Acidos y bases (1) IES La Magdalena.
Teorias. Escala pH Avilés. Asturias

Desde muy antiguo se sabia de la existencia de dos grupos de compuestos quimicos, los acidos y las bases
(o alcalis), que presentaban propiedades aparentemente antagonicas:

¢ Los acidos dan coloracion roja con el tornasol (indicador), tienen sabor agrio y producen efer-
vescencia al actuar sobre los carbonatos.

e Las bases dan coloracién azul con el tornasol, tienen sabor amargo y neutralizan los acidos al

reaccionar con ellos: .
Acido + Base — Sal +H,0

Segun Lavoisier lo que daba a los acidos sus
especiales caracteristicas era la presencia de
oxigeno'”. en su composicion. Lavoisier solo
conocia lo que hoy llamamos oxoacidos (HNOj,
H>S0O,...) y desconocia la composicion de los
acidos hidracidos (HCI, HF...).

Humpry Davy demostro en 1810 que la teoria de
Lavoisier era erronea al demostrar que los aci-
dos hidracidos carecen de oxigeno.

Para Davy el verdadero "principio acidificante" Antoine Lavoisier Humpry Davy Justus von Liebig
era el hidrégeno. (1743-1794) (1778-1829) (1803-1873)

Liebig defini6 (1838) los acidos como sustancias que contienen hidrégeno reemplazable por metales.
Arrhenius definio (en 1884) los dcidos como aquellas sustancias que, en

disolucién acuosa, se ionizan para dar iones H @ y bases como aquellas
sustancias que, en disolucion acuosa, se ionizan para dar iones OH " e

Ejemplos: i
Acidos Bases
HNO, > NO, + H" || NaOH — Na* + OH"~
HCl - CI" + H* || Ba(OH), —» Ba® +2 OH"

Realmente el ion H* no existe como tal en disolucion, ya que debldo a su reac-
tividad se incorpora a una molécula de agua formando el i6n H,0"“

HNO, (ac) + H,0(l) - NO, (ac) + H,0" (ac)

Svante Arrhenius
(1859-1927)

Podriamos, por tanto, redefinir de forma mas actual dcido (segun Arrhenius), como una sustancia que en
disolucién acuosa da iones H;0"

La teor(ia de Arrhenius tiene el inconveniente de que solo es aplicable a reacciones en disolucion
5)
acuosa

(1)

o )La palabra oxigeno etimolégicamente S|gn|f|ca 'engendrador de acidos"

Lo méas comun es nombrar a la especie H' como protén, aunque dicho término no es reconocido
actualmente por la IUPAC, que nombra al H' como hidrén.

® Anion hidroxido

*) Cation oxonio. El término hidronio no esta admitido por la IUPAC.

Hoy sabemos que el cation H;O" puede seguir hidratdndose para dar la especie H;0" (H20)6 y otras mas
complicadas (ver: http:/bit.ly/1fli4Px), por eso en algunos textos se opta por la notacién H'(ac)

© Segun Arrhenius ¢ es el HCI un &cido en esta reaccion? HCI(g) + NH, () — CI" (ac) + NH; (ac)
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En 1932 Bréonsted y Lowry propusieron (de forma
independiente), una teoria mas amplia que la de
Arrhenius, que era aplicable también a reacciones
en disoluciones no acuosas.

La teoria de Bronsted-Lowry, por su generalidad,
es usada ampliamente, aunque en la actualidad
existen otras teorias que amplian aun mas el con-
cepto de acido y base.

Segun la teoria de Bronsted y Lowry:

Acido es toda sustancia capaz de ceder H"

Base es toda sustancia capaz de aceptar H'

Johannes Brénsted Thomas Martin Lowry
(1879-1947) (1874-1936)

La definicion de Bronsted-Lowry lleva a la conclusion de que las reacciones acido-base son en realidad
reacciones de transferencia de H*, lo que implica una especie que done y otra que acepte.

Ejemplos:
HNO,(ac) +H,O(l) »NO, (ac) + H,O"(ac)

Acido de Bronsted
Cede H* Base de Bronsted

Acepta H*

En el caso de los hidréxidos lo que es una base de Bronsted es el ion hidréxido (OH °) que se
forma cuando el compuesto se disuelve en agua, ya que puede aceptar un protén:

Na(OH) (s) —» Na“(ac)+ OH (ac)

OH (ac)+H,0"(ac) > 2 H,0()

Base de Bronsted

Acepta H* Acido de Bronsted

Cede H*

Una reaccion en disolucion no acuosa:

HCI (g) + NH, (1) — CI(dis) + NH; (dis)

Acido de Bronsted Base de Bronsted
Cede H* Acepta H

Segun la teoria de Brénsted cuando un dcido cede un H' se transforma en una especie que puede
- - +
aceptar H'. Esto, es, en una base de Brénsted. De forma andloga cuando una base capta un H' se
- + Ve -
transforma en una especie capaz de ceder H'. Esto es, en un acido.

Se denomina base conjugada de un acido de Brénsted a la especie que resulta tras ceder un H'

Se denomina dcido conjugado de una base de Bronsted a la especie que resulta tras captar un H'

HCI (ac)+H,0O(l) - ClI (ac) +H,0"(ac)

Acido1
Cede H* Acido2 (conjugado de I? base2)
Puede ceder H
BaseZ
Acepta H* Base1 (conjugada del aC|do1)

Puede aceptar H*
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Medida de la acidez. Escala pH

Soérensen propuso (en 1909) la escala pH ©) para medir la acidez de las
disoluciones acuosas:

Se define el pH como el logaritmo negativo de la concentracion
molar de iones H;0":

pH=—log [H3O*]

Con el fin de fijar una referencia consideremos el agua pura como sustancia
neutra.

El agua es capaz de actuar como acido o como base'”). En consecuencia, se
establece un equilibrio conocido como equilibrio de autoionizaciéon seguin
el cual algunas moléculas de agua (muy pocas) estan ionizadas:

H,O(l) + H,O(l) «<—=_H,0"(ac) + OH (ac)
Escribiendo la constante correspondiente a este equilibrio (K,,) tenemos:

S. P. Lauritz Sorensen
(1868 - 1939)

. - Kw recibe el nombre de constante de autoionizacién del agua o producto i6-
Ky =[H30 ][OH ] nico del agua.

Para el agua pura, y a 25 °C, el valor de Kw es 10 **. Como las concentraciones de H;O" y OH" son iguales:
2
_ + S 414 Mol v _7_ 47 Mol
K, =[H,0" |[OH ]=10 (TJ ; [H,07]=[OH ]=10 -
Por tanto el pH del agua pura valdra:
pH=-log[H,0" |=-log[107 | =7

Cualquier sustancia dcida dara lugar a una concentracién de iones H;O" superior a 10 7
(10%107®, 10™...) y, en consecuencia, tendra un pH inferior a 7.

CuaSIquigr su%tancia basica dara lugar a una concentracion de iones HsO"inferior a 10 7
(107107, 10""...) y, en consecuencia, tendra un pH superior a 7.

De forma analoga a como se ha definido el pH podemos definir el pPOH como el logaritmo negativo de la
concentracion molar de iones OH ":

pOH = —Iog[OH‘]

Es posible establecer una relacion entre pH y pOH a partir de Kw:

[H,0" |[OH |=107"
log[H,0" | +log| OH™ | =14
~log[H,0" | -log| OH" | =14
| pH+pOH =14 |

©) pH es una abreviatura de "potencial de hidrégeno" ya que la forma de medirlo es mediante un aparato
(pHmetro) que mide la diferencia de potencial entre dos electrodos: un electrodo de referencia y otro de
vidrio, sensible a los iones H;0".

) Las sustancias que pueden actuar como acidos o como bases indistintamente reciben el nombre de
"anfipréticas" o "anféteras".
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Ejemplo 1 (Oviedo. 2012-2013)

La neutralizaciéon exacta de 25,0 mL de una disolucion acuosa de hidréxido de sodio, NaOH, necesi-
ta 34,0 mL de disolucién acuosa de acido clorhidrico, HCI, de pH=1,3. Calcule el pH de la disoluciéon
inicial de NaOH

Solucion:

La ecuacioén correspondiente a la reaccion de neutralizacion es:

HCl(ac) + NaOH(ac) — NaCl(ac) + H,O(l)

El HCI es un acido fuerte que podemos considerar totalmente disociado:
HCl(ac) + H,0(l) —» CI" (ac) + H,O"(ac)
Por tanto la concentracion de iones H3O" coincidira con la concentracion del acido inicial.

Considerando el pH podemos calcular la concentracién de iones H;O" que sera igual a la concen-
tracién del acido:

pH = -log[H,0" |; [H,0"]=10""=10"°=0,050; [HCI]=0,050

Podemos calcular ahora los moles de HCI que reaccionan:

34 ml4cido 2020 MOIeSHCL_ 474555165 1

1000 mL &cido

Considerando la estequiometria de la reaccion de neutralizacion podemos ver que reaccionaran los
mismos moles de NaOH (reacciona 1 mol de NaOH con 1 mol de HCI). Como esos moles de Na OH
estan en un volumen de 25 mL la concentracion del NaOH sera:

1,7 10*moles NaOH 1000 mL disetucion 0.06g Moles NaOH
25 mL di idn 1L disolucion ’ L disolucién

El NaOH es una base fuerte que podemos considerar totalmente disociada:
NaOH(ac) —»Na*(ac)+ OH (ac)
[NaOH] =[ OH ] =0,068

Por tanto:

A partir de aqui: pOH = —log[OH -] = —log(0,068) = 1,2
pH+pOH=14; pH=14-pOH=14-12=128

Ejemplo 2 (Oviedo. 2011-2012)

Se prepara una disolucién acuosa por mezcla de 30 mL de disolucién acuosa de HCI, que contiene
un 1,5 % en masa de HCI y una densidad de 1,1 g cm™, con 50 mL de una disolucién acuosa de
HNO; con pH=1,5y con 100 mL de agua. Calcule el pH de la disolucién resultante. Suponga que los
volumenes son aditivos. Datos. Masas atémicas: CI=35,5 u; H= 1 u.

Solucién:
El HCI es un acido fuerte que podemos considerar totalmente disociado:
HCl(ac) + H,0(l) —» CI" (ac) + H,O"(ac)

Por tanto la concentracion de iones H;0" coincidira con la concentracion del acido inicial:

15 gHCl 11 gaeid0  1mol HCI 1000 mL &cido mol HCI
. : — =0,452 ———==0,452M
100 gaeido 10 mL&cido 36,5 gHCl 1L &cido L &cido

[Hp*]HCI =0,045
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La concentracion de HsO" en la disolucion de acido nitrico valdra:
pH=—log[H,0" |; [H,0"]=10" =107 =0,032; [H,0"] ~ =0,032

HN
Con los datos de concentracion de i6n oxonio y los volimenes empleados de cada acido, podemos
calcular la concentracion total de de ién oxonio:

e Moles de H;0" procedentes del HCI:
0,452 moles H,O"

30 mL di ion . =1,36 10 moles H,0"
1000 mL ion
e Moles de H;0" procedentes del HNO3:
50 mL disetocion 2002 MOS0 _ 4 5103 moles H,0"
1000 mL ion

e Moles totales de H;0": 1,36 10 ? +1,6 10°=1,52 10? moles
¢ Volumen de disolucion (suponiendo volumenes aditivos): 30 ml+ 50 mL+ 100 mL = 180 mL
e Concentraciéon molar de ién oxonio:

-2 1000 mL di ion
|:H30+:|_ 1,52 10 “moles

= - — =8,421072
180 mL di idn 1L disolucién

Por tanto el pH de la disolucién final sera:

pH = —log[ H,0" | = ~log(8,42 107 ) = 1,07

Ejemplo 3 (Oviedo. 2010-2011)

Calcule el pH y el pOH de una disolucién acuosa obtenida por mezcla de 10,0 mL de una disolucién
acuosa de hidroxido de bario, Ba(OH),, 0,015 M y 40,0 mL de disolucién acuosa de hidréxido de so-
dio, NaOH, 7,5 10 > M. Suponga que los volimenes son aditivos.

Solucion:

Tanto el Ba(OH), como el NaOH son bases fuertes que se estan totalmente disociadas:

Ba(OH),(ac) — Ba**(ac) +20H (ac)
NaOH(ac) —» Na“(ac)+ OH (ac)
Al disolver ambas se afaden iones OH" a la disolucion:
e OH procedente del Ba(OH),:
[OH’} =2x 0,015 =0,030
Ba(OH),

0,030 moles OH-

10 mL di ion : =310*moles OH"
1000 mL ion
e OH' procedente del NaOH:
[OH’} =7,5107
NaOH
-3 _
40 mL disetugion 2210 MOIESOH 5414 les OH-

1000 mL di ion
e Moles totales de OH: 310 * +310 * =610 “ moles

¢ Concentracion de OH' (los moles calculados estan en un volumen de 50 mL):

-4
[OH,}:mo moles 1000 pat’ :0_012mTo|

50 pal’ 1L

pPOH = —log[ OH" | = —log(0,012) =19
pH=14-pOH=14-19=121

e pOHYy pH:



