Equilibrio

acido-base

-Poseen un sabor agrio

-Colorean de rojo el papel de tonarsol
-Sus disoluciones conducen electricidad
-Producen efervecencia ante carbonatos
-Desprenden hidrogeno ante metales

Acido

-Sabor amargo caracteristico
-Sensacion jabonosa al tacto
-Conduce electricidad
-Colorean azul el tornasol
-Reaccionan con los acidos
-Precipitan el azufre

Base

/’ Arrhenius observoé que cuando el HCI

se disuelve en el agua (ag) sus moléculas se disocian en la forma: HC1 = H
(aq) + Cr (aq)
Afirmo gue un acido es un compuesto que en disolucién acuosa se disocia
dando aniones hidroxilo, ya que los hidréxidos eran las bases mejor
conocidas.

Teoria de
Arrhenius

e Seguln Bronsted y Lowry el acido es toda sustancia capaz de
ceder uno 0 mas protones a otra molécula. Ambos
cientificos buscaron una definicion que se pudiera
< relacionar con la correspondiente de base, tal y
como lo estaban las propiedades quimicas de
ambos tipos de sustancias.
Mientras que las bases son capaces de aceptar uno o mas protones de otra
\_ molecula

Teoria de
Bronsted-Lowry

/Lewis, en 1923, enuncié una teoria mas amplia sobre acidos y bases, que
engloba a los procesos de transferencia iénica (H+) como casos especiales y
generaliza el concepto de acidos y bases a compuestos no iénicos. Para Lewis;

Teoria de Lewis

< -Acido: Cualquier sustancia portadora de un orbital anatomio o molecular vacio

\ gue pueda aceptar un par electronico

-Base: Cualquier sustancia portadora de un a&tomo capaz de ceder un par
solitario de electrones

\--Neutralizacion: fromacién de un enlace coordinado dativo

/EI agua aungue no es un compuesto iénico, presenta una notable polaridad y por ello se disocia en iones, aunque en muy pequefia proporcion. En agua pura,
la presencia de iones H30+ y OH- que proceden Unicamente de su disociacion idnica , que es el equilibrio acido-base mas sencillo.
Por la estequiometria de la reaccion de disociacion, se tiene que [H30+] = [OH-]. Ademas, esta reaccién pone de manifiesto que el agua puede actuar como
una base ganando protones para convertirse en H30+ y, simultdneamente puede actuar como un acido cediendo protones a otra molécula de agua para
convertirse en OH- es decir, el agua, como se ha comentado anteriormente es una sustancia anfolita
< En disoluciones diluidas el producto iénico del agua .w es constante, por lo que un aumento de [H+] supondra una disminucién de [OH-] y viceversa. Asi, la
presencia de un acido en disolucién dara lugar a un aumento de la concentracién de iones H+, mientras que la presencia de una base dara lugar a su
disminucion, lo que hard aumentar la concentracion de iones OH-. Siempre que tengamos el agua como disolvente, si la temperatura no varia, el producto
ionico debe mantenerse constante.
Si se quiere conocer de forma aproximada el pH de una disolucién, se utiliza el indicador universal, que es una mezcla en volimenes iguales de rojo de metilo,
timolftaleina, fenolftaleina, a-nalftolftaleina y azul de bromotinol, que da un color rojo a pH = 4 pasando a violeta para pH = 11.

Los acidos fuertes, al presentar una disociacion completa, muestran una conductividad eléctrica
elevada que, ademas, presenta un comportamiento proporcional con la concentracion del acido.
Los acidos débiles se encuentran poco disociados y por tanto, sus disoluciones presentan
conductividades eléctricas bajas.

< Ejemplos de:
Acidos Fuertes: HCIO4, HNO3, HCI,
etc.
Acidos débiles: HCN, H3BO3, etc
Bases fuertes: NaOH, Ca(OH)2, etc
\Bases débiles: NH3, H2N-NH2

4 La descripcion del grado de acidez en términos de pH tiene la enorme ventaja de

pK evitar operaciones con potencias decimales de exponentes negativos. Dado que las constantes de equilibrio
vienen dadas, por lo general, como potencias de diez, es posible extender la idea recogida en la definicién de

pH al caso de los valores de K. Asi, se define el pK, para una reaccion en equilibrio, en la forma: pK = -logKk

Cuanto mayor es la fuerza de un acido menor es su pKa. Los acidos fuertes, como el clorhidrico
< pKa (HCI) o el sulfarico (H2S04), tienen pKa negativos y los débiles, como el acético (CH3COOH) o el
carbénico (H2CO3), pKa positivos.

De la misma manera puede definirse el pKb de una base, cuyo significado es analogo.
En el caso de acidos débiles monoproéticos, el pKa es el valor de pH al cual elacido se encuentra la mitad

e disociado

o

El grado de disociacion, a, de un &cido o una base débil se define como la fracciéon de mol que se
encuentra disociado el &cido o la base débil. Los acidos débiles presentan un porcentaje de disociacion
o grado de disociacion, aa, tanto mayor cuanto menor es su concentracion.

Disoluciones diluidas de acidos débiles, presentan mayores porcentajes de disociacion, tal y como se
observa en la figura siguiente para la disociacion del acido benzoico.

(Para poder calcular las concentraciones de equilibrio en disolucién es necesario
disponer de tantas ecuaciones como incégnitas. Las ecuaciones a plantear son:
(1) Condiciones de Equilibrio (constantes de equilibrio).

(2) Balance de masa de todas las especies (conservacion de la masa).

(3) Balance de cargas (electroneutralidad de las disoluciones)

Los sistemas de ecuaciones obtenidos resultan, a veces, complejos de resolver, si

bien, en algunos casos, son posibles modificaciones basandose en el conocimiento
quimico de los sistemas involucrados. Dichas simplificaciones se han de comprobar una
vez finalizado el calculo. Igualmente, éstas vendran afectadas por la precisién con la
\_due se quiera calcular las concentraciones.

~
Una sal en agua esta completamente disociada en sus iones lo que puede originar un caracter acido, basico o
neutro dependiendo de las propiedades acido-base de los cationes y aniones constituyentes. Estos aspectos se
abordan haciendo uso del concepto de hidrolisis, que es el proceso opuesto a la neutralilzacién, es decir, la
formacioén de un &cido o de una base por reaccién de una sal con agua y que tiene lugar al disolver dicha sal.

Segun la teoria de Bronsted (un acido débil origina una base conjugada fuerte y una base débil un acido conjugado
fuerte) se trata de una reaccion acido-base mas. Sin embargo, el concepto clasico de hidrolisis como reaccién de iones
poco estables en medio acuoso con el agua para originar variaciones de pH, formacién de precipitados o evolucion de
gases, esta tan arraigado en la Quimica Analitica que se hace uso de él frecuentemente, por lo que conviene
considerar la hidrolisis como un caso particular que puede acontecen en la disolucion acuosa de sales.

Son aquellas disoluciones que presentan la propiedad de no sufrir variaciones apreciables en su pH al anadir
cantidades moderadas de &acido, base o al diluir.

Existen dos tipos de disoluciones reguladoras:

-acidos y bases fuertes moderadamente concentrados

-acido deébil y su base conjugada o base débil y su acido conjugado en concentraciones
semejantes.

La capacidad de amortiguacion de esta disolucion depende de la concentracion inicial de acido o base fuerte que
constituya la disolucion amortiguadora: a mayor concentraciéon menor variacion final de pH y por lo tanto mayor
capacidad de amortiguacion.
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