Acido-base: teoria y formulas utiles(II)

JFGH

Multiverse of Madness

Resumen

Resumen con KIEX en espafiol de algunas férmulas y deduccciones del tema de dcido-base(II).

1. Cologaritmos
Se define el cologaritmo como
colog,(x) = —log,(x) = pX

donde en el dltimo signo igual hemos puesto la notacién usada en la Quimica. Valores comunes del cologaritmo
en Quimica:
pH = —log [H"]

pOH = —log [OH |
pK, = —logkK,
pKy = —log K},

pK, = —logK,, = 14

2. Acidos y bases: ecuacion Henderson-Hasselbalch

2.1. Acidos

Un 4cido es una sustancia que cede protones (Brgnsted-Lowry) o que acepta electrones/carga negativa (Le-
wis, Usanovich). Para la reaccién
HAZ2 A" +H*

en el equilibrio, con x = ca, « es el grado de disociacién (o ionizacién) del 4cido, se tiene que

[H*][A7]
[HA]

a

de donde tomando logaritmos se llega a la ecuacion denominada de Henderson-Hasselbalch

[H*][A]
—logK, = —log ————
©8 2 TIHA]
[A7] [A7]
—logK, = pK, =-log[H"] -1 = pH — log ——
og p og[H"] o2 tray = PH o8 Ty
y por ende
pH = pK, +log [A7]
[HA]

que es la expresion usual de la ecuaciéon de Henderson-Hasselbalch.



Ecuacion de Henderson-Hasselbalch

Para un sistema dcido-base, se tiene la relacion entre el pH, pK, y la concentracion de 4cido/base conju-

gados como sigue:
[A_] Cy
= K 1 —_
[HA] _ PRaT 0%,

pH = pK, + log

Esta ecuacion es muy util, porque me permite calcular directamente el pH conocidas las concentraciones de
dcido HA y base A™, conjugada. Si [HA] = ¢ — x = ¢(1 — @), y [A™] = ca, sustituyendo nos queda

Ecuacion Henderson-Hasselbalch con a y ¢

X

pH = pK, + log —pKa+logla

cC—X -

Esta relacion vale para cualquiera a. Si @ << 1 (@ = 0), entonces el grado de ionizacién se puede calcular a
partir del pH y el pK, (4cido débil) de la forma

@, = 10PHPk
Si el 4cido no es débil, sin embargo, también podemos calcular el grado de ionizacién del 4cido a partir de la
ecuacion de Henderson-Hasselbalch simplemente despejando

10PH-PKa 1
T Ty 10vHPK T 14 10PKepH

Se considera a un dcido débil si el grado de ionizacidn es menor de un 5 % (algunos autores prefieren el criterio
del 1 % para decir que la disociacién es débil). Expresando K, en términos de c, @, x se llega a la ley de dilucién

de Ostwald

x2 CCL’2

c—x l-«a
donde [H*] = ca.

2.2. Bases

Una base es una sustancia que acepta protones (Brgnsted-Lowry), cede hidroxidos OH™, o que cede electro-
nes/carga negativa (Lewis, Usanovich) o bien acepta cargas positivas(Lewis, Usanovich). Para la reaccién

B+ H'" 2 BH*
o0 equivalentemente
BOH 2 B* + OH~
B+ H,0 S B + OH™
B+ H,0 & BOH + H,0 < BOH; + OH™
En el equilibrio, con x = ca, « es el grado de disociacion (o ionizacidn) de la base, se tiene que

[BH*||OH™]

K ="g

de donde tomando logaritmos se llega a la ecuacién denominada de Henderson-Hasselbalch (para bases ahora)

[BH|[OH™]
—logKp = —log ————
0g Kp 0g [B]
_ [BH"] [B*]
—log Ky = pKp = -1 H | -log ——— = pOH —log ———
0g Ky = pKy = —log[OH"] ~log == = pOH —log rp
y por ende
[B"]

pOH = pKj; + log

[BOH]



que es la expresion usual de la ecuacion de Henderson-Hasselbalch para bases.

Ecuacion de Henderson-Hasselbalch para bases

Para un sistema &cido-base, se tiene la relacién entre el pOH, pK, y la concentracién de dcido/base
conjugados como sigue:
[B*] Ca

= pK, +log —
[BOH] PLKq + 10g

H = pK; +1
p pPKp +10g Ch

Esta ecuacion es muy util, porque me permite calcular directamente el pH conocidas las concentraciones de
base BOH y éacido B*, conjugado. Si [BOH] = ¢ — x = ¢(1 — @), y [B*] = ca, sustituyendo nos queda

Ecuacion Henderson-Hasselbalch con a y ¢

X a
= pKp + log

pOH = pK; + log =
c—x

l1-a

Esta relacién vale para cualquiera a. Si @ << 1 (@ ~ 0), entonces el grado de ionizacién se puede calcular a
partir del pOH y el pK, (dcido débil) de la forma

ay = 1070 Pk
Si la base no es débil, sin embargo, también podemos calcular el grado de ionizacién de la base a partir de la
ecuacién de Henderson-Hasselbalch simplemente despejando

10POH-PKb 1
¢ T F100H-0Ks ~ 11 10PKs-pOH

Se considera a una base débil si el grado de ionizacién es menor de un 5 % (algunos autores prefieren el criterio
del 1 % para decir que la disociacidn es débil). Expresando K, en términos de c, @, x se llega a la ley de dilucién
de Ostwald

donde [OH™] = ca.

3. Acidos totalmente disociados: pH/pOH

Para un 4cido monoprético muy fuerte, totalmente disociado, se tiene que

HA + H)0 S A™ + H3;0"

[A7] =[H30"] = ¢4
Por tanto, para un 4cido totalmente disociado en disolucién acuosa el pH es
pH = —log [H;0"] = —logc,

donde ¢, es la concentracion de 4cido. Para dcidos muy fuertes poliproticos, caso de existir, como el H2S O, el
equilibrio es
H)SO, 2 2H" + S0

Y entonces
pH = —log2[H"] = —log2¢,

Entonces, si tenemos un 4cido fuerte poliprético general H,A, el equilibrio dard

H,A 2 nH" + A"

y por el mismo razonamiento anterior
pH = —lognc,



En sintesis, para un 4cido poliprético fuerte totalmente disociado, el pH resulta ser igual a

pH de acido totalmente disociado poliprotico

pH = —lognc,

4. Bases totalmente disociadas: pOH/pH
Para una base monohidréxida muy fuerte, totalmente disociada, se tiene que

B+ H,O S OH +BH?

[BH']| = [OH™]| = ¢
Por tanto, para una base totalmente disociada en disolucién acuosa el pOH es
pOH = —log|[OH | = —logcy

donde ¢, es la concentracidn de base. Para bases muy fuertes polihidroxidas (polibases), caso de existir, como el
Ba(OH);, el equilibrio es
Ba(OH), 2 20H™ + Ba*”

Y entonces
pOH = —log2 [OH™| = —log2cy

Entonces, si tenemos una base fuerte general general B(OH),, el equilibrio dard

B(OH), 2 nB* + OH"

y por el mismo razonamiento anterior
pOH = —logncy

En sintesis, para una base muy fuerte totalmente disociada, el pOH resulta ser igual a

pOH de base totalmente disociado poliprotico

pOH = —logncy

5. Acido débil: pH/pOH

Para 4cidos débiles, del planetamiento general que da lugar mediante el equilibrio:

HA + H,0 S H3;0" + A~ M
c 2
e rox 3)
c—Xx X X @
a la ley de dilucién de Ostwald
K, = x? _ ca’®

se obtiene un pH facilmente como
pH = —log [H;0"] = —log(ca)



En el caso de que se pueda escribir que @ << 1 (generalmente cuando @ o grado de ionizacién es de un 5 %),
podemos aproximar

o0 equivalentemente

o =

ca = \c,K,

por lo que la concentracién de protones que da el pH serd igual al siguiente resultado:

pH de acido débil

o | &

pK, —logCy _ pKa. + pCq
2 2

pH = —log [H30] = —log(ca) = —log \/C,K, < pH =

Nota: Si la aproximacion @ << 1 no vale, entonces hay que resolver la ecuacioén cuadrética para hallar a y
luego ca, que da la concentracion de protones. El resultado es que la ecuacion

K K
ca/2+kaa—ka=ca/2—ka(1—cy)=0<—>a2+—a0/——a=0
c c

tiene como solucién positiva

oy = ~Kaf0) + N(Ka/P + 4D (Kafe) _ Ka (5 )2 , Ka
2 2c

y por tanto

K Kq\?
[H30+]=ca/=—7a+ (7”) + K,c

Si —-K,(1 — @) = —K,, se tiene que cumplir que (K,/2)* << Kyc, 1o cual se cumple para K, << 4c, esto es,
K,/4 <<c<< 1.

6. Base débil: pOH/pH

Para bases débiles, del planetamiento general que da lugar mediante el equilibrio:

BOH + HO < BH™ + OH™ ®))
¢ (6)
—-X X X @)
c—Xx X X ®)
a la ley de dilucién de Ostwald
K, = x? _ ca’®

se obtiene un pH facilmente como
pOH = —log [OH™| = —log(ca)

En el caso de que se pueda escribir que @ << 1 (generalmente cuando « o grado de ionizacién es de un 5 %),

podemos aproximar

ca? >

o0 equivalentemente



ca = \cpK,

por lo que la concentracién de hidréxidos que da el pOH (y luego el pH) serd igual a
pOH de base débil

pKy —logCp _ pKp + pCy

pOH = —log [OH™ | = —log vcpK) = —log(ca) < pH = 5 >

Como pH + pOH = pk,, = 14,y pK, + pK;, = pkw = 14, i.e., pK;, = 14 — pK,, se puede reescribir el pH de
la anterior en la forma

Kp, + pC K, - pC Cy - PK,
PKy +pCo _ . PKa=pCp _ ., PCh—PKa

H =14 pOH = 14 —
p p 2 2 2

Nota: Si la aproximacién @ << 1 no vale, entonces hay que resolver la ecuacion cuadratica para hallar a y
luego ca, que da la concentracion de protones. El resultado es que la ecuacién

K K
ccx2+kbaf—kb:caz—kb(l—a):0<—>a/2+—ba——h:0
c c

tiene como solucién positiva

oy =~/ + N(Kp/) +4D)(Kpfe) - Ky (ﬁ )2 K

2 2¢ 2] ¢

y por tanto

K Kp\?
[OHT] =ca = _Tb + (Tb) + Kpc

Si —Kp(1 — @) ~ —Kj, se tiene que cumplir que (K»/2)> << Kpc, lo cual se cumple para K, << 4c, esto es,
Ky/4 << c<< 1.

7. Acidos muy débiles (no entra en exdamenes/EBAU)

El caso general del pH para acidos muy débiles, en el sentido de que [H*] = [H30*] ~ 1077 = [OH"], los
equilibrios acuosos
HAS A™ +HY
A"+ X" S XA
con Ky = [H30%|[OH™], Cp, = [X*], [XT]+ [H*] =[A"] +[OH ],y C, + C, = [A™] + [HA]. Entonces, como
[H*] = [A7] + [OH™] = Cp, luego

Co+Cyr=C,+[A7]-[H]|+[0H ] = [A7] + [HA]

de donde
[HA]=C,—[H"] + [OH"]
[A™] = Cy, — [OH™] + [H"]
_[AT][H]
¢ [HA]

y asi B B
[H+] — Ka [I:IA] — Ka Cu + Cb - [A ]_ — Kaca - [H ] + [OH_]
[A~] [H*]+ Cp — [OH] Cp+ [H*] - [OH™]

Por lo tanto, la concentracién de protones que da el pH es ahora una férmula complicada



pH de acidos muy débiles

La expresién
Ca—[H'] +[OH"]
Cp+[H']-[OH]

es la féormula més general para sistemas dcido-base muy débiles.

pH = —log[H"] =pKa+p(

8. Dos sistemas acido-base: ecuacion Henderson-Hasselbalch y buffers

En las reacciones de neutralizacién, se tienen en general dos sistemas acido-base, o incluso en una sim-
ple reaccién 4cido-base, hay dos pares dcido-base conjugados (segutn la teoria de Brgnsted-Lowry). Entonces,
escribimos

A+ By &S B+ A

La ecuaciéon de Henderson-Hasselbalch es la ecuacion que permite calcular el pH de una disolucién reguladora

o buffer(tamp6n). De los andlisis de las secciones anteriores, se deduce para un par dcido base conjugados

[A7] Cy
— pK, +log =%
[HA] PKq + 10g C,

pH = pK, +log

Aplicando esta ecuacion dos veces a dos sistemas dcido-base, se tiene que

Cp1
pHi = pK,1 +log
Cal
Ci2
pH> = pKyp + log
Ca2
En el punto de equivalencia, pH, = pH, = pH, luego sumando las dos ecuaciones se tiene que

Cp1Cp2
CaICaZ

2pH = pK, + pK» + log

luego el pH del buffer o disolucién reguladora resulta ser

Ka1 + pK, 1
_PKa+p a2+_long1Cb2

H
P 2 2 %% CaiCa2

9. Hidrolisis

Es un proceso quimico que tiene lugar con sales de dcidos/bases (débiles):

Se llama hidrdlisis al proceso mediante el cual uno o varios de los iones (o sales) de una sal de base/acido
débiles se recombinan con el H,O para producir el dcido/base de partida. Los iones de los 4cidos muy
fuertes o bases muy fuertes NO sufren hidrdlisis.

9.1. Acido fuerte y base débil

La Idgica e intuicién nos dice que la solucién salina resultante serd dcida. Vedmoslo con un ejemplo: la sal
del cloruro de amonio, que proviene de un 4cido fuerte (el HC/) y una base débil (el NH3). En el equilibrio

NH4Cl s NHy +CI”

se produce la recombinacién de amonios para dar amoniaco (hidrdlisis). No se produce la hidrélisis del cloruro
en HCI porque no es un proceso que pueda tener lugar con esa sustancia en condiciones usuales. Entonces,

NH{ + H,O 2 NH,OH + OH"



o0 equivalentemente
NH; + OH™ & NH;

Teniendo en cuenta nuestra deduccién previa en secciones anteriores, de que para un dcido débil

CsK
[HT] = ca = \JC,K, = w/STW
b

la constante de hidrélisis sera

_ [NH,OH][H*] _ [NH,OH][H*][OH"] _ Kw

K -
i wrglion Ko
y el pH serd
C;K
pH = —log [H'] = ~log || ——
Kp,
es decir 1 1 C 1 1
pH = ~7 log Ky - Elogfz =7~ 5logC; + > logK,
o bien

pH de hidrélisis de sal de acido fuerte y base débil

K C
pH=17- I% e generalmente dcido pH <7
K C
p0H:14—pH=7+%—l%

Grado de hidrolisis

Se define el grado de hidrdlisis 4 como el grado de disociacion de la reaccion de equilibrio para

_ [NH,OH|[H*] _ Ch?
|NH| I=h

K,

donde 4 no es més que el grado de disociacién del proceso de hidrélisis de la sal.

9.2. Acido débil y base fuerte

En este caso el ejemplo es el acetato de sodio CH3COONa. La intuicion nos dice que el pH de esta sal y del
proceso de hidrdlisis serd basico. El equilibrio de la sal

NaAc 2 Na* + Ac”

resulta en la hidrdlisis del i6n acetato para dar dcido acético (4cido etanoico CH3COOH). El catién sodio no
sufre hidrélisis. Entonces, de forma andloga al apartado anterior,

« _ HACI[OH™] _ [HAC|[OH™][H'] _ Kw
"T AT T [AclHT K,

La hidrdlisis del acetato da el equilibrio débil
Ac” + H,O & HAc+ OH™

y la concentracion de hidréxido




Calculamos el pOH con esta tdltima ecuacién

_ C,K,, 1 1 C,
H=-1 H|=-1 = ——log Ky — = log —
pO og[OH™] 0g X, 3 og Ky 3 og X,
de donde . ) c .
p0H=7—§10ng+§logKa =7+ st — pza
es decir
pH de hidrolisis de acido débil y base fuerte

pK, _ pCy
2 2

\. J

Grado de hidrolisis

Se define el grado de hidrélisis 4 como el grado de disociacién de la reaccién de equilibrio para

pH=14-pOH =7+

generalmente basica pH > 7

_ [HACI[OH™] _ Ch?

K =
h [Ac] 1—h

donde 4 no es méas que el grado de disociacién del proceso de hidrélisis de la sal.

10. Acido y base débiles

En este caso, el caracter acido o bésico de la hidrélisis de la sal dependerd de la fuerza relativa de los
dcidos/bases débiles conjugados a los pares correspondiente. Ejemplo: hidrdlisis del acetato de amonio. En
equilibrio

Ac” + H,0 &S HAc + OH™

NHy + H,O < NH,OH + H*
y en general el equilibrio de sal de 4cido y base débil se escribe

A" +B" + H,0 S HA + BOH

c(l1=h) c(1-h) ch ch
Para la hidrdlis de ambas sales tendremos ahora la constante
K, = [HAc] [NH4OH] _ [HAC][NH4OH][H"]|[OH™] _ Kw
[Ac™][NH | [Ac 1 [NH; | [H*1[0H]  KaKb

Para el grado de hidrdlisis 4 tendremos en este caso una expresion diferente a las de los dos casos anteriores.

Grado de hidrdlisis de sal de acido y base débiles

Ky

_ [HACI[NHsOH] _ Ch*  i? _( h )2
[Acl|vmE;|  CCA=h?  (A=h? \l-h

Para hidrdlisis débil, se tendrd que
1-h=1

luego
Ky =h

Kw
h = K =
VT N KK,

9

o bien




que no depende de la concentracién de la sal. La concentracién de protones serd ahora

K, Ky
H'| = K.h= [—
('] = Ko = [ =
porque se tiene del equilibrio general
_[AT][H]
¢ [HA]
[HA] ch h

[H*] = K, = K.h

A - Koo T K

donde el ltimo paso supone que 1 — 4 ~= 1, y por tanto el pH sera

| KK 1 1 1 K, — pK,
pH:—lOg[H+]:—log aI(W :——logKa__KW+_Kb:7+M
b

2 2 2 2

es decir, brevemente

pH de hidrdlisis de sal de acido y base débiles

pKa - pr
2

h
pH =7+ (h<<1)obien pH = —log (Kam) = pK,—log

Si K, = K}, la disolucidn salina hidrolizada sera neutra. Si K, > K}, la disolucién sera acida. Si K, < K,
(Kp > K,), la disolucién sera basica.

Casos de hidrolisis (Sintesis)

» La hidrdlisis de una sal de 4cido fuerte y base débil produce una disolucién de tipo acido, pH < 7.
= La hidrélisis de una sal de acido débil y base fuerte produce una disolucion de tipo basico, pH > 7.

= La hidrélisis de una sa de dcido y base débiles produce una disolucién cuyo caricter 4cido o basico
depende de las constantes K, K;, asociadas a las dos hidrdlisis que se producen. Si K, = Kp, el
pH = 7 y la disolucién es neutra. Si K, > Kj, la disolucion serd 4cida. Si K, < Kp, (Kp > K,), la
disolucidn sera basica.

10



11. Resumen

C
Ec. Henderson-Hasselbalch(4cidos): pH = pK, + log C—b = pK, + log [AT][HA]
a

C B*
Ec. Henderson-Hasselbalch(bases): pOH = pK}; + log C_: = pK; + log [I[BOI}I]
x? ca’?

Ley de dilucién de Ostwald(acidos): K, = =
c—x l-a

X2 ca/2

Ley de dilucién de Ostwald(bases): K = =
c—-x l-a

Grado de disociacién para dcidos débiles: a,, = 10P~PKe

Grado de disociacién para bases débiles: a,, = 10P0H=PKs
1
T 1+ 10PKapH
Grado de disociacion para base general: « = L = (1 + 10PKo=POH)1
P genetat 1+ 10PKs—pOH

pPKa + pKapp 1 Cp1Cr2
———— + - log

Grado de disociacion para dcido general: « = (1 + 10PKa=PH)=1

pH de buffer(pH en el punto de equivalencia) : pH =

2 2 CaICaZ

Ch? K C

Hidrdlisis de sal de dcido fuerte-base débil: Kj = == pH =7 - % + P =

Ch? K. C

Hidr6lisis de sal de dcido débil-base fuerte: Kj, = . . - PH= 7+ l% - %

2
h K. - pK,

Hidrolisis de sal de 4cido y base débiles: Kj, = (ﬁ) pH =T+ % (h << 1)
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