ACIDOS Y BASES
Los acidos y las bases son sustancias que se conocen desde muchos siglos, el origen de
su nombre de debe a sus propiedades:
La palabra acido proviene del latin acidus que significa agrio.
La palabra &lcali proviene del arabe al- qaly que significa cenizas de plantas.
Las propiedades de los &cidos y de las bases han sido estudiadas a lo largo de la
historia. A continuacibn se mencionaremos las tres teorias mas aceptadas en la
actualidad, que conceptualizan quimicamente a un acido y a una base.

TEORIA DE ARRHENIUS.

Se han propuesto varias teorias para definir un acido y una base. Una de las primeras
mas importantes es la de Svante Arrhenuis, quien en 1884 postulo que los acidos y las
bases son sustancias que en disolucion acuosa producen iones hidrogeno (H*) e
hidroxilos (OH") respectivamente.

Acido: sustancia que en disolucién acuosa produce iones (H")

La ecuacion general de los acidos es:
HA(ac)—V H+(ac) + A_(ac)
Ino metal en la formula del compuesto.

Base: sustancia que en disolucién acuosa produce iones (OH)

La ecuacion general de los 4cidos es:
MOH(aC) _—) M+(ac) + OH_(aC)

Donde M representa el metal en la féormula del compuesto.
TEORIA DE BRONSTED - LOWRY.

Posteriormente, se descubrié que disolventes diferentes del agua generaban disoluciones
i6nicas. Por ello en 1923, los cientificos Johannes N Bronsted y Thomas Martin Lowry
sugirieron otra forma de definir a los acidos y a las bases.

Acido: sustancia capaz de donar iones (H")

Base: sustancia capaz de aceptar iones (H")

De lo anterior surge un concepto nuevo en esta teoria los acidos y las bases conjugadas.
Un par conjugado acido-base consta de dos sustancias relacionadas entre si mediante la
donacion y la aceptacion de un solo hidrogeno.
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HX @ac) t H,O e H;;OJr (ac) + X_(ac)
Acido Base Acido conjugada Base conjugada
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Ejemplo / \

HCl + Hzo —_ Hz()+ + Cr
Acido Base Acido conjugada Base conjugada
- /)

TEORIA DE LEWIS

En el mismo que Brénsted y Lowry pospusieron su teoria, Gilbert N. Lewis propuso una
teoria aun mas general cuando estudiaba el comportamiento los pares de electrones que
podian transferirse en una reaccién acido- base.

Acido: sustancia que puede aceptar un par de e’

Base: sustancia que puede donar un par de e

Ejemplo:
NH; + BF; —_— F3:BNH;
Amoniaco trifluoruro de boro trifluoruro de amoniaco y boro

Esta reaccion se lleva acabo de la siguiente manera

FUERZA DE LOS ACIDOS Y BASES

Una vez conocidas las diferentes teorias para definir a los acidos y a las bases, los
guimicos observaron que ciertas disoluciones acidas podian ser ingeridas por el hombre
sin causarle dafio como el vinagre o los jugas de frutas citricas, pero otras resultaron
corrosivas y hasta peligrosas.

Asi los acidos y las bases se clasifican en fuertes y débiles.

Acidos fuertes: sustancia que se ioniza completamente.
HCI, H,SO,, HNO3

Acidos débiles: sustancia que se ioniza solo parcialmente.
CH3COOH, H3BO3, H,CO3

Bases fuertes: sustancia que se disocia completamente.
NaOH, KOH, Sr(OH);

Bases débiles: sustancia que se disocia solo parcialmente.
Al(OH)3;, NH,OH, Mg(OH).



CONSTANTE DE IONIZACION ACIDO - BASE.

El concepto de ionizacibn de un acido o una base nos ayuda a comprender el
comportamiento de estas sustancias; se dice que un acido o una base son fuertes cuando
en solucibn acuosa se encuentran totalmente ionizadas y son débiles cuando estan
parcialmente.

Los términos ionizacién y disociacion son empleados de manera distinta cuando se
explica la presencia de los iones en una solucién acuosa de un compuesto.

La disociacion es el proceso en el que un compuesto idnico, mediante la accion del agua
como disolvente, sufre la separacion de sus iones que lo forman.

Para la disociacion de un acido débil la ecuacion general es:

HA @y > Hiag+ A
Esta nos indica que existe un equilibrio entre los reactivos (moléculas no ionizadas) y los
productos (iones en solucion).
Un parametro que nos sefiala el grado de disociacion de estos compuestos en solucion
acuosa es la constante de ionizacion vy se representa como :
Constante deionizacién acida:

H+] [A—
Ka = : [:u[x] :
Ejemplo.
Escribe la constante de ionizacion y la expresion de la constante del acido cianhidrico
(HCN)

HCN (ac) T H,O 0} +—> H30+(ac) + CN-(ac)

K. = [H30+][CN-]
€q [HCN ][H20]
La constante de agua liquida es un denominador para la expresion se considera la
constante en solucion acuosa diluida por lo tanto puede cambiarse con Keq para obtener
la nueva constante de equilibrio K,
_ [H30+][CN—] _

-10
a [HCN |[H20] 6.2 x 10



TABLA 1

Constantes de disociacién de acidos a 25°C

Nombre Férmula K, K, K .
Acético HC,H,O, 1.8 < 10—3

Arsénico H,AsO, 56 x 103 1.0 < 10~7 3.0 x 1012
Arsenioso H,AsO, 51 x'10-1

Ascérbico HC, H,0O, 8.0 X 105 1.6 x 1012

Benzoico HCH. O, 6.5 < 103

Bérico 5 58 x 10~

Butanoico HCH. O, 1.5 x 10~

Carboénico H,CO, 4.3 x 1077 5.6 x 10~

Cianhidrico HCN 49 x 101

Cianico HCNO 3:5:¢:10=%

Citrico H,C H.O, 7.4 %< 10+ 1.7 x 10~5 4.0 < 10-7
Cloroacético HC,H,O.Cl 1.4 < 1073

Cloroso HCIO, 15156102

Cromato acido, ion HCrO,~ 3.0 < 1077

Fenol HCH.O 1.3 x 10-1°

Fluorhidrico HF 6.8 < 10~%

Foérmico HCHO, 1.8 x< 10~# -
Fosférico H,PO, 7.5 x 103 6.2 X 10~ 42 x 10~
Hidrazoico N, 1.9 X 10—

Hipobromoso HBrO 25°% 1072

Hipocloroso HCI1O 3.0 x 108

Hipoyodoso HIO 2.3 x 101

Lactico HCH.O, 1.4 < 10-#

Malénico H,C,H,O, 15 % 10~ 2.0 x 10-¢

Nitroso HNO, 4.5 x 10—* :

Oxélico H,C,O, 5.9 x 10-2 6.4 < 10-5
Paraperyédico H_.IO, 2.8 X 1072 53 x 10~°

Peréxido de hidrégeno H,O, 2.4 x 1012

Pirofosférico H,P,O, 3.0 X 102 44 %< 103

Propiénico HCH.O, 1.3 X 10~°

Selenato 4cido, ion HSeO, - 2.2 x< 1072

Selenioso H,SeO, 23 x 1072 5.3 x 107

Sulfhidrico H,S 9.5 < 10~% 1x 10"

Sulfuarico H,SO, Acido fuerte 1.2 X 102

Sulfuroso H,SO, 1.7 > 102 6.4 x< 10°°

Tartarico H,C,H,O, 1.0 x< 10-3 4.6 x 10-5

Yédico HIO, 1.7 x 10-1

Constante de ionizacion bésica
Para la disociacion de un base débil la ecuacién general es:

I\/IOH(ac) > M+(ac) + OH_(ac)

_ MH)(0H-)
b~ " (MoH-)

La constante de ionizacion de la metilamina en agua se define mediante la siguiente
expresion
CH3NH; 2y + H20 () > CH3NH3" (o) + OH 5

K. = (CH3NH3+)(0H-)
b~ T (CH3NH2)



TABLA2

Constantes de disociacién de bases a 25°C

Nombre Férmula K,

Amoniaco NH, 1.8 X 10-°
Anilina C,HNH, 43 X 107
Dimetilamina (CH,),NH 54 % 104
Etilamina C,H.NH, 6.4 x10°*
Hidracina H,NNH, 1.3 % 1078
Hidroxilamina HONH, 11X 10-8
Metilamina CH,NH, 4.4 x 1074
Piridina C.H.N 1.7 X 10~°
Trimetilamina (CH,),N 6.4 % 1073

TABLA3

Acidos y bases fuertes mas frecuentes

Acidos Bases
HCl LiOH
HBr NaOH
HI KOH
HCIO, RbOH
HNO, CsOH
H,S0,? Mg(OH),
Ca(OH),
Sr(OH),
Ba(OH),

CONSTANTE DE PRODUCTO IONICO DEL AGUA

Se ha comentado que el agua es una sustancia Anfétera (sustancia que se puede
comportar como acido y como base) segun sea el compuesto con el que reaccione, esto
se observa claramente en la auto ionizacién del agua.

La siguiente ecuacion ilustra la auto ionizacion del agua:

H,Op +HO(p <«—» OHa+ Hi0 (g
En esta reaccion el agua actjua como acido porque aporta un proton y la otra como base
al aceptarlo quedando como producto los iones OHy H30"

Se simplifica todos los términos en la primera potencia.
K. = MHOH-)
€a (H20)

La constante de equilibrio que nos indica el grado de auto ionizacién del agua pura puede
llamarse constante del producto ionico del agua representado por K, para lo que se ha
encontrado que a 25°C de temperatura tiene un valor de 1x10™** moles?/L?

Ky = [H'] [OH]

De acuerdo con la constante de ionizacion del agua sabemos que existe la misma
concentracion de iones [H'] y de iones [OH] por lo que :

Kw = [H] [OH] =1x10"** moles?/L?

[H'] = [OH]



Entonces:
[H]= 1x10"mol/L
[OH] = 1x10" mol/L

ESCALA DE pH
Escala de PH

ph acido rh alcalino

14= pH + pOH

El termino pH proviene del latin pondus hydrogenii significa potencial de hidrogeno e
indica la concentracién de hidrogeno en las disoluciones acuosas.
pH= -log [H] 0 [H50"]

El pOH se define como la concentracion de los iones OH
pOH= -log [OH]]

Ejemplos: Determina el pH de una solucién cuya concentracion de H* es igual 1x10° e
indica si se trata de un acido o una base.
Solucioén:

pH= -log [H']

pH= -log [1x107]
pH= - [-8.69]
pH= 8.69
de acuerdo a la escala se trata de una base débil.

Calcula el pH de una solucién cuya concentracion es 0.1M de NaOH
se emplea la siguiente formula

= log
pOH= log o
W _

(0.1)
despejando de la escala de pH
14=pH + pOH
pH=14-1
pH=13

pOH= log



Solucion 2:
El NaOH es una base por eso su pH debe ser mayor a 7 como la concentracién es 0.1M
es igual a 1x10™" empleando la K,, del agua calculamos la concentraciéon de los iones
hidrogeno.

1x10™ =[H"] [1x10™]

+_(1x10-14) _ 113
[H ]_—(1x10—1) =1x10

pH= -log [H']
pH= -log [1x10]
pH=-[-13]
pH= 13

Determina la concentracion de H;0" de una disolucion cuyo pH es de 7.3
La expresiéon matematica es
pH= -log [H30]

Considerando la regla de los logaritmos se tiene:

[HsO"]= antilog (-pH)
[H3O"]= antilog (-7.3)
[H30"]= 5x10®mol/L

SOLUCIONES AMORTIGUADORAS

Una solucién amortiguadora llamada solucion buffer es aquella que contiene:
e Un acido o base débil
¢ La sal conjugada de su especie correspondiente.

¢,Cudl es el pH de una solucién buffer NH; 0.5M y NH,CI 0.55M?¢Cual es el pH
después de anadir 45mL de NaOH 0.02M a 100mL de buffer?. La K, para el NH,"/
NH;

Primero determinamos el pH del buffer. Las especies en equilibrio son:

Concentracion en NH," (ac) «—> NH3z @aq + H

M)

Inicio 0.55 0.5 0
Cambio -X +X +X
Equilibrio 0.55-x 0.5+x X

Sustituimos estos valores en la ecuaciéon de la constante de acidez.

— [NH3+][H+]
Ka= [NH 4+]
Ko= 2220 — 56101

[0.55—x]



Como la concentracién es alta aproximamos
0.55-x~0.55y0.5+x~0.5

(0.5+x)(x)_ -4 _ 05x_ -10
(0.55——){)_ 1.7 x10 0.55—5.6 x10

Resolvemos la ecuacioén para la incognita x
X=5.6 x10"° M
Sustituimos x

[H']=(x)= 5.6 x10™° M
pH= -log [H']
pH= -log [5.6 x10 — 10 M]
pH=9.29

Segundo: determinar el pH del buffer después de agregar NaOH. Como el hidroxido de
sodio es una base, se disocia por completo en disolucion por lo que:

Concentracion en NaOHs <«—» OH g +Na’

(M)

Inicio 0.02 0.0 0.0
Cambio -0.02 +0.02 +0.02
Equilibrio 0 0.02 0.02

Debido a que el ion sodio no interactia, los iones hidroxilo proporcionados por el
NaOH reaccionaran con el cloruro de amonio presentes en la disolucion buffer. En
este caso es mejor trabajar con el niumero de moles, debido a que se agrega un
volumen en especifico y este puede cambiar de un ejercicio a otro.

Volumen de NaOH 45mL = 0.045L

mol

0.045L x 0.2 - = 0.0009 molesyaon

Como la disociacion es completa, el numero de moles del iones hidroxilo es igual al
namero inicial de moles de NaOH. En el caso de los componentes del buffer.
Volumen del buffer= 100mL = 0.1L

0.1L x 0.55 ™2MH2* _ ) 055 molesys

0.1Lx 0.5 ’”"“LV“ = 0.05 molesys

Numero de moles NHs e+ OH @y €  NHz g

Inicio 0.055 0.0009 0.05
Cambio -0.0009 0.0009 +0.0009
Equilibrio 0.0541 0.0 0.0509

Todo el hidroxido generado es consumido por el buffer, asi que con el nuevo nimero
de moles hay que calcular la concentracién de los componentes en la disolucion.

moles _ 0'054120.541M

- .
Concentracion de NH, ey SRR YTA




Concentracion de NH;=

moles _0.0509

volumen (L) BEEY?

=0.509M

Como ultimo paso calculamos el pH del buffer

Concentracién  en NH," (ac) «—> NH3z @qq + H”

(M)

Inicio 0.541 0.509 0.0
Cambio -X +X +X
Equilibrio 0.541-x 0.509+x X

Sustituimos los valores en la constante de acidez

_ [NH3 4] [H4]
Ka= [NH4+]

[0.509+x] [x] _ 10
[0541—x] 56x10

Ka=
Como la concentracion es alta aproximamos
0.541-x ~ 0.541y 0.5 09+ x ~0.509

(0.509+x) (x)_ 4 _ 0.509x_ 10
St - 1.7 x10 o5l =5.6 x10

Resolvemos la ecuacion para la incégnita x
X=5.96 x10™° M
Sustituimos x

[H]=(x)= 5.96 x10™° M
pH= -log [H']
pH= -log [5.96 x10 — 10 M]
pH=9.22
El pH de la disoluciébn después de la adicion de la disolucion del NaOH
correspondiente es de 9.22. Con base en este dato se aprecia un cambio muy
pequefio en el pH de la disolucion buffer por lo que el pH del medio se mantuvo.

Ejercicios: Escribe la constante de ionizacién y la expresion de la constante de ionizacion
acida de los siguientes compuestos.

a) HCIO, (ac)

b) HNO

c) HIO




EJERCICIOS DE DETERMINACION DE CONCETRACION DE [H'] 0 [OH]

Se da la concentracion de H* u OH™ de tres soluciones acuosasa 298° K. Calcula la
[H] o [OH] en cada solucion. Determina si la solucion es &cida, basica o neutra.

a) [H]=1.0x10"M

b) [OH]= 1.0x10'M

c) [OH]= 1.0x10*M

EJERCICIOS DE DETERMINACION pH
Calcula el pH de las siguientes concentraciones

d) [H']=1.0x10"M

a) [H']=3.0x10°M

b) OH]=8.2x10°M



