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Unidad 4: Acidos -bases

Contenidos

* Fuertesy Débiles.

* Equilibrio Acido-Base: Autoionizacion del Agua, Pares de Acidos
y Bases Conjugados, Escala de pH y pOH, Acidos de Arrhenius,
Lowry-Bronsted y Lewis.

 Acidos Débiles (mono y dipréticos) y Bases Débiles.
* Hidrdlisis.

e Efecto del Ion Comun.

e Disoluciones Buffer.



;Por que el agua pura es un mal conductor?

M
i




DY Y I
Electrolitos: Particulas Cargadas Moviles

“Un Electrolito es una

sustancia que en una
disolucion pueda formar
iones”

(a) Strong electrolyte

o v JJO’ \ Los iones pueden transportar las
5 s~ 2 09 cargas eléctricas desde un
o Ugjg‘. 3 electrodo a otro, completando
D o f o
o g,, el circuito electrico.

Metanol



Electrolitos

- La mayoria de las sustancias
moleculares no son electrolitos
(sucralosa, alcoholes).

- Sin embargo, una solucion salina
(NaCl) si es un electrolito debido a
la formacion de iones (Na*y CI).
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Electrolitos Fuertes y Débiles.

Electrolitos Fuertes

- Son aquellos solutos que en una disolucion existen casi en un
100% como iones.

Ejemplo: Casi todos compuestos idnicos (NaCl), y algunos
moleculares (HCI).

Electrolitos Débiles

- En una disolucion, parte de los solutos existen como moléculasy
unos pocos forman iones.

Ejemplo: Acido acético (HC,H,0,), sélo un 1% forma iones H*y
C,H;0,




Electrolitos Fuertes y Débiles.

- Electrolito débil: Reaccion reversible - Electrolito fuerte: Reaccion irreversible
HC,H;0,(ac) «<» H*(ac) + C,H;0, (ac) HCl(ac) = H*(ac) + Cl-(ac)
= Existe un equilibrio

Electrolito fuerte:
Disociacion completa,

Electrolito débil: todos los iones en

Disociacion parcial, solucion.
moléculas y iones
en solucion.
CH,COOH
Conductividad débil Alta conductividad
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- TABLE 15.5 STRONG ELECTROLYTES AND WEAK ELECTROLYTES

~ STRONG ELECTROLYTES

Strong Acids

hydrochloric acid, HCl(ag)
nitric acid, HNOj3(aq)
sulfuric acid, HySO4(aq)
perchloric acid, HCIO4(ag)

Strong Bases

sodium hydroxide, NaOH(aq)
potassium hydroxide, KOH(agq)
lithium hydroxide, LiOH(aq)
calcium hydroxide, Ca(OH),(aq)
strontium hydroxide, Sr(OH),(ag)
barium hydroxide, Ba(OH),(aq)

Soluble Salts

sodium chloride, NaCl(aq)
potassium carbonate, K,CO3(aq)
zinc sulfate, ZnSOy(aq)

WEAK ELECTROLYTES

Weak Acids

hydrofluoric acid, HF(aq)
nitrous acid, HNO;(aq)
sulfurous acid, H,SO3(aq)
acetic acid, HC,H30,(aq)
carbonic acid, HyCOs(aq)
phosphoric acid, H3POy(aq)
most other acids

Weak Bases

ammonium hydroxide, NH,OH(aq)
insoluble hydroxides such as
Mg(OH),(s), AI(OH)s(s), Fe(OH)s(s)
most other bases

Insoluble Salts*

silver chloride, AgCl(s)
calcium carbonate, CaCOx(s)
barium sulfate, BaSOy(s)

*Insoluble salts are very slightly soluble in water and dissociate into a sufficient number of ions to

give a very weak electrolyte solution.




Equilibrio Acido-Base:
Autoionizacidn del Agua, Pares de Acidos y Bases Conjugados,
Escala de pH y pOH, Acidos de Arrhenius, Lowry-Bronstead y Lewis.



I I
Equilibrio Acido-Base

Definiciones

“Acidos: Son sustancias que al ser disueltas en agua, producen iones H*
(protones). Es decir, aumentan la concentracion de iones H*(ac).”

‘ Acidos = donadores de protones \

® B ®




Acidos comunes

Hidroclorico -

(muriatico) HCl jugo gastrico

Carbonico - H,CO, Agua carbonatada, sodas, sangre

Acido de bateria, contaminante en el

sutfurico - H,30, aire, lluvia acida. Metalurgia

Acetico - HC,H;0, Vinagre

Explosivos, abonos, artes (grabados

Nitrico - HNO; aguafuerte)

Fosforico - H;PO, Acidifica sodas, ATP, DNA

Citrico - H;C¢HsO, Jugos de frutas

Lactico - HC;H;0;  Se genera en musculos



Equilibrio Acido-Base

Definiciones

Acidos Monoproéticos: Producen un H* por cada molécula de
acido. Ejemplo: HCI, HNO..

Acidos Diproéticos: Producen dos H* por cada molécula de acido.

Ejemplo: H,SO,
H,S0, =» H*+ HSO,

HSO, <> H* + 50,



Equilibrio Acido-Base

Definiciones

“Bases: Son sustancias que reaccionan con H*, es decir, son
aceptores de protones.”

Las bases forman iones hidroxilos OH- cuando se disuelven en
agua.

Ejemplos:
NaOH — Na* + OH"

KOH — K* + OH-
Ca(OH), —» Ca* + 20H"



Neutralizacion y Formacion de Sales

“Una neutralizacion ocurre cuando se mezcla un dcido y una
base. Como producto de la reaccion, se produce la formacion de
una sal”
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Neutralizacion y Formacion de Sales

“Una neutralizacion ocurre cuando se mezcla un acido y una base.
Como producto de la reaccion, se produce la formacion de una sal”

Acido: HClI— H*+Cl
Base: NaOH — Na* + OH-

s Y

HCI + NaOH — H,0 + NadCl

Acido\~ /SI

a
Base Agua




Neutralizacion y Formacion de Sales

Ecuacion lonica 1

La ecuacion quimica de la neutralizacion es:

HCI  + NaOH — H,0 + NaCl
(fuerte) (fuerte)
Ecuacion lénica Completa es:

H* +Cl"+ Na*+OH — H,0+Na*+CI

Luego, la Ecuacidén lénica Neta queda...
H* + OH — H,0

(neutralizacion)
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Acidos de Arrhenius

El quimico sueco Svante Arrhenius
(1859 -1927) relaciono el
comportamiento de los acidos con
la presencia de iones H*, y el
comportamiento de las bases con
la presencia de iones OH".

“Los acidos son sustancias que, cuando son disueltas en
agua, aumentan la concentracion de H*”

“Las bases son sustancias que, cuando son disueltas en
agua, aumentan la concentracion de OH"”

HCl es un acido Arrhenius Problema: definicion limitada
NaOH es una base Arrhenius. a soluciones acuosas!!!

16
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Acido de Brgnsted-Lowry

Johannes Bronsted Thomas Lowry
(1879 -1947) (1874 -1936)

Johannes Brgnsted y Thomas
Lowry proponen algo mas general:
Transferencia de iones H*.

“Un acido es una sustancia que puede donar un
proton (H*) a otra sustancia”.

“Una base es una sustancia que acepta un proton”




Acido de Bronsted-Lowry

H +:0—H — {HE‘:H

2

“proton”

1_[ }
ion hidronio (H;0%)

N N
HCl(g) + H,0(l) = H;0*(ac) + Cl-(ac) HCl— H* + CI

Acido Base

“Un acido es una sustancia que puede donar un proton (H*) a
otra sustancia”.

“Una base es una sustancia que acepta un proton”.
—> HCl es un acido de Bronsted-Lowry (B-L)
H,O es una base Bronsted-Lowry (B-L)



Acido de Bronsted-Lowry

- La definicion de Brgnsted-Lowry puede aplicarse a reacciones sin
agua.

Ejemplo: HCl con NH,

H H
-"l.;“,':l'—*l I+ iN—H — l::"l + | H—NMN—H
H H
(gas) (gas) (sélido)
“Un acido B-L debe “Un base B-L debe tener un
tener un atomo de par de electrones no
H para donar como enlazados para enlazar al

H +7 H +7



Acido de Bronsted-Lowry

- Observemos el siguiente ejemplo:

NH;(ac) + H,0(l) <> NH,*(ac) + OH (ac)

—> NH; es una base Arrhenius ([OH] 1.
—> NH; es una base Bronsted-Lowry (acepta un proton).
= H,0 es un acido Bronsted-Lowry (dona un proton).

El agua puede actuar como un acido o una base!

20



Acido de Bronsted-Lowry

HCI + H,0 — H,0* + CI

Acido Base

NH, + H,0 < NH,* + OH

Base Acido

El agua actua como una base (cuando se coloca con HCl),
0 como un acido (cuando se coloca con NH)

— El agua es un anfotero.

21
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Pares Acido-Base Conjugados

- En un equilibrio acido-base, existe una transferencia de
protones en ambas direcciones de la reaccion.

HX + H,0 < X + HO

Hacia la derecha: HX dona al H,O0 = HX (acido) “forma” un X (base)

Hacia la izquierda: H;0* dona al X = H,O (base) “forma” un H,0" (acido)

— HXy X" es un par acido-base conjugado
“X-es la base conjugada del acido HX”

= H,0 y H;0* es un par acido-base conjugado
“H,0* es el acido conjugado de la base H,0”

22



Pares Acido-Base Conjugados

Libera un H*

HNO, + HO < NO, + HQO"
. Acido
Acido Base P:gfcﬁugada cohjugado

Captura un H*

Captura un H*

NH, + HO << NH, + OH"

o O Base

Base Acido Acid X
cg:\jagado conjugada

| T

Libera un H*

23
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Fuerzas relativas Acido-Base

- Algunas sustancias son mejores donores o aceptores de
protones que otras.

- “Mientras mas fuerte un acido, mas débil su base conjugada”

HCI + H,0 — H,0* + CI

Acido fuerte Base conjugada

- “Mientras mas fuerte una base, mas débil su acido conjugado”

NH; + H,0 — NH,/ + OH
Base fuerte ?5,’7313gado

24



Fuerzas relativas Acido-Base

- Acidos fuertes: Transfieren
completamente sus protones al agua, todas
sus moléculas se disocian en iones. Y sus
bases conjugadas no pueden ser
protonadas.

- Acidos débiles: Sélo parte de sus
moléculas se disocian, quedando una
mezcla de moléculas y sus iones. Y sus bases
conjugadas pueden remover protones del
agua.

- “No Acidos” (acidez despreciable): Tienen
hidrogeno, pero en agua no muestran
comportamiento acido. Sus bases
conjugadas son fuertes, sacando protones
del agua y formando OH-.

25
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Autoionizacion del Agua

- El agua se autoioniza:
H,O(l) < H*(ac) + OH(ac)
=K, = [H*][OH]

- Como la autoionizacion es un equilibrio, entonces:
Koy = K,, = [H;O*][OH]

€q

- K, es la Constante del Producto lonico (del agua).
- A 25 °C, se tiene que:

K, =[H;0*][OH] = [H*][OH] =1 - 1014

26



Autoionizacion del Agua

- La anterior expresion se puede usar también en cualquier
disolucion acuosa diluida.

- Soluciéon “Neutra” = [H*] =[OH] =1-10" M

- Para mantener el valor 1:101%: si aumenta uno, debe disminuir
el otro.

Disoluciones basicas = [H*] < [OH]
Disoluciones acidas = [H*] > [OH]

27
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Escala de pH

“El pH es una medida de la acidez de una solucion y se
mide en base a la concentracion de protones H*”

Como los valores de [H*] son muy
pequenos se usa la siguiente expresion:

PH = -log([H*])

28
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drochlonc 10¢
- achd (HCEH

gastric fiuid

{1.0-3.0) o

¢ lemon juice,
some acld rain

e’  Escala de pH

beer, oranges

tomatoes
bananas
Black coffes
§ bread
typical rainwate
5 urine (5.0-7.0) ™
milk {6.8)
pure waber — -HT =D hi SRR E o
biood (7.3-7.5)
eqg white (8.0)
& seawater (7.8-8.3)
baking soda
phosphate detergents
bleach, Tums

soapy solutions,
s milk of magnesia
v

mhousehold ammonia
,!}. (10.5-11.9)
“A menores pH

la [H*] es alta” ?  hair remover
'{F oven cleaner
sodium hydroxide {NalH) 19714

e

Disoluciones acidas = pH< 7
Disoluciones basicas = pH > 7
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Calculo de pH

- En general se cumple que:
[H*][OH] = K,

- Aplicando -log a ambos lados de la ecuacion:
-log([H*])+-log([OH"]) = -log(10"-14)

pH+ pOH =14

31
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Calculo de pH

- También se puede calcular el pH conociendo el valor de
[OH-]. Supongamos que [OH] =2-103 M

~[H*] = K,/ [OH"]

[H] =1-1014/ 2103 =5-1012 M
—pH = -log(5-101%) = 11,3

De manera alternativa:

pH =14 - pOH
pH =14 — (-log(2-:103))=11.3

32 INGI 102 —Fundamentos de Quimica- Unidad |2: Electrolitos



Acidos Débiles (mono y dipréticos) y Bases Débiles.
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Acidos y bases

“Los acidos fuertes son fuertes electrolitos, es decir, existen
completamente como iones en disoluciones acuosas”

“En soluciones acuosas, la concentracion de H* esta dada por la
concentracion de H* proveniente del acido”

“El aporte de [OH ] en una disolucion acuosa esta dada en su
totalidad por los [OH ] de la base fuerte”

34



Bases Fuertes

- Existen algunos oxidos iénicos metalicos (como Na,O, Ca0),
gue puestos en solucidon acuosa generan OH:

Na,O — Na* (aq) + O%(aq)

0% (ag) + H,O() — 20H (aq)

- Los hidruros y nitruros ionicos también reaccionan con agua
para formar OH":

H™(ag) + H;O() — Hy(g) + OH (aq)
N (aq) + 3H,0(l) —> NHs(ag) + 30H (ag)

35
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Acidos Débiles

- La mayoria de los acidos son débiles, es decir, estan
parcialmente ionizados en una disolucion acuosa.

- Se puede usar la constante de equilibrio para conocer que tan
ionizado se encuentra el acido.

- Veamos el siguiente ejemplo donde HA : CH;COOH (Ac. Acético)

HA < H" + A

eq a

H A
A :K:[[Hg]]

“La constante K, se llama Constante de Disociacion Acida”

36
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Acidos Débiles y Bases Débiles.

Structural Conjugate
Acid Formula Base Equilibrium Reaction K,
Hydrofluoric | |—F F HF(ag) + H,O() == H30"(aq) + F (ag) 6.8 % 1071
(HF)
Nitrous [ l—O—N=0 NO, HNOJ{ag) + H,O() = H:0"(aq) + NO; (aq) 45 x 1071
(HNO,)

. " — + - 5
Benzoic H—O—C C7Hs0; HCHsOg(aq) + HyO(N) == H3O (ag) + GHsO07 (ag) 6.3 x 107
(HGH0;)

'
Acetic H—0O—C—(C—H CgHgﬂg_ HEgHg{:}g{ﬂﬂ} + H?C}[n —_— HHG-'_{E?EI]‘] + CEHHDQ [ﬂ(ﬂ 1.8 > 10 2
(HC,H30;) |

H

ypochlorous  11—O—Cl alon TICIO(g) 1 T1,0() == T1;0(aq) | CIO (ag) 3.0 % 1078
(HCIO)
Hydrocyanic H—C=N CN- HCN(ag) + HO() == HaO (ag) + CN (aqg) 49 x 1071
(HCN)
Phenaol I I—D—@ C,H:0 HC H:-Oag) + H, Q) == H40%(ag) + C;H-0 (ag) 1.3 x 107
(HC:H=0)

37



Acidos Poliproticos Débiles

- Veamos el caso del H,SO;:
H,SO,(ac) <> H*(ac) + HSO; (ac) K,,=1,7-107

HSO, (ac) <> H*(ac) + SO;%*(ac) K,,=6,410°

— Kal > I<a2

= Siempre es mas facil remover el primer protén en un acido
poliprotico que el segundo, y asi sucesivamente.

38
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Acidos Poliproticos Débiles

KAl

H,PO, + H,0 = H,PO; +H,0"
KAZ

H,PO; +H,0 = HPO? +H,0"

KA3
HPO;” +H,0 = PO, +H,O"

Name Formula K K> K.
Ascorbic H-CHO 80 x 107 16 x 10717

Carbonic H.CO; 43 x 1077 5.6 x 1071

Citric HiCH-Oy 74 x 107 1.7 x 107 40 % 107
Oxalic H.C,0, 59 x 1072 6.4 x 1077

Phosphoric H4PO, 7.5 x 107° 6.2 » 1078 42 % 1071
Sulfurous H,80, 1.7 » 1072 6.4 » 1078

Sulfuric H ;50 Large 12 x 1072

Tartaric H4C4H,0p 1.0 % 107° 46 % 107°

En general, si es muy alta la diferencia entre K, y K,,, entonces para resolver ciertos
problemas se supone que el acido se comporta como monoprotico.

39



Ejemplo: Calcular el pH vy las concentraciones de los iones
en una solucion de H;P0O, de concentracion 3.0 M

K,,=7.1x107

H,PO,+H,0 = H,PO, +H0O"
K,,=6.3x10"®

H,PO, +H,0 = HPOZ +H,0"
K,3=4.2x107%

HPO? +H,0 = POY+HO"

Como K,,>>K_, podemos suponer que todo el H;O*proviene de la
primera etapa de ionizacion. Esto equivale a suponer que el
H;PO, se comporta como dacido monopraotico.

H,PO, + HO < H,PO, + H),O

t=0 3.0 0.0 0.0

t=t" — X + X + X

Cequi. 3.0-X X X
X - X NG

¢

L= ~——=71x10° = x=|HO"[=014M
3.0-x 3.0

Si no se hace esta simplificacion, x=0,142 pH =-10g(0.14) =0.9
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Bases Débiles

- Muchas sustancias son bases débiles en disoluciones acuosas.
Remueven protones del agua, formando su acido conjugado y
OH-.

B(ac) + H,0(l) <> HB*(ac) + OH"(ac)

- La base débil mas comun es el amoniaco:
NH;(ac) + H,O(l) <> NH,* + OH"(ac)

NH, " JoH ]
[NH, ]

“La constante de equilibrio K, se denomina Constante de
Disociacion Basica”

K :Kb:[

€q
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Bases Débiles

Base Lewis Structure Conjugate Acid Equilibrium Reaction Ky,
Ammonia (NH) H_fﬁ_H NH, " NH: + H,O == NH," + OH 1.8 % 107°
H
Pyridine (CsH:N) { O : C-H-NH* C:H:N + H,0 = C:H-NH" + OH 17 % 107
Hydroxylamine (H,NOH) ~ H—N—QH H-NOH™" H.NOH + H,0 = H,NOH' + OH 1.1 x 108
H
Methylamine (NH,CHo) H—I'*ii—CHa NH-CHg' NH,CH5 + H;O = NH;CH;" + OH 44 x 10
H
Hydrosulfide ion (HS ") H ] H,S HS + H,0 == H,S + OH 18 x 1077
—_— .
:C|:::
Carbonate ion (CO3%") . O HCO, CO% + HyO = HCO4 + OH 1.8 x 101
.0 O
Hypochlorite jon (CIO™) el —{j:] HCIO CIO + H,0 = HCIO + OH 33 % 1077

42
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Relacion entre K, y K,

- Recordar que los acidos fuertes tienen bases conjugadas
débiles.

- Supongamos el par acido-base conjugado NH,* y NH,.

NH," JoH -]
[NH, ]

|
NH,(ac) + H,0(l) < NH, (ac) + OH (ac)

NH, (ac) < NH,(ac) + H " (ac)

NH, [H*
S s

43



Relacion entre K, y K,

- Al sumar ambas ecuaciones, nos queda:
NH, (ac) < NH,(ac) + H(ac) K,

NH,(ac)+ H,O(l) & NH, (ac) + OH (ac) K,

H,O(l) @ H"(ac)+OH (ac) K

W

- Recordando que la constante de la reaccion final
(global) es igual al producto de las constantes de las
reacciones que se suman:

Ky = Ky * Ky

44



Relacion entre K, y K,

“El producto entre la constante de disociacion acida de un dcido
y la constante de disociacion basica de su base conjugada, es
igual a la constante del producto ionico del agua”

45

K, - K, = K, =1-1014

-log(K,) + -log(K,) = pK, + pK, = -log(K,) = pK,, = 14

Acid K, Base K;,

HMNO; (Strong acid) NOs (Negligible basicity)
HF 6.8 > 10 F 15 x 101
HC,H-0, 1.8 x 107 C;H,0, 5.6 % 1071C

H,COx4 43 %107 HCO4 23 % 108

NH," 5.6 x 1071 NH, 18 x 107

HCO,~ 5.6 x 1071 CO4% 1.8 x 1074

- (Megligible acidity) O (Strong base)
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Acidos y Bases de Lewis

- Lewis pone su atencion en el par de electrones
compartidos:

“Acido de Lewis es un aceptor de un par de electrones”
“Base de Lewis es un donor de un par de electrones”

Gilbert N. Lewis

: : L 1875-1946
- Si consideramos una base de como el NH;, y dibujamos

su estructura de Lewis, tenemos:

46



Acidos y Bases de Lewis

- Todas las bases de Brgnsted-Lowry (aceptor de protones)
pueden ser bases de Lewis (donor de par de electrones).

47



Acidos y Bases de Lewis

- Sin embargo, una base de Lewis puede donar su par de
electrones a cualquier sustancia, y no sélo a un H".

H F H F
H—r|~.1: | I!i—l* > H ['!4 1|5 F
I S

Base Acido

- La definicion de acido de Lewis incrementa el numero de
sustancias que puedan considerarse acidos (y no sdlo el H*):

48



Hidrolisis.
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Hidrolisis
“La hidrolisis de una sal describe la reaccion de un anion o un cation
de una sal, o de ambos, con el agua”

— La hidrdlisis de una sal afecta el pH

Ejemplo: hidrdlisis de acetato de sodio

CH,COONa(s)—2— Na*(ac) + CH,COO (ac)

El ion Na* no tiene propiedades basicas ni acidas, pero el ion acetato
CH,;COO" es la base conjugada de un acido débil CH;COOH (acido acético):

CH.,COO"(ac) + H,O(l) < CH,COOH (ac) + OH "(ac)

Ya que se incrementa el OH™ de la solucion, la hidrolisis de acetato de sodio
resultara en una solucion basica.

50



Efecto del 1o6n Comun.

51 INGI 102 —Fundamentos de Quimica- Unidad |2: Electrolitos



Efecto del ion comun

- Consideremos la disolucion de acetato de sodio y acido acético en |la
misma solucion: ~ sooNa(s)—H2 > Na* (ac) + CH,COO " (ac)
CH,COOH (ac) < CH,COO™(ac) + H " (ac)

- Como el acetato de sodio es un electrolito fuerte se disocia
completamente.

- Como el acido acético es un acido débil se disocia parcialmente.

- De acuerdo al principio de Le Chatelier, la adicion de iones CH,COO-
desde el CH;COONa suprimira la ionizacion del CH;COOH (se desplaza
de derecha a izquierda). Resultado: solucion menos acida que si el
CH,COOH estuviera solo en la solucidn.

“El efecto del ion comun es el cambio en el equilibrio causado por la
adicion de un compuesto que tiene en comun un ion de la sustancia
disuelta”

52



“Una solucion buffer es una solucion de un acido débil y una
base débil y su sal (ambos componentes deben estar presente).
La solucion tiene la habilidad de resistir a cambios de pH
cuando se ainade pequeias cantidades ya sea de dcido o base”

Sal / No participa
\\ CH;COONa(s) - Na*(aq) + CH;COO(aq) 7 Base débil
/ CH,COOH (q) <> H*(aq) + CH,COO (aq)
acido débil
Si se afade acido, el ion H* sera consumido por la base conjugada CH,COO":

CH;C00(aq) + H*(agq) > CH;COOH(aq)

Si se afiade base, el ion OH" sera neutralizado por el acido CH;COOH :
CH;COOH(aq) + OH(aq) > CH;COO(aq) + H,0O(l)
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Disoluciones Buffer

- Si consideramos una solucion conteniendo un acido débil HA y su sal,

se tiene: 10 A-
| HA(ac) < H'(ac) + A (ac) Kaz[H[H]'[A\?]

- Reordenando la constante de ionizacion: [HA'
[H +] — Ka —
A~

~log([H"]) =—log(K,)+—log

/Mj
[A]

[base] Ecuacion de
[éCIdO] Henderson-Hasselbalch

pH = pK, +log

- Si se conoce Ka y las concentraciones del acido y la sal del acido, se
puede calcular el pH de la solucidn.
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Titulacién Acido-Base y producto de
solubilidad

Contenidos opcionales
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D Y T
Titulacion Acido-Base

“Una titulacion es un método utilizado para conocer la
concentracion de una disolucion, que se realiza produciendo
una reaccion (acido-base) de la muestra desconocida con
otra disolucion de concentracion conocida”

: " 7

__—Initial volume

| reading

el 5 Ot~y
= uret
20,0 mL of = T
acid
solution Standard
/ NaOH Final volume

Pipet ~__ Sokion ']/ reading

Neutralized
20.0 mL of solution

e (indicator

" has changed
r‘ ) color)
o S~

(c)
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Titulacion Acido-Base

200mLof ./

acid

solution —._

Pipet —__

57

Punto Final (cambio color)

(~ Punto de Equivalencia)

Bp e wneee- Y

. Initial volume

0| :
“ “?E_,/ Buret

reading

Standard
NaOH
solution

20.0 mL of
acid
solution

%

Basica

- Final volume

reading

Neutralized
solution
(indicaton

has changed

~ color)



Titulacion Acido-Base: Determinar la concentracion de
una cierta disolucion de HCl (acido) . Se cuenta con

una disolucion conocida de NaOH 0,1 M (base).

20.0 mL of
acid
solution — _

t

Pipet —__ '

Primer paso:
Tomamos un
volumen conocido
de la muestra
incognita:

20 [mL] de HCI
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L)

% (.|

- -t

,_— Initial volume

reading

. Buret

Standard
NaOH
solution

20.0 mL of
acid
solution

& k\.:,.

- Final volume

reading

Neutralized
solution
(indicator
has changed
color)

Seqgundo paso: Lentamente,

a este acido se le agrega la

solucidon conocida

e NaOH

de 0,1 M. En el cambio de
color del indicador
(neutralizacion) se detiene
la adicion de NaOH vy se

mide cuanto se gasto:

50 ml de NaOH.

Tercer paso: Usando la
estequiometria de la reaccion se
calcula la concentracién de los 20
ml de acido:

HCl + NaOH = H,0 + NaCl

Moles de NaOH gastados:

0.1 mol

NaOH: 1500 mi

% 50ml =5 x 107 3¥mol

Segun la reaccion: cada mol de

NaOH reacciona con igual moles
de HCI:

bt 5% 1073 mel 1000 ml B
T 20ml 11

25 M




Titulacion Acido-Base. Punto de Equivalencia

“El punto de equivalencia se produce durante una titulacion cuando la
cantidad de sustancia titulante agregada es equivalente estequiométricamente
a la cantidad presente de la sustancia a analizar”

- Pero, éicomo sabemos que estamos en el
punto de equivalencia?...

- Se usan indicadores de color de la
disolucion: estos son incoloros dependiendo
si estan en una disolucion acida (o basica), y
se vuelven de un color cuando la disolucion
cambia a basica (o acida).

- Ejemplo: La fenolftaleina es incolora en
disoluciones acidas, y se vuelve rosada en
disoluciones basicas.

Punto de Equivalencia
(cambio color)

Basica
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Curvas de Titulacidon Acido-Base

“La curva de titulacion es una curva que relaciona el pH en
funcion del volumen de titulante agregado”

2

13=1
9 —
= 5
Buret containing pH -
NaUH (aq) 5.7

3 —/
I —

0: T T >
25 50 75
cm? de NaOH anadidos

pH meter

Beaker containing

HCl (aq)
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Producto de Solubilidad - K

“El producto de solubilidad o equilibrio de solubilidad, K, es la
constante de equilibrio de la reaccion en la que una sal solida se disuelve
en sus iones en solucion”



-4 3 b
Producto de Solubilidad - K,

« _[Ba*1[SO} ]
[BaSO, ]

BaSO,(s) <> Ba%*(ac) + SO,*(ac)

- Los liquidos, solidos (puros) y disolventes no se agregan a la expresion
de la constante de equilibrio. Luego:

Keq=Kps = [Ba2*]-[SO,2]

- Ks representa el producto de solubilidad. Esta constante se define
para disoluciones saturadas, donde coexisten sélidos y iones del
compuesto.

» Si K5 es muy pequeia (1-10-19%) = una pequeia cantidad del sélido se
disolvera. Si K ¢ es grande se disuelve mucho solido.
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DY Y N —
Producto de Solubilidad (K,) versus Solubilidad

Solubilidad: Cantidad de sustancia -Kps: es el equilibrio
que se disolvera antes que se alcance entre el compuesto

|la saturacion de la disolucion = ionico y la disolucién
(unidades son en [g soluto / L saturada (el solido esta
disolucién]). presente).

- La solubilidad puede cambiar: con las concentraciones de otros
solutos, con el pH.

- K, s6lo cambia con la temperatura.

- Con el valor de K, se puede obtener la solubilidad de una sal (y
viceversa).
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DY Y N —
Producto de Solubilidad (K,) versus Solubilidad

Solubilidad Solubilidad Concentracion
— — M K
[g/L] Molar [mol/L] Molar de lones ®
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_a solubilidad del sulfato de calcio (CaSO,) es 0.67 g/It. Calcular el valor del producto
Je solubilidad K.

CaSO,(S) < Ca'(ac) + SO, (ac)

t=0 0.0 0.0
t=t" —5 +S +S
t S S

equil.
El producto de solubilidad K  sera: K ¢ = [Ca*][SO; ]=+s°
Luego calculamos el numero de moles de CaSO, disueltos en 1 L de solucion:

0.67 g CaSO, y 1 mol CaSO, _49x10° m_ol_S
11t 136.2 g CaSO, It

Por tanto, el producto de solubilidad es:

Ky =(4.9x107)(4.9x107°) =2.4x10°°
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