ; pH=7

en medio basico:  pH>pOH ; pH>7

Si se toma el acido formico como disolvente, un pH=—log [HCOOH:']=0 indicaria
[HCOOH;']=1 M, un pH=3.1 la neutralidad con [HCOOH, ]=[HCOO™], y pH=6.2

[HCOO =1 M. Ademés, un pH<3.1 seria acido y un pH>3.1 bésico.

3. Fuerza de los acidos y de las bases. Constantes de equilibrio.

A partir de este apartado todo el tratamiento sera en medio acuoso y por ello, eliminaremos

las referencias al medio en las reacciones y escribiremos [H*] = [Ha\q)]’ para simplificar la

notacion. Pero debe quedar claro que todas las especies estan hidratadas y estabilizadas por

el agua.

En las tablas se suelen registrar las constantes de las reacciones de disociacion o acidez de

la especie acida:

HA 2 H* + A-

La inversa de la reaccion de acidez es el equilibrio de protonacion o formacion de la base:

H*+ A~ 2 HA

Por lo tanto, la constante de protonacion es la inversa de la constante de acidez y el logaritmo

_ [H'][A7] _
Ka = W pKa = —lOgKa
TR PR P

decimal de la constante de protonacion es igual al pKa.

La base puede también experimentar el equilibrio de basicidad o hidrolisis al aceptar un

protén del disolvente:

A”+H,0 2 HA+ OH™

[HA][OH™]

Kb =T7a7]

pKp = —logKj
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Este equilibrio es la combinacion del equilibrio de protonacion y el de autoionizacion del

agua:
H*+A” 2 HA K
H,0 2 H* + OH™ Ku
A™ +H,0 2 HA + OH" Kb=K><KW=K—W
a

Es comun utilizar una escala logaritmica para tabular las constantes, definiéndose el
pKa=—log K.. Por lo tanto:

KaKp =Kw = pKy+pKp =pKyw = PKp = pKw — pK,
Por ello, las constantes de basicidad no estan tabuladas y deben obtenerse a partir de los pKa
tabulados y pKw.

La inversa de la reaccion de basicidad es la reaccion de neutralizacion del acido:
1
Ky

Esta reaccion es la que tiene lugar al valorar un acido débil con una base fuerte, de igual

HA+OH™ 2 A~ + H,0 K, =

forma que la reaccion de protonacion es la que tiene lugar al valorar una base débil con un
acido fuerte. Ambas reacciones son bastante cuantitativas.

En agua a 25 °C, la relacion entre las constantes del acido y de la base conjugada es:

pK; + pKy, = 14
Por lo que cuanto mas fuerte es un dcido mas débil es su base conjugada, como se muestra en
la Tabla 4. Por ejemplo, en agua, el HCI es un 4cido tan fuerte que el CI™ no muestra caracter
basico; el CH3COOH un écido débil y el CH3COO™, una base débil; y el H>O> un 4cido muy
débil y HO>™ una base bastante fuerte

Tabla 4. Ejemplos de pares acido-base conjugados en agua a 25°C .

Caracter Acido pKa pKb Base Caracter
Fuerte HNO;3 -1.38 15.38 NOs3~ Extre. débil
Mod. Fuerte =~ CCI3COOH 0.65 13.35 CCI3COO™ Muy débil
Débil HCOOH 3.74 10.26 HCOO- Débil

Débil HCIO 7.53 6.47 ClO™ Débil

Débil NH4" 9.24 4.76 NH3 Débil

Muy débil H>O» 11.62 2.38 HO>™ Mod. fuerte
Extre. débil  CH;OH 15.5 -1.5 CH;0~ Fuerte

Un acido sera mas fuerte cuanto mayor sea su constante de acidez (Ka, y menor su pKa), esto
es, cuanto mayor tendencia tenga a disociarse. Una base serd mas fuerte cuanto menor sea la
constante de acidez (mayor pKa) pues mayor sera su tendencia a protonarse (log K = pKa) y
menor su pKy (mayor su Kb).
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Por eso, podemos clasificar a las especies como:

e pK.<0 acidos fuertes, bases extremadamente débiles

o 0<pK,<3 4cidos moderadamente fuertes, bases muy débiles (14>pKy>11)
o 3<pK.<l1 4cidos débiles, bases débiles (11>pKy,>3)

e 11<pK.<14 acidos muy débiles, bases moderadamente fuertes (3>pKy>0)
e pK.>14 acidos extremadamente débiles, bases fuertes (pKy< 0)

Problema 2: Sabiendo que el valor de la constante del acidez del HF es pK.=3.17, obtener
el valor de las constantes de protonacion y de basicidad del fluoruro.

_ [HF][F7]

Constante de acidez HF 2 H* + F~ K, = THF] =107317
Constante de protonacién H*+F~ 2 HF K= ﬂ = i = 10317
P < [HF] ™ K,

luego logK = pK, = 3.17
Y la basicidad: F~ 4+ H,0 2 HF + OH™ pK, = pK,, — pK, =14 —3.17 = 10.83

Problema 3: Plantea los equilibrios que pueden tener lugar en una disolucién acuosa de
un par acido-base débil (HA/A-) de pKa=5.0 y determina el valor de las constantes.

Acidez: HA 2 H* + A~ K, =10
K
Basicidad A~ +H,0 2 HA+ OH™0 Ky = =% =10 7145 = 10
a
7 1
Protonacion: H* + A~ 2 HA K= o 105
a
1
Neutralizacién HA+ OH™ 2 A™ + H,0 K, = == 10°

b

Problema 4: Indica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas,
justificando las respuestas.
a) Si utilizamos acido acético como disolvente la neutralidad se alcanza a un
pH=7.
b) En agua el HCI (pKa= -9.3) es mas fuerte que el HNO3 (pKa= -2)
c) Una disolucién de NH4Cl es basica. (pKy (NH3)=4.75)
d) Si el pKa de un acido es 5.0, el logaritmo de su constante de protonacion es
1/5.0
e) Si el pKa de un acido es 5.0, el pKj, de la base conjugada sera 9.0
f) Una base con un pKp=3.4 da lugar a una disolucién menos basica que otra
cuyo acido conjugado tiene un pKa=5.5

3.1 Grado de disociacion. Efecto de la concentracion

Resolvamos el equilibrio de acidez de una disolucidon de concentracion C en el acido HA,
suponiendo que C es suficientemente grande para que la disociacion del agua no influya
(pH<6.0):

[H'][A7]

HAZ2HT + A™ K, =
< *7 [HA]
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Los balances de reaccion:
dicloroacético

[HA] =C—x \_ pKa=130
[H*] =x «
[AT]=x 0.8_. acético
Definimos el grado de disociacion como la proporcion de ¢ ] plta =476
acido que se ha disociado: o ]
C—[HA] «x 1
=~ =E x=aXC(C 0.2—- S
Sustituyendo en la constante de acidez: 0 —— h lp?do,ros?
+ - 2 2
Ka=[H][A]= x“ o« c pC

[HA]  C-x 1-«a
En la figura se muestra como varia el grado de disociacion al disminuir la concentracion para
tres acidos con diferente pKa considerando el efecto del agua. Se observa que la disociacion
aumenta al reducirse la concentracion y que si el dcido es muy débil no llegaré a disociarse
completamente pues la disociacion del agua impone un pH=7.

Problema 5: Determina el grado de disociacion del HF (pK.=3.2) si la concentracién inicial
es 0.1 My sies 0.01 M. Determina el grado de disociacién maximo que puede alcanzar
si se sigue reduciendo la concentracion.

Hemos visto que:

aZ

K. =
I

Luego:
Cxa?+K,xa—K,=0
Sustituyendo los valores del problema tendremos:
C=01M - a=0076(76%) y C=001M - a=0.222(222%)

Para conocer el grado de disociacién maximo supondremos que la concentracion es tan baja que no
afecta el pH del agua que sera igual a 7, por lo tanto:

_[H*][AT]  [H*]xx 1077 x«

Ka = [HA] C—-x  1-a
Despejando:
K,— Kya=10"7" X« a=ﬁ
Por lo tanto, para el HF:
10732
=021 107 0.99984 (99.98 %)

Para comparar, el amonio con pKa=9.24 tendria un grado maximo de 0.59%.
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3.2 Diagrama de predominio

A partir de la constante de acidez, podemos obtener la razon entre las concentraciones de la
base y el acido conjugados:
+ —_ -
_ [H3O(aQ)][ (aQ)] [A(aq)] _ Ka

a = =

-
[HA(aQ)] [HA(aQ)] [H302-aq)]

El equilibrio puede desplazarse, afiadiendo un 4cido o una base fuerte, para obtener un pH fijo.

= 10PH-PKa

Si se supone que se establece un pH = pK, = —logK,, la concentracion de iones hidrogeno
en ese punto sera:

[AGa]

: + 1=
Si [H308e] = Ka HAag] 1
Por lo tanto:
Si pH = pK, [Afaq) = [HAqg)]
De igual forma:
Si pH < pK, [AGg] < [HAGg)]
Si pH > pK, [AGg] > [HAGg)]

Por ello, puede establecerse un diagrama de predominio, con el punto frontera pH=pKa,
que indica las zonas de pH donde cada especie es la de mayor concentracion (es la
predominante). Para el acido acético, que tiene un pK.=4.76 en agua:

HAc Ac

| | S
I 4.|76 pH
Donde la zona de predominio del &cido acético es a pH<4.76 y la del acetato a pH>4.76.

Para un sistema poliprotico, capaz de ceder varios protones, se ordenan los pKas de menor a
mayor para separar las zonas de predominio de cada especie. Por ejemplo, el 4cido carbonico
es un acido diprético con pKa1=6.35 y pKa2=10.33 y su diagrama de predominio es:

H,CO; | HCO, |, CO.>

I 1
6.35 10.33 pH

Los diagramas de predominio permiten conocer las especies compatibles en una disolucion.
Dos especies seran compatibles si tienen una zona de pH de predominio comun. Por ejemplo,

el bicarbonato HCO3 es compatible con el acetato, Ac , pero no es compatible con el acido

acético HAc. Las especies no compatibles reaccionan para dar mezclas de especies
compatibles.

3.3 Sistemas poliprdéticos
Existen especies que pueden ceder mas de un proton dando lugar a equilibrios sucesivos. Por
ejemplo, el acido fosforico:

[H*][H,PO]

— 10—2.15
[H3PO,]

H3PO4 (:) H+ + HzPOZ Kal S

10
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[H*][HPOZ]

H,PO; 2 H+ HPOZ_ K., = — 10—7.20
2 P az [H,PO;]
[H+][P02_]
HPO2~ 2 H* + P03~ Ko,=——"t “*1_q10-1238
! * 37 [HPO27]

Las constantes son cada vez mas pequefias y la fuerza como acido disminuye al ir perdiendo
protones. Un sistema acido-basico multiple estd formado (n+1) especies siendo n el nimero
de protones que puede ceder. Ademas, la especie totalmente protonada es solo acida, la
especie que ha perdido los protones solo basica y las especies intermedias son anfoteras,
pueden actuar como acidos y ceder un proton o como bases y aceptarlo. Por ejemplo, como
se ve en los equilibrios anteriores, el dihidrogenofosfato, HoPO4™, es la base conjugada de
H3POs4 y el 4cido conjugado de HPO4>~.

Los mismos equilibrios pueden plantearse desde el punto de vista de la base que experimenta
las protonaciones sucesivas, descritas por sus constantes de protonacion:

[HPO3]
H* + PO}~ 2 HPOZ~ = —————=101238
oo PO
[HoPO4]
H* + HPO;~ 2 H,PO; K; = ————5—=107%°
4 2 27 [H*][HPO?™]
[H3P0,]
H* + H,PO; 2 H3PO Ky = ————=102%1°
SR P [H¥][H,PO;]
En este caso, las reacciones han invertido su orden, de forma que:
logkK; =pK,, 5 logK, =pK,, ; logKs=pKj,

Como veremos posteriormente, para facilitar el tratamiento matematico es adecuado plantear
constantes acumuladas de protonacién que nos indican el equilibrio de formacion de cada
especie a partir de la base y de los protones:

[HPOZ]
H* + PO3~ 2 HPOZ™ —R, =Lt 1238
[H,POL ]
+ 3= " — — _ 1012.38+7.20
ZH + PO4 (:) H2P04_ BZ -_ Kle -_ W -_ 10
H,PO
3H* + PO~ 2 H3PO, Bs = K, K,K; = [H5PO,] _ 1(1238+7.20+2.15

[H*]3[PO37]
Las reacciones acumuladas son la suma de las protonaciones sucesivas, por ello, las
constantes acumuladas son el producto de las de protonacion (y los logaritmos la suma).

Problema 6: Para el acido sulfhidrico pKa1 = 7.05 y pKa2 = 12.9. Obtén los valores de los
logaritmos de las constantes sucesivas y acumuladas de protonacion.

logK; = pK,, =129 log B, =logK; =129
logK, = pK, = 7.05 log B, =log B, +logK, = 12.9 + 7.05 = 19.95

Problema 7: El acido fosférico tiene tres equilibrios acido base descritos por los valores
de las constantes de acidez pKai = 2.15, pKaz = 7.20 y pKaz = 12.38. Determina el valor
de los logaritmos de las constantes de protonacion y acumuladas de protonacién

11
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Las constantes de protonacion seran:
logK,; = pK,3 = 12.38 logK, = pK,, = 7.20 logK; = pK,; = 2.15
Y las acumuladas de protonacion:
log B; =logK; = pK,, = 12.38
log 3, =logK; + logK, = logf; + logK, = 12.38 + 7.20 = 19.58
log B; =logK; + logK, + logK; = logf3, + logK; = 19.58 + 2.15 = 21.73

En los sistemas acido-base multiples la fuerza como acido de cada especie aumenta con el
numero de protones y la fuerza de la base disminuye, por ello las constantes de protonacion
siempre son decrecientes:

logK; > logK, > --- > logK, pKa, > pKy,_, > - > pKy,

1
Esto hace que todas las sustancias tengan un intervalo de predominio donde son estables,
pues sus reacciones de dismutacion tienen constantes pequenas:

2 HPO3~ 2 H,P0Oj; + P03~ logKq = logK, —logK; =7.20 — 12.38 = —5.18
Como se muestra en el diagrama de predominio para el 4cido fosférico:

HPO,2~ PO,
7

I 1 I
2.15 7.20 12.38  pH

'H,PO, H,PO,"
I

Cada especie tiene un intervalo donde predomina y es la de mayor concentracion.

Tabla 5. Ejemplos de acidos poliproticos .

Acido pKai pKaz pKas  pKas
Carbonico 6.35 10.33

Citrico 3.14 4.76 6.38
Etiliendiamonio 6.85 993

Fosfoérico 2.15 7.20 12.38
Ftalico 295 541

Maloénico 2.85 5.70

Oxalico 1.25 4.27

Pirofosforico 0.8 2.2 6.7 9.4
Sulfhidrico 7.05 129

Sulftrico <0 1.98

3.3 Variacion de las concentraciones con el pH

En este apartado se desarrollan las expresiones para obtener las concentraciones de todas las
especies de un sistema poliprotico en funcion del pH del medio. A partir de la constante
acumulada de protonacion podemos obtener directamente la concentracion de cada especie
en funcion de [H'] y de la concentracion de la base del sistema. Por ejemplo, para el acido
fosforico:

H* + PO3~ 2 HPO;~ [HPO2~] = B,[H*][PO3™]
2H* + PO}~ 2 H,PO; [H,PO;] = B,[H*]?[PO3~]
3H* + PO3~ 2 H;PO, [H3PO,] = B3[H*]3[PO37]

12
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El balance de materia de este acido sera:
Cpo, = [POF7] + [HPOZ™] + [H,PO;] + [H5PO,]
Donde Cpg, es la concentracion total del grupo POs. Sustituyendo las concentraciones en
funcion del h = [H]:
Cpo, = [PO37] + B1R[PO37] + B,h*[POS™] + B3h°[POF7]

Sacando factor comun y despejando:

1
P03~ = C
[PO37] 1+ Byh + Byh? + Bsh3 FO4

Sustituyendo en las expresiones de las constantes tendremos la concentracién de cada
especie:

[HPO2"] = Buh C
4 1+ Byh + Byh? + Bsh3 FO4
[H,PO;] = B2h” C
2074171 + Byh + Boh? + Bsh3 P04
h3
[H3P0,] i

— C
1+ B,h + Byh? + B3h3 PO«

La fraccion molar de cada especie, respecto al total de especies del acido, sera:

. _ [PO3] 1
" Cpo, 1+Byh+Byh%+Bsh3
5 — [HPOZ™] B1h
Y7 Cpo,  1+PBih+Brh%+Bshd
_ [H,POL ] _ B,h?
2 Cpo, 1+ B1h + B,h% + B3h3
_ [H3PO,] Bsh*
03 =

Cpo, 14 Bih+B2h?+Bsh3

Vemos que el sumando del denominador es la suma de todos los términos relacionados con
cada especie. El 1 con la base sin protones, B;h con la especie con un proton, B,h% con la
especie con dos protones y asi sucesivamente. Si una especie predomina, su concentracion
es la mas grande y su término también.

A la suma de todos los términos podemos llamarla coeficiente de reaccion pues indica la
magnitud de las reacciones de protonacion:

a = 1 + Blh + Bzhz + -+ Bnhn
Si a = 1, no se produce la protonacion y la especie predominante es la base, conforme o
aumenta la protonacion avanza pasando el predominio a especies mas protonadas y el valor

de a se debe principalmente al término predominante, hasta que predomina la especie HnA
donde a = B,h™.

13
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Si representamos las fracciones molares con respecto al pH tenemos un diagrama de
distribucion. Como hemos visto, al multiplicar la fraccién molar por la concentracion total
o inicial, obtenemos la concentracion de cada especie en el equilibrio a cada pH:

Ci = [HiAi_n] = SiCA
A partir de estas concentraciones puede representarse el diagrama log Ci-pH, como se vera
en el problema 8.
También podrian haberse obtenido las ecuaciones anteriores en funcion de las constantes de
protonacion o las de disociacion, aunque el tratamiento es algo mas complicado. Para obtener
las ecuaciones en funcidn de las constantes de protonacion solo tenemos que sustituir, por
ejemplo, para el fosforico:
3
B K, K,Ksh
14 K;h + K;K,h?% + K;K,K3h3

Y en funcion de las constantes de acidez:

83

h3
8. = Ka3Ka2Kal — KalKazKth3
3 N h?2 N h3 Ka1Ka2Kaz + Ka1Kazh + Ka h2 + b3
Kaz * KasKaz * KazKazKag

Problema 8: Representar el diagrama de distribucion del acido fosforico. Calcular las
fracciones molares de todas las especies y sus términos representativos a pH=6.0 y las
concentraciones en el equilibrio de cada especie si la concentraciéon total es 0.1 M.

A partir de los pKas obtendremos las constantes acumuladas, tal como se ha visto anteriormente.
Para facilitar los célculos se utilizan los logaritmos de forma que:
Bihi — 1010gBi—i><pH
Se calcula cada termino y luego se suman:
a(pH) =1 + 101238-pH | 1(19-58-2xpH | 1(21.73-3xpH

Las fracciones molares sera:
1019-58-2xpH 1021.73-3xpH

6, = —_—) 6, = ) 5, = ’ 83 =
° a(pH)’ ' a(pH) 2 a(pH) ’ a(pH)
Representando cada curva en funcion del pH se tendra el diagrama de distribucién y multiplicando
por la concentracion total cada fraccion molar, la concentracién individual que puede representarse

1 1012.38—pH

como log Ci frente al pH: pH

0 2 4 6 8 10 12 14
11—131304 H,PO,~ HPO,* pQ,3- A RPN B S S NP PR
|HPo, m,PO, HPO,> PO,

0.8 -5 =

0.6

0.4

02 20

225
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El diagrama log Ci-pH muestra claramente las zonas de predominio de cada especie, que estan
separadas por los valores de los pKas, en este caso:

Predominio
Especie |H3PO4 : H,PO,~ HPO42_ | PO43_\
I | | 1 gl
2.15 7.20 12.38 pH
Termino PB3;h® B,h? B h 1
h3 Kalh2 KalKaZh KalKaZ Ka3

En el diagrama de predominio los pKas en orden creciente indican los puntos frontera entre las
zonas de predominio de las especies. Debe tenerse en cuenta que la especie mas protonada
predominara a pH mas bajo (mayor concentracién de H") y la basica a pH mas alto. Al comparar el
diagrama de predominio y el de distribucioén, se ve como al aumentar el pH, el H3PO4 disminuye su
concentracion y el H2PO4~ la aumenta hasta que se cruzan cuando el pH=pKa: donde ambas
concentraciones se igualan. Asi, cuando el pH es igual a un pKa,, nos situamos en la frontera entre
dos zonas de predominio donde las concentraciones de las especies contiguas son iguales.

A pH=6 estamos en la zona de predominio de la especie H2PO4~ y cerca del HP04%~, que sera la
segunda especie de mayor concentracién como muestran los calculos de la tabla siguiente:

Especie Termino representativo Si Gi Log Ci
PO43- 1 2.4%x10-8 2.4%x10-° -8.61
HPO4~ B, h = 1012386 = 10638 0.0593 0.00593 -2.23
H2P042- B,h? = 101958 ~2%6 = 1758 0.9405 0.09405 -1.03
H3PO4 B3h3 = 102173 -3%6 = 10373 1.3x10-4 1.3%x10-5 -4.88
Suma a = 10751 1 0.1 -

A pH=6 el dihidrogenofosfato constituye el 94.05% de la concentracién total (62=0.9405) y su
término (B,h? = 107-58) es el que marca el valor del coeficiente a. La siguiente especie con mayor
concentracion es el hidrogeno fosfato con el 5.94%, el fosfato y el acido fosférico tienen
concentraciones muy pequeias.

Problema 9: Dibuja los diagramas de predominio de los sistemas acido base
indicados y justifica si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas:

a) Una disolucién formada por cantidades iguales de acido citrico y de
hidrogenocitrato tendra un pH mayor de 5.

b) En una disolucion de pirofosfato sédico y HCl a pH=8 predomina el pirofosfato.

4. Calculo del pH y de las concentraciones en el equilibrio.

El tratamiento matematico de los equilibrios acido-base se realiza planteando los equilibrios,
las constantes y los balances necesarios. En este apartado, no se considera el efecto de las
fuerzas intermoleculares que dependiendo de la concentracion de iones en disolucidon pueden
afectar a los resultados. Por ejemplo, el pH de una disolucion 0.1 M de bicarbonato sodico
es 8.34 sin considerar la interaccidon entre iones y 8.30 si se considera, pero puede ser tan
bajo como 7.5 en agua marina. Antes de iniciar el estudio del procedimiento es necesario
explicar los diferentes balances que pueden emplearse.
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Los balances de conservacion que utilizaremos en este tema son:

Balance de Materia o Masas. Tiene en cuenta la constancia de los moles de los elementos
que intervienen en la reaccion. Si el volumen es constante puede realizarse en
concentraciones:

N N

Z Vai G} = Z va,i [A];

i=1 i=1
Donde A es el elemento (o grupo de elementos que permanece estable durante las reacciones
como sulfato, acetato o fosfato) al que se le aplica el balance, N el nimero de compuestos
que contienen A, C°% la concentracion inicial del compuesto i, [A]; la concentracion del
compuesto i en ¢l equilibrio y v, ; el namero de atomos del elemento A en el compuesto i.

Balance de Cargas: Puede plantearse de forma similar al balance de materia evaluando las
cargas iniciales de las especies que intervienen en el equilibrio y las cargas en el equilibrio
que deben ser iguales. Sin embargo, la forma mas usual es considerar todos los iones que
hay en la disolucién de forma que la carga inicial es cero pues la disolucion es neutra. Asi.
se igualan las cargas de los iones positivos con las de los negativos en el equilibrio:
N M

> a4t =) 517,

i=1 j=1
En este caso las cargas de los cationes z; y de los aniones z; se utilizan con signo positivo.
En este método N y M indican todos los iones que hay en la disolucion intervengan o no en
los equilibrios.

Cualquier problema de equilibrio puede establecerse con balances de grado de avance.
Supongamos el caso mas sencillo de equilibrio acido-base, una mezcla de acido fuerte de
concentracion Cu y de base fuerte de concentracion Con, ambos completamente disociados:

NaOH — Na* + OH™ [OH™], = [Na™] = Coy
HCl - H* + CI- [H*], = [Cl7] = Cyq
En este caso solo hay un equilibrio que es la disociacion del agua:
H,0 2 H" + OH™ K, = [H*][OH™]

Considerando todos los balances de grado de avance:
[H,0] = Ch,0 — x
[Hf] =Cy +x
[OHT] = Coyg + x
Tenemos 4 ecuaciones, los tres balances y la constante del agua, y cuatro incognitas, las
concentraciones de H,O, H, OH y el grado de avance. En este caso, es coman no tener en
cuenta el agua dado que es el disolvente. Conforme aumentan el numero de equilibrio
aumenta la complejidad de estos balances pues se introduce un nuevo grado de avance por
equilibrio. Por ello, se recurre a balances de conservacidon, pero estos balances son

combinaciones de los balances de grado de avance. Por ejemplo, los balances de materia
para el H y el OH, considerando que el agua tiene un H y un OH, serian:
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Cu,o + Cy = [H,0] + [H*]
Cu,0 t Con = [H,0] + [OH7]
Que se obtienen combinando los tres balances de grado de avance. Si restamos para eliminar
el agua podriamos tener un balance de materia combinado:
Con — Cy = [HT] — [OH7]
Si planteamos el balance de cargas:
[Na*]+ [H*] = [OH™] + [CIT]
Sustituyendo:
Con + [H*] = [OH™] + Cy

Vemos que el balance de cargas es una combinacion de los balances de grado de avance.

Por lo tanto, en equilibrios acido-base, para evitar la complicacion de incluir el agua, lo usual
es plantear directamente el balance de cargas. El procedimiento general para resolver el
equilibrio consta de los siguientes pasos:

1.- Realizar las disociaciones completas de electrolitos fuertes y establecer las
concentraciones de las especies iniciales.

2.- Plantear los equilibrios que tienen lugar y sus constantes de equilibrio.

3.- Determinar el nimero de especies que habra en el equilibrio y cuyas concentraciones
deben calcularse (E) y son las incégnitas del problema.

4.- Calcular el nimero de balances necesarios evaluando la diferencia entre las especies
(E) y las constantes de equilibrio de las reacciones (R) (B=E—R). Establecer los
balances necesarios utilizando balances de conservacion de masas y el balance de
cargas (en lugar del balance de cargas puede utilizarse el balance de protones).

5.- Establecer el sistema de ecuaciones con igual ecuaciones que incdgnitas utilizando
las constantes de equilibrio de las reacciones y los balances (E =R + B)

6.- Resolver utilizando un método numérico. La resolucion puede hacerse por dos
procedimientos:

1) En general, cuando hay equilibrios de distinto tipo se resuelve directamente el
sistema de ecuaciones no lineales (Apéndice I).

2) Si es posible, se puede reducir todas las ecuaciones a una sola en funciéon de la
concentracion de una especie (Apéndice II).

Resolucion de un sistema monoprdtico

En este apartado se verd como resolver el equilibrio en una disolucidon que contiene un acido
monopradtico de concentracion Ca y una base fuerte de concentracion Con.

1.- Especies iniciales: HA, NaOH

Reacciones cuantitativas: ~ NaOH — Na* + OH™ [Na*] = Cog = Cnaon
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2.- Hay dos equilibrios

[H*][AT] 1
HA2 HY + A K. =— ~—_
< a [HA] K
H,0 2 H* + OH~ K, = [HT][OH] HA A~ S
pH
luego R=2. pK,

3.- Especies que intervienen en los equilibrios: HA, A~, H" y OH", luego E=4. El Na" no
hace falta incluirlo pues no interviene en los equilibrios y por lo tanto su concentracion
permanece igual a Comn.

4.- Balances necesarios: B=E—-R =4 -2 =2 En este caso son:

Balance de materia para ¢l acido: Ca = [A7] + [HA]
Balance de cargas: [Na*t]+ [HT] = [OH"] + [A7]
5.- Establecer el sistema de ecuaciones: Tenemos 4 ecuaciones con 4 incognitas.
H*][A-
¢, A7)
[HA]

Ky = [H*][OH"]
Ca = [A7] + [HA]
Con + [H*] = [OHT] + [A7]

6.- Resolucion: En la Apéndice I se muestra la resolucion numérica directa de este sistema
de ecuaciones utilizando la funcion Solver de Excel. Sin embargo, es mas usual combinar
las ecuaciones para poner el balance de carga en funcion de la concentracion de h = [H*].
Para ello, primero se ponen las concentraciones en funcion de 4, como vimos en el apartado
3.3 para el &cido fosfoérico. Ahora se repetird el proceso para un acido monoprotico utilizando
la constante de acidez y la de protonacion para comparar. De la constante:

1
[HA] = —[H7][A7] = K[H"][A7] = Kh[A7]

a

Se sustituye en el balance de masas para obtener la concentracion de la base en funcion de
la concentracion de iones hidronio:

Ca=[AT]+ ! h[A7] [A7] ! C Ka C
= —_— - = =
A K, 1+Kh 27 K,+h 2
[HA] = Kh[A™] = Kh __h C

B T 14Kh AT K,+h A
De la constante de autoionizacion del agua:

Kw
OH] =—
[OH"] = =
Sustituyendo en el balance de carga:
Kw CA . Kw Ka

COH+h_h+1+Kh o bien COH+h_h+Ka+hCA
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La resolucion de esta ecuacion nos daré el pH buscado (ver apéndice II). Una vez conocido

el pH, se pueden obtener las concentraciones de todas las especies con las ecuaciones que se

han desarrollado durante el proceso.

de hyde v.

Problema 10: A 25 mL de una disoluciéon de acetato soédico 0.1 M se le anade un
volumen v de una disolucién de HC1 0.06 M. Plantea el balance de cargas en funcién

Resolucion de un sistema poliprético

Veremos el ejemplo de una disolucion que contiene un acido diprotico de concentracion Ca

junto con base fuerte en concentracion Con. Los equilibrios y las constantes son:

[H*][HAT]
H,A 2 H* + HA- Ky =———
AT LA
[H*][A%" ]
HA™ 2 H* +A?" Kpp=———
< 27 [HA"]
En 4cidos poliproticos es mas sencillo emplear constantes acumuladas:
1 [HAT]
H* + A2~ 2 HA- =K; = =
- b R, T e
1 H,A
2H* + A>~ 2 H,A B, = K;K, = __H:Al

KaKap  [HY]2[A%]

Ademés, debe considerarse el equilibrio del agua:

H,0 2 H* + OH"™ K. = [H*][OH"] ~ [0OH]= -

Y la base fuerte se disocia completamente:
NaOH — Na* + OH™ [Na*] = Coy
Balance de materia para el acido:

Ca = [A*7] + [HAT] + [HzA]

Sustituyendo de las constantes acumuladas podemos obtener como vimos en el apartado 3.3:

o Ca
[A*7] = 1+ B1h + B,h?
4 B1h Ca
[HA"] = 1+ B h + Byh?
[H,A] = B2h% Ca

1+ B,h + Byh?
El balance de cargas sera:

[Na*t]+ [H*] = [OH™] + [HA™] + 2[A%7]
Sustituyendo:

C +h—KW+ Bih + 2 C
OH " h " 1+Bh+pp2 A
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La resolucion de esta ecuacion nos permite determinar el pH de un sistema diprotico
dependiendo de la concentracion de base fuerte.

En los proximos apartados veremos como realizar simplificaciones para calcular el pH sin
recurrir a métodos numeéricos.

4.1. Resolucion aproximada mediante balances de grado de avance

Aplicaremos el procedimiento utilizado en el Tema 3 para resolver el equilibrio con una sola
reaccion. Sin embargo, en las reacciones acido-base siempre hay mas de un equilibrio por la
intervencion del agua y por la posibilidad de que haya especies poliprdticas. Por lo tanto,
este procedimiento es una simplificacion en la que tendremos que razonar para encontrar el
equilibrio que mejor describe el sistema en cada caso, lo que nos permitira conocer el
problema con mayor profundidad desde el punto de vista quimico.

Especie acida
Si tenemos una disolucion de un &4cido monoprotico, o poliprético con constantes
suficientemente separadas, el equilibrio predominante es la disociacion de un proton:

HA 2 H* + A~
Sin embargo, el agua no es un disolvente neutro sino que aporta también protones debido a
su disociacion:
H,02H*+0H™ K, =[HT][OH]
El agua genera igual cantidad de H" y OH™ y en medio acido todos los OH™ provienen de la
disociacién del agua:

Ky
[H +]agua = [OH_]agua = [OH_] = T

Por lo tanto, al plantear la disociacion del acido de forma exacta deberiamos tener en cuenta
estos protones del agua como concentracion inicial. Los balances de la reaccion de
disociacion quedarian:

pH=7
[HA] =C —x CHA, A
I 1 T Cdl
[A7] = x pK, | pH
K
[H+] =Tw+x

El agua estable una barrera para el pH que puede tener una disolucion 4dcida pH<7 (de igual
forma, pH>7 para una base). En la mayoria de los casos si la concentracion de acido es
suficientemente grande, la contribucion del agua serd muy pequeia y podrd no ser
considerada:

[H*] = W +x=x
Al sustituir en la constante de acidez:
[HF][A7]  x?
Ka="THAT “C=x

La fuerza del acido depende de su pK, y de su concentracion. Si suponemos que el acido es

fuerte, se habra disociado completamente:
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K
[HA]=C—-x=0 - x=C - [H+]=h=TW+C

Si la concentracion es suficientemente alta, la contribucién del agua sera despreciable:
K
[H*] =h=TW+c§c - pH = —log (C)
Para saber si un acido es fuerte se calcula el pH suponiendo su disociacion completa con la
ecuacion anterior y si ese pH esta dentro la zona de predominio de la base conjugada
(pH>pKa+1), el acido se comportara como fuerte. En agua los acidos HCI, HNO3, HC104
y el primer proton del H2SO4 son fuertes pues sus pKa son negativos.

Problema 11: Determina el pH de las siguientes disoluciones de HCIl de concentraciones
0.02 M, 0.004 M, 5x10* My 5x10-8 M.
Cuando sabemos que el 4cido es fuerte, podemos utilizar las ecuaciones anteriores o bien resolver
el equilibrio del agua. Un 4cido fuerte como el HCl estara totalmente disociado:
HCl->H* +Cl-
Lo que nos permite obtener una concentracién inicial de iones hidronio:
[H 1o = Cha = Cx
Esto afectara al equilibrio de disociacién del agua:
H,02H*+OH"
Los balances de reaccién seran:
[Hf] =Cyq+x
[OHT] =x
El pH se debe a la suma de la contribucién del iones hidronio generados por el acido fuerte (Cx) y
los generados por el agua (x). En este problema el valor maximo es x=10-7 cuando no se ha afiadido
acido fuerte, cualquier concentracion de acido fuerte reducira este valor por Le Chatelier, por lo
tanto, si la concentracién de acido fuerte es suficientemente alta (>10-% M), la disociacién del agua
sera despreciable:
SiCgy»x [H*]=Cy pH = —log[H *] = —logCy
Para las concentraciones del enunciado tendriamos pH=1.70, 2.40, 3.30 y 7.30. El dltimo pH es
basico lo que no puede ser pues el agua impone la barrera de pH=7 como pH maximo de una
disolucién acida. Por lo tanto, en este caso no se cumple la hipdtesis de que Cn >>x y debe
resolverse la constante de equilibrio:
K, =[H*][OH"] = (Cyx + x)x x2+Cyxx—10"" =0
Cy=5%x10"8 x=78x10"8 [H*]=C4+x=5%x10"8+78x10"8 pH=6.89
El mismo procedimiento es aplicable a una base fuerte. En el caso de especies fuertes la disociacién

del agua puede despreciarse salvo que el pH esté en el intervalo 6.0-7.0 para 4cidos y 7.0-8.0 para
bases.

Problema 12: Determina el pH de las siguientes disoluciones: a) Acido formico (pKa=3.74)
de concentraciones 0.1 M, 0.001 My 7.10-8 M. b) Cloruro aménico 106 M (pKs=9.24)

a) El 4cido férmico es un acido débil, pero si la concentracién es suficiente para dar un pH<6.0 no
serd necesario considerar el agua. Plantearemos el equilibrio y el diagrama de predominio:

> Ht -
HAZ2 H* +A  HA A

3.74 PH

Los balances de reaccion:
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[HA] =C—x
[H*] =x
[AT]=x

Sustituyendo en la constante de equilibrio y si suponemos que el acido es débil, x<<C:

x pK, —logC
Ki=g—==7¢ x=[H*] =,/ K, xC pH:%

Si el pH<pKa—1, se da por buena la aproximacién pues el acido es débil al estar el pH

suficientemente dentro del drea de predominio de HA. En caso contrario HA se habra disociado en
mayor proporcién y el cido no sera débil teniendo que resolverse la ecuacién de segundo grado.
Por ejemplo, para C=0.1 M:

3.74 —log0.1
C=01 pH= — - 2.37 < 2.74 correcto

Pero en el caso de una concentracién pequeia:

3.74 —10g 0.001 )
C=10.001 pH= B 3.37 > 2.74 incorrecto

Hay que resolver la ecuacién de segundo grado:

x2

C—x
Para una concentracién muy pequena de un acido el pH sera ligeramente inferior a 7. Siresolvemos

K, = x2 4+ 107371 — 107374 x 0.001 = 0 x=345%x10"* pH=3.46

la ecuacién de segundo grado:
C=7x10"8 xZ+10737*x —1073"*x7x 1078 =0
x=h=7x10"%M pH =7.16 > 6.0 incorrecto

El pH es incorrecto, al no haber considerado los protones del agua, ademas da un pH basico, lo que
no es posible al disolver un acido. El pH debe ser algo inferior a 7, y en el diagrama de predominio
a ese pH el 4cido esta totalmente disociado y se comporta como un acido fuerte. Teniendo esto en
cuenta, resolveremos el equilibrio del agua, considerando los protones del acido féormico:

Ky = [H*][OH7] = (7 X 107° + x)x x2+7x108xx—-10"* =0
x=71x10"° [H*]=7%x10"%+71x10%=141x10"7  pH=6.85

b) Acido muy débil, a pH=7 predomina el acido y se disociara muy poco:

x? 9.24 —log107°
K, = < x=[H*]=, K, xC pH = + =7.12> 6.0 incorrecto
Volvemos a resolver el acido, pero considerando los protones del agua:
NH; 2 NH; + H* NH,* NH,
| |
Los balances de reaccion: ' 9?24 pH
[NHf]=C—x=C pueselpH<7
K K
HY]=—"+x=h =h-——
[H*] PR - X Y

Y la constante de equilibrio:

A NH,] R (R =)
K, = — = h >  h=JK, + K,C
INH{] c

h=+410"1+10"92¢x 105 =126 x10’M - pH=6.90
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Problema 13: Determina el pH de una disolucion de: a) acido fosférico 0.05, b) acido
sulfarico 0.01 M.
a) Con los pKas de la Tabla 5 dibujamos el diagrama de predominio:
H;PO, H,PO,~ | HPO,>” | PO,
I

I I T rd
2.15 7.20 12.38 pH

Supondremos que solo se disocia el primer protén y que se comporta como monoprotico. Si se

N

considera un acido débil:

pKs —logC 2.15+1.30
- 2 2
Por lo tanto, debemos resolver la ecuacién de segundo grado si queremos un valor mas exacto.

pH

=173 >pK, - 1=1.15

x2

Ka=gc— x? +107215x — 107215 x 0.05 =0 x = 0.0156 pH = 1.81

En el diagrama se ve que la segunda disociacion no influye al estar el pH lejos de 7.20

b) El acido sulftirico tiene dos disociaciones, la primera es fuerte:
H,S0, -» HT 4+ HSO; [H*], = [HSO;], = 0.01 M
HSO; @ H* + S0%~ pK, = 1.98
La primera disociacidon proporciona una concentraciéon 0.01 M de protones e hidrogenosulfato. Los
balances del reaccidn del segundo equilibrio seran:

[HSO;] = 0.01 — x

[H*] =0.01 +x
[SOF ] =x
Por lo tanto, sustituyendo en la constante:
0.01 + x)x
Q= ﬁ = 107198 = 0.01047

x%+(0.01 4+ 0.01047)x — 0.01 X 0.01047 =0  x = 0.00424 M
Estos son los protones producidos en la segunda disociacion. Por lo tanto:

[H*] = 0.01 + 0.00424 = 0.01424 pH = 1.85

Especie bdsica
El tratamiento es similar al anterior, pero utilizando el equilibrio de basicidad. Podria
utilizarse el equilibrio de protonacién (o el de acidez), pero esto exigiria utilizar también el
del agua para producir los iones OH™:
H*+A” 2 HA

H,0 2H* + OH~
El equilibrio de basicidad es la combinacidén de ambos equilibrios y permite considerar la
produccion de los iones hidréxido que dan pH basico:

H,0 + A~ 2 HA + OH~

Problema 14: Determina el pH de las siguientes disoluciones: a) acetato sédico (pKa=4.76)
0.01 M, b) Ftalato potasico 0.001 M c) carbonato so6dico 0.0001 M, d) amoniaco 2x10-7 M.
e) sulfato 0.01 M

a) Muchas bases como el acetato forman sales, por lo que lo primero es disociar la sal:
NaA d Na+ + A_ CA = CNaA

Plantearemos el equilibrio de basicidad y el diagrama de predominio:
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H,0 + A~ =2 HA + OH™ pKy, = 14 — pK, = 9.24
[AT]=C—x
[HA] L HA | A~ N
=X I | -
4.76 pH
[OHT] =x

Sustituyendo en la constante:
_ [HAJ[OH]  «x?
PTUAT] T Cc—x

Sila base es débil el grado de avance sera pequeiio:

x? Ky —logC
C>x Kb%? x=[OH_]=1/ Kb)(c pOH:%
Como pKb=14-pK,, también puede utilizarse directamente la ecuacién:
_ 14+ pK, +logC
=—

pH = 14 — pOH

pH
En este caso:

9.24 —10g0.01
=—
Se dan por correctas ambas simplificaciones: 1) la contribucién del agua es despreciable pues
pH>8.0 (los OH- producidos por el agua seran [OH™ ], = [H*] = 10738 M) y 2) la base es débil

pues el pH obtenido esta mas de una unidad dentro de su zona de predominio.

pOH =562 pH=14-562=838>5.76

b) HzO + th_ 2 HFt™ + OH~™ prl =14 — pKaz = 8.59

~
rd

(HoFt | HF Ft>

I I
295 541 pH
Hay que utilizar el pKa correcto, aquel donde la especie actia como base, en este caso 5.41, el

diagrama de predominio lo muestra claramente.

8.59 +3
pOH = — = 580 pH=14-580=8.21>6.41 Correcto
¢) H,0 4+ CO3™ 2 HCO3 + OH™ pKp: = 14 —10.33 = 3.67
: H,CO, : HCO,~ : CO™ o
6.35 10.33 pH
3.67 +3
pOH = — " 3.34 pH=14-3.34=10.66 <1133 Incorrecto
x2

Ky, = =7 x2+107367x — 107347 x 0.001 =0 pOH = —logx = 3.44

pH = 14 — 3.44 = 10.56

d) pKa=9.24, luego a pH=7 (agua) predomina el amonio y el amoniaco se comporta como base
fuerte:

pOH = —log2x 1077 =6.7 pH=14—-6.7 =73
Esta claramente en la zona de predominio del amonio, luego a esta concentracién el amoniaco es
una base fuerte y supondremos que el equilibrio ha sido completo. Como el pH esta entre 6.0y 7.0
se debe resolver el equilibrio del agua:

NH; + H,0 - NHf + OH™
H,0 2 H* + OH~
Balances de reaccion:
[Hf]=x
[OHT]=C+x
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KWZ[H+][OH_]=X(C+){) x2+2><10_7)(x_10—14:0
x=414%x10"% = [H +] pH — _10g4_14 x 1078 = 7.38

e) SOZ~ + H,0 2 HSO; + OH~ pKp =14 — 1.98 = 12.02
12.02 + 2
pOH = — 701 pH=14-7.01=6.99<8 Incorrecto
Este problema es similar al problema 12 b). Los hidréxidos del agua:
_ s e Kw
[OH ]agua - [H ]agua - [H ] - [OH_]

Y los balances de la reaccion de basicidad:
[SO37] = 0.01 — x = 0.01
Kw Kw

[OH"] = OH-] +x - x=[0H7] ~Ton-]
[HSO;] = x
Sustituyendo en Kj,:
K
[OH™] — <%= ) [OH] K\ 2
K, = ( [(():H ]) > [OH7]? = (TW) =K, +K,C
h= - pH = 7.15

Especie intermedia

El tratamiento mas simple supone que la reaccion mas importante es la del anfolito consigo
mismo como se muestra en el siguiente problema.

Problema 14: Determinar el pH de una disolucién 0.1 M de bicarbonato sédico.

El bicarbonato es la especie intermedia del sistema 4cido carbénico/carbonato:

- +
H,CO; 2 HCO3 + HY Ky = % — 20 | HCOs |, Cof g
2=vs 6.35 10.33 pH
HCO3 2 CO%~ 4+ H* Ky, = [COSTIIH™]
3 <« 3 a2 [HCO—;]

Al ser una especie intermedia puede intercambiar protones consigo misma:
HCO3 + HCO3 2 H,CO5; + CO3~  logK = 6.35—10.33 = —3.98
Por lo tanto, de los balances de reaccion para este equilibrio seran:
[HCO3] =C — 2x
[HzCO5] = x
[CO% ] =x
De forma que:
[H,CO5] = [CO37]

Si consideramos las constantes de acidez y sustituimos:

[H*][HCO3] _ [HCO3]
Kal az [H+]
De donde:
K, + pK 6.35 + 10.33
[H]? = K K., o pH=PlarTPRa — 834

2 B 2

25



J. J. Baeza Tema 6

Mezclas de acidos o bases

Cuando se mezclan acidos o bases, la mayor simplificacién es suponer que el mas fuerte
marca el pH y comprobar en los diagramas de predominio si esto es asi. Si el primer acido
es fuerte y el segundo moderadamente fuerte se procede igual al problema 13b del acido
sulfurico con la disociacion completa del 4cido fuerte y la resolucion del equilibrio del
segundo 4cido. Lo mismo en el caso de bases. En otros casos complejos no puede aplicarse
esta simplificacion y debe resolverse el problema empleando balances como veremos en el
apartado siguiente.

Problema 15: Determina el pH de una disoluciéon de NaOH 0.01 M, fosfato s6dico 0.02
M y amoniaco 0.1 M.

La disociacion de las sales dara:
NaOH - Na* + OH~ [OH"], = 0.01 M
Na;P0O, — 3 Na‘t + P03~ [PO3"], = 0.02 M
Y la reaccidn de basicidad del fosfato:
P03~ + H,0 - HPO%™ + OH™
[PO3"]1=0.02 —x
[HPO3 ] =x
[OH"] = 0.01 + x
Planteamos el diagrama de predominio para el fosfato:
HsPO,, H,PO,” HPO,?~ | PO,
I 2.I15 7.50 12I.38 ,pH
la constante que debemos usar es 12.38:
pK, =14 —12.38 = 1.62

Sustituyendo los balances en la constante:

[HPOZ"][OH™]  x(0.01 + x)
[PO3-]  0.02-x

Ky = 107162 = 0.0240 =

Se obtiene:
x2+0034xx—48x10"*=0 - x=0.0107
El OH- procede tanto de la base fuerte como de la hidrdlisis del fosfato:
[OH"] =0.01 +x = 0.01 4 0.0107 = 0.0207 M
Finalmente:
pOH = —10g(0.0207) = 1.68 - pH =14 —1.68 = 12.32

A este pH el amoniaco no se protona como se observa en su diagrama de predominio:

Mezcla de acido y base.

Mezcla de acido y base conjugados: Como veremos en el apartado 6, cuando se mezcla un
acido y su base conjugada se forma una disolucion amortiguadora y el pH estaré alrededor
del pKa pues es el intervalo de pH donde ambas especies pueden coexistir. Si tenemos un
disolucion que es una mezcla de acido y base conjugados, podemos describir el sistema como
el acido que cede protones al agua y la base que toma protones del agua:
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HA2H*' +A
A +H,0 2 HA+ OH™
Considerando Cua y Ca las concentraciones iniciales de 4cido y base conjugados y x e y los
grados de avance de las reacciones, los balances de reaccion seran:

[HA] = CHA—x+y
[AT]=Ca+x—y
[H'] =x
[OH7] =y
Sustituyendo:
[HA] = Cya — [H*] + [OH7]
[A™] = C5 + [H'] = [OH7]
Si las concentraciones de acido y base iniciales son suficientemente grandes, como las
especies son débiles, los grados de avance seran pequefios y:
Cha ¥ Ca>» [H'] y [OH7]
Entonces,
[HA] = Cya y [AT]=Cy
Operando con la constante de acidez:

[AT][H"] _ (A~
W pH = pK, + log [HA]

Si no se cumplen el criterio para hacer la simplificacion se debe recurrir a resolver el

Ca
Ka = = pKa + loga

equilibrio principal, que seré el de acidez si el pH es acido puesto que se generan protones
respecto al agua y su grado de avance sera positivo, o el de basicidad si el pH es bésico pues
se han generado OH™ y el avance de esa reaccion sera positivo.

Problema 16: Determina el pH de las mezclas de acido y base conjugados siguientes: a)
hidrogenosulfato y sulfato 0.01 M ambos. c) carbonato sédico 0.2 M y bicarbonato sodico
0.01 M.
a) HSO; @ H* + S0%~ pK, = 1.98
A

C 0.01
pH = pK, + logc— =198+ logm =198 [H*]=10"1%8 > 0.01 Incorrecto
HA :

Debemos resolver el problema con mayor exactitud. Los balances de reaccion seran:
[HSO;] = 0.01 —x
[S037] =0.01 +x

[H*] =x
Sustituyendo en la constante de acidez:
0.01 + x)x
K, =10"1%% = —((0 01 = x)) x2 4 0.02047x — 107398 =0

x =h=0.00424 pH =237
c) Disociacion de las sales:
Na,CO; 2 2Na* + C03~™  Cco3 =02 M
NaHCO; 2 Na* + HCO;  Cycos = 0.01 M
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El pKa que debe utilizarse es el que separa las especies que forman la disolucion amortiguadora:
H,CO, , HCO;~ | co2-

1 1
6.35 10.33 pH

>
Tl

0.2
pH =10.33 + logm =11.63 [OH"]=10"237 = 0.01 Incorrecto

Para resolver el problema con mayor exactitud, como el pH es basico, debe utilizarse la reaccion de

basicidad:
COZ™ 4+ H,0 2 HCO3 + OH~  pKy = 14 — 10.33 = 3.67
[CO%]=02—x
[HCO3] = 0.01 + x
[OHT] =x
Ky = 107367 = [HC[(ég()];E)]H 1_ ((Eg; i 3" x2 +0.010214x — 4.28 X 107° = 0

x = [0H"] = 0.00319 pOH =250 pH= 1150

Problema 17: Calcular el pH obtenido al mezclar 25 mL de HC1 0.1 M, 50 mL de acido
acético 0.08 M y 25 mL de acetato s6dico 0.12 M.

En primer lugar, realizaremos la dilucion:

0.1 x 25 0.08 x 50 0.12 x 25

Cuer = o5 50425 VOPM Cuae =g = 004M Chane = g5 = 0.04 M

El 4cido clorhidrico y el acetato sédico son electrolitos fuertes y estaran totalmente disociados, por

lo que tendremos H* 0.025 M, Ac~ 0.04 M y HAc 0.04 M. El acetato solo predomina a pH>4.76 por
lo que no es compatible con el acido fuerte, por lo que se protona:

H* 4+ Ac” 2 HAc logK=4.76
Los balances de reaccién seran:
[Hf] =Cq—x
[AcT] =Cpe—x
[HAc] = Cyac + x
El reactivo limitante es el H" pues Cu<Cac, luego x=Cy=0.025. Por lo tanto:
[Ac™] = 0.04 — 0.025 = 0.015 M
[HAc] = 0.04 + 0.025 = 0.065 M

Se ha formado una disoluciéon amortiguadora HAc/Ac", el pH sera:

5
=412 [H'] =10"*'2 « 0.015 Correcto

pH = 10.33 + 10g0.065 =

Problema 18: pH de una mezcla de 30 mL de las especies del acido malénico H2A 0.12
M y 50 mL de malonato s6dico NazA 0.16 M.
Diluci6n:

0.16 x 50 0.12 x 30
Onan =g g0~ O1OM Cma =g = 0060 M

Como se ve en el diagrama de predominio el malonato y el 4&cido malénico no son compatibles:
A*" + H,A - 2HA”
El reactivo limitante es el acido malénico, luego x=0.045:
[A2"] =C—x =0.10 — 0.045 = 0.055 M
[HAT] = 2x = 2 x 0.045 = 0.090 M
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Disolucién amortiguadora HA™ /A%™:

0.055
pH =5.70 + logm =549 [H*]=10"°* « 0.055 Correcto

Mezcla de acido y base no conjugados: Al mezclar un acido y una base se producira la
reaccion de neutralizacion en mayor o menor avance dependendiendo de que sean o no

compatibles. Un 4cido y una base son compatibles si - .

comparten una zona de pH comun. Por ejemplo, el ion ' 307 pH
amonio coexiste con el fluoruro, entre pH 3.17 y 9.24, como | NH,* , NH,

I I
se comprueba en sus diagramas de predominio. Su 924  PH

neutralizacion tiene una constante muy pequeia:
NH; + F- 2 NH; + HF logK, = 3.17 — 9.24 = —6.07
De los balances de reaccion:
[NH;] = [HF]

Sustituyendo de sus constantes:

[NH7] [H*][F7] ) Cua
HAT T Ko - [Hf]? = KaHAKaHBE
K + pK
Si Cg = Cup pH = PRana - PRanp

El pH es el punto medio de los pKas de ambos, esto es el punto medio de su zona comun. Si
se mezclase acido fluorhidrico y amoniaco no son compatibles y reaccionarian entre si para
dar especies compatibles. En este caso se aplica el reactivo limitante. Si las concentraciones
son iguales se forman las especies conjugadas y el problema es igual al anterior. Si no son
iguales se forma una disolucion amortiguadora de la especie en mayor concentracion. Si se
mezcla un &cido fuerte y una base débil o un acido débil y una base fuerte, después de aplicar
el reactivo limitante se obtienen las nuevas concentraciones y se resuelve el problema
resultante considerando las especies que se obtengan.

Problema 19: Calcular el pH obtenido al mezclar a) 25 mL de NaOH 0.10 M, 25 mL de
acido acético 0.08 M, b) 25 mL de NaOH 0.12 M y 50 mL de acido acético 0.06 M, c) 25
mL de amoniaco 0.12 M y 25 mL de acido fluorhidrico 0.08 M

a) En primer lugar, realizaremos la dilucion:

0.1 x 25 0.08 x 25

COH = m = 005 M CHAC = m = 004 M

El hidréxido y 4cido acético no son compatible y reaccionaran cuantitativamente:
OH™ + HAc 2 Ac™ + H,0 logK =14 —-4.76 = 9.24

Los balances de grado de avance seran:

[OH7] =0.05—x

[HAc] = 0.04 — x

[AcT]=x
El reactivo limitante es el HAc pues Cnac<Con, luego x=Cuac=0.04. Por lo tanto:
[OH™] =0.05—-0.04 = 0.01 M
[HAc] = 0.04 —0.04 =0
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[AcT] =0.04 M
Luego tenemos una mezcla de base fuerte y base débil. La base fuerte dara un pH de:
pH =14 +10g0.01 = 12
A ese pH el acetato no se protona.
b) Dilucién:

0.12 x 25 0.05 x 50
COH Zmz 004M CHAC 225+—75= 004M
Estan en proporciones estequiométricas, luego, luego x=Cnac=Cou=0.04. Por lo tanto:
[OH"] =0.04-0.04=0M

[HAc] = 0.04—0.04 =0

[AcT] =0.04 M
Se tiene una disolucién de acetato, base débil. Resolvemos el equilibrio de basicidad:
9.24 —log 0.04

pOH = =532 pH=14-532=868

2
Como pH=8.68>5.76 y >8.0 se acepta el resultado.

¢) En primer lugar, realizaremos la diluci6n:
Cnu, =0.06 M Cyp =0.04 M
Como no son compatible reaccionaran cuantitativamente:
NH; + HF 2 NHf + F~ logK =9.24 — 3.17 = 6.07
En este caso, el reactivo limitante es el acido y x=0.04, de los balances de reaccion:
[NH;] = 0.06 — 0.04 = 0.02 M
[HF] = 0.04-0.04=0
[NH}] =0.04 M
[F7]1=0.04 M

Hay concentraciones similares de amonio y amoniaco y el pH debe estar alrededor de 9.24,
aplicando la ecuacién de las disoluciones amortiguadoras:

0.02
pH =9.24 + logm = 8.94 [OH™] = 1075%¢ « 0.02 Correcto

El fluoruro a pH=8.94 esta muy lejos de su pKa y no se protona.

Especie intermedia de un acido poliprotico: Como ya hemos estudiado todas las especies
intermedias son estables pues los pKas son crecientes, lo que hace que la reaccion de
dismutacion tenga una K<1. Por ejemplo para el bicarbonato:

HCO3 + HCO3 @ CO3™ + H,CO; logKy = 6.35 —10.33 = —6.07
De los balances de reaccion:
[HCO3] =C—2x
[H,CO3] = x
[CO% ] =x
De forma que:
[H,CO3] = [CO%“]

Si consideramos las constantes de acidez y sustituimos:
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[HT][HCO3] [HCO3]
Ka1 oo [H+]
De donde:
K., + pK 6.35 +10.33
[H+]2 = K41Ka2 - pH = Plat 7 Dla2 _ =

2 B 2
El pH es el punto medio de su zona de predominio.

Resumiendo, hemos obtenido unas ecuaciones simplificadas para estimar el pH de una
disolucion acido-base segun sus caracteristicas:

m Acido fuerte [H*]=Cy pH = —log[H *] = — log Cy
. K, —logC
m Acido débil Cyp pH = w
Ky —logC 14 + pK, + logC
m Base débil Cj pOH = w S pH= p e; gCs
s . CA
m Acido y base conjugados Cypa, Cp pH = pK, + IOgC_
HA
K + pK, s
m Especie intermedia pH = PRabase 2p a,4cido
‘ K + pKa 4ci
m Acido y base no conjugadas compatibles pH = PRabase > PRaacido

Esta pH estimado nos situard en una zona del diagrama de predominio para conocer las
especies que predominan y ver si las simplificaciones realizadas en cada caso son adecuadas.

4.2 Resolucion simplificando el balance de cargas.

En ocasiones es posible resolver la ecuacion de pH aplicando dos tipos de simplificaciones:
1. Eliminar la contribucion del agua. Para ello si el pH es acido se elimina [OH ] y si es
basico se elimina [H']

2. Eliminar las especies que no predominen y sus términos correspondientes.

Tomaremos las siguientes referencias:

pH < 6.0 pH>8.0 pH <pK, -1 pH > pK, +1
1 i ] i | HA L ! A S
I T T T | : | : 7
L 7.0 pH : | PK, ! . pH
Eliminar OH~ Eliminar H* predomina HA: Predomina A~

Veamos los ejemplos mas representativos.

Acido monoprético: HA
HA 2 HY + A-
H,0 2 H* + OH™
Especies en el equilibrio: H", OH™, A~, HA, balance de cargas:
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[H*] = [OH7] + [A7]
Que en funcion de 4:
Ky Ka . _ Ky 1
h—7+mCA o bien h = A +1+KhCA

Simplificacion 1, si la concentracion es suficientemente elevada la disolucion sera acida, la

disociacion del acido inhibe la del agua y la concentracion de [OH™] « [A™] = [H™], por lo

tanto:
Ka
h = C
K,+h ®
Que da lugar a una ecuacion de segundo grado: h? + K,h —K,Cy =0

Esta ecuacion permite resolver cualquier problema de un acido monoproético si el pH<6.0

Simplificacion 2, si el acido es fuerte la disociacion es completa y predomina la base
conjugada: [HA] « [A7], y por lo tanto Kh < 1 (h < K,) y el pH > pKat1:

K |HA|f'\ A~

Ambas simplificaciones h=C4, — pH= —logC,,
sera correcta si pH>pKa+1 y pH<6.0

Si el 4cido es débil la disociacion sera pequena y [HA] > [A™] por lo tanto Kh > 1 (h >
K,) y el pH<pK.—1
K, K,

h = TW +—C > h= JKw + KiCa
K, —logC
Ambas simplificaciones h=,K,C, - pH= %

En este ultimo caso debe cumplirse que pH<pK.—1 y pH<6.0, para aceptar ambas
simplificaciones.

Problema 20: Determina el pH de las siguientes disoluciones: a) HCI 5x10-8 M b) acido
fluorhidrico 0.001 M (pKa=3.2)

a) acido fuerte: pH = —1logC, = —log5x 1078 = 7.30 > 6.0 Incorrecto

K
h=TW+CA - h?-5%x10% —-10""*=0 - h=128x10"7 - pH=6.89
b) 4cido débil . HF F- -

— I 1 2
pH = pKa zlogCA = 3'22+3 =31>22 Incorrecto 3.2 pH
h = 2_Cyh = h?4+103%h—10%=0 > h=539x10"* > pH=327

K,+h

Especie basica monoprotica: NaA

En la disolucion: NaA - Na* + A~ [Na*] = Cp = Cnaa
A~ + H,0 2 HA + OH~-

La hidrolisis de la base genera iones hidréxido y el pH serd bésico.
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Balance de Masas: Cy =[A7] + [HA]
Balance de cargas: [Na*t]+ [HT] = [OH"] + [A7]
Como es una especie monoproética podria obtenerse una ecuacion de segundo grado al hacer
la simplificacion 1 [H']<<[OH] y obtener:
[Na*] = [OH™] + [A7]
K h
Ca = Tw TR rh

Pero, en este balance no puede hacerse la simplificacion 2 directamente, debe acondicionarse

Ca > Cah? —Kyh— KK, =0

eliminando todas las especies que no intervienen en el equilibrio sustituyéndolas por los
balances de materia. En este caso debemos sustituir el sodio considerando que
[Na*] = C, = [A™] + [HA]:
[A7] + [HA] + [H*] = [OH7] + [A7]
Por lo que:
[HA] + [H*] = [OH7]

Sustituyendo:

Simplificacion 1, la hidrolisis de la base da un medio basico que es suficiente para reducir
la disociacion del aguay [H*] « [OH™] y [HA] = [OH7]:
h Kw
+hA "
Si el pH>8.0 se dara por buena la simplificacion.
Simplificacion 2. Si base fuerte [HA] > [A7], luego h > K, (Kh > 1):

> Cph?—Kyh—K,Ky =0

Ky 5

Sera adecuada si pH<pK,—1
Ambas simplificaciones — Cao=— - pH = 14 +log Cx

En este caso debe cumplirse que pH<pK.—1 y que pH>8.0
Si base débil [HA] «< [A7], luego h < K, (Kh < 1):

h K, , K,
—Cp+h=— h= [———F——
K, A h - 1+ Cu/K,

Se acepta si pH>pK,+1 ML OA*
pK, pH
Ky K 14 + pK, + logC
Ambas simplificaciones - h= |—2= - pH = PBa T 0B A
Ca 2

Deben cumplirse las condiciones pH>pKa+1 y pH>8.0 para aceptar el resultado.
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Problema 21: Determina el pH de una disolucion de dietilamina 0.01 M (pK»=3.1)
La dietilamina es neutra (B) y su acido esta cargado positivamente (HB*):
[HB*] + [H*] = [OH"]

o +h—KW
K.,+h 2" 7 h

14+pKa+logCp _ 14+10.9-2
2

base débil pH = =11.45 < 119 Incorrecto

Despreciando solo /4
Cah? —Kyh —K,K,, =0 - 0.01h* —10""*h-10"%*° =0
h = 4.08 x 10712 - pH =11.39

Mezcla de HA y NaA C4 Disolucion amortiguadora
Supondremos concentraciones Cya de HA y Ca de NaA.
Los balances de masas seran:
[Na*] = Cx
Ca (total) = Ca + Cyp = [A7] + [HA]
Y el balance de cargas:
[Na*] + [H*] = [OH™] + [A7]

Sustituyendo:

Kw a
Cath=—2+
A h  K,+h

En este caso, no puede eliminarse una especie frente a otra pues ambas estan en

(Ca + Cya)

concentraciones similares, solo puede hacerse la simplificacion de eliminar el H" o el OH™
o0 ambos. Para empezar, es mejor obtener primero la ecuacion mas simplificada eliminando
ambos términos. Considerando que [Na*] = C,, el balance de cargas simplificado quedara:

Ca = K. _Ia_ h(CA + Cha)
operando:
CaKy + Cah = CpK, + ChaK,
de donde:
h= Ka%

Tomando logaritmos y operando:
Ca
pH = pK, + log—
Cha
Este resultado se dara por bueno si:
Cay Chya » [HT] y[OHT]

De lo contrario, tendremos que eliminar solo [H*] o bien [OH™] dependiendo de que el pH
obtenido sea basico:

K,
Ca = T"‘m(CA + Cha)
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o acido:

a

K,+h

En ambos casos se llega a una ecuacion de segundo grado. Si ambas concentraciones

CA+h: (CA+CHA)

iniciales son muy pequenas habria que resolver el balance sin simplificar.

Mezcla de acido y base diferentes

Supongamos HA y NaB. Reacciones y balances de masa:

NaB —» Na* + B~ [Nat] = Cg
HB 2 H* + B~ Cg = [B™] + [HB]
HA 2 H* + A” Cua = [A7] + [HA]

Y el balance de cargas:
[Na*] + [H*] = [OH] + [A7] + [B7]
Acondicionamos el balance, considerando que [Na*] = Cg = [B™] + [HB]
[HB] + [H*] = [OH7] + [A7]
Con las constantes y los balances podemos poner las concentraciones en funciéon de 4,

sustituyendo:

Kw Kana
— Cpth=—24 28
Kagg + R 2 h  Kuga +h

El pH podra ser 4cido o basico y no se pueden plantear simplificaciones sin conocer el

CHA

problema real. Veamos dos casos:

1) Ambas especies estan en concentracion suficientemente elevada y puede eliminarse H' y
OH™:
h Kana

—  Cr=—22 ¢
Kigg +h 2 Koya+h B4

Esto nos daria una ecuacion de segundo grado. Ademas, si las concentraciones iniciales son
iguales, Cg=ChHa:

_ PKanpt+pKana

B 2

2) Las especies iniciales son compatibles, reaccionaran débilmente seran las especies
predominantes, en este caso [B"]>>[HB] (Kang>>h) y [HA]>>[ A7] (5>> Kana), por lo tanto:

h* = KaupKana - pH

Kw KaHA
C h=— C
Kaus BT n T Th HA

De donde:

_ Kw + KnaaCha
1+ Cp/Kaus

Si se supone que las concentraciones iniciales son suficientemente grandes de forma que
pueden despreciarse [H*] y [OH™] en el balance de cargas:
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KhaaCua
Cg/Kanp
Y si las concentraciones son iguales:

_ PKana+pKaus
2

h = \/KyuaKaus - pH

Sistema diprético

Para realizar simplificaciones, es importante tener en cuenta el tipo de problema que puede
encontrarse dependiendo de la concentracion de base:

0<Con< Cy Cy <Cop=< 2C,
Con=0 / Con= Ca Co= 2C4
 HaA | HA - i
I pﬁal pKlaz pH

En el caso de tener la especie acida solamente (H2A, Con=0) o la especie basica (Na2A,
Con=2Ca), puede simplificarse suponiendo que se comporta como monoprotica y solo tiene
lugar una disociacion o una protonacion y resolver como se ha visto anteriormente.

En el caso de que Con> 0y Con < 2Ca se produciran las mezclas amortiguadoras H A/HA™
, HA"/A* o predominara la especie intermedia, por lo que el pH no sera ni muy acido ni
muy basico y las concentraciones de OH™ y H' pueden ser lo suficientemente pequefias para
poder eliminar ambas del balance de cargas, quedando:

[Na*t] = [HA™] + 2[A%7]
Sustituyendo
Co Bih+2
OH ™1 +Bh+Bh2 A

Que nos dara una ecuacién de segundo grado.

Veamos con mas detalle el caso de una especie intermedia de un acido diprotico.
Supongamos una disolucion de NaHA de concentracion Ca. Esta sal se disocia
completamente:

NaHA — Na*t + HA™ [Nat] = Cu
La especie intermedia desarrollara los equilibrios del acido diprético que vimos antes, se

puede protonar o desprotonar. La ecuaciéon mas simple para obtener el pH de una especie
intermedia se obtiene eliminando H* y OH™ del balance de cargas:

co— B1h+ 2
AT 1+ Bh+BR2 A
Ahora Cou=Ca, pues se ha neutralizado exactamente un proton de HoA. Operando:
1+ Bih+Byh% =B h+2

Finalmente:
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1 1 pK_ . +pK
= — = = K K - H= —al ~ a2
B, KK, % P 2

Para obtener una ecuaciéon mdas exacta tenemos que acondicionar el balance de cargas

Bh2=1 — h?

sustituyendo la concentracion de cation sodio teniendo en cuenta que:
[Na*] = Cp = [A*7] + [HAT] + [H2A]
Por lo tanto:
[A2"] + [HA™] + [HA] + [H*] = [OH™] + [HA™] + 2[A%7]
Finalmente:
[HoA] + [H¥] = [OH™] + [A*7]
Sustituyendo:
h? K 1
1+BfZ+BZhZCA+h:TW+1+Blh+Bzh2

Si suponemos que la especie predominante es la intermedia: [HA™] > [A%7] = [H,A],

C4

entonces B1h > 1 = B,h?, por lo tanto:
B,h? Kw 1
Ca+th=—+—C
B,h A + nT h A
Como B, = B1Ky, B1 = Ky = 1/Kas, Ky = 1/Kqs:

CA Kw Kaz
h+h=-"+
Kaq h  h

CA - h =

Si se supone que la concentracion inicial de la especie es suficientemente grande para que
[H,A] > [H*] y [A%27] » [OH™], pueden despreciarse [H*] y [OH™] en el balance de
cargas:

pKay1+pK
h=KuKs; - pH=—"—"%
Problema 22: El acido malénico es un acido diprético con pKai = 2.85 y pKaz = 5.70
Determina pH las concentraciones de todas las especies en los siguientes casos: a) HoA
0.1 M, b) H»A 0.1M y NaOH 0.06 M c) NaHA 0.1 M, d) HoA 0.1M y NaOH 0.16 M e) NaA
0.1M

Primero plantearemos el diagrama de predominio

HA , HA™ | AZ -
I r

l
1 I
2.85 5.70 pH

a) En este caso el balance de cargas sera::
[H*] = [OH™] + [HA™] + 2[A%7]
La concentracién de acido es 0.1 M y si se disocia el 10% ya daria una concentracion de protones

de 0.01M y un pH=2, por lo tanto OH~ como A2~ estardn en concentraciones muy pequefias, por lo
que se eliminan del balance:

[H*] = [HAT]

Sustituyendo:
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_ Bih
h= Ca
1+ Byh + Bh2
en el denominador puede eliminarse el 1 correspondiente a la especie A%™:
B1h 1 Ca Ca
Bih + B,h? 1+ B,/B1h 1+K,h 1+ h/Ky

Ecuacion idéntica a la del acido monoprotico. Resolviendo:

h

h? + Kj;h—K:Ca =0 > h2+107%28°p—-10738°=0-> h=0.0112M
Por lo tanto, el pH=-log (0.0112) = 1.95
b) La base fuerte estara disociada:
NaOH — Na* + OH™ [Na*] = Coy

El OH- neutralizara parte del acido y se formara una disolucién amortiguadora H2A/HA-, pues la
concentracion de base es inferior a la de acido, el pH por lo tanto estara alrededor del primer
pKa=2.85 Construimos directamente el balance de cargas sin tener en cuenta la segunda
disociacién:

[Na*] + [H*] = [OH™] + [HA™]

Al estar en pH acido se elimina el OH-, sustituyendo, considerando el acido monoprotico:

10285
0.06 + h = mo.l - h=907x10"*M pH=3.04
[HA"] = 0.0392 M [H,A] = 0.0608 M
) Es una especie intermedia en concentracion alta, por lo que:
DH = pl(al-;-pl(az _ 2.85 -; 5.70 428
[A%27] = 0.0035 M [HA™] = 0.0930 M [H,A] = 0.0035 M

d) En este caso, como la concentracion de base fuerte es mayor que la de acido, neutralizara todo
el primer proton y parte del segundo, se formara una disolucién amortiguadora HA-/A?-, de pH
sobre 5.7 y podemos consideramos que tanto [H+] como [OH~] son pequefios. Ademas, el termino
de H2A también serd pequetio por lo que puede eliminarse del denominador:
Bih+2
oH = ch
Operando obtenemos:
Con + CouPrh = B1hCy + 2C,4

Luego:
_12¢,—Coy  02-0.16
"By Cog—Cs *0.16-0.1

H=57+1 0'06—588
PR =77 108004 = >

e) La sal estara totalmente disociada:
Na,A — 2Na* + A%~ [Nat] = 2C,
El balance de cargas sera:
[Na*] + [H*] = [OH™] + [HA™] + 2[A%7]
La disolucién serd basica, eliminamos el H* y sustituimos:
Kw Bih + 2

2 = T T k2 A
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Si eliminamos B,h? y operamos:
2Cph + 2CoB1h% = K, + Ky B1h + B1Coh? + 2Ch
CaB1h* =K, B h—K, =0
10*7h?2 —10783h - 107 =0 - h=4.47%x10"1" pH=19.35

Problema 23: Para las siguientes disoluciones, escribe el balance de cargas y ponlo en
funcién de h=[H*]. Calcula el pH en el equilibrio desarrollando las ecuaciones.

a) Nitrito sédico 0.20 M. pKa. (HNO2)= 3.3

b) Hidrogenocarbonato sédico 0.20 M

c) 25 mL de una disolucién de acido féormico 0.10 M + 10 mL de hidréxido de sodio 0.15 M
d) A la disolucion c) se le anaden 10 ml de HC1 0.1 M

e) 25 mL de una disolucién de 0.15 M + 15 mL de acido perclérico 0.10 M

f) Una disolucion de oxalato s6dico 0.20 M

5. Hidrolisis
Cuando un acido y una base se neutralizan dan lugar a una sal que estara formada por las
especies conjugadas, generalmente una base y un acido débil. Por ello, al disolver una sal

pueden producirse reacciones acido base y el pH de la disolucion no ser neutro. Este
fendmeno se conoce como hidrolisis.

Tabla 6. Posibilidades en la hidrdlisis de sales de especies monoproticas.

Sal Disolucion pH
Acido fuertet+base fuerte Especies neutras  Neutro
Acido fuerte + base débil Acido débil Acido, a menor pK, menor pH
Acido débil + base fuerte Base débil Bésico, a mayor pK, mayor pH
Acido débil + base débil Base débil +  Acido o basico pH = w
acido débil

Problema 24: Calcula el pH de: a) una disolucién de NaHSO4 0.1 M (pKa(HSO47)=1.98),
b) una disolucién de NH4NO,; 0.1 M c) una disolucién de cloruro amoénico 0.01 M
(PKn(NHz3)=4.76)

a) Aunque esta sal se ha obtenido de la neutralizacién de un 4cido fuerte y una base fuerte, el pH no
es neutro pues el anion HSO4~ es un acido moderadamente fuerte. Como la concentracion es
suficientemente elevada podemos no considerar la autoionizacién del agua:

NaHSO, — Na‘* + HSO;

HSO; 2 H* + S03~

La estimacién rapida como acido débil:
_ pKg—logC 198+1

pH > > =149 >pK,—-1=0.98 Incorrecto
Resolvemos la ecuacién de segundo grado. Bien a partir del balance de cargas:
KaCHA 2
X +h h* +0.01047x — 0.001047 =0 h=10.0275M pH=1.56
a
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0 utilizando balances de reaccién:
[HSOZ][H'] x?
K, = 0.01047 = o = -  x2+0.01047x — 0.001047 =0
[SO:7] 0.1 —x

[H*] =x =0.0275M —> pH=-10g0.0275 = 1.56

b) La sal se disocia: NH,NO, —» NH + NO3

Ambos iones tienen propiedades acido-base:
NHf 2 H* + NH; pK, =9.24
NO; + H,0 2 HNO, + OH™ pKp = 14 —3.15 = 10.85
Es la mezcla de un acido y una base en igual concentracion, el pH esperado estara sobre:
_ PKua+pKup  9.24+3.15

pH > > =6.20

¢) Disociacién: NH,Cl - NHf + CI-
El amonio es un acido débil, el cloruro no se hidroliza en agua. Por lo tanto, mediante los balances
de reaccién podemos llegar a:

_ pKy—logC 9.24+2
B 2 2

Comparemos la resolucién por balances, de la disociacién tendremos: Cyy+ = [CI7] =C

pH =562 <pK,—1=824 Correcto

Balance de cargas: [NHf] + [HT] = [OH™] + [C]7]

Es un acido débil por lo que eliminamos el hidréxido y obtenemos una ecuacién de segundo grado:

C+h=C - hR?+Kh-K,C=0 - h=240x10"°M - pH=5.62
K,+h

También es interesante considerar la hidrolisis de cationes metalicos acidos. En este caso la
reaccion suele ponerse como:
Cu?* + H,0 2 CuOH* + H*  pK,, = 7.3
Se comporta como un acido. Esto puede verse mejor si consideramos que los iones metalicos
en disolucion acuosa forman acuocomplejos:
Cu(H,0)2* + H,0 2 Cu(H,0)sOH* + H;0* pKy, = 7.3
;| Cu?* ; CuOH*, otras..
' 7.3 PH

Por ello, podemos tratar este equilibrio como el de un 4cido débil, aunque en medio basico

el comportamiento es mas complicado al aparecer otros hidroxocomplejos asi como el
hidroxido insoluble.

Problema 25: Plantea las reacciones que tienen lugar y ordena de menor a mayor
pH las disoluciones 0.1 M de cada una de las siguientes sustancias:

HCOOH; NH4Cl104, NaHCO3; KCH3COO; NaF; NH4sHCO3, (NH4)2oCOs3; LiOH; KBr

Datos: pK. (HCOOH) = 3.75 ; pKs (NHa) = 4.76; pKa (CHsCOOH) = 4.76 ; Ky (F) =
1.58-10711; pK, (H2CO3) = 6.35, 10.33
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6. Disoluciones amortiguadoras.

Una disolucién amortiguadora o tampon es una mezcla de un acido y su base conjugada
en concentraciones suficientemente elevadas para que el pH se mantenga constante alrededor
del pKa que separa sus zonas de predominio. Estas disoluciones amortiguan cambios en el pH
pues al existir HA y A™ en alta concentracion cuando se produce H' serd neutralizado por la
base y si se produce OH ~ sera neutralizada por el acido:

A +H* 2 HA

HA+OH™ 2 A + H,0

Las disoluciones tampoén son de gran importancia en quimica y en bioquimica. La sangre, la
leche y jugos animales estan fuertemente amortiguados con iones bicarbonato, acido
carbonico y con proteinas. El pH de la sangre de una persona normal debe mantenerse
constante en el intervalo 7.3 -7.5, fuera de este intervalo disminuye la capacidad de la sangre
para el transporte de oxigeno y a pH menores de 6.8 o mayores de 7.8 el transporte no tiene
lugar. Como vimos, la primera aproximacion al pH de una disolucion amortiguadora puede
obtenerse con la siguiente ecuacion:

H =pK, + 1o [A]z K+10C—B
p pa g[HA]_pa gCA

Esta expresion se conoce como ecuacion de Henderson-Hasselbalch.

Problema 26: a) Determina el pH de una disolucién de un litro que contiene 0.10 moles
de formiato sédico y 0.08 moles de acido féormico. b) Determina el pH si a la disolucién
anterior se le anade 0.01 moles de HCl y comparalo con el pH que tendria si fuese un litro
de agua pura.

a) Es una disolucién amortiguadora. Al ser un litro de disoluciéon los moles nos indican la
concentracion, luego:

0.1
pH =3.74 + logm =3.84 [H'] =10738* « 0.08 Correcto

b) El &cido fuerte protona la base: A~ +H* 2 HA
El reactivo limitante es el H':
[A7]=0.1-0.01=0.09M
[HA] = 0.08 + 0.01 = 0.09 M

H=374+1 0'09—374
pH =2 °80.09

El pH ha bajado solo 0.1 unidades.
Si los 0.01 moles se hubiesen afiadido a un litro de agua pura el pH lo marcaria el acido fuerte:
pH =10g0.01 = 2

En este caso habria cambiado en 1.84 unidades.

La capacidad de una disolucion amortiguadora o tampdn para mantener el pH constante se
mide mediante la capacidad amortiguadora que mide la concentracion de acido o base
fuertes necesarios para variar el pH de la disolucion amortiguadora en una unidad:

_dCon _ dCy

dpH dpH

B
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donde Con y Cu son las concentraciones de base y acido fuerte respectivamente. Si
consideramos una disolucion amortiguadora HA/A™ con concentraciones Cua y Ca de 4cido y
base conjugadas respectivamente, a la que se le afiade un acido fuerte HCI, en concentracion
ChH, el balance de cargas sera:

[Na*]+ [H*] = [OHT] + [A™] + [CI7]
Sustituyendo:
Derivando se obtiene la capacidad amortiguadora:
—:piﬁ - (h KTW + (CFf:IS:zE;Ah> xIn 10

B =
En funcién de las concentraciones:
[AT][HA]
=|[H*']+[OH"] + =————= | xIn10
B ([ 1 [OH ]+ g ) X
Por lo tanto, la capacidad amortiguadora tiene tres aportaciones:

B =PBu + Bou + Pua/a-
la primera se debe a la propia concentracion de protones y predomina a pH muy 4cidos, la
segunda a la concentracion de iones hidroxido y predomina en disoluciones suficientemente
basicas y finalmente la tltima se debe a la presencia del tampon que predomina cuando las
concentraciones de acido y base conjugada son apreciables, esta Ultima contribucion serd
maxima cuando en la disolucion la concentracion de acido y base sean iguales:

[A7][HA] CaCha
-=———————XIn10 = ——X%1In10
P = T a0 S g
Por lo tanto, la capacidad amortiguadora maxima se produce cuando Ca=Cna y pH=pK..

En la figura siguiente se puede ver la variacion de la capacidad amortiguadora para una
disolucion de acido acético 0.2 M.

0.3 7

0.2 7 By BOH

Briaa

0.1 7

00T T T T

En el caso de un 4cido poliprotico se forman varios sistemas amortiguadores. Por ejemplo, para
el acido citrico con pKas =3.13, 4.76 y 6.40:
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0.3 7
1.- HaCit / H,Cit~

2.- H,Cit"/ HCit?~
B 1 3.- HCit2/ Git 3-

0.2

0.0

Combinando diversos acidos es posible componer disoluciones amortiguadoras universales que
amortiglien una amplia zona de pH. El inconveniente de estos tampones multiples es la elevada
concentracion de iones que puede afectar a los equilibrios y que algunos de sus componentes
pueden formar complejos con iones metalicos, por lo que es necesario elegir adecuadamente
los componentes segun el uso que se le va a dar.

Problema 27: De las mezclas siguientes, calcula el pH e indica si se forma o no, una
disoluciones amortiguadora de pH:

a) 50 mL de NaOH 0.08 M y 50 mL de CH3COONa 0.24 M
b) 50 mL de NaOH 0.16 M y 50 mL de CH3COOH 0.26 M

a) En este caso se mezclan una base fuerte y una débil, por lo que no es una disolucién
amortiguadora, aunque la base fuerte amortiguara el pH debido a su concentracién.

NaA - Na® + A~ Ca = Cyaa
NaOH - Na* + OH~ Con = Cnaon
Las concentraciones iniciales seran:
Con = 0.08 x 50 — 0.04M C\ = 0.24 x 50 012 M
50 + 50 50 +50
El hidréxido y el acetato son dos bases y el pH lo marca la més fuerte. Podemos calcular el pH que
se obtendria por separado: . HA A- -
' 4.76 PH
9.24 —log0.12
Acetato pOH = — = 51 pH=14-51=189
Hidroxido pOH = —1log0.04 =14 pH=14-14=12.6

El pH de la mezcla sera 12.6, que es tan basico que mantiene al acetato sin protonarse como se ve
en el diagrama de predominio.

b) Tenemos una base fuerte y un acido débil. El hidréxido y el acido acético no son compatibles y
reaccionaran:

HA+OH™ 2 A™ + H,0 logK=14—-4.76 =9.24
[OHT] = Con — x

[HA] = Cyp —x
[A7] =x
Las concentraciones iniciales seran:
C, = 0.16 x 50 — 0.08M Ch= 0.26 x 50 —013M
50 + 50 50 + 50
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Como la reaccion es cuantitativa aplicaremos la aproximacion del reactivo limitante para obtener
unas concentraciones iniciales mas cercanas a las del equilibrio. El reactivo limitante sera el menos
concentrado pues la estequiometria es 1:1, en este caso el OH-, por lo que x=0.08, y sustituyendo
en los balances:
[OH], =0.08-0.08=0
[HA], = 0.13 - 0.08 = 0.05 M
[A7], = 0.08 M
Vemos que se ha formado una disolucién amortiguadora con concentraciones similares de acido y
base conjugada. Con estas concentraciones el pH sera:
[A],

0.08
= —_— = —_— = = —4.96
pH = pK, + log (AL 4.76 + log 0.05 496 h=10 « 0.05 correcto

Problema 28: Calcula la concentracion de NaOH que debe tener una disoluciéon de acido
maloénico 0.2 M (pKa: = 2.85, pKaz = 5.70) para que el pH este amortiguado en un valor
de 5.9

Si se conoce el pH puede sustituirse en el balance de cargas. Como se vio en el apartado 4, para una
disolucién de acido diproético y base fuerte:

[Na*] + [H*] = [OH™] + [HA™] + 2[A%*"]

Y en funcién de /:

K h+2
Con+h =+ T g O
Sustituyendo los datos:
107 1057759 4 2
Con + 10757 = 10-59 + 1+ 1057-59 4 10855-2%59 0.2
De donde:
Coy = 10781 — 10752 4 L0707 +2 0.2 = 0.323 M

1+ 10702 4 107325

Problema 29. Anadimos 1 ml de HCI 0,1 M a 250 mL de cada una de las siguientes
disoluciones. ¢En cual/cuales de ellas su pH se mantendra practicamente constante?
Razona la respuesta.

a) CH3;COOH 0,10 M + NaCl1 0,10 M

b) NH4Cl 0,20 M + NaOH 0,10 M

c) Hidrogenofosfato / fosfato Datos: HsPO4 pKai13 = 2.1; 7.2, 12.4
d) 10 mL CH3COOH 0.5 M + 10 mL NaOH 0.5 M

Problema 30: A 25 mL de una disolucién de carbonato sédico y bicarbonato sédico
se afaden 5 mL de acido clorhidrico 0.1 M obteniendose un pH de 10.3, y si se anaden
otros 5 mL de HCI el pH obtenido es de 8.3. Plantea el balance de cargas de la
disolucién obtenida en funcion del pH y determina las concentraciones de carbonato
y bicarbonato en la disolucién inicial. Calcula el pH de la disolucion inicial.
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Apéndice I. Resolucion de problemas de equilibrio sin simplificaciones

El procedimiento general para resolver cualquier sistema en equilibrio consiste en
especificar claramente el problema planteando todas las reacciones, sus constantes y los
balances necesarios. Una vez establecidas las especies cuyas concentraciones se desea
conocer y planteado el sistema de ecuaciones con igual ecuaciones que especies se resuelve
de forma numérica. Lo aplicaremos al ejemplo sencillo de un 4cido débil de concentracion
Ca y una base fuerte de concentracion Con, que se vio anteriormente. Las ecuaciones
obtenidas han sido:

_ [H][AT]
T [HA]

Kw = [H+] [OH_]
Cua = [A7] + [HA]
Con +[H*] = [OH™] + [A7]

Dada la heterogeneidad de las ecuaciones para el éxito de la resolucion se tomaran las
concentraciones en forma de pC=—logC, y se normalizaran todas las ecuaciones a la unidad
para que el mismo peso. Las ecuaciones transformadas son:

pA + pH — pHA 1

= = b
pK, !
OH + pH
POHAPH o),
pKyw
107PA 4 10~PHA
—1=0=0b
Ca 3
107POH 4 107PA
- = 0 = b4

Coyg + 10-PH
Finalmente se minimiza la suma de los balances al cuadrado:
X=Db?+b?+b?+b?+b:=0

Esta funcidn sera cero en el minimo, esto es en la solucion del sistema de ecuaciones. En el
ejemplo se muestra el 4cido formico en concentraciéon muy pequefia, C, = 5 X 1078 M. Los
valores iniciales de las variables seran pH=7, pOH=7, pA=8, pHA=9. Aplicando la
herramienta Solver de Excel, la hoja inicial es:

G2 v Jx || =SF2R24F3A24FAN2+F5A2
A B C D E F G

1 |Compuestos Conc. Inicial Variables pC C Balances Suma Cuadrados
2 |HA 0,00000005 pH 7 00000001 -0.6042?'80?' 0.983551992_|
3 |NaOH 0 pOH 7 0,0000001 0
4 pA 8 0,00000001 0,78

5 pKua 3,74 pHA 9 1E-09 -0.1

6 | pkw 14

T
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Y después de la optimizacion:

A B c D E F G
Compuestos Conc. Inicial Variables pC C Balances Suma Cuadrados
|HA 0,00000005 pH 6.892600751 1.2806E-07  1.,058E-10] 4.00235E-13]
MNaOH 0 pOH 7,10739924 7.8091E-08 6.2178E-10
pA 7.301335509 4.9965E-08 3.0214E-11
pKHa 3,74 pHA 10,45393626  3.5161E-11 -3.9751E-11
phw 14

El programa modifica los valores de pC (columna D), calcula las concentraciones
C = 107P¢, (columna E), evalua los balances (columna F) y la suma de cuadrados (celda
G2), para obtener el valor mas pequefio de la celda objetivo G2. En este caso, pH=6.89 es el
resultado final que minimiza la suma. Vemos que el resultado es idéntico al obtenido en una
disolucion de HCI de la misma concentracion. Lo que nos permite comprobar que el acido
formico estd completamente disociado y se comporta como un acido fuerte a
concentraciones muy pequeias.

Apéndice II. Resolucion de la ecuacion de pH

La resolucion numérica de una ecuacion de pH consiste en encontrar el valor de pH
(h=10""") que hace igual a cero la funcién:

Kw CA
h) =C | ——_
f(h) = Con + h 1+Kh

Pueden utilizarse varios métodos como el de la biseccion o incluso dibujar la funcién entre
pH=0y 14 para ver a que valor corta el eje. También el Solver de Excel minimizando f(/)?.
En el ejemplo del 4&cido férmico visto -
anteriormente, SipH)
10714 5x 1078 +
10-PH 1 + 103.74-pH

El método de la biseccion consiste en ir

f(pH) = 107PH —

reduciendo el intervalo donde la funcion pasa de
positivo a negativo. Se inicia con dos puntos
extremos que tengan signos opuestos para que

entre ellos este la solucion. Por ejemplo: ' ' ' ' '
f(pH=4)=+ f(pH:l 1)=_ 6 6.4 6.8 7.2 pH 7.6 8
Se prueba el punto medio: f(pH=7.5)=— se

sustituye el 11, el punto medio ahora es 5.75 f(pH=5.75)=+, se sustituye el 4,
f(pH=6.625)=+, f(pH=7.063)= —. Hemos acotado la solucién entre 6.625 y 7.063. Puede
seguirse hasta alcanzar la exactitud deseada.

Se resuelve ahora una disolucion de base débil, acetato sédico 0.05 M. Balance de cargas:
[Na*] + [H*] = [OH™] + [A7]
sustituyendo:
Ca
1+ Kh

Kw
Cp+h=-—"
At -+
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10714 0.05
10-PH 1+ 10374-PH

Como el pH sera basico, pero no mucho al ser una base

F(pH) = 0.05 + 107PH —

débil se probard entre 7 y 10. La soluciéon exacta es
pH=8.220 y el pH obtenido utilizando la ecuacion
simplificada para una base débil:

14 + 3.74 + 10g 0.05
pOH = z =8.219
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