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1.

CONTENIDOS

QUIMICA. 2° BACHILLERATO.

ACIDOS Y BASES

Contenidos:

1) Revisién histérica del concepto de dcido y de base.
1.1) Teoria de Arrhenius de acidos y bases.

2) Teorfa de Bronsted-Lowry de acidos y bases.

3) Fuerza relativa de acidos y bases.

4) Equilibrio ionico del agua.

5) Concepto de pH.

6) Hidrélisis

7) Neutralizacion. Valoracién acido-base.

1) REVISION HISTORICA DEL CONCEPTO DE ACIDO Y DE BASE

Desde la Antigiiedad se conocen diversas sustancias de especiales caracteristicas y de gran

interés practico que hoy denominamos &cidos y bases. Las caracteristicas observadas en estas
sustancias, recogidas ya por Robert Boyle en el siglo XVII son:

Acidos:

-Tienen sabor agrio.

-Son corrosivos para la piel.

-Enrojecen ciertos colorantes vegetales (como el tornasol azul, colorante obtenido de algunas
especies de liquenes).

-Disuelven sustancias como los carbonatos o algunos metales.

-Cuando disuelven los metales desprenden hidrégeno.

-Pierden sus propiedades acidas al reaccionar con las bases.

Bases (o dlcalis):

-Tienen sabor amargo.

-Son suaves al tacto, pero corrosivos con la piel.

-Dan color azul a ciertos colorantes vegetales (como el tornasol azul).
-Precipitan sustancias disueltas por acidos.

-Disuelven grasas.

-Pierden sus propiedades al reaccionar con los acidos.

A. L. Lavoisier (1787) consideraba que el oxigeno era un elemento imprescindible en la

composicion de los acidos (de hecho, oxigeno significa “formador de acidos”). Mas tarde, en 1810, H.
Davy considerd que era el hidrogeno el componente fundamental de todo acido.



1.1.- Teoria de Arrhenius

En 1887 Svante August Arrhenius (1859-1927) publica su teoria de la “disociacién idénica” en la
que afirma que hay sustancias (electrolitos) que en disolucién se disocian en cationes y aniones. Por
ejemplo, el cloruro sédico al disolverse en agua da lugar a dos electrolitos, un cation y un anién:

Ha0
NaCl ——— Na* + CI-
» Siguiendo con esta idea propone que:

-Acido: es toda sustancia que en disolucién acuosa se disocia dando lugar a iones H* {iones
hidrégeno).

- Base: es toda sustancia que en disolucidn acuosa se disocia dando lugar a iones OH
(iones hidroxilo).

* En general, un acido se puede representar con la férmula HA, siendo su reaccién de
disociacién en disolucién acuosa:

Hy0
HA— H*+ A~
Por ejemplo:
- o Hy0
-Acido clorhidrico: HCl —— H* + Cl”
. Hz0
-Acido sulfarico:  H,50, —— 2H* + S0~

Son, por tanto, acidos segun la teoria de Arrhenius, por ejemplo HF, HI, HBr, H:S, H.Se, H;Te,
HCIO, HCIO;, HCIOs, HCIO4, H:S03 H,COs, HNO;, HNOs, HsPO4 etc. Es decir, se trata de las
combinaciones binarias del hidrégeno con los elementos de lo grupos 17 y 16 y de los oxacidos
(oxoécidos) simples y complejos.

» En general, una base se puede representar con la férmula BOH, siendo su reacciéon de
disociacién en disolucién acuosa:

H,0
BOH —— B* + OH™
Por ejemplo:
o e H,0 %
-Hidréxido soédico: NaOH —— Na* + OH
Hy0
-Hidréxido calcico:  Ca(OH); —— Ca** + 20H~

Son, por tanto, bases segtn la teorfa de Arrhenius, los hidréxidos.

e La reaccion de neutralizacion entre un dcido y una base se produce porque al reaccionar se
forma agua. Asi, la reaccién de neutralizacién entre el acido clorhidrico y el hidréxido sédico seria:
H,0
HCl + NaOH —— (H*+ Cl” + OH™ 4+ Na*) —— NaCl + H,0

Es decir, el anion que se disocia del acido (cloruro) y el cation que se disocia de la base (sodio) quedan
en disolucién inalterados (sal disociada). Por otra parte, el ion hidrégeno procedente del acido y el ion
hidroxilo procedente de la base se neutralizan dando agua. En definitiva, y en general:

Acido + Base — Sal + Agua



e Limitaciones de la teoria de Arrhenius:
-El caracter acido esta limitado a disoluciones acuosas cuando en realidad no es asi.

-No puede explicar el cardcter basico de sustancias que no tienen el grupo OH- en su
composicién, como el caso del NHs, el Na:CO3, etc. No obstante, en el caso del amoniaco, Arrhenius
consideraba que en disolucion acuosa formaba hidréxido aménico (NH4OH) a partir del cual si se
podia explicar el caracter basico del amoniaco.

-El ion hidrogeno no existe solo en disolucion acuosa ya que se une, debido a su carga, a la
parte negativa de una molécula de agua formandose la especie H30* (ion hidronio o proton solvatado).

2) TEORIA DE BRONSTED-LOWRY

» En 1923, el danés ]. N. Bronsted (1879-1947) y el inglés T. M. Lowry (1874-1936)
propusieron, independientemente, una teoria acerca de los acidos y las bases que ampliaba
notablemente los conceptos expuestos por Arrhenius.

« Acido es toda especie quimica, molecular o idnica, capaz de ceder un ién H*, es decir, un
protén, a otra sustancia.

s Base es toda especie quimica, molecular o i6nica, capaz de recibir un ié6n H* de otra sustancia.

e Par dcido/base conjugado. Los conceptos de 4cido y de base son complementarios, una
sustancia es acido no sélo por ceder un protoén, sino porque esta en presencia de otra sustancia que
recibe dicho protén (la base). Y viceversa: una sustancia es basica porque es capaz de aceptar un
protén de otra sustancia (el acido) que se lo cede.

Ahora bien, cuando un acido pierde H+* se convierte en su “base conjugada” y cuando una base
captura un H* se convierte en su “acido conjugado”. Ejemplos:

Tipo de sustancia Tipo de sustancia Par acido/base conjugado
Acido HCl Pierde un protén iz Base Hcl/clr
Acido HzC0; Pierde un protén HCO3 Base H,CO3/HCO3
Base NH, Capta un protén NH} Acido NHf/NH,
Base coz Capta un protén HCO3 Acido HCO3/CO3

Como vemos la tendencia es a escribir primero la especie que se comporta como dcido y luego la
que se comporta como base.

Otros ejemplos de pares icido-base conjugados:
H,0/0H~

HNO;/NO3

H30%/H,0

HI/I™

etc.

En general, si la especie HA es un acido, su base conjugada sera A~ (par HA/A™).
En general, si la especie B es una base, su dcido conjugado serd HB* (par HB*/B).

)




» Acidos en disolucién acuosa. Segiin la teoria de Bronted-Lowry, un 4cido se comporta como tal
en disolucién acuosa porque cede un protén al agua que, por tanto, se comporta como base. Por
ejemplo, el acido clorhidrico:

HC! + H,0 ) cl~ + H;0*"
Acidoy + Base: Base; Acidoz
HA H,0 A” H;0*

Es decir, hay dos pares acido-base conjugado en esta reaccién: acido; /base; y acidoz/base:.

» Bases en disolucion acuosa. Una base se comporta como tal en disolucién acuosa porque
capta un protén del agua que, por tanto se comporta como acido. Por ejemplo, el amoniaco:

NHy + H,0 — NHF + OH~
Base; + Acido Acido; Base:
B + H,0 iy HB* + OH™

Mas ejemplos de acidos y bases segtn la teoria de Bronsted-Lowry:

——— ] e g
HNO; (aq) + Hz0 (1) — HgO" (aq) + NO; (aq) HNO; (aq) + H,0 (I) — HsO" (ag) + NO, (aq)
i i e
Acido, + Base, - Acido, + Base,
HCI + H,0 2 H0* +Cl
H,O + NH, 2 NH; + OH
H,0 + CO3° 2 HCO, +OH
HCIO, + H;0 2 H;0* + CIO,
H,0 + HCO, 2 H,CO;+ OH

HSO, + H,0 2 H,0* + S0?

» Sustancias anfdéteras. Como se puede observar en algunos ejemplos anteriores, hay sustancias
que se comportan como acidos (frente a una base) y como bases (frente a un 4cido). El caracter acido o
basico es relativo pues dependen de las sustancias que reaccionan. Las sustancias que se comportan de
este modo se denominan anfoteras. Se puede ver en los ejemplos anteriores que el agua es una
sustancia anfotera (también el bicarbonato, el bisulfato, bisulfuro, etc.).

» Los acidos se suelen llamar monopraéticos (si sélo tienen un proton para disociar, como el
clorhidrico), diproéticos (si tienen dos, como el sulftrico) o triproticos (4cido fosférico).

» Ventajas e inconvenientes de la teoria.

-Las definiciones de acido y base no se limitan a disoluciones acuosas pues son vilidas para
otros disolventes o para procesos que no transcurran en disolucién.

-Esta teorfa permite afiadir un gran niimero de sustancias incapaces de ser clasificadas en la
teoria de Arrhenius (NH3, €03, CN ™, etc.).

)



-Sin embargo, esta teoria no puede explicar el comportamiento acido de sustancias que no
tienen hidrégeno, como el tricloruro de aluminio. La teoria de Lewis de acidos y bases es mas completa
en este sentido, aunque no se vera en estos apuntes pues la teoria de Bronsted-Lowry es suficiente
para poder explicar el comportamiento acido-base de la mayoria e sustancias.

Ejemplos.

Completa las siguientes reacciones dcido-base indicando
los pares conjugados:

a) 82 (ag) + H;0" (aq) 2 ...
b) HCIO; (aq) + NH; (aq) & ...

£

El ion sulfuro, §?°, no puede ser dador de protones, a
diferencia del ion H30*; éste sera el acido y aquél la
base:

Hy0" (aq) + §% (aq) 2 HS (aq) + H,0 ()

acido, base, acido, base,

Los pares conjugados son H;0* y H,0, y S y HS .

b

El acido clérico, HCIO,, es el dador del protén, mientras
que el amoniaco es la base:

HCIO; (aq) + NH; (aq) & NH; (aq) + CIO; (aq)
4cido, base, acidoy base,

Los pares conjugados son HCIO3y CIO, , y NH3 y NH,, .

3) FUERZA RELATIVA DE ACIDOS Y BASES

Identifica las especies quimicas: a) F, b) NH; yc) H.PO,,
como dcidos o como bases de Bronsted-Lowry en su reac-
cion con el H,O. Escribe las correspondientes reacciones
indicando la naturaleza de cada sustancia.
a) Elion fluoruro, F , solo puede ser aceptor de protones,
es decir, base:
HxO () + F (aq) & HF (aq) + OH  (aq)
dcido, base, acido, base,
b) Elion amonio, NH, , sélo puede ser dador de protones,
o sea, acido:
NH; (aq) + H,0 () 2 Hy0" (aq) + NH; (aq)
acido, base, acido, base,
c) El ion dihidrégeno fosfato puede comportarse como
4cido o como base:

H,PO, (aq) + H;0 () & Hs0* (aq) + HPO; ™ (aq)

acido, base, acido, base,
H:0 (I) + H,PO, (aq) &2 H3PO, (aq) + OH (aq)
acido, base, acido, base,

La tendencia de un 4cido a ceder protones, o de una base a aceptarlos, es variable. Asi,
atendiendo a este criterio se pueden clasificar los acidos y las bases en fuertes y débiles.

Acidos y bases fuertes.

Los acidos fuertes se ionizan completamente en las disoluciones acuosas debido a su gran
tendencia a ceder protones. Son acidos fuertes el HCl, HC104, HI, H2504, HNO3, etc.

En estos dcidos podemos decir que la concentracion de protones en disolucidn, [Hz0¢], se
corresponde con la concentracién del dcido en disolucién (teniendo en cuenta la estequiometria, claro
estd) pues no hay un equilibrio sino una disociacion completa. Por ejemplo:

HC! + H;0 —_— cl- + H0*
Concentracién inicial de acido c
Concentracién de iones en disolucién c c
HNO; +  H,0 —— NO; o+ Hs0*
Concentracién inicial de acido c
Concentracion de iones en disolucién c c




Es la misma manera, las bases fuertes muestran gran tendencia a recibir los iones H* de los
acidos. Son bases fuertes los hidroxidos alcalinos y alcalinotérreos. Por ejemplo, una disolucion acuosa
diluida de hidroxido sédico contiene exclusivamente iones Na*y OH-:

NaOH —— Na* + OH-

Concentracion inicial de hidroxido c

Concentracion de iones en disolucién c c

En estas disoluciones la base fuerte es en realidad el ion hidroxilo que es el que tiene tendencia
a aceptar protones.

» Una forma de reconocer un acido o base fuerte en un problema es que no se nos informa en el
mismo sobre el establecimiento de un equilibrio ya que la reaccién de disociacion es completa. Por
tanto, no se ofreceran datos sobre constantes de equilibrio o, si se ofrecen, se tratara de constantes de
valor muy alto, superior a cien veces la unidad.

Acidos y bases débiles

Los acidos débiles sélo se ionizan parcialmente pues tienen una débil tendencia a ceder iones
H*. Son 4cidos débiles, por ejemplo, el HNO2, 4cido acético, dcido féormico, H2COs3, etc.

En estos dcidos no podemos afirmar que la concentracién de protones en disolucién, [Hz0*] se
corresponda con la concentracién inicial de dcido pues lo que en realidad se establece es un equilibrio
dcido-base con el disolvente. Si podremos hablar del grado de disociacién, «, que podremos relacionar
con la concentracion inicial de 4cido (teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccién) tal como ya
se vio en el tema dedicado al equilibrio quimico. Por ejemplo:

CHsCO0H +  H,0 —  CHsCO00~ + H0*
Concentracién inicial de dcido c 0 0
Concentracion de iones en equilibrio c(I-a) ca cx
HNO, +  H,0 — NO; +  Hy0*
Concentraci6n inicial de dcido c 0 0
Concentracién de iones en equilibrio C(I '(I) ca co
En general
HA +  Hy0 — A +  Hy0%
Concentracion inicial de acido c
Concentracion de iones en equilibrio C(I _ﬂv) ca ca




 Constante de acidez, K.

Una forma de poder comparar entre la fortaleza de un acido débil respecto a la de otro, es a
través del valor de su constante de equilibrio. En el equilibrio general de disociacién de un 4cido débil
(pagina anterior) la constante de equilibrio Kc sera:

o [A7][H507]

[HA][H,0]
Si tratamos con disoluciones acuosas diluidas, es decir, disoluciones en las que la concentracién de
soluto es inferior a 1 M, entonces la concentracion de agua es constante e igual a 55,5 M. Entonces, la
concentracion de agua puede formar parte del valor de la constante de equilibrio, que pasara a
llamarse constante de acidez, K,:
[A7][H30*]

K, = Kc[H,0] = HAl

La tabla siguiente muestra el valor de algunas constantes de acidez de algunos acidos débiles.

Acido débil Ka Acido débil Ka
HCIO: 1,0-102 HF 7,1+ 10+
HNO- 4,5-10+4 HCOOH 1,7 - 10+

C¢HsCOOH 6,5-105 CHsCOOH 1,8-105
HCIO 3,2-10:2 HCN 491010

Con estos valores podemos afirmar que el 4dcido cianhidrico es el mas débil de los 4cidos que
hay en la tabla y el 4cido cloroso el méas fuerte. Por tanto, el equilibrio de disociacién dcido-base, esta
muy poco desplazado hacia la derecha en el caso del cianhidrico y el grado de disociacién sera mucho
menor para este acido que para el cloroso.

Las constantes de acidez se refieren a una temperatura dada, normalmente 25 °C, pues, como
hemos visto en la unidad anterior, el valor de la constante de equilibrio depende de la temperatura.

Cuanto mas débil sea un acido, mas fuerte sera su base conjugada (y viceversa). Por ejemplo:

HCI + H,0 —_ cl- + Hy0%
Acido; muy fuerte -
K.muy grande Base; muy débil
HCN +  H,0 — CN- + H;0%
Ll de.bll Base; muy fuerte
K. muy pequeiia
HCIO; + H,0 — cloy + H;0*"
Acido; débil

b Base; fuerte
Ka pequenia

Como vemos, la constante K, es una herramienta (til para poder comparar la fortaleza relativa
de acidos débiles en disolucién acuosa.



Todo lo mencionado hasta ahora para acidos débiles se puede trasladar a las bases débiles. Asi,
las bases débiles sdlo se ionizan parcialmente pues tienen una débil tendencia a captar iones H*. Son
bases débiles, por ejemplo, el NHs, la etilamina (CH3zCH:NH:), la metilamina (CH3NH:), la anilina
(CﬁHSNHZ], etc.

En estas bases no podemos afirmar que la concentracion de hidroxilos en disolucién, [OH-] se
corresponda con la concentracion inicial de base pues lo que en realidad se establece es un equilibrio
dcido-base con el disolvente. Si podremos hablar del grado de disociacién, «, que podremos relacionar
con la concentracion inicial de base (teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccién) tal como ya
se vio en el tema dedicado al equilibrio quimico. Por ejemplo:

NHs +  H,0 — NHy +  OH”
Concentracion inicial de base c 0 /]
Concentracion de iones en equilibrio c(1 .a) ca cax
CH3;NH,  + H,0 — CH;NHf + OH™
Concentracion inicial de base c 0 /]
Concentracion de iones en equilibrio 6(1 .a) ca cx
En general
B +  H0 — BH* + OH
Concentracion inicial de base c
Concentracién de iones en equilibrio C(1 .a) ca co

s Constante de basicidad, K.

Una forma de poder comparar entre la fortaleza de un base débil respecto a la de otra, es a
través del valor de su constante de equilibrio. En el equilibrio general de disociacion de una base débil
la constante de equilibrio Kc sera:

_ [BH*][0H™]
~ [Bl[H0]
Si tratamos con disoluciones acuosas diluidas entonces, la concentracién de agua puede formar parte
del valor de la constante de equilibrio, que pasara a llamarse constante de basicidad, Kp:
[BH*][0H™]
[B]

La tabla siguiente muestra el valor de algunas constantes de basicidad de algunas bases
débiles.

K, = Kc[H,0] =

Base débil Ky Base débil Ky
NH3 1,77 - 105 CHsNH: 3,70+ 10+
CH3CH2NH: 6,41 - 10+ CeHsNH: 4,27 - 1010



Con estos valores podemos afirmar que la anilina es la base mas débil de las que hay en la tabla
y la etilamina la base mas fuerte.

» Acidos polipréticos

Los acidos que pueden ceder mas de un protén, por ejemplo, el acido carbénico, presentan
tantos equilibrios como protones disocie:

H,C0; + H,0 T HCO;5 + Ha0*
HCO; + H,0 &= CO05 + H,0*

[HCO7][H50%]
Kyy= ————=45-10"7 mol - L7!
at [H,C03]
[coF][ H307]
Ko=—=—— - ng.qp-11 =1
5 [HCO;] 5 0 mo

Las constantes sucesivas siempre van disminuyendo.

¢ Concepto de pK

Con objeto de facilitar la utilizacién de constantes de acidez y basicidad, se suelen ofrecer sus
valores de la siguiente manera:

Pk, = —log K,

pKp = —log Ky

Asi, en el caso de las constantes de acides sucesivas del dcido carbonico, podemos escribir que
sus valores son:

pKy = —log 451077 = 6,35
pKe = =5,7-1071 = 10,24
Cuanto mayor es la fortaleza de un dcido menor es el valor de su pK.

4) EQUILIBRIO IONICO DEL AGUA

Incluso el agua mdas pura que se pueda conseguir tiene una pequefia conductividad eléctrica.
Esto indica que en el agua pura existen iones en alguna cantidad que, por pequefia que sea, dan lugar a
dicha conductividad. Estos iones aparecen porque en el agua existe un ligero proceso de
autoionizacion en el que algunas moléculas de agua ceden un protén a otras produciéndose el
siguiente equilibrio (equilibrio i6nico del agua o equilibrio de autoprotolisis del agua):

H,0(l) + H,0(l) == Hy0" +O0H"
Es decir, una molécula de agua se comporta como 4cido y otra como base.

La constante de este equilibrio se denomina producto idnico del agua ya que su expresion se
reduce a un producto pues la concentracion de agua permanece constante y forma parte del valor de la

constante:
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Ky, = [H307][0H7]
Su valor a 25 °C es de 1 - 10-14, Si la temperatura aumenta el valor de la constante aumenta.

Este equilibrio esta presente siempre, no solo en el agua pura, sino también en disoluciones
acuosas diluidas. Asi, nos podemos encontrar con tres situaciones posibles:

Agua pura o
disoluciones [H;0%] = [OH]=1-107"M
diluidas neutras

Se cumple que
Disoluciones

+ 10-7 E =T _ B
(diluidas) acidas L L K, = [H;0*][0H"] = 1071

Disoluciones

H,0*1 < 1-1077M [OH7] < 1-1077 M
(diluidas) basicas [#50%] [ !

Se consideran disoluciones diluidas aquellas en las que la concentracion de las especies es
inferiora 1 M.

* Relacion entre K, Ky y Kuw.
Supongamos el caso general de un acido débil, HA. Su equilibrio de disociacion en agua sera:
HA+ H,0 &= A+ H;0*
cuya constante de acidez sera:

_ [A7][H507]
¢ [HA]

Ahora bien, la especie A- es la base conjugada del 4cido HA. El equilibrio de ionizacién de esta
base en agua sera:

A™+ H,0 &/ HA + OH™
cuya constante de basicidad sera:
_ [HAlloH"]
T
Si multiplicamos las expresiones de K; y Ki:

_ [A7][H;07] [HA][OH™]

— + -7 —
KaKp = [1A] T [H;07][0H] = K,
KK, =K,
pK, + pKp = pK,,
5) CONCEPTO DE pH

Las concentraciones de iones Hz0* o de OH- en disoluciones acuosas son cantidades pequeias y
de incomodo manejo. De forma préctica se utiliza para la medicién de la acidez o basicidad el pH:

pH = —log [H307]

11



El pH es una cantidad adimensional, sin unidades. El concepto de pH lo inventé en 1909 el
danés S. Sgrensen (1868-1939), que dirigia los laboratorios quimicos de la fabrica de cervezas
Carlsberg, para tener una medida clara y bien definida de la acidez.

De la misma manera podemos definir el pOH:
pOH = —log [OH]

Podemos aplicar estas definiciones a la tabla de la pagina anterior:

Aguapurao [H;0%] = [OH ] =1-10" M
disoluciones

diluidas neutras | PH=pOH =7

Se cumple que

. . + .10-7 — .10-7
PIS_DIUCIQD?S [H;0"]> 1-107"M [OH]< 1-107" M K, = [H;0+][0H"] = 10~
(diluidas) acidas pH<7; pOH>7

pH+ pOH =14
Disoluciones [H;0%] < 1-107"M [OHT] < 1-1077 M

(diluidas) basicas pH>7; pOH<7

En el laboratorio la medida del pH de las disoluciones se realiza mediante un aparato
denominado pH-metro (que en realidad es un potenciémetro adaptado en su forma de dar la lectura
como pH). Los indicadores acido-base son sustancias quimicas que también nos pueden permitir, en
este caso, estimar el valor de pH de una disolucién (se verdn basicamente al tratar las valoraciones
acido-base).

PROBLEMAS SOBRE ACIDOS O BASES FUERTES

Ejemplo 1
El pH de 1 L de disolucién acuosa de hidréxido de litio es 13. Calcule:

a) Los gramos de hidréxido que se han utilizado para prepararla

b) El volumen de agua que hay que afadir a 1 L de la disolucién anterior para que su pH sea 12.
Suponga que los voliimenes son aditivos.

Solucidn:
a) La disociacion del hidréxido de litio en medio acuoso genera iones hidroxilo:
LIOH —— Lit + OH™
Se trata de una base fuerte, por tanto, cada mol de OH en disolucidn proviene de un mol de hidréxido de litio. Asi:
pH=13 > pOH=14-13=1
[OH]=10"=0,1M
Como disponemos de 1 L de disolucion, el numero de moles de iones hidroxilo es 0,1 y, segun la estequiometria de la
reaccion de disociacion, el numero de moles necesarios para preparar la disolucion sera de 0,1. Asi:
Moles de LiOH necesarios = 0,1 mol
Mm (LiOH) = 7 + 16 + 1 = 24 g/mol
24 g

LiOH ios=01mol- —— =124
gramos LiOH necesarios ,1mo ol A9

b) Si el pH cambia a 12 debemos calcular la nueva concentracién de iones OH”
pH=12 > pOH=14-12=2
[OH]=107=0,01M

Esta concentracion lo es para un volumen de disolucidn (en litros) igual a 1 + V, siendo V el volumen de disolvente que
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debemos afiadir. Por otra parte, el nimero de moles de OH permanece inalterado (0,1 moles) respecto del calculado
en el apartado a) ya que s6lo estamos afiadiendo agua:
0,1

0,01 = iV

Despejando V se obtiene:
Volumen de agua necesario =9 L

Ejemplo 2
Se mezclan 250 mL de una disolucién 0,25 M de NaOH con 150 mL de otra disolucién 0,5 M de la
misma base. Calcule:

a) La concentracion, en gramos por litro, de la disolucién resultante.

b) El pH de la disolucién final.

Solucién:
moles

a) - Disolucion 1: moles NaOH = 0,25 o 0,250 L = 0,0625 moles

moles

- Disolucion 2: moles NaOH = 0,5 e 0,150 L = 0,075 moles

- n2 total de moles de NaOH en la mezcla = 0,075 + 0,0625 = 0,1375 moles
- Mm(NaOH) = 23 + 16 + 1 =40 g/mol

- g totales de NaOH en la mezcla = 0,1375 moles - 304

55g

1mol

- Volumen total de la mezcla = 0,250 + 0,150=0,4 L

- Concentracion de la disolucién = ?T‘z =13,75g/L

b) El NaOH es una base muy fuerte que en disolucién acuosa se encuentra totalmente disociado segtin el proceso:
NaOH —— Na* + OH~

Por tanto, seglin la estequiometria de dicho proceso, por cada mol de NaOH aparece en disolucién u mol de iones OH".

De acuerdo con lo calculado en el apartado anterior podemos decir, por tanto, que

les OH™ = 0,1375 [ NaOH Lot 61 =0,1375 [

molies = mo a lmolNaOH_ , mo

Como el volumen final es de 0,4 L,
H = 01375mol _ o
T 04L 7
Asi,
pOH = —1log0,345 = 0,46
pH =14 — pOH = 13,5

Ejemplo 3

a) ;Cual es la concentracion de Hz0+ en 200 mL de una disolucion acuosa 0,1 M de HCI?
b) ;Cual es su pH?
c) ;Cudl sera el pH de la disolucién que resulta de diluir con agua la anterior hasta un litro?

Solucidn:
a) El HCl es un &cido muy fuerte que en disolucion acuosa se disocia segun el siguiente proceso:
HCl+ H,0 —— ClI” + H,0%
Como el proceso se puede considerar totalmente desplazado hacia la derecha, la cantidad de iones H;0" en disolucién
(en moles/L) se corresponde, seguin la estequiometria del proceso, con la cantidad (en moles/L) de HCI. Por tanto:
[H;0*] = [HCI] = 01 M
b) El pH de la disolucién sera:
pH = —log[H;0%] = —log0,1 =1
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c) Al diluir, la concentracion de las especies cambia. Asi, para diluciones podemos utilizar |a siguiente expresion:
MV, = MV,
Donde los subindices 1 indican disclucion de partida y los subindices 2 indican disolucion de llegada. Asi
0,1-200 =M, 1000

0,1-200
1000

Tal como se ha mencionado en el apartado a), al ser el HCI un &cido fuerte:

[H;0*] = [HCI] = 0,02 M

Molaridad disolucion diluida = =0,02M

Por tanto,
pH = —log[H;0*] = —log0,02=1,7

PROBLEMAS SOBRE ACIDOS O BASES DEBILES
Ejemplo 1
En una disolucion acuosa 0,03 M de amoniaco, éste se encuentra disociado! en un 2,4 %. Calcule:
a) Elvalor de la constante de disociacién de la base
b) ¢Qué cantidad de agua habra que afiadir a 100 mL de dicha disolucién para que el pH de la
disolucion resultante sea 10,57 Suponga que los volimenes son aditivos.

Solucién
a) El equilibrio dcido-base del amoniaco en disolucidn acuosa es el siguiente:

NH; + H,0 — NHT + OH™
[ ] iniciales c=0,03M 0 0
[]en
equilibrio c(1-a) co co
(mol:L1)

Donde « es el grado de disociacion del amoniaco, es decir, « = 0,024 de acuerdo con el dato de disociacion del
enunciado. Con este dato podemos poner:

NHy + H,0 — NHE + OH™
[Jen
equilibrio 0,02928 0,00072 0,00072
(mol-L-1)

e [NHF][OH™] _ 0,00072?
b~ "TINH;) 002928

= 1,77105"
b) Veamos primero el pH de la disolucién antes de diluirla:
pOH = -log[OH™] = -log 0,00072 = 2,14
pH = 14 -pOH = 11,86

Luego, efectivamente, hay que diluir la disolucién para que baje el pH. Si se desea que el valor del mismo sea de
10,5, entonces:

pOH = 14-pH =3,5
[0H] = 10735 = 3,16 10™* M

1 Estos ejercicios estan tomados de las propuestas de exdmenes de Selectividad. Es habitual hablar en estos ejercicios (y en otros muchos
lugares) de grado de disociacién del amoniaco aunque como se puede ver en su equilibrio, el amoniaco no se disocia. Seria mejor hablar
en este caso de grado de extensién del equilibrio.

13
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Seguin hemos visto, este valor en el equilibrio es igual al producto:

3,16: 107 = ca
donde ahora c representa la concentracion inicial de amoniaco después de diluir y a el grado de disociacion,
también después de diluir. Empezaremos por determinar el nuevo valor de a a partir de la expresion de Ky,

[NHf]J[OH] ca-ca 3,16-107" -«

K, =177-10" = = =
Coal [NH,] c(1-a) 1-a

despejando a en la expresion anterior se obtiene, a = 0,053.
Ya podemos conocer la concentracion inicial
316-10* = ca = 3,16-10% = ¢-0053 - ¢=596-10°M

Como se trata de una dilucion, la concentracion determinada tiene por expresion,
n
c=——
0,1+V

donde n es el nimero de moles iniciales de amoniaco, es decir, el nimero de moles contenidos en 100 mL de una
disolucién 0,03 M de amoniaco y V es el volumen en litros de agua que hay que afnadir para diluir la disolucién.

e 0300 B
596:107 = - = V=041

Ejemplo 2
Una disolucion acuosa de amoniaco 0,1 M tiene un pH de 11,11. Calcule:

a) La constante de disociacién del amoniaco
b) El grado de disociacién del amoniaco

Solucidn:
b) El equilibrio acido-base del amoniaco en disolucidn acuosa es el siguiente:

NH, + H,0 " NHE + OH™
[ ] iniciales c=01M 0 0
[Ten
equilibrio c(1-a) ca ca
(mol-L1)

Donde « es el grado de disociacién del amoniaco. Si el pH de la disolucion es 11,11 entonces:
pOH=14-11,11=2,89
[0H]=1072%=1,29-10° M =ca

Como ¢ = 0,1 M, podemos obtener el grado de disociacion: a = 0,013.

a) Conocido el grado de disociacion, la constante de basicidad del amoniaco sera:

_ [NHfJ[OH"]  (ea)®  ca® .
O ST e e e i
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Ejemplo 3

En 500 mL de agua se disuelven 3 g de CH3COOH. Calcule:
a) El pH de la disolucion.
b) El tanto por ciento de dcido ionizado.

Datos: K, = 1,8-10-5

Solucidn:
b) Calcularemos primero la concentracién inicial de dcido disuelta.
Mm(ac. acético) = 2:12 + 2-16 + 4 = 60 g/mol

3g
¢ =[CH;COOH], = E”DETfLH 0,1M

El equilibrio de disociacién del dcido acético en agua es:

CH;CO0H + H,0 fr— CH;C00~ + H30*
[ ] iniciales c=01M 0 0
[len
equilibrio c(1-a) ca ca
(mol-L-1)

Plantearemos la expresion de K,
CH3C00™|[H;0™" z 2
K- 1810 - CHCOOIH0] (@ ca
[CH;COOH] c(l-a) 1-a

Donde ¢ = 0,1 M. Dado que el dcido acético es un dcido débil, como demuestra el valor de su constante de acidez,
podemos suponer que el grado de disociacion es pequefio comparado con la unidad y, por tanto, despreciarlo en el
numerador de la ecuacién anterior. Asi, facilitado el calculo podemos decir que

Ka
a= [—=0013
C

a) Para calcular el pH debemos conocer la concentracién de hidrogeniones en el equilibrio:
[H30%] = ca=0,1-0,013=1,3-10"3
pH = -log [H;0] = 2,89

Ejemplo 4
La codeina es un compuesto monobasico de caracter débil cuya constante Ky es 9-10-7. Calcule:

a) El pH de una disolucién acuosa 0,02 M de codeina.
b) El valor de la constante de acidez del acido conjugado de la codeina.

Solucidn:
a) Utilizaremos para la codeina el simbolo “CoD”. Si se trata de un compuesto monobdsico de cardcter débil, el
equilibrio en disolucién acuosa sera:

CoD + H,0 — CoDH* + OH™
[ ] iniciales c=0,02M 0 0
[]en
equilibrio c(1-a) co ca
(mol-L1)

Donde a es el grado de extension del equilibrio dcido-base. Si conocemos la constante de basicidad, podemos
conocer a:
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. [CoDH*[oHT] (ca)? 0,02 - a®
= s A= — =
By = o [CoD] c(l —a) 1-a

Dado que la base es muy débil, el grado de disociacién de la misma sera muy pequefio comparado con la unidad. Por
tanto, podemos despreciar a en el denominador de la expresion anterior y despejar a mas facilmente:

K,
a = jE = 6,71-107

Ya podemos conocer la concentracién de hidrogeniones en el equilibrio y, por tanto, el pH:
[0H7] = ca=0,026,71-107°=1,34-10"*M

pOH =-log [0H"] = 3,87
pH=14-pOH=10,13

b) El 4cido conjugado de la codeina es, seglin la notacién que estamos utilizando: CoDH’. El equilibrio de disociacién
acido-base en agua de esta sustancia sera:

CoDH* + H,0 — CoD + Hs0*

Cuya constante de acidez es:
_ [CoD][H307]
*"  [CoDHY]

Si multiplicamos y dividimos la expresién anterior por [OH]:
B [CoD][H;07] [OHT] _ K
7 [CoDH*] [OHT] K,

Donde K, es la constante de disociacion del agua cuyo valor es 10 y K;, es la constante de basicidad de la codeina,

que se da como dato en el problema. Por tanto, |la constante de acidez del dcido conjugado de la codeina sera:
10—14

K, =
0 9.1077

=1,11-10"%

Ejemplo 5
En el laboratorio se tienen dos recipientes: uno contiene 15 mL de una disolucién acuosa de HCI de

concentracion 0,05 M y otro 15 mL de una disolucién acuosa 0,05 M de CH3COOH. Calcule:
a) El pH de cada una de las disoluciones.
b) La cantidad de agua que se debera afiadir a la disolucion mas Acida para que el pH de ambas
sea el mismo. Suponga los volimenes aditivos.
Datos: Ka(CH;COOH) = 1,8-10-5.

Solucidn:
a) Empezaremos por calcular el pH del dcido fuerte. Al estar éste completamente disociado:

HCI B H,0 — cl- + H30*
[ ] iniciales c=0,05M
[]en
disolucién 0,05 M 0,05M
(mol-L-1)
Por tanto,
16
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pH =-log[H;07] = 1,30

El dcido acético es débil, por tanto, en disolucién se establece un equilibrio dcido-base de manera que:

CH;COOH + H,0 = CH;C00~ Gt H,0*
[ ] iniciales c=0,05M 0 0
[len
equilibrio c(1-a) co ca
(mol-L-1)

Plantearemaos la expresion de K,
[CH;CO0|[H307]  (ew)®  ca?
[CH3COOH] ~ c(l-a) 1-a

K,= 1,8-1075 =

Donde ¢ = 0,05 M. Dado que el dcido acético es un dcido débil, como demuestra el valor de su constante de acidez,
podemos suponer que el grado de disociacién es pequefio comparado con la unidad y, por tanto, despreciarlo en el
numerador de la ecuacién anterior. Asi, facilitado el célculo podemos decir que

KB
a= |2 =0019
C

Para calcular el pH debemos conocer la concentracion de hidrogeniones en el equilibrio:
[H30%] = ca=0,05-0,019 =9,5-107*

pH = -log [H;0"] = 3,02

b) La disolucién mas acida es, como era de esperar, la de HCl. Para que su pH aumente desde 1,30 a 3,02 se puede
diluir con agua. Tal como se ha visto en el apartado anterior, la concentracion de hidrogeniones que da un pH de 3,02
es de 9,5-1" M. Como el HCl es un 4cido fuerte, la concentracion del mismo debe ser precisamente 9,5-1° M, es decir,
debemos diluir la disolucién de HCl para que su concentracién pase de 0,05 M a 9,5-10"* M. Para una dilucién:

MV, = MV,
Donde los subindices 1 indican la disolucién de partida y 2 |a disolucién de llegada. Asi:
0,05-15=9,510"*V,
V, = 789 mL

Es decir, el volumen final debe ser de 789 mL. Si la disolucion de partida tenia 15 mL, habra que afiadir 774 mL de agua
a la disolucidn para que el pH suba a 3,02.
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6) HIDROLISIS

Muchas sales en disolucion acuosa se comportan como acidos o bases. La teoria de Bronsted-
Lowry puede explicar este comportamiento ya que los iones que producen las sales en disolucién son
capaces bien de ceder iones H* al agua (4cidos), bien de aceptar iones H* del agua (bases).

El concepto de hidrdlisis se puede considerar derivado de la teoria de Arrhenius pues ésta era
incapaz de explicar el caracter basico, por ejemplo, del ion carbonato al no poseer éste ningtin grupo
hidroxilo que ceder. Para salvar este escollo se supone que una sal como el carbonato sédico al
disolverse en agua sufre hidrélisis, término que viene significar “rotura del agua”.

La teoria de Bronsted-Lowry puede explicar perfectamente el comportamiento acido o basico
de estas sales pues sus iones en disolucion acuosa establecen sus correspondientes equilibrios acido-
base con el disolvente. No obstante, se sigue hablando de hidrdélisis cuando una sal se disuelve en agua
y la disolucidn correspondiente presenta un caracter acido o basico.

El objetivo aqui es analizar cualitativamente el caricter acido o basico de una disolucién de una
sal en agua. Para estudiar este comportamiento se clasificaran las sales en cuatro tipos:

- Sales de icido fuerte y base fuerte
- Sales de 4cido débil y base fuerte
- Sales de 4cido fuerte y base débil
- Sales de 4cido y base débil

Sales de dcido fuerte y base fuerte

Se trata de sales como el cloruro de sodio, NaCl, el nitrato de sodio o de potasio, NaNO3z 0 KNO3,
el yoduro de potasio, KI, etc.

La disolucién de estas sales en agua da lugar a la disociacion de las mismas segtin los procesos:
NaCl ———— Na*® + CI”
NaNO; ——— Na* + NO3
KNO; —— K* + NO3

KI —— K + I

El anidn de estas sales procede de un écido fuerte:
CI- —— H(
NO3; —— HNO;
I" —— HI
Por tanto, segiin la teoria de Bronsted-Lowry, estos aniones en disolucion se comportan como

bases muy débiles, es decir, tienen muy poca tendencia a captar iones H*, y por tanto no afectan al
equilibrio de ionizacién del agua, es decir, no sufren hidrélisis.

El catién de estas sales procede de una base muy fuerte:

Na* — NaOH
K+ — KOH
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Sal de dcido fuerte y base débil
En este grupo se integran, entre otras sales, las sales amoénicas procedentes de acidos fuertes,
como el cloruro aménico, NH4Cl, y el nitrato aménico, NH4NOs.

Veamos un caso concreto, el acetato sddico, su tratamiento serd el mismo para las demas sales.
La disolucién del cloruro aménico en agua disocia totalmente la sal:

NH,Cl —— CI” + NH}

El anion de esta sal no reacciona con el agua, tal como se ha visto en el caso de sal de 4cido y
base fuerte.

El cation, el amonio, es el acido conjugado de una base débil, el amoniaco. Por tanto, como
acido que es establece un equilibrio acido-base con el agua que recibe el nombre de reaccion de
hidrélisis:

NH; + H,0 & NH; + H;0*

Como vemos, como consecuencia de este equilibrio, aumenta la concentracién de iones H;0%, por
tanto, la disolucion es acida y el pH disminuye, siendo inferiora 7.

Por reaccién de hidrdlisis del catién, la disolucién de las sales procedentes de base
débil y dcido fuerte es dcida.

La constante del equilibrio de anterior se suele llamar constante de hidrolisis (Ki) aunque,
segun la teoria de Bronsted-Lowry, es en realidad la constante del acido conjugado (K.) de la base
débil del que procede el anién de la sal. El grado de desplazamiento del equilibrio de hidrélisis
también se suele llamar grado de hidrélisis («). Por tanto:

K o e = [NH3][H30"]  ca® Ky
"TTTNED  0-a K

Donde c es la concentracion de la sal disuelta en agua y Ky es la constante de basicidad de la base débil
del que procede el catién (en el ejemplo seguido, del amoniaco).

Sal de base débil y dcido débil

En este grupo se incluyen, entre otras, las sales aménicas procedentes de acidos débiles, como
el acetato amoénico, CH3COONH4, el cianuro amonico, NH4CN, o el carbonato de amonio, (NH4)2COs3.

En estas sales, tanto el cation como el anién resultante de la disociacion de la misma al
disolverse en agua sufren hidrélisis. Veamos un ejemplo concreto, el acetato aménico (el tratamiento
que se haga aqui para esta sal es similar en las demas).

La disolucién del acetato amonico en agua disocia totalmente la sal:
CH3COONH, —— NHj; + CH3C00”

El anién, el acetato, es la base conjugada de un acido débil, el acido acético. Por tanto, como
base que es establece un equilibrio 4dcido-base con el agua que recibe el nombre de reaccién de
hidrolisis:
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CH3C00™ + H,0 &= CH,CO0H + OH-

El catién, el amonio, es el 4cido conjugado de una base débil, el amoniaco. Por tanto, como
acido que es establece un equilibrio 4cido-base con el agua que recibe el nombre de reaccion de
hidrolisis:

NH} + H,0 = NH; + H,0*

Como vemos, como consecuencia de estos equilibrios, se produce por una parte un aumento de
la concentracion de iones H;0% y por otra un aumento de la concentracién de iones OH-. El pH de la
disolucion se vera afectado segun sea la extension de cada uno de los equilibrios anteriores, es decir,
dependiendo del valor de la constante de hidrélisis de cada caso. Asi, y segin hemos visto
anteriormente,

CH3COOH][0H™] Ky
- Parael acetato, K;, = &1 - =
' . 1CH3COO J Ka{acéncn]
e i NH3][H30™ K
- Para el amonio, Kj = JBll0 1 - =
[NHZ] Kb(amoniaco)

Casos posibles:

- SikKn= K;, - Ka = K». Ambos iones estan hidrolizados en proporcién semejante y el pH sera
aproximadamente 7. La disolucién es practicamente neutra. Es el caso del acetato amdnico
ya que la constante de acidez del acido acético y de basicidad del amoniaco son
practicamente iguales.

- SiKp> K;1 — K, < Kp. El grado de hidrélisis del anién es mayor que el del cation, es decir,
la hidrélisis basica estd mas extendida que la 4cida y el pH sera basico.

- SiKn< K;] — K, > K, El grado de hidrdlisis del catién es mayor que el del anién, es decir,
la hidrolisis 4dcida estd mas extendida que la basica y el pH sera acido.

7) NEUTRALIZACION. VALORACION ACIDO-BASE

Reaccidn de neutralizacién

La reaccién completa de un 4cido y con una base en disolucién acuosa se denomina
genéricamente reaccion de neutralizacién. En general esta reaccién se puede poner:

Acido(aq) + Base(aq) — Sal(aq) + H.O(T)
Esta reaccién transcurre completamente de izquierda a derecha, es decir, se pueden establecer
relaciones molares entre reactivos y productos segiin la estequiometria de la reaccidn ajustada.
Ejemplos concretos, todos en disolucién acuosa (aq):

(1) HCI + NaOH — NaCl + H;0
(2) CH;COOH + NaOH — CH;COONa + H,0
(3) HCIOs + KOH — KCIOs + Hy0
(4) H2S04 + 2NaOH — NapS0; + 2H0

Como vemos, la reaccién se puede establecer tanto para acidos fuertes y débiles y bases
fuertes. En el caso de la neutralizacién del amoniaco, una base débil, no es necesario que intervenga el
agua como producto. Asi, por ejemplo:

(5)HI + NHs; — NH4l
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Es importante recordar en todo momento que la reaccion de neutralizacién tiene lugar en
medio acuoso y, por tanto, las sales que se generan en la reaccion de neutralizacion estan disociadas en
sus respectivos iones, que pueden sufrir (o no) hidrdlisis segiin hemos visto en el punto anterior. Asi,
en los cinco ejemplos anteriores, el pH final si la reacciéon de neutralizacién es completa y no sobra
ningiin reactivo debe ser:

(1) pH = 7, pues el NaCl es una sal de acido y base fuerte.

(2) pH > 7, pues el CH3COONa es una sal de acido débil y base fuerte
(3) pH =7, pues el KClO,4 es una sal de acido y base fuerte.

(4) pH = 7, pues el Na;S04 es una sal de acido y base fuerte.

(5) pH < 7, pues el NH4l es una sal de base débil y 4cido fuerte.

Valoracidén dcido-base

La reaccion de neutralizacién se utiliza practicamente en las valoraciones acido-base (también
llamadas titulaciones 4cido-base o volumetrias acido-base).

Una valoracién dcido-base es la determinacién de la concentracién de un dcido en
disolucién a partir de la concentracién conocida de una base, o viceversa, basdndose en
la reaccién de neutralizacion.

La valoracién de un acido se llama acidimetria y la valoracion de una base, alcalimetria.

Procedimiento general de valoracién dcido-base

La valoracién se realiza mezclando gradualmente el acido y la base
hasta alcanzar el punto de equivalencia, es decir, el momento en que
la reaccién de neutralizacién ha sido completa. En este punto, el
numero de hidrogeniones procedentes del dcido es igual al nimero de
pisolucionde  hidroxilos procedentes de la base.
concentracion
conocida co
El punto final de la valoracion se alcanza cuando se da por
terminada la misma. Normalmente este instante se decide cuando se

Disolucién . . . ..
produce el cambio de color de un indicador, que se adiciona

para valorar +

— — 8 icador previamente a los reactivos. El estudio de las sustancias indicadoras
‘ &; \ ; se hace mas adelante.

Para que la valoracién sea buena, el punto final debe coincidir con

el punto de equivalencia.
La terminologia mas utilizada en las valoraciones es la siguiente:

- En la bureta se coloca la disolucion de concentracion conocida, también conocida como
agente valorante o, simplemente, valorante. Al finalizar la valoracion se debe medir en la
bureta el volumen de valorante consumido.

- En el matraz erlenmeyer se sitia un volumen medido de la disolucién cuya concentracién
se desea conocer, es la sustancia a valorar.

- Para establecer el punto final de la valoracion se afade a la disolucién una sustancia
indicadora, es el indicador acido-base.

Un procedimiento estdndar para la valoracién de un acido con una base seria el siguiente:
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Se toma un volumen del dcido a valorar, medido exactamente con una pipeta, y se pone en un
erlenmeyer de 250 cm?. Se diluye con agua (si el volumen tomado de dcido es pequeiio) hasta unos 100
cm3 Se afiaden varias gotas de la disclucion de indicador y se coloca una hoja de papel debajo del
erlenmeyer. A continuacion se llena la bureta con disolucion valorada de NaOH y se efectian las
operaciones habituales hasta alcanzar el punto final. Estas operaciones consisten en adicionar poco a
poco el agente valorante a la disolucién, que debe estar agitdndose continuamente, hasta que se
produzca el viraje del indicador).

Curva de valoracién

En toda valoracién acido-base se produce un cambio brusco del pH en las proximidades del
punto de equivalencia, es decir, entre unos instantes antes de que este se alcance y unos instantes
después de alcanzarlo.

El pH de la disolucién a valorar va variando lentamente salvo en las inmediaciones del punto de
equivalencia, hecho que permite determinar el punto final de la misma gracias al indicador.

Para analizar esto vamos a ver la forma tedrica de una curva de valoracién, es decir, de una
curva que representa graficamente la variacion del pH de la disolucién en funcién de la cantidad de
agente valorante afiadido. Concretamente: valoracién de 25 ml de una disolucién?® 0,3 M de HCI con
disolucién 0,3 M de NaOH como agente valorante.

La reaccion de neutralizacion que tiene lugar es:

HCl + NaOH — NaCl + H:0

El nimero de moles de HCl a valorar es:

el Ginicialesy = 0,3 0,025 = 7,5-107% moles

Es evidente que, segin la estequiometria de la reaccién de neutralizacion, se precisan del
mismo nimero de moles de NaOH para que todo el 4cido sea neutralizado. También es evidente que,
siendo la concentracién del valorante la misma que de la sustancia a valorar, el volumen necesario de
NaOH sera también de 25 ml. Siendo esto asi, calcularemos el pH tedrico de la disolucién en varios
momentos de la valoracion:

- Al inicio, cuando no se ha afladido nada de NaOH.
- Cuando se han afiadido 10 ml de NaOH 0,3 M.

- Cuando se han anadido 24 ml de NaOH 0,3 M.

- Cuando se han afiadido 24,9 ml de NaOH 0,3 M.

- Cuando se han afiadido 25 ml de NaOH 0,3 M.

- Cuando se han afiadido 25,1 ml de NaOH 0,3 M.

- Cuando se han afiadido 26 ml de NaOH 0,3 M.

En la tabla siguiente se presentan los resultados para cada situacion. Los calculos deben tener
en cuenta que el HCl es un acido fuerte que se encuentra totalmente disociado y que el NaOH es una
base fuerte también totalmente disociada.

3 En una valoracion real la concentracién de la sustancia a valorar, el HCl, no se conoce (aunque normalmente se tiene una estimacién
de su concentracion). Se considera aqui conocida porque el objetivo es conocer como va variando el pH durante la valoracién.
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Volumen
VO?:::OC: 4] di[:clillﬂc(ii:n Moles de HCl sin | Moles de NaOH [H30+] en el erlenmeyer pH
afiadido enel neutralizar SN EXGES (el HCl es un 4cido fuerte)
erlenmeyer
7,5:1073
0 25 7,5:103 0 SR e 0,52
0,025
10 35 4,5-103 0 0,129 0,89
24 49 3-104 0 6,12-103 221
24,9 49,9 3-105 0 6,01-104 3,22
25 50 0 0 107 7,00
25,1 50,1 0 3-105 1,67-10-11 10,78
26 51 0 310 1,7-10-12 11,77
Observaciones:
- El pH cuando se alcanza el punto de
equivalencia es, en esta valoracién, 7. Cuando pH
todo el acido ha sido neutralizado tenemos en 14
realidad una disolucion de NaCl, sal de acido y 4
base fuerte, que no sufre hidrélisis y cuyo pH .
es? 21 Puntode
- 6 + equivalencia ——

- Como vemos, el pH va aumentando muy
lentamente conforme se va afiadiendo NaOH.

Se produce un salto brusco

de pH en las

proximidades del punto de equivalencia.

- Cuando falta 0,1 mL para la neutralizacién completa (equivalente aproximadamente a 2 gotas) el pH
de la disolucién es de 3,22. Cuando se ha superado el punto de equivalencia en 0,1 mL el pH ha subido
a 10,78. jEn un intervalo de 4 gotas el salto de pH es de 7,5 unidades!

- Cuando se valora un 4cido débil con una base fuerte el salto no es tan brusco. En este caso el pH en el
punto de equivalencia no es 7 pues la sal que se produce en la neutralizacién serd una sal de acido
débil y base fuerte que da un pH basico (hidrélisis). También, debido a la presencia de una disolucién
amortiguadora (no vista en estos apuntes), la variacion del pH antes del punto de equivalencia no es
igual al observado en una valoracién de acido fuerte con base fuerte.

~®o s
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Indicadores y su utilizacién en valoraciones dcido-base

Un indicador dcido-base es una sustancia (orgdnica) de cardcter dcido o bdsico débil que tiene la
propiedad de presentar colores diferentes dependiendo del pH de la disolucion en la que se encuentra
disuelto.

Supongamos un indicador de caracter acido débil que genéricamente escribiremos como Hin.
El equilibrio de disociacion acido-base en medio acuoso sera:

HIn + H0 &/ In- + H30*
Hin es la forma acida del indicador que presenta un colori determinado en disolucion

In- es la forma basica del indicador que presenta un colorZ diferente al de la forma acida en disolucién.

= El equilibrio dcido-base del indicador estd gobernado por la constante de acidez del mismo.

=o Si a una disolucién de indicador afladimos un acido, aumentamos la concentracion de iones H30+. El
equilibrio del indicador se desplaza hacia la izquierda. Predomina la forma 4cida, HIn, y el color de la
disolucién es colorl.

=0 Si a la disolucién de indicador afnadimos una base, la concentracién de iones H30* disminuye al ser
neutralizados con los iones OH- aportados por la base. El equilibrio del indicador se desplaza hacia la
derecha, hacia la forma basica, In-. El color de la disolucién sera color2.

+o E| viraje de color de un indicador tiene lugar en un intervalo de unas dos unidades de pH. Este
intervalo de viraje es caracteristico de cada indicador. Los valores de dicho intervalo dependeran del
valor de la constante de acidez del indicador.

Indicador Rango de pH
5 6 7 8 9 10 11 12 13

(=9
LS ]
w
B~

-~

<

-~

Anaranjado de metilo amarillo

Rojo de metilo 6,6 __ amarillo

Azul de bromotimol  amarille 6,1 _

Rojo neutro

Fenoltfaleina incoloro 8,0 _

Ly
©
o
=
5
=
53

Timolftaleina incoloro

+o El papel indicador universal, impregnado de diversos indicadores, es utilizado en el laboratorio
para medir aproximadamente el pH de una disolucidn.

+o La eleccién del indicador apropiado en las valoraciones acido-base debe hacerse teniendo en cuenta
el siguiente criterio: el punto de equivalencia de la valoracion debe quedar comprendido dentro del
intervalo de viraje del indicador.

o En el ejemplo de valoracién analizado en la pagina anterior, vemos que, por ejemplo, el azul de
bromotimol es un indicador adecuado. Cuando la fenolftaleina empieza a virar ya se ha superado el
punto de equivalencia. En este caso el punto final de la valoracién estaria mas alejado del punto de
equivalencia que si se usara azul de bromotimol. No obstante, el salto de pH es tan brusco en tan poca
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cantidad de NaOH afiadido que se podra utilizar fenofltaleina sin que se cometa un error superior al
que se comete al medir los volimenes. Por otra parte, para la valoracion de un acido débil con una
base fuerte, vemos que el indicador mas adecuado es precisamente la fenolftaleina.

+o La cantidad de indicador que se debe anadir par realizar la valoracion no debe ser superior a unas
pocas gotas (2 6 3). No se debe olvidar que el indicador es una sustancia con caracter acido o basico y,
por tanto, que consume agente valorante (si es acido) o que hace consumir menos valorante (si es
base).

NEUTRALIZACION ACIDO-BASE. PROBLEMAS

Ejemplo 1.

Determina la concentracion de una disolucion acuosa de dcido clorhidrico. Para ello dispones de una disolucién de hidro-

xido de sodio 0,1318 M.

Para conocer la concentracion del acido (acidimetria) nece-
sitamos determinar el volumen de NaOH (aq) necesario
para neutralizar totalmente el acido.
La reaccion es:

HCI (aqg) + NaOH (aq) — NaCl (aqg) + HzO (I)
El procedimiento sera el siguiente:
— En una bureta (fig. 1) se coloca la disolucién de NaOH.

— En un matraz Erlenmeyer se vierten un volumen cono-
cido de la disolucién de HCI, por ejemplo 25,0 mL, y
unas gotas de disolucién del indicador azul de bromoti-
mol. La disolucion se colorea de amarillo.

— Se vierte lentamente el NaOH sobre el HCI hasta alcan-
zar el punto de equivalencia. Este se produce cuando el
indicador vira a color verde. Un exceso de NaOH haria
que el indicador tomase color azul.

Ejemplo 2.

Supongamos que se han gastado 17,6 mL de disolucién de
NaOH 0,1318 M.

A partir de este dato, vamos a calcular la concentracion del
acido:
. 0,1318 mol _

=176mL: ——m - — =
Otk 1000 mL 3t

=2,32-10 3mol

Dado que 1 mol de NaOH reacciona con 1 mol de HCI, se
habrén consumido 2,32 - 10 2 moles de HCI.

moles HCI _ 2,32 - 10~ mol

=0,0928 M
V disolucién 25+1072L

Muc =

La disolucién de &cido clorhidrico valorada es 0,0928 M.

Calcula el pH de la disolucion que resulta de anadir a 25,0 mL de dcido clorhidrico 0,1 M:

a) 5,00 mL de hidréxido de sodio 0,2 M.

b) 20,0 mL de hidréxido de sodio 0,2 M.

Se suponen aditivos los volumenes de las disoluciones.

a) Nnyg=V-M=0,025L-0,1 mol-L ' = 0,0025 mol
Nyaon = V' - M’ = 0,005 L - 0,2 mol-L ' = 0,0010 mol
La reaccién de neutralizacion es:

HCI (aq) + NaCH (ag) — NaCl (aq) + H,O (l)
Como un mol de HCI reacciona con un mol de NaOH,
se consumiran 0,0010 moles de HCI. Por tanto:
Nyg Sin neutralizar = 0,0025 — 0,0010 = 0,0015 mol

moles HCI 0,0015 mol
Myci = -

——— =5-10 2M
Vdisolucién (0,025 + 0,005) L

El HCI esta totalmente disociado. Por tanto:
[H0']=5-102 =
= pH = —log [H;0*] = —log (5 - 1072) = 1,30
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b) Nyeon = V' - M’ = 0,020 0,2 mol-L-T = 0,0040 mol
Ny =V - M = 0,025 ¥ - 0,1 mol-L~T = 0,0025 mol

En este caso, el reactivo en exceso es el NaOH. Como
la reaccion se produce mol a mol:

Nnaow SiN neutralizar = 0,0040 - 0,0025 = 0,0015 mol

moles NaOH 0,0015 mol
V disolucion (0,020 + 0,025) L
=3,33:-102M

El NaOH esta totalmente disociado. Por tanto:
[OH]1=333:102 =
= pOH = —log [OH ] = —log (3,33 - 10 2) = 1,48 =
= pH = 14 — pOH = 14 — 1,48 = 12,52



Ejemplo 3.

” - a1 — La reaccién de neutralizacion es:
Con 4,0 mL de disclucion de dcido sulfurico 0,10
M se neutralizan totalmente 7,0 mL de una disolu- | | HzS0, + 2 NaOH — Na;S0, + 2 H,0
cion de hidréxido de sodio. Calcula la concentra-
cion molar y los gramos por litro de NaOH que Esto significa que por cada mol de H,SO, afhadido se
contiene la disolucion. | neutralizan dos moles de NaOH.

— Calculamos primero los moles de NaOH neutralizados con los 4,0 mL de disolucién de H,SO, 0,10 M. Con el dato cb-
tenido, determinamos la molaridad de la disolucion de NaOH y, a partir de ella, su contenido en gramos:

4,010 3L disol-H50; - o,1m . 2molNaOH _ o 0. 104 mol NagH
1 Ldisol-H80; 1 MotHS0,
. —4 | N
Mo = 01O MOINGOH _ i 1y ey = 2114 IOLNGOR 39,998 g NaOH _ , .o _
7,0-10%L 1 L disol. 1 mol-NaOH
La disolucién de NaOH es 0,114 M y contiene 4,56 g de NaOH por litro de disclucién.
Ejemplo 4.
T 1 — La reaccion de neutralizacién es:

Determina el volumen de disolucion de hidréxido
de potasio 0,610 M necesario para neutralizar to- | H,SO, + 2KOH — K;S04 + 2 H,0
talmente 20,0 mL de disolucion de dcido sulfirico | |

Esto significa que por cada dos moles de KOH que ana-

0,245 M. | |
1 damos se neutraliza un mol de H,SO,.

— Calculamos primero los moles de KOH necesarios para neutralizar los 20,0 mL de disolucion de H,SO,. Con el dato ob-
tenido y conocida la molaridad de la disolucién de KOH (0,610 M), determinamos el volumen necesario:

20,0 10°3L disok-HsST; - 220 MO 2molKOH o 8. 10-3 mol KOH
TLdisolM80; 1 mothS0,

. 3
Mkor _, y, _ _Nrow :M;O.OIML:mnmL
M 0,610 metL 1

Moy =

Se necesitan 16,0 mL de disolucion de KOH 0,610 M.

Ejemplo 5.

Para determinar la concentracion de dcido cirico en un zumo de limdn se tomaron 10 mL de él v se dilu-
veron con agua hasta 100 mL. De esta disolucién se tomaron 25 mL y se valoraron con 20,1 mlL de una diso-
lucién de NaOH 0,10 M hasta lograr el viraje persistente del indicador. Calcula concentracion del dcido citrico
en el zumo de limén teniendo en cuenta que es un dcido triprotico.

Sol.: El dcido citrico es un 4cido triprético, es decir, que en su reaccién como dcido puede ceder tres pro-
tones y por esto lo representamos asi: H;A.
La reaccién que tiene lugar es: HyA (aq) + 3 OH (ag) — A (ag) + 3 H,0(7)

Teniendo en cuenta la estequiometria de la reaccion: MH3A) _ 1 mol

n(OH ) 3 mol’
De donde se obticne: n(HSA)=% n(OH )= ;—-0.0201 Z-O,l(}mYUl: 6,7-10* mol.

La cantidad de sustancia de dcido citrico presente en los 10 mL del zumo de limén es la misma que la
presente en los 100 mL, puesto que s6lo hemos anadido agua. Por tanto, como 6,7-10* mol H,A estan con-
tenidos en 25 mL, en 100 mL habra:

_6,7-10~ mol

n{H;A)roraL = T -100 . =2,68-107 mol

3
La concentracién del acido citrico en el zumo de limén es: [H;A]= W = 0,268 M

27



2. Ideas y conceptos de acidos y bases

En este tema se estudian los conceptos y modelos tedricos de la Quimi-
ca para explicar el comportamiento de los compuestos de tipo 4cido y
base, basado en el intercambio de protones, entendidos como iones H™.
En general, y aunque perfeccionaramos esta idea a lo largo del tema, un
acido es toda sustancia (a&tomo, molécula,ién) capaz de ceder protones H*
en un medio, y una base es cualquier sustancia o especie quimica (4tomo,
molécula,ién) capaz de captar protones H*. De esta forma, una reaccién
dcido-base es una transformacién quimica basada en el intercambio de
protones H* entre dos sustancias o especies quimicas.

Los protones hidratados se denotan por el simbolo H;O" y se denomi-
nan iones hidronio. Desde la reforma de la formulacién de la IUPAC en
2005, ésta recomienda usar la notacién OH; y llamarlo ién oxonio. También
se recomienda usar el nombre oxidano para el agua H,O. Los iones de las
especies basica tipo, los iones hidré6xido OH~, mantienen su nomenclatura.

Histéricamente, los dcidos y bases han sido conocidos por sus diferentes
aplicaciones tecnolégicas, desde las mas rudimentarias a las mas modernas
de la actualidad. En la Edad Media se produjo el perfeccionamiento del
proceso de destilacion, y ello permitié preparar dcidos fuertes como el
sulfdrico, el clorhidrico, el nitrico y el agua regia. Ya en el siglo XVII,
Robert Boyle establece un primer modelo simple de 4cidos y bases a partir
de algunas de sus propiedades fenomenolégicas conocidas:

» Los 4cidos se caracterizan por tener sabor acido, enrojecer el papel
de tornasol, neutralizar sus efectos mediante su reaccién con bases y
algunos disuelven metales, reaccionando violentamente.

» Lasbases se caracterizan por tener sabor dlcali como la lejia, en disolu-
cién acuosa presentar tacto jabonoso, poner azul el papel de tornasol
enrojecido por los dcidos y ser neutralizadas al reaccionar con los
acidos.

2.1. Teoria de Arrhenius

Es una teorfa del siglo XIX. Elaborada por el quimico sueco Svante
Arrhenius en funcién de la denominada teoria de los electrolitos. Los elec-
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trolitos eran, segtin Arrhenius, cualquier sustancia (&tomo, molécula o i6n)
capaz de conducir la electricidad en disolucién acuosa. Arrhenius propone
que cuando un electrolito se disolvia en agua, sus mol éculas se disocia-
ban en dos partes cargadas eléctricamente con cargas opuestas: la carga
positiva o catién y la carga negativa o anién. Esta teoria de los electrolitos
era de cardcter general y podia aplicarse a cualquier sustancia o especie
quimica que en disolucién acuosa condujera la electricidad. Como las di-
soluciones de 4cidos y bases eran conductoras, la teoria de los electrolitos
permitié desarrollar el primer modelo tedrica cuantitativo, no cualitativo,
de los 4cidos y las bases.

Si un 4cido se disuelve en agua, como cualquier otro electrolito, se
ioniza dando un catién y un anién. Arrhenius dedujo que el catién era
siempre el iébn H*, es decir, el 4&tomo de hidrégeno ionizado: un protén. Las
propiedades de los 4cidos en disolucién acuosa se debian a la presencia de
iones hidruro H* de carga positiva. Por el contrario, si una base se disuelve
en agua, Arrhenius llegé a la conclusion de que era debido a la presencia
de iones hidréxido OH™. En sintesis, la teoria de Arrhenius de los acidos y
bases, fundada en su teoria de los electrolitos, definia acido y base como:

» Acido: toda especie quimica o sustancia capaz de disociarse, en di-
solucién acuosa, generando iones de hidrégeno positivos, protones
H+. Se suele escribir

HA 2 A (aq) + H" (aq)

» Base: toda especie quimica o sustancia capaz, en disolucién acuosa,
de generar aniones hidréxido OH™. Se suele escribir

BOH 2 B*(ag) + OH (aq)

La teoria de Arrhenius permitié interpretar correctamente el compor-
tamiento de los 4cidos y las bases en su mayoria, en disolucién acuosa
solamente, su fortaleza relativa, el comportamiento de ciertas sales de
acido o base (hidrdlisis), las propiedades de las disoluciones reguladoras
(tampén o de Buffer) y otras propiedades, pero su dmbito de aplicabilidad
se restringia a disoluciones acuosas.

Ademés, presentaba dificultades para interpretar las propiedades del
amoniaco NHj3, que se comportaba como una base sin poseer en princi-

pio ningtin ién de tipo OH™ a su disposicién. Tampoco podia interpretar el
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comportamiento bésico de los carbonatos, sales de CO?~, el comportamien-
to dcido o basico de muchos 6xidos y algunas otras limitaciones evidentes.
Era una teoria incompleta. A pesar de ello, es una teorfa 1til, ya que en
cierto contexto, las teorias mas avanzadas como la de Bronsted-Lowry o la
de Lewis reproducen sus predicciones, pero es mds simple aplicar la teoria
de Arrhenius que éstas.

Algunos acidos segtn la teorfa de Arrhenius:
HCI, H,504, NH3, H,S, H,SO3, H3PO,, HSO,, NH,/, HBr.

Algunas bases segin la teoria de Arrhenius:
NaOH, LiOH, Mg(OH),, Ca(OH),, Fe(OH),, Cu(OH),, Al(OH);
NH,OH, KOH, Be(OH),, AgOH, Zn(OH),

2.2. Teoria de Bronsted-Lowry. Parejas acido-base

En esta teoria, de 1929 (s.XX), los acidos y las bases nunca acttan de
forma aislada, sino en reacciones acido-base, en las que siempre hay un
acido que cede protones y una base que los capta. De hecho, toda reaccién
acido-base es una reacciéon de parejas dcido-base. En esta teoria se define
dcido como toda sustancia capaz de ceder protones (entendido general-
mente como iones hidronio u oxonio H3O*/OH;), mientras que base es
toda especie quimica capaz de aceptar o captar protones, entendidos como
tales. En esta teoria, ademads, no se hace referencia explicita a la naturaleza
del disolvente (puede ser agua 0 no), y es aplicable en principio a cualquier
disolvente.

En esta teoria, los conceptos de 4cido y base son relativos. La acidez y
basicidad de una sustancia depende de la naturaleza del par base conju-
gada/4cido conjugado de la pareja de reactivos. Cuando un dcido cede un
protén, produce un anién de forma que:

HA + H,O 2 A (aq) + H;0O"

Asi, tenemos los pares HA/A™ y H,O/H;0*. Algunas parejas dcido-base en
esta teoria son las siguientes (el primero es el 4cido y el segundo la base
conjugada):

HCI/CI-, HNO3/NO;, HCO; /CO;~, NH; /NH;. El ién NH} se llama i6n
amonio.
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Para una base, el razonamiento es analogo, puesto que
B+ H30+ = BH* + H>,O

y los pares acido-base conjugados son en este caso B/BH*, H;0"/H,0. Es
decir, en esta teoria, si un 4cido cede un protén (u ién oxonio) siempre
habra una base que lo capte. El proceso total de una reacciéon acido-base
tendrd 2 parejas acido-base. Un proceso de tipo

HA+B &2 A +BH”

tiene como primera pareja dcido-base el dcido HA y la base A~ con-
jugada, y la segunda pareja tiene como base B y como 4cido a BH". Dos
ejemplos tipicos de esta reaccion son:

HCI + Hzo 2Cl + H30+

donde los &cidos son HCl y H;0*, con sus bases conjugadas respectivas
ClI"yH,O,y

NH; + H,0 @ NH} + OH"

donde las bases son NH; y OH~, mientras que los &cidos conjugados
respectivos son H,O y NH;. En estos ejemplos, vemos que el agua se
comporta como base en una de las reacciones y como &4cido en otra. Las
sustancias que se comportan unas veces como dcido y otras como base se
denominan anféteras. Aparte del agua, el amoniaco es otro ejemplo de
sustancia anfétera:

HCIO + NH; 2 CIO™ + NH;

=
OH™ + NH; 2 H,0 + NH,

donde NH; se llama anién amiduro.

Generalmente, ceden protones el dcido clorhidrico, el 4cido sulftrico, el
i6bn amonio, el ién hidrégenosulfuro (HS™), el ién hidrégeno-tetraoxosulfato
(VI), ylos oxoacidos e hidracidos. Generalmente captan protones los hidréxi-
dos de los grupos 1 y 2 del sistema peridédico, el amoniaco, las aminas, el
ion sulfuro, el i6n trioxocarbonato(IV),. . .

2.3. Fuerzarelativa de dcidos y bases

Una disociacién es una reaccién en la que una molécula se divide en
dos 0 méas moléculas. En la ionizacién, las nuevas moléculas son iones de
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signo contrario. Una ionizacién es, por ende, un tipo particular de disocia-
cién. Hay disociaciones que NO son ionizaciones. Cuando un 4cido cede
protones, intuitivamente, serd un dcido “fuerte”, cuando esta tendencia sea
muy pronunciada. Una base serd “fuerte”, cuando tenga mucha tenden-
cia a captar o aceptar protones. Esta tendencia a ceder o captar protones
es un indicador quimico dificil de cuantificar, porque depende de la sus-
tancia con la que se enfrenten cada acido o base en una reaccién quimica
especifica. Cualitativamente, podemos comparar su tendencia a ceder o
captar protones de forma cualitativa, pero es posible también hacerlo de
forma cuantitativa si analizamos dicha tendencia con respecto a una misma
sustancia que tomemos como referencia. La sustancia que se toma como
referencia es el agua H,O. Asi, de forma cuantitativa, la fortaleza de un
acido o de una base se mide como el porcentaje de ionizacién que presen-
ta cuando se encuentra disuelta en agua (en disolucién acuosa). También
podriamos medir la fortaleza mediante el grado de ionizacién, un caso
particular del grado de disociacién que estudiamos en el tema de equili-
brio quimico, que es lo mismo que el porcentaje de ionizacién pero en
tanto por uno. Finalmente, la ionizacién del 4cido puede considerarse una
disociacién de su molécula en dos partes: un anién y un protén hidratado.
Medir la fortaleza de un 4cido equivale a medir el grado de disociacién,
que es exactamente lo mismo conceptualmente que el grado de ionizacién.

Conc.4cido en equilibrio
P.I.(%) = :

Conc.Inicial de 4cido

Cl Conc.4cido ionizado en equilibrio
I=a=

Conc.Inicial de 4cido

oD Conc.4cido disociado en equilibrio

*= Conc.Inicial de acido

Acidos fuertes (o muy fuertes). En Quimica, se consideran 4cidos muy
fuertes y que en agua o disolucién acuosa estan totalmente disociados en io-
nes (a = 1) los siguientes acidos: dcido clorhidrico HCI, 4cido bromhidrico
HBr, acido yodhidrico HI, 4cido perclérico HCIO,, 4cido sulfarico H,SOy,
acido nitrico HNOs.

Bases fuertes (o muy fuertes). En Quimica se considera que una base
es fuerte o muy fuerte cuando en agua o disolucién acuosa esté totalmen-
te disociada en iones positivos e iones hidréxido. Las bases muy fuertes
o fuertes son generalmente los hidréxidos de los elementos alcalinos y
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alcalino-térreos.

La constante de disociacion de un acido o una base esta caracterizada
por la ley de accién de masas (k.) para los equilibrios:

HA + H,O 2 A (ag) + H;0"(aq)

en el que la constante de equilibrio para el 4cido se llama generalmente k,
en vez de k.

k.(4cido) = k, = [A_(”"I)glgia]@(ﬂq)]

mientras que para la constante en un equilibrio de una base se llama k,
en vez de k.

B + H,O 2 BH"(aq) + OH (aq)

[BH*(aq)] [OH(aq)]
[B]

Es importante recordar que para el agua se tiene que:

k.(base) = k;, =

H,O 2 OH™ + H*
H30+ + OH™ 2 2H,0

Estas dos reacciones serdn importantes en este tema mas adelante (au-
toionizacién del agua). Un dcido muy fuerte o protonador es aquel que
tiene un valor muy grande de k,, mientras que es generalmente acepta-
do que los fuertes tienen k, > 55, los intermedios k, > 107, los débiles
k, > 107 y los muy débiles k, < 107*. Cuanto mayor es la fuerza de un
acido, tanto mayor es su tendencia a ceder protones y menor es la fuerza
de su base conjugada (y viceversa). Esto es, cuanto mayor es k,, menor es
ky y viceversa.

2.4. Acidos polipréticos

Un 4cido puede ser capaz de disociarse por etapas diferentes, y ceder
més de un protén mds o menos rdpidamente dependiendo de la sustancia o
acido particular mediante diferentes mecanismos de reaccién. Por ejemplo:

H,S + H,O 2 HS + H30+
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conk; =9.1-1078.
HS™ + H,0 2 §* + H;0"

conk, = 1.1-1077. También, se tiene que
H;PO, + HyO 2 H,PO; + H3O*
con k! =7.5-1073, mientras que
H,PO; + H,O 2 HPO; + H;0O*
tiene k, = 6.2 - 107®, mientras que
HPO? + H,0 2 POY™ + H;O"

tiene una constante k; = 2.2 - 107%. A estos 4cidos que pueden ceder més
de un protén se les denomina acidos poliproéticos.

2.5. Producto iénico del agua

Es unhecho o fenémeno experimental que el agua pura no es totalmente
aislante, sino que conduce débilmente la electricidad. Es decir, el agua es
un electrolito muy débil, pero mensurable. Segtn la teoria de Arrhenius:

H,O 2 H"(aq) + OH (aq)
Y segtn la teoria de Bronsted-Lowry, el agua se autoioniza consigo misma
H,0 + H,O 2 H;0%(aq) + OH™

Al producto de la concentracién de iones hidronio (oxonio) [H;O*] por
la concentracion de iones hidréxido OH™, o equivalentemente en la teoria
de Arrhenius al producto de la concentracién de cation hidruro/hidrégeno
H* por la de iones oxhidrilo o hidréxido OH~, se le llama producto iénico
del agua o constante de autoionizaciéon del agua k,,. Matematicamente,

ko = [H;O"][OH"] = [H"] [OH"]

El equilibrio de autoionizacién del agua puede interpretarse de forma
sencilla en la teorfa de Bronsted-Lowry como consecuencia del anfoterismo
del agua. En condiciones estdndar, a 25°C=298 K y 1 atmésfera de presién,
se puede medir que

_ [H:0"][OH"]

%= 0]
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Esta constante se mide en el laboratorio y vale k, = 1.8 - 107'¢. Pasando
la concentraciéon de agua al miembro de la constante k,, sabiendo que la
concentracién de agua es una constante que vale

[H,0] = 55.5molL~!

se tiene que

ko = [H;0*][OH"] = k, [H>0] = 107

esto es

k, = [H;O'][OH]=1.0-107"

¢Por qué razoén la concentracién de agua vale 55.5mol/L? Sencillo: 1L
de agua son 1000 g, y la masa molecular del agua son 18g/mol. Por lo tanto,
para el agua, hay 1000/18 moles en cada litro de agua, es decir, 55.5 mol/L.

Por otra parte, lo que hace realmente 1til al producto iénico del agua es
que su valor, a temperatura fija (digamos 298K), no es exclusivo del agua
sino de toda disolucién acuosa. Esto permite conocer las concentraciones
de iones hidréxido e iones hidronio (oxonio) conocida una de ellas y vi-
ceversa, para cualquier disolucién que sea de caracter acuoso. También,
esta propiedad nos va a permitir elaborar una escala relativa de acidez y
basicidad, en relacién a la escala de autoionizacién del agua. En agua pura,
la concentracién de iones hidronio (oxonio) e iones hidréxido sera igual,
pues por cada molécula que se ioniza, se forma un i6n de cada tipo. Los
dos hidrégenos del agua esdn fuertemente unidos al oxigeno, pero “los
accidentes ocurren”, y de media, por cada 555 millones de moléculas de
agua, una se separa en hidréxido y otra en un protén, o equivalentemente,
una capta un protén torndndose en agua protonada (oxonio) y otra se torna
en hidréxido al perder el protén. Esto importa mucho en Quimica, y de
hecho es la razén por la que el agua tiene un pH igual a 7.

2.6. Escalas de acidez, basicidad y neutralidad. pH y pOH
En agua pura, del producto iénico

ko, = [H;O*][OH ] =107

si la reaccion es
2H,0 2 H;0"(aq) + OH (aq)
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se deduce que las concentraciones idénticas de oxonio e hidréxido seran

[H;0*] =[OH] =107

Y cualquier disolucién que cumpla que, en ella, hay una cantida de iones
hidronio igual al del agua pura en autoionizacion, es decir, [H;0%] = 1077,
serd una disolucién neutra como el agua pura. De esta forma, en la di-
solucioén acuosa de los acidos, debido a la presencia de mayor cantidad
de hidronio que en agua pura, se les denominard 4cidos (jA pesar de que
esta nocion es relativa de la sustancia con la que enfrentamos!). Por una
razén similar, las bases son generalmente definidas como bases en rela-
cién a la cantidad de iones hidréxido que contienen en disolucién acuosa
(mayor que la concentracion de referencia 1077 que tiene el agua pura). No
obstante, no debemos olvidar jamés que la escala de acidez y basicidad
tiene caracter relativo. El hecho de que tomemos como referencia el agua
a cierta temperatura es simplemente un convenio como cualquier otro. En
otro lugar del Universo, y otras condiciones, tal vez otros seres inteligen-
tes podrian tomar otra sustancia como referencia, aunque ciertamente el
agua tiene unas propiedades quimicas y fisicas muy especiales. En sintesis,
usando como patrén la autoionizacion del agua, las disoluciones se divi-
den en 4cidas, basicas y neutras:

Disolucion 4cida si se tiene que [H30%] > 107"M.
Disolucién neutra si se tiene que [H;0*] = 107" M.
Disolucién basica si se tiene que [H;O0*] < 107"M.

La escala de pH (o su escala complementaria de pOH) es un indicador
logaritmico de la acidez, basicidad o neutralidad relativa (en comparacién
a la del agua pura) de una disolucién. Se define pH como el logaritmo
decimal (en base 10) cambiado de signo de la concentracién de iones
hidronio oxonio, o equivalentemente, el logaritmo decimal del reciproco
de la concentracién de iones oxonio(hidronio). Mateméaticamente:

1
pH = —IOg [H30+] = log m

Observacidon: En vez de iones hidronio, también es valido usar la con-
centracién de iones H* en la teoria de Arrhenius, pero es preferible siempre
usar la concentracién de protones en términos de agua protonada, i.e., oxo-
nio.

Se defino el pOH como el logaritmo decimal cambiado de signo de la
concentracion de iones hidréxido, matematicamente:
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pH = —log [OH™] = log

[OH"]

La escala usual de pH y pOH oscila entre 0 y 14, aunque hay sustancias
que, en esta escala, no tendrian un valor bien definido (por ejemplo, los
superécidos o superbases; un superdcido puede tener un pH negativo, y
pOH mayor de 14; una superbase puede tener un pOH negativo, y un pH
mayor de 14).

Usando el producto de iénico del agua, es trivial deducir la relacién del
pH y del pOH:

pH + pOH = 14

La medida del pH se realiza por diferentes procedimientos quimicos.
En particular, son muy usados el denominado papel pH y el pHmetro. El
paperl pH es una tira de paperl de color naranja, impregnada de diversas
sustancias indicadoras dcido-base, que cambia el color segtn el pH de la
disolucién. Sin embargo, este método no da una informacién precisa del
pH, aunque si cualitativa suficiente para muchas aplicaciones practicas. El
pHmetro es un aparato electrénico o digital que determina el pH de una
disolucién con gran precision y rapidez. Se sumerge la cabeza del aparato
(que tiene un electrodo) en la disolucién, leyendo directamente el pH en
un display o pantalla.

Recuerda: el pH es una escala del cardcter 4cido de una sustancia, pero
esta logaritmicamente invertida. A menor pH, mayor es el carédcter 4cido
de la disolucion.

2.7. Relacidn entre k;, y k;

La constante de disociaciéon de un dcido k, y la de su base conjugada k;
estdn relacionadas por la relacién simple

k.k, =k, = 10714

La demostraciéon es muy sencilla. Para el equilibrio del 4dcido

HA + H,O 2 A + H;,0*

L a0l
T A
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r = [HA][OH™]
AT
Multiplicando estas dos expresiones se obtiene la ecuacién arriba indi-

cada. Es importante no olvidar que el valor de esta constante depende de
la temperatura.

Existe una forma de expresar la constante k, en funcién de la concentra-
cién inicial de 4cido (para un acido monoprético) y el grado de disociacion
del mismo, si éste no es fuerte (es decir, si a # 1. Esta expresion es:

(ca)?  ca?

"Tl-a) (1-a)

y es una ley llamada “ley de dilucién de Ostwald”. También puede
usarse para bases con un solo grupo hidréxido (y seria k;, no k,, en tal caso).

2.8. Hidrdélisis

En principio, uno pensaria que si los dcidos dan lugar a disoluciones
acuosas dcidas, y las bases dan lugar a disoluciones basicas, las sales neu-
tras que no son ni dcidas ni basicas en el sentido clasico darian lugar a
disoluciones neutras. Si embargo, este argumento no es tan sencillo. Algu-
nas sales neutras producen disoluciones acuosas de pH diferente a 7 (no
neutro), esto es, algunas sales se comportan como 4cidos o como bases.
Este fendmeno se denomina tradicionalmente como hidrdlisis: hidrdlisis
es toda reaccién que tiene lugar cuando los iones de una sal reaccionan con
el agua para generar el 4cido o base de procedencia. Por ejemplo:

BA — B*(aq) + A (aq)

Y entonces puede ocurrer que

A"+ H,O2 HA+ OH™

o bien que
B + H,O 2 BOH + Hgo+

o bien ambas reacciones simultdneamente, dependiendo de la fortaleza
relativa del par dcido-base considerado. Se dice que la hidrélisis es acida,
cuando el pH de la disolucién final es menor que 7, y que la hidrélisis es
basica, cuando el pH es mayor que 7. La condicién para que se produzca el
fenémeno de la hidrélisis basica es que un anién en disolucién acuosa sea
la base conjugada de un &cido débil. La condicién para que se produzca el
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fenémeno de la hidrolisis dcida es que un catién en disolucién acuosa sea
el 4cido conjugado de una base débil. De esta forma hay 4 posibles casos
para la observacién o no de hidrélisis:

» Sal de dcido fuerte y base fuerte. Por ejemplo, NaCl. En este caso,
NO se produce hidrélisis y la sal serd neutra. pH=pOH=7.

» Sal de dcido fuerte y base débil. Por ejemplo, cloruro de amonio
NH,Cl. El anién cloruro no se hidroliza pero el amonio si sufre hidréli-
sis, mediante la reaccion

NHI + H,O 2 NH; + H30+

Por tanto, aumenta la concentraciéon de oxonio(hidronio) en compa-
racion a la concentraciéon neutra del agua, y el pH serd acido, es decir
pH;7.

» Sal de dcido débil y base fuerte. Por ejemplo, el hipoclorito de sodio
NaClO. El sodio no se hidroliza pero si lo hace el anién hipoclorito,
mediante la reaccion

ClIO™ + H,O 2 HCIO + OH™

Como aumenta la concetracién de iones hidréxido, el pH serd mayor
que 7, y la disolucién acuosa serd basica.

» Sal de dcido y base débiles. Es el caso mas complicado. Hay dos
hidrdlisis. Por ejemplo, tomemos el acetato de amonio NH,CH3;COO.
Las reacciones de hidrolizacion son:

CH3;COO™ + H,0O 2 CH3;COOH + OH~
con una constante k;(1), y
NHI + H,O 2 NH; + Hgo+

con una constante k;(2). Si escribimos las constantes de hidroélisis en
funcién de k,, se tiene que

ke
) = i cmcoon)
g k
kn(2) = (NHD)
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En general, hay dos constantes de hidrolis de 4cido y base débiles
relacionadas de la forma siguiente

ke
k1) = k,(débil)

ke
k(2) = ky(débil)

Si ambas constantes de hidroélisis son iguales, la disolucién serd neu-
tra. Si por el contrario k(1) < k,(2), predomina el oxonio y la diso-
lucién serd acida. Finalmente, si k(1) > k;(2), entonces predomina el
i6n hidréxido y la sal en disolucién tendré cardcter bésico.

2.9. Disoluciones reguladoras/tampén o de Buffer

Una disolucién reguladora, tampoén o de Buffer, es una disolucién for-

mada por concentraciones relativamente elevadas de un 4cido o base débil
y una de las sales que contiene a su base o dcido conjugado. Ejemplos:
CH3;COOH/CH3COONa
NH,CI/NH;
Estas disoluciones son muy interesantes porque presentan una gran re-
sistencia a modificar su concentracién de iones hidronio, es decir, con
bastante constantes en su pH aunque se agreguen cantidades, no dema-
siado grandes, de un acido o base fuertes. Tomemos como ejemplo el par
CH3;COOH/CH3COONa. En este caso se hidroliza el 4cido etanoico

CH;COOH + H,O 2 CH;COO™ + H;0"
y se disocia el acetato
CH;COONa 2 CH3;COO™ + Na*
Y, por lo tanto, tendremos que
[CH;COOH] = [CH;COOH],

[CH,COO"],, = [CH;COONa,

De acuerdo al principio de Le Chatelier, la presencia de iones acetato pro-
cedentes de la sal desplaza el equilibrio de ionizacién del dcido hacia la
izquierda, por lo que la presencia de iones acetato se debe casi exclusiva-
mente a la disociacién de la sal y la del 4cido es practicamente igual a la
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inicial. Si agregamos un acido fuerte, los protones del mismo son captados
por los iones acetato:

CH3COOH + H,O & CH3COO_ + H30+
mas un 4cido fuerte, como el dcido clorhidrico, produce que
HCI + H,0 — CI” + H;0*

CH3;COO™ + H;0" — CH3COOH + H,O

con lo que
[CH;COO0O™] < [CH5CO0O7],

[CH;COOH] > [CH3COOH],

Los tnicos iones hidronio libres son los procedentes de la ionizacién del
acido acético, que, como es un acido débil, son casi iguales a los del inicio.
Si en lugar de un 4cido fuerte agregamos una base fuerte, el resultado es
similar, porque

NaOH — Na* + OH~

CH3COOH + OH™ — CH3COO™ + H,O

y entonces
[CH;COO™] > [CH;COO],

[CH3COOH] < [CH3COOH],
Al agregar la base fuerte, es el dcido acético el que neutraliza los iones
hidréxido formados. Hay una férmula (dos, de hecho), derivada de la ley
de accién de masas para determinar el pH de una disolucién reguladora.
Para el caso de 4cido débil/sal, se tiene que
_ [CH3COO™][H;50"]
~ [CH5COOH]
[CH;COOH]
[CH;COO]

ka

[H:0"] =k,
Tomando logaritmos

[CH;COOH]
p— + —_ — e —
log [H:0"] = ~log [CH;COO-]

[CH3;COOH]

pH = —logk, — log [CH.COO|
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es decir

B [CH;COOH]
pH = pk, + log —[CH3COO_]
y en general
[Sal]
pH = pk, + log —
8 [Acido]

Esta ecuacion se llama ecuaciéon de Henderson-Hasselbalch, y describe
la derivaciéon del pH como medida de la constante de acidez k, y su pk,
(escala logaritmica negativa para la constante de disociacién del acido) en
sistemas quimicos y biolégicos de especial importancia. Esta ecuacién es
también 1til para estimar el pH de una disolucién reguladora y hallar el
pH de reacciones en equilibrio dcido-base.

Analogamente, para el caso de una base débil/sal, se obtiene

[OH"] [NH; |

= T
[OH—] — kb [NH3]
[NH;]
Tomando logaritmos
—log[OH™] = —logkb[N—Hi]
[NH; ]
[NH] [vE;
OH = —logk;, — 1o = pky + lo
g A TV IR
es decir
[NH;]
14 — pH = pk, — lo
y en general
[Base]

pH = 14 — pk; + log

[Sal]
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2.10. Neutralizacién. Punto de equivalencia y pH. Volu-
metrias. Indicadores dcido-base.

Las reacciones en las que se enfrentan un 4cido y una base directamente
se denominan reacciones de neutralizacion:

Acido + Base — Sal + Agua

Aunque es una relacién que realmente tiene caracter cualitativo, es de gran
utilidad practica. Cuando todas las moléculas de acido y base reaccionan
entre si, y no queda exceso de ninguno de ellos, se dice que la neutraliza-
cién es completa y se ha logrado el punto de equivalencia. Sin embargo, el
pH final de la disolucién no es necesariamente 7, sino que depende de las
propiedades del anién y del catioén de la sal, similarmente a lo acaecido en
la hidrélisis.

El ntimero de moles de acido que han reaccionado, multiplicado por
el nimero de protones que cede cada molécula de acido en la reaccién,
es igual al nimero de moles de la base que ha reaccionado, multiplica-
do por el nimero de protones captados por cada molécula de la base.
Matematicamente:

n, - n(p+)cedidos =Ny n(p+)captados

Para poder usar esta expresion es necesario conocer la reacciéon acido-
basey tenerla correctamente ajustada por estequiometria. Habria que tener
cuidado con los acidos polipréticos porque podria ocurrir que la neutrali-
zacion no fuera completa, pero haremos la hipétesis de que serd complea 'y
que la cesién y captacion de protones es total en éstos como regla general
(aunque no es siempre asi en dcidos polipréticos). Es importante recordar
que el pH del punto de equivalencia NO es necesariamente 7 como regla
general, aunque podria serlo.

Una volumetria es una técnica analitca basada en la medida precisa de
voltiimenes de reactivos y productos. Se llama volumetria de neutralizaciéon
cuando se usa en el contexto de reacciones de neutralizacién dcido-base pa-
ra determinar concetraciones de 4cidos o bases. El proceso global se llama
valoracién o titulaciéon. Usando la férmula que escribimos anteriormente,
se puede deducir que en una volumetria

VoM, - n(H+)cedidos = VM - n(H+)captados
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en el punto de equivalencia, ademds de poderse determinar mediante
un indicador o un pHmetro dicho punto. En general, cuando nos acercamos
al punto de equivalencia, se produce una modificacién muy grande del pH
de la disolucién. Los indicadores, son sustancias generalmente organicas
(hay pocas inorgéanicas) de caracter dcido o base débiles, que cambian
de color al variar el pH entre un determinado intervalo. Este cambio se
produce debido a la distinta coloracién de la forma acida y bésica del
indicador. Un ejemplo popular es el “anaranjado de metilo”, (HI,), que
es un 4cido débil que en disolucién acuosa estd en equilibrio con su base
conjugada:

HI, + H,O 2 Ii’_l + Hgo+

El HI, tiene color rojo, y el I, tiene color amarillo. En general presenta un
color anaranjado, de ahi su nombre. Si se agrega un 4cido, el aumento de la
concentracién de iones hidronio que se produce desplaza el equilibrio hacia
laizquierda. La forma 4cido del anaranjado de metilo serd predominante y
la disolucién se torna rojiza. Al agregar una base, sin embargo, el equilibrio
se desplaza hacia la derecha por la disminucién de iones hidronio, y la
disolucién se vuelve amarilla, al ser la forma bésica la predominante. Una
lista mas completa de indicadores es la siguiente:

» Violeta de metilo. Forma &cida (color): amarillo. pH(cambio)=0-2.
Forma baésica (color): violeta.

» Rojo congo. Forma &4cida (color): azul. pH(cambio)=3-5. Forma bésica
(color): rojo.

= Rojo de metilo. Forma 4cida (color): rojo. pH(cambio)=4.4-6.6. Forma
bésica (color): amarillo.

» Anaranjado de metilo. Forma 4cida (color): rojo. pH(cambio)=3-5.
Forma baésica (color): amarillo.

» Azul de bromotimol. Forma &dcida (color): amarillo. pH(cambio)=6.1-
7.6. Forma baésica (color): azul.

= Rojoneutro. Forma 4cida (color): rojo. pH(cambio)=6.8-8. Forma basi-
ca (color): amarillo.

» Tornasol. Forma acida (color): rojo. pH(cambio)=6-8. Forma bésica
(color): azul.

» Fenolftaleina. Forma &cida (color): incoloro. pH(cambio)=8-9.5. For-
ma bésica (color): rojo.
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» Timolftaleina. Forma &4cida (color): incoloro. pH(cambio)=9.5-10.5.
Forma baésica (color): azul.

» Amarillo de alizarina. Forma 4cida (color): amarillo. pH(cambio)=10-
12. Forma baésica (color): violeta.

2.11. Aplicaciones de algunos acidos y bases en la vida
cotidiana

El 4cido acético, popularmente llamado vinagre, es un producto de

extraordinaria importancia en la sociedad actual: alimentacién, medicina,

agricultura, industria quimica, industria textil, pinturas, o productos de

limpieza lo requieren. Hay varias formas de obtener este dcido, entre las

que destacan el método de Monsanto y el método biol6gico. El método de
Monsanto usa 2 etapas:

CO + 2H, — CH3;0H

en presencia de Cu y ZnO como catalizadores, y la segunda, a alta presiéon
(30 6 40 atm)
CH3;0H + CO — CH;COOH

en presencia de rodio (Rh) con yodo como catalizador. El proceso biolégico
es de una sola etapa, mediante acetatobacterias sobre etanol

CH;CH,0OH + O, — CH3;COOH + H,O

El 4cido acético se usa para producir la aspirina (dcido acetil-salicilico)
o para producir fibras textiles, entre otras importantes reacciones.

La lluvia 4cida se debe a la presencia de 6xidos de azufre, procedentes
de la reaccién de combustiéon de los combustibles fésiles, con el agua,
produciendo los acidos sulftrico y sulfuroso diluidos:

S50,(g) + HO(l) — H)SO0s(1)

S505(g) + HO(l) — H)SO4(1)

La lluvia 4cida causa percances cuantiosos en monumentos, obras de arte
y en las plantas o animales.
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2.12. Teoria de Lewis

Existen sustancias que, aun careciendo de hidrégeno, se comportan
co mo 4cidos en presencia de 6xidos bésicos y en ausencia de disolvente
alguno. Por ejemplo, en las reacciones

SO; + CaO 2 CaSO,

CO; + Na,O 2 Na,COs3

El término o nocién de dcido/base de Lewis corresponde a una definiciéon
de 4cido y base publicados por Gilbert N. Lewis en 1923. Especificamente,
segin Lewis, acido es toda sustancia (d4tomo, molécula o i6n) capaz de
ACEPTAR un par de electrones en la formacién de un enlace covalente
coordinado o dativo, aportando un orbital u orbitales vacios (en principio,
podria aceptar més de un par de electrones o hasta electrones solitarios, ra-
dicales libres, u otro tipo de i6n negativo). Base de Lewis es toda sustancia
o0 especie quimica (4tomo, molécula 0 i6n) capaz de CEDER un par de elec-
trones en la formacién de un enlace covalente coordinado o dativo (aunque
en principio, también podria ceder otro tipo de radicales electrénicos). En-
tonces, las reacciones acido-base son, en la teoria de Lewis, reacciones de
coordinacién o de transferencia de (pares de) electrones. Por eso estudia-
remos los procesos de oxidacién-reduccién en el tema siguiente, porque
son un tipo especial de reacciones dcido-base. Los ejemplos tipicos de reac-
ciones de coordinacién 4cido-base de Lewis ya los hemos visto antes bajo
la teoria de Brensted-Lowry: el agua (H,O) tiene dos pares de electrones
desapareados, puede aportarlos a un atomo de hidrégeno sin electrones
(un protén H*) con un orbital vacio. Asi, se forma es i6n hidronio H;O*.
De hecho, en esta imagen, observamos que seria posible (en principio) que
el agua cediera los otros dos electrones a otro protén, y formar el clister o
agregado H,;O?**. El otro ejemplo tipico es el del amoniaco cediendo su par
no enlazante al protén para formar ién amonio

NH; + H* 2 NH}

Diagramaticamente, se tiene que
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De hecho, la definicién original de dcido de Lewis fue ésta:

“Un 4cido es una sustancia que puede emplear un par de electrones
solitario libres de otra molécula en la formacién o complecién de un grupo
estable en uno de sus 4tomos”.

Sin embargo, hoy dia, esta definicién ha sido modificada levemente por
la IUPAC. La IUPAC define 4cido de Lewis como cualquier entidad mole-
cular o especie quimica que es un aceptor de pares de electrones y, por lo
tanto, capaz de reaccionar con una base de Lewis para formar lo que se de-
nomina aducto de Lewis por comparticiéon de electrones proporcionados
por dicha base. Esta definicién es més general y especifica porque el par de
electrones no necesita ser un par no enlazante sino que podria ser un par
de electrones de un enlace 71, aunque en todo caso la reaccién debe pro-
porcionar un aducto y no ser una mera reaccion de desplazamiento. Una
base de Lewis (segtin la IUPAC), es cualquier especie quimica que dona
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pares de electrones a un 4cido para formar el aducto de Lewis. Por ejemplo,
OH™ y NHj son tipicamente bases de Lewis porque pueden donar pares
de electrones solitarios. Un aducto es un producto o agregado (“cldster”)
AB de dos moléculas A y B arbitrarias sin que se produzcan cambios en
su topologia, pero conteniendo todos los d&tomos de los dos componentes
Ay B. El resultado es efectivamente considerado una especia molecular
diferente. Ejemplos de aductos son el peréxido de hidrégeno (agua oxige-
nada H,0,) y el carbonato de sodio para dar peroxocarbonato de sodio, o
la adicién de bisulfito de sodio a un aldehido para formar un sulfonato.
Aductos son también los agregados formados entre las bases y acido de
Lewis. Por ejemplo, el 4cido de Lewis borano BH; y el &tomo de oxigeno en
un hidrocarburo o cadena orgénica base de Lewis tetrahidrofurano (THF)
BH30O(CH,)4 o con la base dietiléter BH;O(CH3CH,);. El término aducto
proviene del latin adductus (“llevar, citar”), con la misma etimologia que
el verbo aducir (por favor, no confundir con la otra palabra derivada del
latin del mismo, “abducir”). Los compuestos o mezclas que no pueden
formar aductos porque estdn protegido por el ntimero (efecto) estérico (un
gran numero de electrones o de grupos enlazados a un 4&tomo o grupo cen-
tral) se llaman pares de Lewis frustrados. Aductos no son necesariamente
moleculares en su naturaleza. Un quimica del estado sélido, los aductos
del etileno o el monéxido del carbono aplicados al compuesto CuAICl,.
Este tltimo es un sélido que posee una estructura periddica reticular o
cristalina, que, por la formacién del aducto, puede formar una nueva fase
en la que el gas de moléculas son incorporados o insertados como ligandos
de los d&tomos de cobre en la estructura cristalina. Esta reaccién puede ser
considerada una reaccién entre una base y 4cido de Lewis con el 4&tomo de
cobre en el rol de receptor de electrones y los electrones 7t de la molécula
gaseosa (generada por los agregados de etileno o monéxido de carbono)
tienen el rol de donantes de electrones.

Algunas sustancias (que hemos llamado anféteras) como el agua son
base y acido de Lewis porque pueden tanto aceptar como ceder un par
de electrones, dependiendo de la reaccién o proceso quimico especifico.
Usualmente, los términos de acido y base de Lewis se definen en el con-
texto de una reaccién quimica concreta. Por ejemplo, en la reaccién de un
complejo MesB y NH; para dar MesBNH3, MesB es el dcido de Lewis y NH;
es la base, siendo Me;BNHj; el aducto de Lewis. Cldsicamente, el término
acido de Lewis esta restringido a una especie trigonal plana con un orbital
tipo p vacio, como el BR3, donde R es un sustituyente o ligando organi-
co o un haluro. Incluso compuestos complejos como Et3Al,Cl; y AICI; se
tratan como acidos de Lewis con geometria triangular plana como aproxi-
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macién. Iones de metales, como Na*, Mg**, Ce**, que son invariablemente
complejos y con adicionales ligandos, son fuentes a menudo de compues-
tos derivados coordinados que forman aductos por reaccién con bases de
Lewis. Otras reacciones simplemente se llaman reacciones catalizadas por
acido (Lewis).

En muchos casos, la interacciéon entre base y dcido de Lewis se indica
mediante una flecha, como en MesB < NH;. La direccion de la flecha se
origina de la base de Lewis y tiene sentido hacia el dcido de Lewis. Al-
gunas fuentes y autores indican o marcan la base de Lewis con un par
de puntos en la precursora base de Lewis y en el aducto, por ejemplo
Me;B + NH; — Me;B : NH;. También suele usarla la notacién de un punto
central, Me;B-NHj. En general, sin embargo, el enlace aceptor es observado
como un simple enlace continuo entre el enlace covalente ideal y el enlace
i6nico.

Esta teorfa y concepto de 4cido y base de Gilbert N. Lewis surgi6 en el
contexto de la teorfa del enlace quimico del propio autor en 1923. La teoria
acido-base de Breonsted-Lowry también se public6 rudimentariamente ese
mismo afio. Aunque las teorias pueden parecer distintas, son realmen-
te teorfas complementarias. Una base de Lewis es también una base de
Brensted-Lowry, pero, en cambio, un 4cido de Lewis no necesita ser un
acido de Bronsted-Lowry. La clasificaciéon en dcidos fuertes y débiles en
la llamada teoria HSAB fue bastante posterior, en 1963. La fuerza de las
interacciones dcido-base de Lewis se miden generalmente por la entalpia
estdndar de formacién del aducto y pueden ser predichas por una ecuacién
llamada la ecuacién de Drago-Wayland.

Gilbert N. Lewis es considerado el descubridor del enlace covalente
y la teoria del enlace de valencia. Ya en 1916, Lewis habia propuesto y
sugerido que 2 d4tomos podian mantenerse unidos en un enlace quimico
mediante la comparticién de electrones (enlace covalente, nocién moderna
que mantenemos). Cuando ambos electrones vienen de uno de los dtomos,
el enlace se llama enlace covalente dativo o coordinado. La distincién en-
tre un enlace usual covalente y uno covalente dativo no es muy clara del
todo en su primera version de la teorfa. Por ejemplo, en la formacién del
amonio, la identidad de los electrones se pierde generalmente y, debido a
la resonancia (efecto cudntico), no podemos distinguir realmente entre un
enlace covalente coordinado o dativo y uno normal, en la misma forma en
la que, por ejemplo, no podemos distinguir los enlaces dobles del benceno
y su posiciéon. En ese sentido, Lewis se adelant6 y anticip6 el concepto
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de forma resonante que serfa estudiado maés tarde en el contexto de la
Quimica Cudntica del enlace quimico. De todas formas, Lewis sugeria que
un donante de par de electrones podia ser clasificado como base y una
sustancia que cediera electrones como acido. La definicién moderno, como
hemos visto antes, de dcido de Lewis resulta en una especie molecular o
atomica con un orbital vacio localizado, siendo el orbital atémico o incluso
un orbital molecular.

Comparacién de la teoria de Lewis y de teoria de Bronsted-Lowry:
una base de Lewis es generalmente una base de Bronsted-Lowry porque
puede donar electrones al ién H*. El protén es un acido de Lewis porque
puede aceptar un par de electrones. La base conjugada de un 4cido de
Brensted-Lowry es también una base de de Lewis porque la pérdida de
protones del 4cido deja estos electrones libre que pueden usarse para el
enlace H — A como par solitario de la base conjugada. Sin embargo, una
base de Lewis puede ser dificil de “protonar”, y todavia reaccionar con un
acido de Lewis. Por ejemplo, el CO es una base débil de Brensted-Lowry
pero forma un fuerte aducto de Lewis con el BF;. Esto significa que un
acido de Bronsted-Lowry es un donante de protones, y eso NO es exacta-
mente lo mismo que ser un aceptor de pares de electrones. Hay diferencias
importantes hay, a pesar de la utilidad de esta analogia, hay que ser cuida-
dosos en la aplicacién de estas teorfas.

Los acidos de Lewis son muy diversos. Los ejemplos més sencillos son
aquellos que reaccionan directamente con una base de Lewis. Sin embargo,
ejemplos mds comunes son los que llevan a cabo una reaccién previa a la
formacién del aducto. Los ejemplos de 4cidos de Lewis basados en la
definicién general de aceptor de par de electrones incluyen:

» El protén H' y los compuestos dcidos de tipo i6n -onio, como el
amonio NH; o el hidronio/oxonio H;O".

» Cationes de tipo metal, como Li*, M g2+, asi como sus versiones acuo-
sas y complejos de tipo éter.

s Pentahaluros de fésforo, arsénico y antimonio.

= 7-sistemas (enlaces 1w agregados, en compuestos quimicos) pobres en
electrones, como eonas y tetracianoetileno.

Es importante recordar y enfatizar que la nociéon y descripcién de dcido
de Lewis es usada impropiamente en muchas ocasiones. Por ejemplo, en
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disolusiones, los protones desnudos realmente no existen. Otros ejemplos
de acidos de Lewis simples:

» Trihaluros de boro y organoboranos: BF; + F~ — BF,, BF3 + OMe, —
BF3OM€2.

» El anién triyoduro, que viola la regla del octeto: I + I~ — I7.

En algunos casos, los 4cidos de Lewis son capaces de reaccionar o ligar
2 bases de Lewis. Un ejemplo muy conocido es la reacciéon de formacién
del hexafluorosilicato

SiFy + 2F — SiF2"

La mayoria de los compuestos considerados como acidos de Lewis
requieren “activarse” previamente a la formacién del aducto con la base
de Lewis. Esto enlaza con nuestros estudio de la cinética quimica. Ejemplos
bien conocidos son los trihaluros de aluminio, que son ampliamente vistos
como 4acidos de Lewis. Los trihaluros de aluminio, a diferencia de los
trihaluros de boro, no existen en la forma AIX; sino como agregados y
polimeros que deben ser degradados por bases de Lewis. Un caso mds
simple es la formacién de aductos del borano. Monrheros del BH; no existen
apreciablemente, por lo que los aductos del borano son generados por
degradacion del diborano

BHs +2H — ZBH;
En este caso, un claster B,H; puede ser aislado experimentalmente.

Muchos complejos metalicos u organometdlicos sirven como &cidos de
Lewis, pero generalmente solo tras la disociacién de una base débil, como
el agua. Ejemplo:

[Mg(H,0)s]** + 6NH5 — [Mg(NHz)s]** + 6H,0

El protén H* es uno de los maés fuertes, pero también més complica-
dos, acidos de Lewis. Es un convenio ignorar el hecho de que un protén
estd fuertemente solvatado (enlazado o ligado intersticialmente en el di-
solvente). Con esta simplificaciéon en mente, las reacciones 4dcido-base se
entienden como formaciones de aductos més generalmente, tal como he-
mos visto anteriormente. Las aplicaciones de los dcidos de Lewis exceden a
las de las otras dos teorias anteriores. Un ejemplo tipico de una reaccién de
un dcido de Lewis es la reacciéon de alquilacién de Friedel-Crafts. El paso
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clave es la aceptacion por el AICI; de un par solitario del i6n cloruro, for-
mando AICI; y creando un fuerte dcido, esto es, un i6n o radical carbonio
electrofilico:

RCI + AlCl3 — R* + AICI;

Una base de Lewis es una especie molecular o atémica tales como ami-
nas, aminas alcalinas y otras varias. Algunas especies que son base de
Lewis mds especificas son: aminas de férmula NH;_(R,, donde R es un
radical arilo o alquilo, las fosfinas de férmula PR;_,A,, donde R es un arilo
o alquilo, compuestos del oxigeno, S, Se y Te en estado de oxidacién 2,
incluyendo el agua, éteres, y cetonas. La mayoria de las bases de Lewis
son aniones. La fuerza de la basicidad de Lewis esta correlacionada con el
pK, del 4cido parental de procedencia: 4cidos con pK, elevado dan buenas
bases de Lewis. Como es usual, un dcido débil tiene una fuerte base con-
jugada. Otros ejemplos de bases de Lewis basadas en la definicién general
como donantes de pares de electrones incluyen: aniones simples como
H~,F~, compuestos con pares solitarios como los ya estudiados H,O, NH3,
HO~, y CH;, aniones complejos como el i6n sulfato, bases de Lewis ricas
en enlaces 7 como etino, eteno y benceno, y otras varias. La fuerza de la
base de Lewis se compara generalmente con la del 4cido de procedencia,
como I, SbCls y BFs.

Las aplicaciones de las bases de Lewis son muchisimas, por ejemplo
en catalisis homogénea. Casi todos los pares de electrones que se donan
por bases de Lewis y que forman compuestos por enlace de elementos de
transicién pueden ser vistas como colecciones de bases de Lewis o ligandos.
Asi, un gran conjunto de aplicaciones de bases de Lewis son la modificacién
de la actividad y selectividad de diversos catalizadores metalicos. Bases de
Lewis de cardcter quiral (que distinguen la orientacién espacial en su tipo
de enlace, por poseer calalizadores asimétricos) confieren quiralidad a los
catalizadores en mayor proporcién, permitiendo la catélisis asimétrica que
es ttil especialmente en la produccién de productos farmacéuticos. Muchas
bases de Lewis son “multidentadas”, esto es, pueden formar diferentes
enlaces con el 4cido de Lewis.

2.13. Teoria HSAB/FDAB

Acidos y bases de Lewis se clasifican generalmente de acuerdo a su
fortaleza y debilidad. En este contexto, fuerte implica una pequefia y no
polarizable estabilidad, mientras que débil significa generalmente atomos
grandes que son mds polarizables. La lista de dcidos de Lewis segtin su
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fortaleza y debilidad es como sigue:

» Acidos fuertes tipicos: H*, cationes de alcalinos y alcalino-térreos,
boranos, Zn?*.

» Acidos débiles: Ag*, Mo(0), Ni(0), Pt**.

= Bases fuertes t ipicas: amoniaco y aminas, agua, carboxilatos, fluoru-
ros y cloruros.

= Bases débiles tipicas: organofosfinas, tioéteres, monéxido de carbono,
yoduros.

Por ejemplo, una amina desplazara la fosfina desde un aducto con el
acido BF;. En la misma senda, bases puede ser enumeradas trivialmente.
Bases donando un par solitario desde un &tomo de oxigeno son més fuertes
que bases donando un par mediante un 4tomo de nitrégeno. Aunque la
clasificacién nunca fue cuantificada por el propio Lewis, la idea y teoria
resulté ser muy til en la prediccion de la fuerza de formacién de aductos,
usando dos ideas clave: las interacciones acido fuerte/base fuerte son mas
fuertes que las de acido fuerte y base débil o acido débil con una base
fuerte; las interacciones 4dcido débil con base débil son mas fuertes que las
de acido débil con base fuerte o la de acido fuerte con base débil. Investi-
gaciones posteriores de la termodindmica de la interaccién entre 4dcidos y
bases sugeria que las interacciones fuerte-fuerte eran favorecidas por fac-
tor entalpico, mientras que las débil-débil eran favorecidas por un factor
entrépico.

Esto llev6 a elaborar una teoria denominada HSAB/FDAB (Hard and
Soft Acids and Bases/Fuertes y Débiles Acidos y Bases). También llamada
teoria o concepto acido-base de Pearson, la teoria HSAB es ampliamente
usada en Quimica para explicar la estabilidad de compuestos, diversos me-
canismos de reaccién y caminos de reaccién. Esta teoria asigna el término
fuerte o débil y &cido o base a especies quimicas de la siguiente forma.
“Fuerte” aplica a especies quimicas que son pequefias, tienen estados de
carga elevados (alto niimero de oxidacién o alta carga iénica), y son débil-
mente polarizables. “Débil” aplica a especies quimicas que son grandes,
tiene estados de oxidacién bajos (bajo niimero de oxidacién o de carga)
y que son altamente polarizables. El concepto es una forma de aplicar la
nocién de solapamiento orbital a especies y compuestos quimicos especifi-
cos. La teoria HSAB es fundamentalmente cualitativa, similar o anadloga
a la teorfa del enlace de valencia, con la que se encuentra intimamente
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relacionada. Es especialmente atractiva en la Quimica de los elementos
de transicién, donde numerosos experimentos han sido realizados para
determinar el orden relativo de ligandos e iones metélicos de transicién
en términos de la fortaleza y debilidad. La teoria HSAB también es muy
usada en la predicciéon de los productos de las reacciones de metatesis. Re-
cientemente, se ha probado que incluso la sensitividad y funcionamiento
de materiales explosivos pueden ser explicados en el contexto de la teoria
HSAB. El origen de la teoria HSAB se encuentra en los afios 60 (1960s) del
siglo XX. Ralph Pearson introdujo la teoria y conceptos HSAB como un
intento de unificar la Quimica de las reacciones inorgénicas y orgénicas.
La esencia de esta teoria es que los dcidos débiles reaccionan mds rapido y
forman enlaces mas fuertes con las bases débiles, mientras que los acidos
fuertes reaccionan més rapido y forman enlaces més fuertes con las ba-
ses fuertes. La clasificaciéon en el modelo original estaba fundamentada en
constantes de equilibrio para reacciones de dos bases de Lewis que com-
petian por un mismo 4cido de Lewis.

De esta forma, acidos y bases fuertes tienden a poseer las siguien-
tes caracteristicas: pequefio radio atémico e iénico, alto estado de oxi-
dacién, baja polarizabilidad y alta electronegatividad (en el caso de las
bases). Las bases fuertes tienen los orbitales moleculares mas altos ocu-
pados (OMAO) de baja energia, y los 4cidos fuertes tienen los orbitales
moleculares més bajos no ocupados (OMBO) de alta energia. Ejemplos de
acidos fuertes en esta teoria y modelo son son ya conocidos: H*, iones al-
caninos ligeros (Li, K), Ti**, Cr**, Cr®*, BF;. Ejemplos de bases fuertes son:
OH-,F~,Cl-,NH;,CH;COO", CO%‘. La afinidad de 4cidos y bases fuertes
entre si es principalmente iénica en naturaleza.

Por otra parte, dcidos y bases débiles tienen las propiedades siguientes:
radio atémico e iénico grande, cero o bajo estado de oxidacién o enlace, alta
polarizabilidad, y baja electronegatividad. Ademads, las bases débiles tiene
un orbital molecular mds elevado ocupado de energia mayor que las bases
fuertes, y los 4cidos débiles tienen un orbital molecular mds bajo y no ocu-
pados de energia menor que los acidos fuertes. Sin embargo, las energias
de las bases débiles son atin mas bajas que las de los acidos débiles). Ejem-
plos de dcidos débiles: CH;Hg", Pt**, Pd**, Ag*, Au*, Hg**,Hg5", Cd**, BH;.
Ejemplos de bases débiles son H™,R3P, SCN~,I". La afinidad de acidos y
bases débiles entre si es esencialmente covalente en naturaleza.

Generalmente hablando, dcidos y bases interactian y las interacciones
mas estables son las de tipo fuerte-fuerte (de tipo iénico) y las de tipo débil-
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débil (de tipo covalente). Algunos ejemplos adicionales que muestran la
utilidad de esta teorfa HSAB: los metales en un determinado volumen son
acidos débiles y son atacados por bases débiles como fosfinas y sulfuros.
Disolventes fuertes como el fluoruro de hidrége no, agua y otros solventes
de carécter proético tienden a solvatar bases y solutos fuertes como el anién
fluoruro y el anién oxigeno. Por otra parte, los disolventes no protonados
dipolares, como el sulféxido de dimetilo o la acetona son disolventes débi-
les que prefieren solvatarse con aniones y bases débiles. En la Quimica de
coordinacién débil-débil y fuerte-fuerte son interacciones que existen de
forma muy clara entre diversos ligandos y centros moleculares de metales.
La siguiente tabla resume la lista de dcidos de la teoria HSAB:

Acids Bases
hard soft hard soft

Hydronium H* Mercury  |CHsHg*, Hg?*, HgyZ* | Hydroxide |OH Hydride H
Alkali metals  |Li*,Na* K* |Platinum | Pt?* Alkoxide RO Thiolate RS
Titanium Ti* Palladium |Pd2* Halogens |F,CI° Halogens I-
Chromium cré* crf* | silver Ag* Ammonia  |NH3 Phosphine PR3
Boron trifluoride | BF3 borane BH3 Carboxylate | CHzCOO" | Thiocyanate SCN-
Carbocation R3C* P-chloranil Carbonate 6032' carbon monoxide CO
Lanthanides Ln?* bulk Metals |M® Hydrazine |MNaHa Benzene CgHg

Gold AU

Table 1. Hard and soft acids and bases

2.14. Historia y otras teorias acido-base

Teoria del oxigeno “acido” de Lavoisier. Quizds, el primer concepto de
acido y base cientifico fue dado por Lavoisier en 1776. El conocimiento de
Lavoisier de 4cidos fuertes estaba restringido a los oxodcidos, como el 4ci-
do nitrico, el 4cido sulftrico y otros varios que contenian 4tomos centrales
con altos estados de oxidacién rodeados por oxigeno. Como Lavoisier no
conocia la verdadera composicién de los 4cidos de haluro (HF, HCI, HBr,
HI), Lavoisier defini6é 4cido o especie 4cida en términos de su contenido
en dtomos de oxigeno, algo que de hecho nombré en palabras griegas con
el significado de “formador de 4dcido” (“oxoacido” o mds precisamente
“oxigeno”, signfica etimolégicamente “generador de 4cido” en griego). La
definiciéon de Lavoisier se mantuvo como verdad absoluta durante 30 afios,
hasta el articulo de 1810 de Sir Humphry Davy en el que demostré que la
pérdida de oxigeno en las especies H,S, HyTe y los 4dcidos hidracidos no
significaba la ausencia de caracter 4cido de las mismas. Sin embargo, Davy
fall6 a la hora de desarrollar una nueva teoria, concluyendo que la acidez
no depende de ninguna sustancia particular elemental, sino solamente de
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la disposicién peculiar de varias sustancias. Una notable modificaciéon de
la teoria 4cida del oxigeno se debi6 a Berzelius, que propuso que los acidos
eran 6xidos de no metales mientras que las bases eran 6xidos de metales.

Teoria de Liebig de los acidos del hidrégeno. En 1838, Justus von Lie-
big propuso que un 4dcido es una sustancia que contenia hidrégeno en la
que éste era reemplazado por un metal. Esta redefinicién se apoyaba en su
trabajo extensivo de la composicion quimica de los 4cidos organicos, fina-
lizando asf con la tesis doctrinal imperante de que los 4cidos eran siempre
sustancias basadas en el oxigeno que habian defendido Davy y Lavoisier.
Liebig da, sin embargo, una definiciéon fundamentalmente empirica, y hu-
bo que esperar casi 50 afios hasta la adopcién de la nueva definicién basada
en la teoria de los electrolitos de Arrhenius.

Sobre la definicion de dcido y base de Lewis hay bastante historia. El requeri-
miento del hidrégeno como punto esencial de las teorias de Arrhenius y de
Bronsted-Lowry fue eliminado por la definicién de la reaccién acido-base
de Lewis, en 1923. En ese mismo afio, la teoria de Brensted-Lowry fue pu-
blicada, pero no se elabor¢ la teoria de Lewis como alternativa cuantitativa
hasta 1938, con ya una més fundada base de la teoria del enlace de valencia
en paralelo al desarrollo de la Mecédnica Cudntica. En vez de definir reac-
ciones dcido-base en términos de protones u otros compuestos o enlaces, la
definicién de Lewis logré definir base como compuesto que puede donar
pares de electrones que ya se sabia existian en la corteza atémica. En este
sistema de Lewis, un dcido no cambia 4tomos o protones con una base,
sino que se combinan entre si en particular los pares de electrones de forma
coordinada (en términos mecanocudnticos, solapan entre sis sus orbitales
y se comparten estados electrénicos).

Tratar las reacciones dcido-base en términos de enlaces covalentes coor-
dinados tenia una ventaja esencial: podia aplicarse a reacciones que no eran
disoluciones acuosas y en las que no eran aplicables las definiciones de las
teorias de Arrhenius o de Brensted-Lowry. Por ejemplo, un catiéon plata se
comporta como 4cido respecto al amoniaco, que se comporta como base,
dando como resultado un aducto plata-amonio:

Ag+ +2NH; — (HgNAgNH3)+

Es importante recordar que, de acuerdo a la teoria del enlace de valen-
cia, el elemento mds electronegativa tira hacia si los electrones (u orbitales
electrénicos) mds que los demds, proporcionando carga positiva al resto de
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la molécula (el elemento o elementos/ligandos més electropositivos). Los
efectos repulsivos de un par solitario con un par enlazante excede a las
interacciones la existente entre pares de electrones enlazantes entre si. Los
aductos que contienen iones metélicos son referidos generalmente como
compuestos de coordinacién (aunque también hay compuestos de coordi-
nacion de elementos e iones no metélicos).

La definicién de dcido de Lux y Flood. El quimico aleman German Lux
en 1939 y Hakon Flood en 1947 intentaron revivir la teoria del oxigeno
de 4cidos y bases de Lavoisier. De hecho esta teoria atn se usa en la
Geoquimica y Electroquimica moderna. Lux y Flood define un dcido como
un aceptor de ién 6xido O*”, y una base como un donante de iones 6xido.
Por ejemplo:

MgO(base) + CO,(acid) — MgCOs3
CaO(base) + SiO(acid) — CaSiO3
NO; (base) + S,05 (acid) — NOj + 2505~

La definicién de Pearson y su teoria HSAB. En 1963, como hemos visto
antes, Ralph Pearson propuso un concepto avanzado cualitativo llamado
principo Fuerte-Débil Acido-Base (FDAB, o HSAB, Hard Soft Acid Base
principle). Este principio se hizo cuantitativo méas adelante gracias a Robert
Parr en 1984. “Fuerte” applica a especies quimicas que son pequefias, con
alta carga o estado de oxidacién y que son débilmente (escasamente, dififi-
cilmente) polarizables. “Débil” aplica a especies que son grandes, con bajo
estado de oxidacién o carga y que son fuertemente (altamente, facilmente)
polarizables. Acidos y bases interacttian, de forma que las interacciones
maés estables son fuerte-fuerte y débil-débil. Esta teoria ha encontrado usos
importantes en Quimica Orgénica e Inorganica.

Modelo electréfilo y nucleéfilo. Fundado en los conceptos de las reac-
ciones orgénicas, este modelo afirma que todo agente electréfilo es un
acido, y todo agente nucleéfilo es una base.

La definiciéon de Usanovich de dcido y base. Mikhail Usanovich desa-
rroll6 una teorfa ain mds general que no esta restringida a la acidez de
compuestos del hidrégeno o del oxigeno. Su enfoque, publicado en 1938,
pas6 completamente desapercibido en Occidente al ser un cientifico so-
viético. Esta teorfa de Usanovich era totalmente completa y general, atn
mas que la teoria de Lewis. Se puede decir que es la teoria acido-base
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“perdida” del mundo de la Quimica y las reacciones 4cido-base. Segiin
Usanovich:

Un acido es “cualquier especie” que acepta/capta “especies negativas”
o bien que cede/dona “especies positivas”.

Una base es “cualquier especie” que acepta/capta especies “positivas”
o bien que cede/dona “especies negativas”.

De esta forma, un proceso REDOX de REDuccién-OXidacién es un
caso particular de reacciones dcido-base. Algunos ejemplos de reacciones
acido-base de Usanovich incluyen:

Na,O(base) + SOs(acid) — 2Na* + SO;~

Aqui, la especie intercambiada es el anién O*".

3(NHy),S(base) + SbySs(acid) — 6NH} + 25bS;”

donde la especie intercambiada es el anion sulfuro 5%, y

Na(base) + Cl(acid) — Na* + CI~

en la que la especie intercambiada en este dltimo caso es un simple
electrén. Estas tres reacciones constituyen sélo unos simples ejemplos de
la generalidad de la teoria de Usanovich, generalmente la gran olvidada,
quizds por su origen ruso/soviético, de la Quimica moderna en el contexto
de reacciones 4dcido-base. Un resumen de las principales definiciones mo-
dernas de 4cido y base estd en la siguiente tabla:
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Name of 1‘::;1'“! scientists
Che developed
Arrhenius 1887 Sweden 1.
2
Bronsted 1923 Denmark - 1.
—Lowry England
2
Lewis 1923 American 1.
2
Ostwald 1902 Baltic
German
(2)
Usanovich 1939 Russian? 1.
2
Pearson 1963 (1984) Americans. 1.
(Robert
Parr) 2
Lux - 1939 German - 1
Flood (improved in Norwegian 2.

1947)

Usanovich

Origin of Definition of theory

An acid is a substance which dissociates in water to
produce one or more H* ions.

. A base is a substance which dissociates in water to

produce one or more OH" ions.
An acid is a substance from which a proton (H* ion) can
be removed. It donates protons to bases.

. A base is a substance to which protons are added. A base

accepts protons from acids.
An acid is a substance that accepts a pair of lone
electrons.

. A base is a substance that donates a lone pair of

electrons.

All indicators are either weak acids or weak bases in which the
color of the ionized form is different from the color before
dissociation.

An acid is anything that accepts any negative species or
donates positive ones.

. A base is anything that accepts any positive species or

accepts negative ones.
Soft acids react faster and form stronger bonds with soft
bases.

. Hard acids react faster and form stronger bonds with hard

bases.

. Acid is an oxide ion (0*) acceptor.

Base is an oxide ion donor.

A broad definition which encompasses all other acid/base concepts

An acid is a species that
reacts with bases. It
gives up cations or
accepts anions or
electrons

A base is a species that
reacts with acids. It
gives up anions,
combines with cations,
or donates electrons.

Usanovich

lonotropic

Bransted

Lowry
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2.15. Acidos fuertes especiales. Superacidos

La fuerza de un 4cido se refiere generalmente a su capacidad o tenden-
cia de perder un protén H*. Un &cido fuerte, por convenio realmente, es
aquel que se ioniza completamente en disolucién y se encuentra totalmente
disociado en iones. En otras palbras, un mol de 4cido fuerte monopréti-
co, por ejemplo, HA proporciona un mol de H* y un mol de A~, la base
conjugada. Esencialmente, nada del 4cido fuerte no ionizado queda en
disolucién. Los ejemplos o lista general de dcidos fuertes es la siguiente:
acido clorhidrico (HCI), acido yodhidrico (HI), 4cido bromhidrico (Hbr),
acido perclérico (HCIOy), &cido nitrico (HNOs3), y dcido sulftrico. En agua,
cualquiera de estos dcidos se encuentra totalmente disocidado al 100 %,
esto es, a, el grado de ionizacién, es igual a uno (o = 1).

Por el contrario, un 4cido débil solo se disocia parcialmente. Ejemplos
de 4cidos débiles son cualquiera que no es un 4cido fuerte, como H,COs
(&cido carboénico), CH;COOH (4acido acético) y la gran mayoria de dcidos.
En el equilibrio, tanto 4cido como base conjugada estan presentes en di-
solucion. Acidos mas fuertes tienen una constante acida o de acido k, méas
grande y un valor del pk, = —logk, més pequefio. Cuanto mds fuerte es el
acido, més facilmente pierde el protén H*. Dos factores clave que contri-
buyen a la facilidad de la deprotonacién son la polaridad del enlace H — A
y el tamafio del &tomo, que determina la fuerza del enlace H — A. Las in-
teracciones de los dcidos son discutidas generalmente en términos de la
estabilidad de la base conjugada. Los 4cidos sulfénicos, que son oxoacidos
orgénicos, son un tipo especial de 4cidos fuertes. Por ejemplo el acido to-
luenosulfénico (4cido tosilico). A diferencia del &cido sulfurico, los acidos
sulfénicos pueden ser sélidos. De hecho, poliestireno funcionalizado en
sulfonato de poliestireno es un pléstico fuertemente dcido que es filtrable.

Se llama superacido a aquel &cido que es mds fuerte que el dcido sulftri-
co 100 %. Ejemplos de superdcidos son el acido fluoroantiménico, el de-
nominado 4cido mdégico, y el acido perclérico. Los superdcidos puede
protonar el agua permanentemente para producir sales cristalinas iénicas
del hidronio. Los superédcidos también estabilizan los carbocationes.

La fuerza de un 4cido, en comparacién a otros acidos, se puede deter-
minar sin el uso de los calculos del pH mediante la observacién de algunas
de sus propiedades: electronegatividad (cuanto mas grande es la electro-
negatividad de una base conjugada en el mismo periodo, més fuerte es
el 4cido); el radio atémico (a mayor radio atémico, la acidez y fuerza del
acido se incrementa. Por ejemplo, HCl y HI son ambos acidos fuertes pero
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el HI es mas fuerte que el HCI); carga eléctrica (cuanto maés positivamente
cargada es una especie, mas dcida serd porque las moléculas neutras serdn
separadas de los protones mads facilmente) y desplazamiento del equili-
brio de ionizacion (el grado de ionizacién del equilibrio de la disociacién
del dcido marca su cardcter dcido. Un 4cido fuerte tiene el equilibrio de
ionizacién totalmente desplazado a la derecha).

Lalista genérica de dcidos fuertes, dcidos mas fuertes que el ién hidronio
(hidroxonio u oxonio), que tiene pk, = —1.74, se caracteriza porque todos
tendran un pk, menor que dicho niimero. De esta forma, tenemos:

Acido yodhidrico HI (pk, = =9.3).
Acido bromhidrico HBr(pk, = —-8.7).
Acido perclérico HCIO, (pk, = —=8).
Acido clorhidrico HC1 (pk, = 6.3).
Acido sulftrico H,SOy (pk,(1) = —3).

Acido p-toluenosulfénico (pk, = —2.8), 4cido soluble en agua. PT-
SA o pTsOH o TsOH es un compuesto organico con la férmula
CH3C¢H4SO5H, y es un s6lido blanco que es soluble en agua, alcohol
y otros disolventes polares organicos. El grupo 4 — CH3CcH,S0O,— se
llama generalmente grupo “tosil” y se abrevia como Ts o bien como
Tos. Es un 4cido un millén de veces mads fuerte que el 4cido benzoico.

Acido metanosulfénico pk, = —1.92, 4cido orgénico liquido fuerte.
Es un liquido incoloro con férmula quimica CH3SO3H. Es el acido
alcalinosulfénico més simple. El dcido metanosulfénico se usa como
un catalizador dcido de reacciones organicas porque es un 4cido fuer-
te no volatil soluble en disolventes organicos. Es conveniente para
muchas aplicaciones industriales porque es liquido a temperatura
ambiente y mientras que el 4cido p-toluenosulfénico es sélico.

Hay &cidos que, aunque no cumplen el criterio de ser mds dcidos que el
oxonio, en disoluciones muy diluidas se disocian casi en su totalidad, por
lo que en ocasiones se incluyen en la lista de 4cidos fuertes. Son los acidos
siguientes:

El propio hidronio H3;O" es una aproximacién al estado de protona-
cién del agua. pk, = —1.74.
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= Acido nitrico HNOs, pk, = —1.64.
» Acido clérico HCIO;, pk, = -1.0.

Algunos quimicos también incluyen el 4cido brémico HBrOs, el acido
perbrémico HBrOj, el 4cido yédico HIO;3 y el acido peryédico HIO, como
acidos fuertes, pero no son universalmente aceptados como tales.

Los superacidos o dcidos extremadamente fuertes, son dcidos general-
mente muy téxicos, protonadores, y altamente corrosivos. Ordenados de
mayor a menor fortaleza, son los siguientes:

» Acido fluoroantiménico HFSbFs o H,FSbFs. Es el superacido mads
fuerte conocido hasta la fecha. Es 10' veces mas fuerte que el acido
sulftarico 100 %.

» Acido magico. De férmula general HSOsF + SbFs o HSO5SbFs, es
un mezcla 1 a 1 de 4cido fluorosulftirico HSO5F y pentafluoruro
de antimonio. Los dcidos mégicos y otros superacidos se usan para
catalizar la isomerizacién de hidrocarbonos saturados, y protonan
tacilmente hasta las bases débiles como el xenén, metano, halégenos
e hidrégeno molecular.

» Superdcido carborano. Su férmula es H(CHB;1Cly1), es un 4cido un
millén de veces mads fuerte que el dcido sulftrico cien por cien. Es ca-
paz de protonar el fullereno Cg sin descomponerlo, por lo que es ttil
en nanotecnologfa. El motivo de su alta acidez es que el anién carbo-
naro CHB;;Cly;— es muy estable y puede agregarse un sustituyente
electronegativo (cloruros o haluros). En Quimica de coordinacién, los
carboranos se usan como “cemento” de diversos ligandos.

= Acido fluorosulftrico FSOs;H. Tiene pk, = —6.4. Es un superécido que
tiene la propiedad de ser uno de los dcidos maés fuertes disponible
comercialmente.

» Acido clorosulftrico HSO;Cl, también llamado acido clorosulfénico.

» Acido triflico CF3SO;H. Tiene pk, = =5.9. Es el 4cido trifluorometa-
nosulfénico. También conocido como TEMS, TFSA, HOTf o TfOH,
es un acido sulfénico con férmula quimica CF;SO3;H ampliamente
usado como catalizador para reacciones de esterificacion.

Finalmente, me gustaria hablar de 4 4cidos exé6ticos muy interesantes
y peculiares.
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» Acido clorodurico, HAuCl,. Juega un papel importante en tecnologia
e industria como purificador del oro, mediante las reacciones

Au+ HNO; + 4HCl - HAuCl, + NO + 2H,0

2Au + 8HCI — 2HAuCl, + 3H,
2Au + 3Cl, + 2HCI — 2HAuCl,

= Agua regia. Es una mezcla de acido clorhidrico y 4cido nitrico en
proporcién 1HNO; y 3HCI que es capaz de disolver a los metables
nobles como oro, plata y platino (aunque el titanio, el iridio, el tdntalo,
el osmio, el rodio y algtn otro elemento resisten su accién acida. El
nombre deriva del latin aqua regia (“agua real”) y también se le
conoce como acido nitrohidroclérico o nitroclorhidrico, siendo su
férmula un claster 3HCI + HNOj;. Sus reacciones mds importantes
son

2Pt + 2HNO3 + 8HCI — (NO)QPtCl4 + HthCl4 + 4Hzo
3(NH,),PtClg — 3Pt + 2N, + 2NH4Cl + 16HCI
4HCIl + 2HNO5 + Sn — SnCly + NO, + NO + 3H,0O

» Radical hidroperoxilo, hidroperoxilo o superéxido de hidrégeno.
Es un compuesto de la familia de los superéxidos, de férmula HO,.
Su reaccion de equilibrio

OE + H,0O 2 HO, + OH™

es importante en Biologia y en Fisica atmosférica. En Biologia, juega
un papel importante en la peroxidacién de lipidos, y en Fisica at-
mosférica tiene un rol vital como destructor de ozono en la estratoes-
fera, aunque es un compuesto metaestable y con radicales (electrones
solitarios) libres, tiene un pk, = 4.88.

» Acido perxénico. Eli6n perxenato XeO‘é‘ forma el cido (superacido)
perxénico, con estado de oxidacién (8+). El xenén es, junto al rutenio,
el hassio, el iridio, el plutonio y posiblemente el curio y el atin sin
nombrar elemento 118 (E118, ununoctium/ununoctio) uno de los po-
cos elementos con estado de oxidacién superior a (7+). La Quimica
del xendn, a diferencia de la del resto de gases nobles, es mucho mas
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amplia que la de éstos. Asi, aparte de las reacciones para el acido
perxénico y perxenatos

2H4X€O6 - Oz + 2H2X€O4 + ZHzo

HyXeOg — 2H,0 + XeOy,
Ba, XeOg + 2H,S0, — 2BaSO4 + HyXeOy
Ba; XeOg(s) + 2H2S04(1) — XeO4(g) + 2BaSO4(s) + 2H,O(l)
2XeOs(s) + 4OH (aq) — Xe(g) + XeO‘é_(aq)
2HXeO?™ + 6H" — 2XeO; + 4H,0 + O,
XeOy + 2H,0O — HyXeOq
XeOy4 + 4NaOH — NayXeOg + 2H,0O
H,0 + XeOs(aq) — H,XeO, 2 H™ + HXeO;

bastante peculiar y “explosiva” (Kabooommmmm!!!!). Incluso hay
aspectos que estan atin siendo investigados. Por ejemplo, el diéxido
de xenén XeO; era un compuesto tedrico hasta que ha sido sintetiza-
do en el afio 2011 tras intensas investigaciones.

El 4cido perxénico se piensa que tiene pH < O, y se disocia rapi-
damente protonando el agua. El perxenato de sodio, Na;SOs se usa
en particular para separar americio del curio en Quimica nuclear.
El catiéon XeH" se llama xenonio (xenonium) y el xenén da lugar
también a diversos complejos, como el pentafluoruro platinato de
fluoroxenonio XeFPtF5. Los 6xidos del xen6n son bastante reactivos
y explosivos, en particular la siguiente reaccién proporciona una vio-
lenta explosién

2XeO; — 2Xe + 30, BOOOOOOOM
También destacan las siguientes reacciones del xenén
X€O4 + X€F6 - X602F4 + XBOZFz

XeOy + XeFg — XeOF, + XeOsF,
XeOy — Xe+20, BOOOOOOM
CsF + XeF,; — CsXeFs
Xe+ F, — XeF,
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BiFs + XeFy — XeF3BiFg
Mg(AsFg), + 4XeF, — Mg(XeF;)s(AsFe)2
Mg(AsFg) + 2XeF, — Mg(XeF;)2(AsFe)a

XeF; + Xe — 2XeF,

XeF, + Pt — PtF, + Xe

3
XeOF, +2H,0 — Xe +4HF + EOZ

XeOF, + H,O — XeO,F, + 2HF
XeO,F, + H,O — XeOs + 2HF
XeFq + F~ — XeF,
XeF, + F~ — XeFg
CsF + XeFg — CsXeF;
RbF + XeFs — RbXeF;
2NaF + XeF¢ — Na,XeFg
2KF + XeFs — K;XeFg
2CsXeF; — Cs,XeFg + XeFg
RbXeF; — Rb,XeFg + XeF,
Xe + RhFs — XeRhF,
2C¢FsXeF + Cd(Cg¢Fs), — Xe(CgFs), + CdF; |
CeFsXeF + Me3SiCN — CgF5XeCN + Me3SiF
2Ca(AsFg), + 9XeF, — Cay(XeF,)9(AsFg)4
2XeF, + Si — 2Xe + SiF,
XeFg + 2NOF — (NO),XeFg

y donde en esta dltima reaccién el producto se denomina octaflu-
roxenato (VI) de nitrosonio. Existen ademds complejos organicos y
organometdlicos de coordinacién del xenén como el pentafluoroxe-
nato de tetrametilamonio

N(CH3)4X€F5

El xen6n se usa en industria (iluminacion, laseres, explosivos,...), me-
dicina (espectroscopia, resonancia magnética nuclear, anestesia,...),
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fisica de particulas (al ser gas denso, se usa en detectores de materia
oscura y particulas WIMP o WISP....), se pretende usarlo para los
motores de propulsién iénica (por su baja energia de ionizacién y su
capacidad de ser liquido a temperatura ambiente a alta presién) y
en los ultimos tiempos también se usa para ampliar el rendimiento
deportivo (por “doping” o dopaje). Inhalar una mezcla de xenén y
oxigeno activa la produccién del factor de transcripciéon HIF — 1 — a,
lo que conduce a una produccién aumentada de eritropoyetina. Esta
hormona se sabe que aumenta la produccién de células de tipo glébu-
los rojos y asi se aumenta el rendimiento de los atletas (de forma ilegal
y artificial).

2.16. El agua, el hielo y sus propiedades exdticas

El agua es una sustancia esencial para la vida como la conocemos en la
Tierra, pero quimicamente posee numerosas peculiaridades y propiedades
sorprendentes (y anomalias curiosas). Por ejemplo, el agua tiene 16 formas
de hielo y geometrias de cristal. La mds comun en la Tierra es el cristal
hexagonal o hielo I:
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Las diferentes fases de hielo quedan resumidas en las siguientes tablas
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Este tltimo cuadro se debe a Nakaya. El agua liquida es incluso mas
complicada que estudiar la propia estructura del hielo (agua sélida). El
agua es una disposicion de dtomos de hidrégeno y oxigeno del siguiente
tipo (geometria molecular AX,E,):
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95.84 pm

104.45°

Como sabemos, los hidrégenos estdn fuertemente enlazados con el
oxigeno mediante enlaces por puente de hidrégeno:

hydrogen bond
O 117 pm

-0
o %0,
o‘_

De media 555 millones de moléculas de agua son necesarias para que
una se separe en hidréxido OH™ y un protén (hidrén es el nuevonombre del
H*,i6n hidrégeno) o en hidroxonio H3O* ( también llamado hidronio, oxi-
danio, oxonio por abuso de lenguaje-el oxonio en realidad es un 4tomo de
oxigenorodeado de tres ligandos, o trihidrurooxigeno(1+)/aquahidrégeno(1+)).
El agua pura en condiciones estdndar tiene pH igual a 7. Pero por defini-
cién, pH igual a 7 significa que hay 1077 moles de hidr6n. Como hay 55.5
moles de agua en cada litro (al menos en condiciones estdndar de presién
y temperatura concretas, porque la densidad del agua es variable en fun-
cién de éstas). Cuando el agua tiene densidad de 1kg/L (esto es cierto a
temperaturas suficientemente bajas como cero grados centigrados, 273K)
este calculo es correcto. Cuando el agua se calienta, el pH del agua dis-
minuye, porque hay mas hidrones H* sueltos alrededor. En particular, a
100°C=373K, el pH del agua cae hasta 6.14. Es decir, a 25 grados centigra-
dos, hay 107 moles de hidrones H* por cada litro de agua, mientras que a
100 grados centigrados tenemos 107614 = 7.24 - 107. La densidad del agua
cambia con la temperatura, de forma que a 25°C la densidad del agua vale
0.997047 kilogramos por litro, mientras que a 100°C, antes de vaporizarse,
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es 0.958366kg/L. Un mol de agua son 18.02 gramos, por lo que hay 55.49
moles de agua por cada kilogramo de agua. Entonces, a 25°hay 55.33 mo-
les de agua por litro, pero a 100 grados celsius hay de hecho 53.18 por el
efecto de la densidad. Por lo tanto, a 25 grados celsius, hay 10~ moles de
hidrones por litro de agua, que son 55 - 107 moléculas por cada hidrén.
Esto son 553 millones de moléculas de agua por hidrén. Pero a 100 grados
celsius la cuenta cambia también, y como hay 7.24 - 1077 moles de hidrones
por litro de agua, eso proporciona 73.4 millones de moléculas de agua por
cada hidrén. Para acabar de “exorcizar” esta obsesion con las moléculas
de agua, calculemos también a cero grados celsius. A cero grados celsius,
el pH es de hecho no 7 sino 7.47, asi que hay 10774 = 3.39 - 1078 moles de
hidrones H* por cada litro de agua. En esas condiciones, como la densidad
vale 0.999842 kilogramos por litro, hay 55.49 moles de agua por litro. Estos
moles son 55.49/(3.39 - 107%) moléculas de agua por cada hidrén. Y eso
da 1640 millones de moléculas de agua por hidrén. Por tanto, el nimero
de moléculas de agua por cada hidrén varia mucho con la temperatura.
En sintesis, por cada 555 millones de moléculas de agua en condiciones
estdndar, hay un solo hidrén. Los 4cidos tienen muchos mas. Por ejem-
plo, puede probarse que el zumo de limén tiene un hidrén por cada 8800
moléculas. Cuando un protén se introduce en agua, en solitario, él atrae
o se solvata en una molécula de agua formando lo que antes se llamaba
hidronio, y ahora llamamos oxonio/oxidanio H3;O" o (OH3)*. El hidronio
tiene el siguiente aspecto:

El oxidanio estd positivamente cargado, asi que puede atraer electrones
de otras moléculas de agua y producir agregados moleculares (“clisters”)
de agua. Algo diferente ocurre si observamos oxidanio en una molécula
de agua rodeada por 3 moléculas de agua en forma simétrica:

71



M

A esto se le llama catién Eigen, que tiene férmula (H9O4)*, que pode-
mos entender como H3;O" + 3H,0. El nombre de catién Eigen se debe al
quimico (y premio Nobel) Manfred Eigen.

El oxidanio puede también formar un catién Zundel de férmula (HsO,)*,
que es H;0* + H,O:

El nombre se debe a Georg Zundel, un experto alemdan en enlaces de
hidrégeno. El hidrén del medio del catiéon Zundel parece mds fuertemente
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unido o ligado al agua a la derecha que a la izquierda, pero deberia ser
completamente simétrico, al menos desde la teoria del catién que Zundel
propuso.

Sin embargo, los cationes Eigen y Zundel estdn positivamente cargados,
asi que siguen atrayendo a mas moléculas de agua, cada vez mds grandes.
Hoy dia, los quimicos estdn estudiando estos cations y agregados del agua
mediante simulaciones computacionales. En 2010, Evgenii Stoyanov, Irina
Stoyanova y Christopher Reed usaron la espectroscopia infrarroja para
probar que un protén solitario se une frecuentemente a 6 moléculas de
agua, formando un catién atin mds grande que el de Eigen o Zundel,
H*(H,0)6, 0 (H1306)*, es decir H* + 6H,0O. La imagen de este nuevo catiéon
es como sigue

Y estas formas pueden comprenderse también como un agregado del
hidrégeno al catiéon Zundel. Incluso, es posible encontrar estructuras de
agua mas grandes
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De hecho, la mecdnica cudntica dice que no podemos ver la posiciéon
del protén precisamente, sino solamente su nube de probabilidad. Sin
embargo, Stoyanov y su grupo probaron que la distancia media entre
atomos de oxigenos en su agregado molecular era de 2.57 angstroms. Este
resultado es, como hemos dicho anteriormente, algo reciente y rodeado
de cierta controversia. Hay alguna evidencia, de que 20 es una suerte de
numero mégico para agregados moleculares de agua. De alguna forma, un
protén o hidrén “es més feliz” rodeado de 20 moléculas de agua, formando
H*(H,0),0. Una posibilidad es que el protén sea rodeado por una prisién
de 20 moléculas de agua en un forma tipo dodecaedro. Sin embargo, los
cientificos en 2005 llegaron a una forma totalmente diferente, como la
siguiente
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Pero no parece ser simétrico: hay un catién Zundel a la derecha y
20 moléculas de agua algo “caéticas”. Las simulaciones computacionales
serdn las que finalmente decidirdn la forma tltima que tienen en realidad
los agregados moleculares de agua e hidrones. Conocemos las leyes a es-
cala atémica y molecular solamente desde hace unos 80 afios, y realizar
una simulacién de estas leyes en las computadoras actuales no es del todo
sencillo (tal vez lo sea més con los ordenadores cudnticos futuros si algan
dia construimos uno). Otro trabajo reciente sobre este maravilloso tema de
la geometria de los iones de agua con hidrones es de Kieron Taylor, que
simul6 agua para su tesis doctoral, y escribi6 la siguiente frase: “(...)Es una
sustancia mds complicada de simular en escalas de tiempo dtiles. Inclu-
yendo el intercambio del protén o incluso multipolos flexibles requiere un
inmenso poder computacional(...)”.

v %

=

oo

Seria muy interesante si la complejidad computacional del agua fuera
més alta, en un sentido preciso, que la de otros liquidos. Es rara en otras
formas: toma mucha energia calentar agua, se expande cuando se con-
gela, sus moléculas tienen un elevado momento dipolar y otras cuantas
anomalias y propiedades especiales (debida también a los 2 pares de elec-
trones solitarios no enlazantes).

En agua pesada, el hidrén puede ser otra cosa ademds de un solo
protén. Podria ser un deuterén (protén y neutrén ligados), o hasta un
tritén (un protén y dos neutrones). Por esta razon, los quimicos llaman
al hidrén simplemente protén, a pesar de que lo pedante y estrictamente
correcto es llamarlo hidrén o ién hidrégeno, que cubre realmente todas las
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posibilidades. También podemos centrarnos en el anién hidréxido OH™,
que también atrae otras moléculas de agua, y forma agregados como iones
bihidréxido en forma de cadena como la siguiente

H H
\\‘O O/
H H
H—0O---H--- 0—H
H H
0 0

o
H H

La férmula quimica de este dltimoes H-O—-H-0O—-H, obien H; 0. To-
do esto es realmente muy bonito, pero aiin no comprendemos totalmente
la dindmica mecanocuéntica del agua(!). Para més informacién, podemos
leer los siguientes articulos cientificos:

(1) Evgenii S. Stoyanov, Irina V. Stoyanova, Christopher A. Reed, The
unique nature of H* in water, Chemical Science 2 (2011), 462—472.

(2) Srinivasan S. Iyengar, Matt K. Petersen, Tyler J. F. Day, Christian ]J.
Burnham, Virginia E. Teige and Gregory A. Voth, The properties of ion-
water clusters. I. The protonated 21-water cluster, J. Chem. Phys. 123 (2005),
084309.

76



Finalmente, habria que mencionar que el i6n oxidanio no sé6lo se en-
cuentra en el agua, o en las capas altas de la atmoésfera. Se ha encontrado
también en el espacio exterior, en particular hay observaciones de oxidanio
en regiones de Sagitario B2, Orion OMC-1, Orion BN-IRc2, Orion KL y el
cometa Hale-Bopp. El oxidanio, pues, se ha encontrado en el medio inter-
estelar, en las nubes moleculares, o en las colas de origen plasmatico de los
cometas. La comprensién de los mecanismos de formacién del oxidanio
en el medio interestelar y mds generalmente en el espacio exterior, es un
tema importante en la Astroquimica. La siguiente tabla y dibujo muestra
los mecanismos de produccién del oxidanio en el medio interestelar

Reaction Type Relative rate (cm3s™1) at 10 K | Relative rate (cm3-s 1) at 50 K
Hg +H,0" ~ H,0"+H Formation |2.97 x10722 297 x10722
H,0 + HCO® ~ CO +H,0" | Formation | 4.52 x10723 452x107%
H; +H,0 - H,0"+H; Formation | 3.75x10723 3.75 %1072
H,0'+e” - OH+H+H |Destuction | 2.27 x10722 1.02 x107%?
H,0" +e” - H,O0+H Destruction | 9.52 x10723 4.26x10723
H,0"+e” = OH +H, Destruction | 5.31 x1072 2.37x107%

77



2.17. Logaritmos y potencias: propiedades esenciales

Los logaritmos y las potencias son propiedades importantes en el tema
de equilibrio y en 4cido-base (también en REDOX pueden ser ttiles). Esta
seccién presenta un resumen de las propiedades mds importantes de los
logaritmos y potencias:

= Potencias.

xnxm — xl’H—T’l’l
=1
1
X [
xﬂ
= Ry
(xl’H)l’l — xmn
= Logaritmos.
log (x)
log,(x) = —loga D

log, (xy) = log, (x) + log,(y)
log,(x") = nlog,(x)
log, (g) = log, (x) — log,(v)

log,,x = logx

log, x = Inx = L(x)

log,b=1
log,1=0
log, 0" = —oo

y=log,(x) «— b’ =x
Dom(f(x) = log,(x)) = (0,00) b#0
Dom(f(x) =x") =R
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2.18. Ejercicios resueltos

Ejercicio 1. Calcular la concentracién de iones hidronio u oxonio que
se producen al disolver 0.4 g de HCl en agua, hasta un volumen final de
100mL. Solucién: x=0.11M

Ejercicio 2. Calcular la concentracion de i6n hipoclorito e ién hidronio
de una disolucién de écido hipocloroso 0.05M. Usar k,(HCIO) = 1.1 - 1078,
Solucién: x = 2.34-107°

Ejercicio 3. La concentracion de oxonio en un zumo de limén es 3.5-1074.
Suponiendo que el 4cido del zumo de lim 6n se comporta como un &cido
monoprético (HA) con constante k, = 7.4 -107%, calcula la concentracion de
acido HA sin disociar en la disolucién. Solucién: 1.65 - 107%.

Ejercicio 4. Calcula la concentracién de iones H;O* e iones OH™ en una
disolucién 0.1M de &cido nitrico.

Ejercicio 5. Escribir los equilibrios de ionizacién en agua para el dcido
fluorhidrico y de su base conjugada, el anién fluoruro. Determina las ex-
presiones de k, para el 4cido y de k;, para la base conjugada.

Ejercicio 6. Hallar el pH de una disolucién 0.1M de NaOH. Si a 50mL de
esta disolucion se le agrega agua hasta que su volumen es 10 veces mayor,
calcula el pH final en estas nuevas condiciones. Solucién: pH(inicial)=13,
pH(final)=12.

Ejercicio 7. En una disolucién, la concentraciéon de iones hidronio es
4.0 -107°mol/L. Calcula: a) pH. b) pOH. c) Concentracién de iones hidréxi-
do. Solucién: a) 4.4. b)9.6. c) 2.5- 10710,

Ejercicio 8. Calcular el valor del pH de una disolucién 0.3M de acido
hipocloroso. Dato: k, = 3.7 - 1078. Solucién: 3.98.

Ejercicio 9. Calcular el pH de una disolucién 0.02M de acido fluorhidri-
co. Dato: k, = 7.1 - 107%. Solucién: 2.47

Ejercicio 10. Calcular el grado de disociaciéon y el pH de una disoluciéon
de 4cido acético 0.05M. Dato: k, = 1.8 - 107°. Solucién: a = 0.019, pH=3.02

Ejercicio 11. Predecir el tipo de pH de una disolucién acuosa de cianuro
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de potasio. Dato: k, = 4.9 - 10710,

Ejercicio 12. Escribe la reaccién de neutralizacion de las siguientes di-
soluciones, calculando el pH de la disolucién final resultante: a) 125mL de
HC 0.2M, con 300mL de NaOH 0.1M. b) 125mL de HCI 0.3M, con 200 mL
de NaOH 0.15M. Solucién: a) pH=12.07, b) pH=1.64

Ejercicio 13. El 4cido sulftrico reacciona con KOH para dar sulfato
de potasio y agua. A) Escribir la reaccién de neutralizacién, indicando la
valencia o protones cedidos/absorbidos por cada reactivo. B) Escribir, en
términos de moles, la ecuacién que caracteriza el punto de equivalencia de
la neutralizacién. Solucién: A) 2 y 1. B) 2xN(H,504)=N(KOH).

Ejercicio 14. Calcular la riqueza de sosa comercial (NaOH impura) si 30
g de la misma necesitan 50 mL de H,SO, 3M para su neutralizacién total.
Solucién: 40 %.

Ejercicio 15. Calcula la concentracién molar de una disolucién de Ba(OH),
sabiendo que 15 mL de la misma se neutralizan hasta el punto de equiva-
lencia con 35 mL de HCI 0.2M.
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3.

(Qué hay que saberse?

Teorias fundamentales de los 4cidos y bases: teoria de los electrolitos
de Arrhenius, teoria de Brensted-Lowry.

Definiciones de acido y base segtin Arrhenius y segtn Bronsted-
Lowry. Interpretacién de las reacciones acido-base como reacciones
de transferencia de protones.

Definicién de grado de ionizacién de un &cido. Célculos de grados
de ionizaciones de dcidos y bases. Ley de dilucién de Ostwald para
acidos y bases monoproéticos.

Definicién y concepto de producto iénico del agua. Constante de
autoionizacioén del agua a 298K y 1 atm. Nocién de pH y pOH.

Hidrdlisis: definiciéon y determinacion cualitativa de la hidrdlisis de
disoluciones salinas.

Concepto de disolucién reguladora.

Valoraciones, volumetrias e indicadores: definiciones y aplicaciones
sencillas.

Teoria de Lewis de 4cidos y bases (nociones elementales sin entrar
en detalles).

Reacciones de neutralizacién: idea y calculos estequiométricos.
Concepto de sustancia anfétera. Lista de dcidos y bases fuertes.

Relacion de k,, k;, con k.

81



4. Formulario

» Grado de disociacién de un 4cido o base

Conc.4cido en equilibrio
P.I.(%) = :

Conc.Inicial de 4cido

cI Conc.4cido ionizado en equilibrio
I=a=

Conc.Inicial de 4cido

Conc.4cido disociado en equilibrio
GD.=a=

Conc.Inicial de 4cido

Constantes k;, y k;

k.(4cido) = k, = [A_(””/)g}[{is]@(ﬂq)]

k.(base) =k, = [BH+(61L])[]B[]OH‘(aq)]

Producto iénico del agua

ko, = [H;O*][OH ] =1.0-107*

Ley de dilucién de Ostwald:

2

= (ca)>  ca
“Tl-a) (1-a)

Relacion k,, ky, k-

k.ky, =k, = 1071

Relacién pH y pOH:

pH + pOH = 14 = pk,,

Volumetrias y valoraciones:

ny - n(p+)cedidos =nyp- n(p+)captudos

VoM, - n(H+)cedidos = VM - n(H+)captados

82



» Disoluciones reguladoras:

[Sal]
[Acido]

pH = pk, + log

[Base]

pH = 14 — pk; + log [Sal]

» Autoionizacién del agua (reaccién):

2H,O 2 H30+ + OH~
H,O 2 OH™ +H*
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