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TEMA VIi: ACIDOS Y BASES

1.- Teorias de acidos y Bases

1.1.- Teoria de Arrhenius:

Acido: Sustancia que en disolucién acuosa se disocia dando H'.
HCl + H,O « H" + CI

Base: Sustancia que en disolucién acuosa se disocia dando OH".
NaOH + H,0 < Na" + OH"

Segln esta teoria, Unicamente pueden ser dcidos los dcidos cldsicos (HCI, HNO;,

H3PO,,..) y bases los hidréxidos metdlicos, principalmente de alcalinos y alcalinotérreos
(NaOH, KOH,...).

En la actualidad se considera que el agua se une al ion H* para dar H;O" (ion hidronio),
asi gue en muchas reacciones encontraremos los protones H" unidos al agua.

1.2.- Teoria de Brionsted-Lorry:

Acido: Es toda sustancia capaz de ceder protones.
Base: Es toda sustancia capaz de captar protones.

Esta teoria amplia el concepto de Arrhenius haciéndolo extensivo a disoluciones no
acuosas.

Si una sustancia acepta un protén, es porque otra lo cede, por lo tanto no puede haber
reacciones de dcido o de base por separado, sino de dcido-base 6 reacciones de transferencia
de protones. Cuando un dcido pierde un proton, se transforma en su base conjugada, y cuando
una base acepta un protén se transforma en su dcido conjugado.

HCl + H,O <« clr + HsO"

Acido Base Base Conjugada Acido Conjugado

HNO3 + Hzo A NO3_ + H;g,o+

Acido Base Base Conjugada Acido Conjugado

NH; + H,O < NH; + H30"

Acido Base Base Conjugada Acido Conjugado

En muchos casos, el concepto de dcido o de base para una sustancia es relativo,
dependiendo de la sustancia con que reaccione. Las sustancias que pueden actuar unas veces
como dcidos y otras como base, se llaman anféteras o anfiproticas. Como por ejemplo el agua.

HCl + H,O <« cr + H30"

Acido Base Base Acido

NH; + H,0 < NHy + OH

Base Acido Acido Base
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Ejemplos:
a) Indicar las bases conjugadas de los siguientes dcidos:

HCl  HO NHs  CH3-COOH = H,SOs = HS
CI" | OH | NH3 | CH3-COO™ | HSO, | ST

b) Indicar los dcidos conjugados de las siguientes Bases:

NH;  HO0  COs* OH- SO HS"
NH;" | H3O" | HCO3™ | CH3-COO™ | HSO4 6 HoS04 | H,S

2.- Fuerza Relativa de acidos y Bases

Como hemos visto, el concepto de dcido y base es relativo, por tanto, puede ocurrir
que una sustancia actde como dcido fuerte frente a otra, y en cambio lo haga como dcido débil
frente a otra tercera. Por ello, hay que fomar una sustancia como referencia que va a ser el
agua.

De esta forma, dcidos o bases fuertes van a ser los que se disocian totalmente en
disolucién acuosa:

> Acidos fuertes son: HCl, H,SO4, HNOs, HBr, HI, HCIO4, HIO,, H30*
> Bases fuertes son: Hidréxidos de metales alcalinos y alcalinotérreos y OH".

Cuanto mds disociado esté un dcido o una base, tanto mds fuerte serd, y cuanto mds
fuerte sea un dcido, tanto mas débil serd su base conjugada y viceversa.

Podemos medir la fuerza de un dcido o una base mediante el valor de la constante de
equilibrio en su reaccion con el agua.

Supongamos la disociacién de un dcido débil: HA + H,O < H;O" + A~

_ H,0 4]
En este equilibrio: K :[3—
! *” [Pallr0]
Como en disoluciones acuosas diluidas, la concentracion del agua, permanece prdcticamente
constante, [H,0]=Cte, la podemos incluir en la constante de equilibrio, de forma que:

Kc'[HZO]z

Ka es la constante de ionizacion del dcidoy cuando mayor sea K,, mds fuerte serd el dcido.

Si acutuamos de forma andloga para una base: BOH + H,0 —~ BH" + OH"
. BH" ||OH™
Aqui K, =
W R = 1aoH M0
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aCUOSA [ Gre. e dondgacidn Do de deidos o bases
[H,0]=cte, la incluimos en la constante de K>55,5 Fuertes
equilibrio: 55,5> K> 10 Moderados
N Z 10> K> 107° Débiles
K.[H,0]= BH 1IOH|_ K, 105K >1.810% Muy débiles
[B OH ] 1810 >K Extraordinariamente débiles

Ky es la constante de ionizacion de /a Base'y cuanto mayor sea Ky, , mds fuerte serd la base.

3.- Acidos monopraticos y polipraticos:

Se llaman dcidos monopréticos a los dcidos que solo tienen un dtomo de hidrégeno, de forma
que en disolucién desprenden un protén. Un mol de dcido en disolucién produce un mol de H3;O".

HCl + H,0 < CI" + H30"
Se llaman dcidos biproticos a los dcidos que en disolucién acuosa producen 2 moles de H3O".
H2S04 + 2H,0 <« SO4 + 2H;0°
En general se llaman dcidos polipréticos a los dcidos que contienen mds de un electrén.

Los dcidos polipréticos no ceden todos sus protones de una vez, sino que lo hacen de
forma escalonada, y cada vez con mds dificultad. Veamos el caso del dcido ortofosférico:

H3PO, + HyO <> HyPO,™ + H,O" K, =75107
H,PO, + HyO < HPOZ + HiO' Ko =6210°8 | K, >>K, >> K,
HPO,?~ + H,O <> PO, + H,0* Ke, =2210713

Por tanto en un dcido poliprético, basta con tener en cuenta la primera disociacidn, ya que las
cantidades disociadas en las disociaciones siguientes son despreciables frente a la obtenida
en la primera.

4.- Grado de lonizacion o disociacion:

Como hemos visto, un dcido estd mas o menos ionizado, dependiendo de su fortaleza.
Se define grado de fonizacion a la fraccion del dcido ionizado:

_ n°de molesionizados
n° de moles totales

Si tenemos el siguiente equilibrio: AH «— A™ + H”

AH A | H
Moles Iniciales C 0 0
IR C(1-a) | Ca | Ca

La constante de ionizacién serd:
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A WH"|  CaCa  CoP

Ko = [AH] “Ccl-a) 1-a

De donde K, = que es conocida como Ley de Dilucion de Ostwald

Si queremos calcular el grado de ionizacion, conocido el valor de K

—K, +|KZ +4CK,

2c

o =

5.- Producto ignico del Agua.

El agua pura no es un conductor, aunque si conduce la electricidad en muy poca
cantidad, para que esto ocurra se supone que el agua estard algo disociada de la siguiente
forma:

2 H,O < OH + H;0"

o+ JlHs07]
[H,0F
kAH0F =lor [0 |-k,

En este equilibrio: K, = de donde como [H,0]= cte

La constante K, se llama constante de ionizacidn del agua 6 producto iénico del agua y su valor
solo depende de la temperatura. A 25°C su valor es de K,=10".

Por tanto en cualquier disolucién neutra se cumple: [0/—/‘]= [/—/30*]: 107 mol-17!

e En disolucion dcida se cumple: [0/—/"]< 107" mol17" ; [/—/30+]> 107 mol-/ 7

e Endisolucién bdsica se cumple: [0H~|>107 mot41™ ; [H,07|<107 ot/

A partir del producto idnico del agua, podemos relacionar las constantes K, y Ky, de un dcido y
de su base conjugada respectivamente.

¢ A lko’]
, AH + H,O <> A~ + H,O* a [AH]
Sean las reacciones:
A" +H,O < AH + OH~ £ [AH}OH~
b~ i
A

Si multiplicamos K, y Kp:
_lallmor] lamtlor-]
[4H] (4]

Tenemos que: 107 = K-k, Si utilizamos la notacién logaritmica: log(107*) =log(K, K, )

KKy o llor]-«,

Operando:
-14 =log(K,) +log(K)
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pka = —|09Ka
pK, = —logk,

Si llamamos

Entonces
~14 =-PK, - PK, 6 lo que es lo mismo: 14 = PK, + PK,,.

Hemos encontrado una relacién entre las constantes de ionizacién:

PK, =14 - PK,

6.- Concepto de pH

Se llama pH de una disolucion al logaritmo de la concentracion de iones hidronio
cambiado de signo.

pH =—logH0'| > 107 =[H,0"]

pH =7 Neutro
El valor del pH estd comprendido entre los valores : 1 <pH < 14. Si s pH <7 Acido
pH >7 Basico

De forma andloga: pOH = —log[OH‘]

|pH + pOH =14

Ejemplo: Calcular el pH, el pOH y el grado de disociaciéon de una disolucion de dcido
etandico 0,IM sabiendo que K.=1,5-107°.

La reaccidn de transferencia de electrones es: CH3-COOH + H,0 « CH3-COO + H30°

Tenemos que:

CH3COOH | CHs-COO | H30°
Moles Iniciales C 0 0

Moles en Equilibrio [NeEE®)| Ca Ca

o [eH, ~coo o] ca? . a2
g [cH, - coOH] 1_ond®T_
K, + K2 +ACK, -
— -12210
[H,0%]1=C-a=122103M S pH=291 y pOH = 14-pH = 11,09

Despejando: Ca? + K,a — K, =0 y de aqui: a =

IIOJO!l  Todo esto que hemos visto es para disoluciones diluidas, pero para disoluciones
concentradas puede ocurrir lo siguiente: si [/—/30+]: 10mol/ /1= pH=-1y pOH =15.

7 .- Hidrolisis
Tenemos hidrélisis cuando en una disolucién acuosa de una sal neutra, de un dcido o de

una base, alguno de sus iones reacciona con el agua. Las constantes de estos equilibrios
reciben el nombre de constante de hidrdlisis K. Existen 4 casos de hidrdlisis:
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7.1.- Tipos de Hidrodlisis:

Ejemplo 7.1.1:
HCl + NaOH < NaCl + H,0
7.1.1 Sal de dcido Fuerte y Base fuerte: Czd;:,u Zr:Ioniza ik & .
Ninguno de los iones de la sal reacciona Na€ll & HO < Nao < ¢C:
con el agua porque proceden de dcido y Los Iones Reaccionan
base fuerte, por tanto la disolucidn Na* + H,O < No Reaccionan
sultante es neutra.
resuftante es neuira ar + H,O < No Reaccionan
NO REACCIONAN. Disolucién NEUTRA
Otros ejemplos son: KI, NaNO3, K;SOs.,......

7.1.2.- Sal de dcido fuerte y Base débil: Solo reacciona el ion de la base, por tanto la

disolucién resultante es dcida. La constante de hidrdlisis aqui serd: K, =K, = K_W
b
Hcl + NH; < NH.CI
Acido Fuerte Base Debil Sal
La sal se ioniza
NHCl + HO < NHy + clr
Sal Agua Acido Base
Los iones Reaccionan
NH," + H,O S NH; + H;O"
Acido Agua Base Debil Acido Fuerte
clr + H,O <« No Reaccionan
Base Agua Procede de dcido Fuerte
Disolucién ACIDA. Otros ejemplos son: NHsNO;

7.1.3.- Sal de dcido débil y base fuerte: Solo reacciona el ién del dcido, por tanto la disolucion

resultante serd bdsica. La constante de hidrdlisis en este caso es: K, =K, = %
a
Ejemplo:
CHsCOOH + NaOH <> CH3;COONa + H.O
Acido Debil Base Fuerte Sal Agua
La sal se ioniza
CH3;COONa + H,O < CH;COO  + Na*
Sal Agua Base Acido
Los iones Reaccionan
CHsCOO" + H,O < CHsCOOH + OH
Acido Agua Acido Debil Base Fuerte
Na* + H.O <« No Reaccionan
Base Agua Procede de Base Fuerte
Disolucion BASICA. Otros ejemplos son: KCN, Na,CO;

ACIDO - BASE © Radl 6.M. 6



www.selectividad-cgranada.com

selectividad cgranada

7.1.4.- Sal de dcido débil y base débil: Reaccionan el ién del dcido y el de la base. La disolucién
resultante puede ser dcida, bdsica o neutra dependiendo de las constantes de cada ién. En

este caso la constante de hidrdlisis serd: k), = Ky
Ka .Kb
Ejemplo:
CH;COOH + NH; <« CH3;COONH,
Acido Debil Base Debil Sal
La sal se ioniza
CH3;COONH,; + H.0 <  CHsCOO  + NH,"
Sal Agua Base Acido
Los iones Reaccionan
CH3;CO0O + H,O < CHsCOOH + OH"
Acido Agua Acido Debil Base Fuerte
NH," + H,O <> NH; + H;O"
Base Agua Base Debil Acido Fuerte
Otros Ejemplos: NH4CN, (NH4)ch3

En Resumen podemos decir que:

Tipo de Sal Ejempl. Hidrélisis Cardcter de la Disolucién
Acido Fuerte + Base Fuerte NaCl, KI, NaNOs, KCI, NaClOs, No hay Netura
Acido débil + Base fuerte GOl [Nk, LN, Anién Basica
NCle..
Acido fuerte + Base Débil NHa4, NHsNO3, NH.I,..... Catidén Acida
. L L CH3-COONH4, NH4CN, Anidn y Ligeramente dcida o
A I (e (BT (NH4)2€03, (NH.4),S Catidn ligeramente bdsica

Ejemplo: Calcular el pH de una disolucion 0,5M de KCN, sabiendo que K, del HCN es 7,1-10°
10

La reaccién que tenemos es: KCN + H0 < K + CN”

Sabemos que la sal se disocia completamente:

KEN | K | CN
Moles Iniciales 05 0 0
Moles Finales 0O |05|05

Reacciona el Anidn, porque proviene de dcido débil. €N~ + H,O < HCN + OH"

CN" | HCN | OH
Moles Iniciales 05 0 0
RN O 5-x | X X
Ky _[HCNYOH™]_ 107 x?

K, = =1410% 3 x=2610"

K, [CN"] 71100 05-x
De aqui, [OH]=2,6:10° &  pOH=259 > pH= 14-259=1141 9 Bdsico
ACIDO - BASE © Radl 6.M.
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www.selectividad-cgranada.com

Grado de hidrélisis, a, es la fraccién de moles de sal hidrolizados, es decir, la

relacion entre el nimero de moles que se hidrolizan y el nimero total de moles de sal.

Consideremos a continuacién, el grado de hidrélisis de una sal de concentracién C en
cada uno de los casos posibles, asi como la manera de calcular el pH de la disolucién

correspondiente:

(En los cdlculos, como para dcidos y bases débiles Ky<10, aproximamos (1-a) ~1)

Tipo de Sal

Sal de Acido Debil + Base Fuerte

Sal de Acido Fuerte + Base débil

Sal de Acido débil + base débil

Disociacion de la sal

BA B +A

BA - B + A

BA - B + A

Reaccion de
Hidrolisis

A+ H,0 & HA + OH

B* + 2H,0 < BOH + H30"

B"+ A HA + BOH

Constante de
Hidrélisis

¢, HAIOH ) _K,

_[BOHIHO']_K,

Ky

_[HAIBOH] K,
PTOIBTMATY KK,

h [A7] K, (8] K,

Grado de Hidrdlisis o= Ky - /ﬁ = Ky _ ﬁ o \/K_h a =K, si
K, C c Kb-C' c 1+ Kh K<<l

pH

1 1
p/—/—7+§pkb —ElogC'

p/_/:7+lpka+llogc pH=7—lpr—llogc <7si K, >K,
2 2 2 2 :75‘/'/(0>KZ

>7si K, >K,

PH

Tipo de Disolucién

BASICA ACIDA NO SABEMOS

Disoluciones Amortiguadoras

Se llaman disoluciones amortiguadoras, tampén, reguladoras o buffer a unas
disoluciones formadas por un dcido débil y una sal derivada de él, o por una base débil y una
sal derivada de ella.

En este tipo de disoluciones no intervienen los dcidos o bases fuertes.

Estas disoluciones tienen la propiedad de modificar muy poco su pH cuando se le afiaden
ciertas cantidades de dcido o de base.

Supongamos una disolucion reguladora de un dcido, por ejemplo:

CH3-COOH « CH3-COO" + H'
¢ _Hs 00 1IH"]
CH3-COONa «» CH3-COO" + Na* =" [CH, - COOH

Aplicando la constante de equilibrio de la disociacién del dcido:

[sal]
[Acido]

_ [AcNal[H"]
 [AcH]

[AcH]

H = pK,; +1
[5al] P PKRq t10g

K, > [H'1=K,

Procediendo de igual forma para cualquier disolucién reguladora de base:

[AcNal[H "] _ [Base] _ [sa/]
_AcNallA 1 5 - H =14 — pK, +|
ACIDO - BASE © Radl 6.M. 8
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9.- Neutralizacion:

Cuando uha base y un dcido se ponen en contacto, las propiedades
caracteristicas de una y de otro se anulan. A este fenémeno se le conoce con el
nombre de neutralizacion del dcido y de la base.

En una neutralizacidn, tiene lugar una formacion de Agua a partir de los
iones H;O"y OH".

Paralelamente a la formacion de agua, se produce una sal que
generalmente queda disociada en sus iones.

La capacidad de neutralizacién de un dcido o de una base serd entonces
funcion del nimero de protones que pueda ceder, caso del dcido, o numero de
protones que pueda aceptar, caso de la base.

e Equivalente gramo de un dcido, es la cantidad de dicho dcido que puede ceder un mol de protones.
o Equivalente gramo de una base, es la cantidad de dicha base que puede aceptar un mol de protones.

Los dcidos y las bases, reaccionan equivalente a equivalente, es decir, por cada equivalente de
dcido se neutraliza un equivalente de base y viceversa.

Neutralizacién pH

Acido Fuerte + Base Fuerte | =7

En el momento que haya el mismo nimero de equivalentes Acido Fuerte + Base Débil | <7
de dcido que de base en la disolucion, diremos que esta es Acido Débil + Base Fuerte | >7
neutra, y estaremos en el punto de equivalencia. En este fatet Losil e el s

punto el pH de la disolucion puede ser dcido bdsico o neutro segin la fortaleza de dcido y
base. Véase tabla.

Puesto que los volimenes de dcido y base, y la normalidad de uno de ellos son
conocidos, podemos calcular fdacilmente la normalidad desconocida mediante:

Vac Nae = Vba 'Nba

Ejemplo: Una muestra de dcido benzdico C4HsCOOH, pesa 1,84 gr. Se neutraliza con 20 ml
de una disolucién de NaOH. ¢Cudl serd la normalidad de ésta dltima?.

. ! . asa masa 184
Calculamos el niimero de equivalentes de dcido: n°eg = LT a5 _ g

peq p7m = 1219
val 1

=0,015e¢g

Como la reaccidn es equivalente a equivalente, 7°%,_gas. = Ny,

NV, 0,015
De donde: N, =—2-9 =——=-0,76/N
v, 0,020

10.- Indicadores ACIDO-BASE:

Los indicadores son sustancias que cambian de color dentro de un pequefio intervalo de
pH. Se trata de dcidos o bases débiles, orgdnicos, cuyo equilibrio de disociacién queda
desplazado hacia la izquierda o hacia la derecha dependiendo de la concentracion de [H30'] y
que presentan distinto color en su forma dcida o badsica.
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COLORES DEL INDICADOR UNIVERSAL

Q 1 2 3 4 ] G 7 B B 1M N 12 13 14

Jaumenta el caracter acido aumenta el cardcter bdsico

El cambio de color (viraje del indicador) se produce dentro de un intervalo conocido,
de esta forma puede conocerse el pH de una disolucién de forma aproximada y asi poder
calcular el punto de equivalencia (neutralizacion).

Indicador Intervalo de pH | Cambio de Color
Naranja de metilo 31-44 Rojo a amarillo
Azul de Bromofenol 3,0-4,6 Amarillo a azul

11.- Acidos y bases de Lewis:
Segln Lewis:

v’ Base: Sustancia portadora de un dtomo capaz de ceder un par solitario de
electrones.

v Acido: Sustancia portadora de un orbital atémico o molecular vacio que pueda
aceptar un par de electrones.

Ejemplo: ¢Cudntos cc. De disolucién de HCl al 40% de riqueza y de 1,2g/cc de densidad hacen falta para preparar
5| de disolucién 0,1 N de dicho dcido?. Una vez preparada dicha disolucién, se tfoman 150 cc. Y se valoran con
disolucién de NaOH 0,4N, gastdndose 38,5 cc de esta (ltima. ¢Cudl serd la verdadera concentracién de la
disolucion de HCI?.

n°eq
Vol
Si multiplicamos por el peso molecular de HCI, obtenemos la masa de HCI:

Como N = =0,IN entonces: n°eg =5/-0IN =05eq

My = 05eg:365 =18,25gr

Como conocemos la densidad, podemos calcular el volumen de esta masa:

V=mld =L‘F’93:15,2cm3
129/cm
Utilizando el dato de la riqueza, un 40%, obtenemos:
3 3
oo il > x = 38 cm® de HC

x  152cm®
Necesitamos 38 cm® de disolucién de HCI para preparar la disolucién 0,1 N.

Para la valoracién:
150cm® N = 385¢cm®-0,4N

De donde:
_ 385cm*0,4N

1400’ 0N
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