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Las antocianinas son un ipo general de pigmentos solubles en agua que se encuentran ea casi todas las
plantas. Cada color saivo el verde se ha registrado, siendo los mas comunes el rojo, azel y parpura. Las
aatocianinas son indicadores naturales, ya que se color varia con el pH. Ciertas plantas pueden taner
flores de colores distintes dependiendo de |a acidez del suelo donde crecen. Per ejemplo, los geranios
contienen la antocianina pelargonina, la cual cambia de naranja rojizo (3cide) a azul (basico).

Whitten, Capitulo 19



Fuerza de los acidos y las bases

Y
Fuertes
Disociacion = 100%

Keq > 1

Electrolitos

!

Sustancias que se pueden
disociar en iones cuando
estan en solucion acuosa

Los valores de K, y
K, estan tabulados
a25°C

\ 4
Débiles
Disociacion < 100%
Keg <1



Porcentaje de ionizacion

HA(aq) + HO(l) —
A”(aq) + H30™ (ag)

Acido fuerte

% ionizacion = o] X 100%
[HA]o
[H*]
a =
[HA]

HA(aq) + H,O() =
A~ (aq) + H30% (ag)

Acido débil
Acido fuerte
100
o]
<
Q
S
=
g
S
= Acido débil
0

Concentracion inicial del acido

Porcentaje ionizado

6.0

5.0

4.0

3.0

2.0

1.0

Cuanto mas fuerte es un
acido, mayor sera su
porcentaje de ionizacion.
Cuanto mas diluido esté
un acido débil, mayor sera
su porcentaje de
jonizacion.

p . _

| Las moléculas de CH;COOH son
menos propensas a disociarse

| cuando aumenta la concentracion

e

/

0.05 0.10 0.15
Concentracion de acido (M)




pH vs Concentracion

Tanto para acidos como para bases fuertes, la
variacion del pH en funcion del logaritmo de la
concentracion muestra una relacion directamente
proporcional debido a la alta disociacion de los
electrolitos fuertes.

Cuando los electrolitos fuertes estan muy diluidos,
el pH se acerca mas a la neutralidad indicando que
el equilibrio ionico del agua esta mas involucrado
en el equilibrio de disociacion acido o basico y ya
no puede ser despreciado.
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Métodos para calcular pH Aqui se requiere
Ecuaciones Utiles {Opcionales) 1 1 ;
MOH ey —— M) + O tratamiento
1. Base Fuerte concentrada 10— sistematico
1.0-10°M K, >1 | o=1 [MW]>>[H] [[OH7] = [M*]=C, 9l— /—H
2. Base Fuerte diluida L
106-102M | K, >1 | =1 | [OH]=[M]+[H*] |[OH |*=C,[OH ] — K,, = [}, 8
3. Base Fuerte muy diluida
<10°M K, >1 | =1 [W]=[H] | [OHT] =[H] = /K, :E_ I
6
Métodos para calcular pH
Ecuaciones Utiles (Opcionales) 5
HA (acy — H{ae) + Alae
1. Acido Fuerte concentrado 4
1.0-10°M | K, >1  o=1 [A]>>[OH] | [HT]=[AT]=C,
2. Acido Fuerte diluido 3
104-10°M | K, >1 | =1 | [H]=[ATs[OH] | [H*]*=C,[H*] — K,, = 0 —/2 | | | | | | | |

3. Acido Fuerte muy diluido -2 3 4 -5 6 -7 =8 -9 —-10

<102 M K,>1 o=1 [A7]=[0H"] [H+] = [GH_] = m Ii:lg {EDF‘ICEHtfﬂmﬁn}




Influencia de Ka en la fuerza acida

8
7 ° O= @ @ O
~7 -0-HCl
® Ka=10-2
“0-Ka=10-4
O-Ka=10-6
-0-Ka=10-8

Para soluciones de acidos
débiles de concentracion
1M, el pH de la solucion
se hace mayor a medida
que disminuye el valor de
K, (menor fuerza acida)

————

6 / 8 9 10




Grado de disociacion o vs. —log[HA]
100 0—0—0—0—0 00

~ -O-HCl
80 Acido débil Ka=10-2
muy diluido, <0-Ka=10-4
altamente O-Ka=10-6
disociado
60
<
3 . s
40 (\ Cuanto mas diluido
Acido débil esté un acido débil,
diluido, poco mayor sera su
20 disociado porcentaje de
Acido débil — ionizacion.
concentrado, - S

poco disociado
0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10



Métodos para calcular pH

Ecuaciones Utiles (Opcionales)
HA(M} - HELac) + A?ac) Ka <1
1. Acido débil concentrado, poco disaciadc_r

1107 | G<1 1 [A]>>[0H] [H*] = K. C,

2. Acido débil diluido, poco disociado

10-10¢ M | OL<t [A1[OH] | [HT])*+K[HY] = CaKo = 0

Poca disociacion

3. Acido débil muy diluido, altamente disociado

<1076 M o=1 [H=[AT+[OH] | [H*]*—C,[H*] - K, =0

Alta disociacion

Métodos para calcular pH

Ecuaciones Utiles {Opcionales)

MOH(,y == M{,,y + OH 4y Ky, < 1

Acido débil —
concentrado,
poco disociado 0

1. Base débil concentrada, poco disociada

1-102 o<1 [B*]>>[H] [OH"] = /K,C,

Poca disociaciin

2. Base débil diluida, poco disociada

103-10¢ M | O« [B*]>[OH"] [OH )2 +K,[OH"] = CyK, = 0

Poca disociacidn

3. Base débil muy diluida, altamente disociada

<10 M o=1 [H]=[A-]+[OH] | [OHT)*—C,[OH ] - K, =0

Alta disaciacidn

Grado de disociacién a vs. -log[HA]
100 O—O—O0—0O0— )

“~ -O-HCl
80 Acido débil Ka=10-2
muy diluido, -0-Ka=10-4
altamente o-Ka=10-6
disociado
60
S
S 40 (\
Acido débil
diluido, poco
20 disociado

Cuanto mas diluido
esté un acido debil,
mayor sera su
porcentaje de
jonizacion.



Relacion entre K, y K,

La solvélisis es la reaccion de una sustancia con el solvente en el que esta disuelta. A las
reacciones de solvolisis que tienen lugar en solucion acuosa, se les da el nombre de reacciones de
hidrélisis (gr. hydro: agua y lisis: rompimiento, disociacion del agua). Un tipo comun de hidrolisis
es la reaccion del anion de un acido débil (la base conjugada) con el agua para dar moléculas de
acido no ionizadas y iones OH-; esto rompe el balance H;0*/OH- del agua y produce soluciones

basicas.

/_\ \ [HT][A™] Disociacion acida, se

+ —_
HA(ac) S H(ac) T A(‘ac) Kq = [HA] representa con K,

l /\ [HA][OH™] La hidrélisis

Ao +H200) == Hh@e) + OlGoy Ky =Ky = =77 que lbera O

N Equilibrio de hidrolisis __" con K,

(Disociacion del agua)




Relacion entre K, y K,

Las constantes de disociacion
acida K, y basica K;, pueden ser
de mayor utilidad si se emplean
como valores de la operacion p:

La operacion p
se lee como
“el logaritmo
negativo de”

Acido Base conjugada

fuerte (HCl) —— muy débil (CI7)

débil (HCN) ——> mas fuerte,
pero aun débil
(CN™)

Base Acido conjugada

fuerte (OH™) ——> muy débil H,O

débil (NH;) —— masfuerte,
pero aun débil
(NH,;™)

K, K, =K,

v
pK, = _lOgKa
pK, = —logkKj

K, pequena K, grande
pK, grande pK,, pequena
o
=
-\-I_ G_J :
3 & <
-— O < O
=2 )
QO w — %
o= 5 -
= E S &
Q
< E; =
K, grande K, pequena
pK., pequena pK,, grande



Propiedades Acido-Base de las sales

Equilibrio de disociacion acida

CH3COOH(aC) + Hzo(g) \j CH3COO(_aC) + H302_ac)
Base conjugada

Equilibrio de hidrélisis

CH3C00 4y + Hy0¢py) == CH3CO0H 4 + OHyqy

Acido conjugado

Equilibrio de disociacién basica
NH;3 (q¢) + H20(py =— NHI(ac) + OH 40
Acido conjugado

Equilibrio de hidrélisis

NHI(ac) + HZO(B) ~ NH3 (ac) + HBOE_ac)

Base conjugada

_ [H30*][CH3CO0™]
¢ [CH3COOH]

[OH~][CH5COOH]

Ky, =K, =
ho— b [CH;COO]

[NHZ][OH™]

Kb = "INHj]

[NH3][H307]
[NH}]

Kh:Ka:



Propiedades Acido-Base de las sales

Sales en las que se hidroliza el catién y el anion

Acido Débil + Base Débil (sistemas de mayor complejidad)

oluci()n Bésica El anion se hidroliza mas que el cation
Kb > Ka > [OH-]1>[H*] en el equilibrio

o[uci()n Acida El cation se hidroliza mas que el anion
Kb < Ka > [OH-]1<[H*] en el equilibrio

K, =~ K, Solucion Neutra (aprox.)



Efecto del ion comun

Las soluciones de un acido débil o una base débil liberan iones que son susceptibles de
hidrolizar de alguna de las maneras anteriores.

;Que sucede cuando se mezcla, por ejemplo, un acido debil como el acético (CH;COOH) y
una sal soluble de ese acido, como el acetato de sodio (CH;COONa)? Ambas soluciones

comparten un ion comun: CH;COO".

El acetato de sodio es un compuesto ionico soluble; por lo tanto, es un electrolito fuerte:

CH3COONa g > Nafy +CH3C00G,y  Kpg > 1

El acido acético es un electrolito débil que se ioniza solo parcialmente:

K., <1

CH3COOH(qy) < > H{,, + CH3CO0,, eq




EfeCtO del ion com l:l N Cuando una solucion de un

electrolito debil se altera
por adicion de uno de sus
iones provenientes de otra

+ —_
CH3COONa g > Naggey + CH3000 fuente, la ionizacion del
electrolito debil se inhibe.
CHsCOOH(qy === H{,, + CH3C00,,

Cuando se tiene acetato de sodio (CH;COONa) y acido acético (CH;COOH) en la misma solucion,
el ion CH;COO" ocasiona que el equilibrio se desplace hacia la izquierda consumiendo iones H*
(principio de Le Chatelier):

~

CH3COOH (4 > H{, + CH3C00,,

La adicion de iones CH,COO- desplaza
el equilibrio y reduce [H*]



Efecto del ion comun

Calculo de pH cuando se involucra un ion comun

;Cual es el pH de una disolucion preparada agregando 0.30 mol de acido acético y 0.30 mol
de acetato de sodio a suficiente agua para hacer 1.0 L de disolucion? (ver ejercicio resuelto
17.1, Brown pagina 752)

Estrategia:

1. Considere cuales solutos son electrolitos fuertes y cuales son electrolitos débiles, e
identifique las especies principales en la solucion.

2. ldentifique el equilibrio importante que es la fuente de H* y que, por lo tanto, determina
el pH.

3. Tabule las concentraciones de los iones implicados en el equilibrio (método ICE).

4. Utilice la expresion de la constante de equilibrio para calcular [H*] y luego el pH.



Efecto del ion comun

Otro método util para calcular el pH de una solucion en la que se tiene una mezcla de un
electrolito débil (acido o base) y una sal soluble de ese electrolito, se puede realizar a través

de la ecuacion de Henderson-Hasselbalch:

Chase Conj.(sal) [H+] — K Cacido
Cécido : Cbase conj.(Sal)

pH = pK, + log

Cé\cido
Cbase Conj.(Sal)

pH = pK, — log




S =W ks WU\

Soluciones amortiguadoras

Las soluciones amortiguadoras, reguladoras o buffer son soluciones que cuando se diluyen o
se les adicionan pequenas cantidades de acidos o bases no modifican en forma apreciable su

valor de pH.
. Disolucion
X amortiguadora
Z
: Agua

0 0.02 0.04 0.06 0.08 0.1
Moles de HCI agregado

-

La presencia de HF contrarresta
la adicion de la base; es pequeno
el incremento en el pH

\

Después de la

i
]
/
/
/

adicién de OH ™

[HF] = [F]

La presencia de

F

contrarresta la adicién del dcido;
es pequefa la disminucion del pH

Disolucion amortiguadora inicial

\

Después de la
adicién de H™

HF

Agregar OH

e |

\

HF

Agregar H™

)

A

H,O + F~ «— HF + OH™

HF

A




Soluciones amortiguadoras

Efecto de la dilucion en el pH de soluciones
amortiguadas y no amortiguadas. La constante
de disociacion para el HA es 1.00 x 104, Las
concentraciones iniciales de soluto son de
1.00 M.

Para las soluciones amortiguadoras, la dilucion
afecta relativamente poco la capacidad
reguladora del pH. Los sistemas con soluciones
reguladoras pueden mantenerse muy estables
a lo largo del tiempo y muchos de ellos hacen
parte de los sistemas biologicos.

5.0

4.0

s
-]

2.0

0.0

Amort

Iguada

NaA)

X

RO
/

éo

107!

102

10~

1074

107>

Concentracion de los reactivos, M



Soluciones amortiguadoras

Las formas de obtener una solucion amortiguadora son, generalmente:

HA -+ N aA Acido débil + sal soluble del acido débil
Buffer
S HA + N ao H Acido débil + base fuerte
HA/A"
K H Cl + N aA Acido fuerte + sal soluble del acido débil

Acido + Base — Sal + Agua



Calculo de pH

Ka>1 pH = -IO\g [H*] O>Ka>1 \
! / \ a<1

Acidos Fuertes | __----"""] Acidos deblle.;
- N\
/?\ ‘//\\.
Concentrados Diluidos Muy diluidos Concentrados Diluidos Muy diluicy

/ Buffer \
HA + NaA
HA/A- < HA + NaOH
\_ HCL+ NaA /




Valoraciones acido-base

Reacciones de neutralizacion

Las reacciones de neutralizacién son aquellas en las que se Acido + Base — Sal + Agua
obtiene agua al hacer reaccionar un acido (H*) y un hidroxido
(OH-). Como otro producto se obtiene una sal: Una sal es un compuesto

ionico formado por un
cation distinto del H* y un

HCI (ac) + NaOH(ac) > Na(C] (ac) + HZO(Z) anion distinto del OH- u 0?-
| | I
H 4+ OH/, < > H,0 Ecuacion _
(ac) (ac) 220 I6nica Neta KCle T KW

Las reacciones de neutralizacion se pueden aprovechar como métodos de analisis
quimico para determinacion de la acidez o basicidad de una muestra incognita. A estos
procesos se les denomina valoraciones o titulaciones acido-base.



Valoraciones acido-base

Bureta que contiene
_—NaOH(ac) de
" concentracion conocida

Medidor de pH
(pHmetro)

Vaso de precipitados

’ __—que contiene HCl(ac)
de concentracion
desconocida

El procedimiento consiste en agregar un volumen conocido
de una solucion de concentracion desconocida (titulando)
en un matraz Erlenmeyer o vaso de precipitado. Desde una
bureta se agrega gota a gota una solucion de caracter
contrario a la sustancia desconocida
fomentar la reaccion de neutralizacion.

Cuando ambas soluciones
alcanzan el equilibrio idnico
(punto de equivalencia),
éste se detecta por medio de
indicadores acido-base o con
un pH-metro.

0

T,

l]_u"=ﬂ"|||tlr'r'ritllh

:__2

(titulante)

[H

para

Vel



Valoraciones acido-base

Curva de titulacion acido-base 14
Una curva de titulaciéon describe el cambio de 12 |-
pH que ocurre al agregar una base fuerte a un - 4
acido fuerte y tiene una forma sigmoidea como 10 |-

se muestra en la figura.

Se identifican cuatro zonas fundamentales: T | 3 PL!ntO de.
Q oL equivalencia
1. El pH inicial
2. Entre el pH inicial y el punto de equivalencia 4 _
3. En el punto de equivalencia I 2
4. Después del punto de equivalencia 2 -_-\1 Zona del Punto
de equivalencia
| ) ] ) ] ) ] ) |
Punto de equivalencia C,V, = C,V, 0 20 40 60 80 100 120
V Titulante (mL)



Valoraciones acido-base

Se pueden considerar cuatro tipos de reacciones de neutralizacion para valoraciones o
titulaciones acido-base de acuerdo con la naturaleza de los reactivos:

» Valoracion acido fuerte-base fuerte
» Valoracion acido débil-base fuerte
» Valoracion acido fuerte-base débil

> Valoracion acido débil-base débil*

*Las valoraciones acido débil-base débil son sistemas muy complejos debido a que tanto el
cation como el anion de la sal formada pueden hidrolizar, razon por la cual no seran vistos
en esta asignatura. De cualquier manera, las valoraciones acido débil-base débil no tienen
mucha relevancia en el analisis quimico.



Valoraciones

Valoraciones acido fuerte-base fuerte

La figura muestra una curva de
titulacion de pH de 50.0 mL de
una solucion de HCl,, 0.10 M con
una solucion de NaOH,, 0.10 M.

La adicion de una base fuerte a
un acido fuerte presenta una
forma sigmoidea regular que
indica que por cada mol de base
agregada se neutraliza un mol de
iones H* en la solucion.

El equilibrio de neutralizacion se
alcanzaapH=7.0

g

™

pH = 7.0 en el punto de equivalencia,
L disolucion salina de NaCl(ac)

A\

14

12

10

Punto de equivalencia

—71 | | L=

ocurre cuando los moles de

El punto de equivalencia
la base = moles del dcido

0

10 20

30 40

50 60 70 80

mL NaOH

H+
@
Sl

L.

Na+— @

° 0
OH
Oo

Solo existe HCl(ac)
presente antes de
la titulacion

H™ consumido conforme
se agrega OH ™ formando
H,O (pH < 7.0)

H™ completamente

neutralizado por el OH™

(pH =7.0)

No queda H™ para
reaccionar con OH™
en exceso (pH > 7.0)




o En una solucion, al
ValO raC]OneS multiplicar un volumen por
una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la

Para calcular el pH en cada regiéon de la curva de solucion (g, mol, mg, eq,
titulacion, se puede emplear el método del factor etc.)
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

Valoraciones acido fuerte-base fuerte

1. Antes de agregar agente titulante (V = 0 mL)

[OH] : s :
[H*] = C, i Si C, < 1.0 X 107°M, se aplica
: a (inicial) la ecuacion cuadratica.
2. Antes del punto de equivalencia
L : = :
71 H) [H*] = Cq (sin reaccionar) 51C, < 10X 107°M, se aplica
y \ la ecuacion cuadratica.
(e Inicial ——. | Q\
fV x C N . fV X C )
[H*] = (Va X Ca) = (V X Cp) Transformado

Vo, +V,



En una solucion, al

ValO I'aCioneS multiplicar un volumen por

una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la

Para calcular el pH en cada regiéon de la curva de solucion (g, mol, mg, eq,
titulacion, se puede emplear el método del factor etc.)
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

Valoraciones acido fuerte-base fuerte

3. En el punto de equivalencia

OH-
[OF] [H*]=1x10""M Sal neutra
4, Después del punto de equivalencia
_'__f_ (V= V) X G, Si Cp (excesoy < 1.0 X 107°M, se aplica
/_} \ [H*] Ch (exceso) = vV, +V, la ecuacion cuadratica.
—
Ky

[H*] =
Cb (exceso)




(' N ™
El cambio de pH cerca del punto de
equivalencia es menor que en una
titulacién dcido fuerte-base fuerte

.

Valoraciones \

12

A

j pH > 7.0 en el punto de

Valoraciones acido débil-base fuerte 10 //nequwalema sorque }

Punto de equivalencia CH;COQO™ es una base débil

8
La figura muestra una curva de P 6 |
titulacion de pH de 50.0 mL de una |
solucion de acido acético 0.10 M con : / i
una solucion de NaOH,, 0.10 M. 2 i
|

El punto de equivalencia J

ocurre cuando los moles
% de base = moles de dcido
La adicion de una base fuerte a un 0 10 20 30 40 50 60 70 80
acido débil ocasiona el fendomeno de mL NaOH

hidrolisis de la base conjugada del
acido débil, formando una solucion q
buffer. CH,COOH

En estos casos, el equilibrio se Na ) v

CH5COO~
/

otr- @ ‘3

alcanzaa pH = 7.0

CH3COOH((ac) EIOH™ agregado convierte El acido completamente No existe acido para

Disolucion antes de la parte del CH;COOH(ac) neutralizado por la base reaccionar con

titulacion en CH,COO™ (ac), agregada, resulta en una el OH™ en exceso
formando una disolucion disolucion de la sal

amortiguadora de pH CH3COONa(ac)



Valoraciones

Valoraciones acido débil-base fuerte

De acuerdo con las curvas de titulacion y la
constante de disociacion (K,) de los acidos
débiles, se puede concluir que:

1. La disolucion del acido débil tiene un pH
inicial mayor que una disolucion de un acido
fuerte de la misma concentracion.

2. El cambio de pH en la parte de rapida
elevacion de la curva cerca del punto de
equivalencia es menor para el acido débil
que para el acido fuerte.

3. Para la titulacion acido débil, el pH en el
punto de equivalencia esta por arriba de 7.0
(para la titulacion de bases débiles con acido
fuerte el P, esta por debajo de 7.0)

14

12

10

K, disminuye

El pH inicial se
incrementa conforme

/

Punto de equivalencia —

| El pH en el punto
de equivalencia
(marcado con

| circulos) aumenta

| | conforme K,
l disminuye
| \
EACidG fuerte I
|
0 10 20 30 40 50 60

mL NaOH

~



En una solucion, al

VaIO I'aCioneS multiplicar un volumen por

una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la

Para calcular el pH en cada regiéon de la curva de solucion (g, mol, mg, eq,
titulacion, se puede emplear el método del factor etc.)
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

Valoraciones acido débil-base fuerte

1. Antes de agregar agente titulante (V = 0 mL)

[OH] H*] = |K,C, i Si C, <1.0x1073M, se aplica
| 36 (TEel) la ecuacion cuadratica.
2. Antes del punto de equivalencia
,_,|;_, ) [H*] = Cq (sin reaccionar) Si C, < 1.0 x 1073M, se aplica
y [H*] la ecuacion cuadratica.
V, XC,)—(Vp, XC C
[H+]=Ka(a a) (b b)=Ka a

V, X Cp Csqr € Ec. Henderson



En una solucion, al

VaIO I'aCioneS multiplicar un volumen por

una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la

Para calcular el pH en cada regiéon de la curva de solucion (g, mol, mg, eq,
titulacion, se puede emplear el método del factor etc.)
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

Valoraciones acido débil-base fuerte

3. En el punto de equivalencia

[OH]
K, .
[OH_] = _C(sal) Sal basica
K,

4. Después del punto de equivalencia

|_J [H*] [H*] = Ky 51 Cp (exceso) < 1.0 X 107°M, se aplica
[ Ch (exceso) la ecuacion cuadratica.
(Vp —Vg) X Cp

Cp (exceso) — V. +V,
a



o En una solucion, al
ValO raC]OneS multiplicar un volumen por
una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la

Para calcular el pH en cada regiéon de la curva de solucion (g, mol, mg, eq,
titulacion, se puede emplear el método del factor etc.)
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

Valoraciones acido fuerte-base débil

1. Antes de agregar agente titulante (V = 0 mL)

[H*] L Si C, < 1.0 x 1073M, se aplica
[ = \/ Kb Lo ginician la ecuacion cuadratica.
2. Antes del punto de equivalencia
i [OH™] = Cp (sin reaccionar) Si Cp < 1.0 X 1073M, se aplica
4 *-\[OH'] la ecuacion cuadratica.
1 ( )
_ Vp X Cp) = (Vg X Cp) Cp
[OH™] = K, V x C = Kp C... < Ec. Henderson
a a sal



Valoraciones

Valoraciones acido fuerte-base débil

Para calcular el pH en cada region de la curva de
titulacion, se puede emplear el método del factor
unitario o las siguientes relaciones matematicas:

3. En el punto de equivalencia

K
[H*] = |—=C(sal
Kb (sal)

/! \ [H+] = Cq (exceso)

(Vo — Vi) X Cq
o (exceso) — v, +V,
a

i

4. Después del punto de equivalencia

En una solucion, al
multiplicar un volumen por
una unidad de concentracion,
el resultado es la unidad de
cantidad de sustancia de la
solucion (g, mol, mg, eq,
etc.)

Sal acida

Si Cq (excesoy < 1.0 X 107°M, se aplica
la ecuacion cuadratica.



Valoraciones

Acidos polipréticos

Los acidos polipréticos son acidos débiles que se ionizan por etapas, es decir, que pierden un
proton en cada vez. Como consecuencia deben utilizarse mas expresiones de la constante de
disociacion para cada etapa de ionizacion. Por ejemplo:

N . [H"][HCO3] _
HzC03(ae) < Hg_ac) + HCO3 (gc) Ka, = [H2C03]3 =43 x 1077

_ . _ [H*][CO57] _
HCO3 4oy < H{zey + CO3 4y K,, = HCO: ] —48x10-11

Dado que K, > K,, (aprox. 10* veces), la gran mayoria de [H*] solo provendra de la
primera ionizacion



= 2—

Valoraciones " 3

. ]
¢ 2t 2l
Valoracién de acidos poliproéticos

[ BIH.PO; es la especie | [ EIH,PO; es la (Bl HPO, es Ia
El acido fosforico (H3PO4) es un acido pOliprétiCO L predominante especie predominante especie predominante
4 . ’ . . | nlr
con tres atomos de hidrégeno ionizables: 1 _|| | ' | %
|
|

1
12

. N L [ 14 (o7 | .

3PV (ac) ~—— (ac)+ 28 Y4 (ac) ag T [H3P04] 10 |

|
2 °l -
— | + 2— [H+][HPO4_] pH |
H2PO4 () === H(aey * HPOY(aey K,, = [H,PO; ] o | i
| i
, _ 3 [H*][PO}"] '
M0 o === Mo P4 Ko, = [HPOZ"] 2} — i
I
|

0
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 110
mL NaOH



Valoraciones

Valoracién de acidos poliproéticos

H3PO, (ac) — Hz_ac) + HZPOZ(ac)

_ [H*][H,PO;]
“ ~ T H;PO,]

H,PO; (4o) =—— H{ac) + Hpoi—(ac)

_ [H*][HPOZ™]
Ka: = TH,P0;]

HPO4 (ac) ﬁ H(ac) + PO4 (ac)

_ [H*][POF]
“ " [HPO37]

Hiye + HoPOJ (o) == H3PO, (40

4(ac) <———
K. — [H3PO,]
P ™ [H*][H,PO;]

H{ac)+ Hpoi—(ac) ——— H,P0; 4

_[HPO;]
Fo2 = THH[HPOZ ]

—_— —
H(ac) + PO4 (ac) : HPOLZL (ac)

_ [HPOZ]
17 [H*][PO3]




Valoraciones

Concentraciones molares de acidos comerciales

Reactivo P. For" M¢ % en peso Densidad (20°) (g/cm’)
H,SO, 98.08 17.6 94.0 [.831
HCIO, 100.5 11.6 70.0 1.668
HCI 36.46 12.4 38.0 [.188
HNO, 63.01 154 69.0 1.409
H,PO, 98.00 14.7 85.0 1.689
HC,H;0, 60.05 17.4 99.5 1.051
NH, 17.03 14.8 28.0 0.898

9 Estas son concentraciones aproximadas y no pueden utilizarse para preparar soluciones estiandar.

b Peso férmula.

¢ Molaridad.



Valoraciones

Identificacion del punto de equivalencia a través de la primera derivada

En ocasiones, la visualizacion del punto final con un indicador es bastante confuso y se necesitan
métodos de analisis mas sensibles, como por ejemplo, ver las variaciones del pH con un pH-metro.
Para muestras muy diluidas o con un punto de equivalencia muy confuso, se puede utilizar la

primera derivada para visualizar el punto de equivalencia.

VBase | [H'] pH AV | ApH |ApH/AV

0 0,1000 1,0000

40 0,0111 1,9542 40 0,9542 0,0239
42 0,0087 2,0607 2 0,1065 0,0532
45 0,0053 2,2788 3 0,2181 0,0727
49 0,0010 2,9956 4 0,7169 0,1792
50 0,0000 7,0000 1 4,0044 4,0044
51 0,0000 10,9957 1 3,9957 3,9957
55 0,0000 11,6778 4 0,6821 0,1705

14

12

10

A

20

40 60
V Base (mL)

80

100

ApH/AV



Diagramas de especies

Los diagramas de especies
relacionan la fraccion relativa F,
de un acido débil y la fraccion de
la sal formada (base conjugada) a
medida que va variando el pH.

Estos diagramas son especialmente
utiles para seguir el paso a paso de
una reaccion de neutralizacion.

Fraccién relativa F,.

1.0

0.8

0.6

0.4

[HA]

]

10



Diagramas de especies

Cuando el pH es menor a 2.5, la
fraccion relativa del acido es
aproximadamente 1 y la especie que
existe mayoritariamente en la
solucion es HA, el acido sin disociar.

Fraccién relativa F,.

1.0

0.8

0.6

0.4

[HA]

]

10



Diagramas de especies

Cuando el pH es mayor a 6.5, la
fraccion relativa del acido débil es
aproximadamente 0 y la especie
que existe mayoritariamente en la
solucion es A-, la base conjugada.

La suma de ambas fracciones
siempre es igual a la unidad (1.0)

Fraccién relativa F,.

1.0

0.8

0.6

0.4

[HA]

]

10



Diagramas de especies

El punto donde se cruzan las dos curvas
muestra que el pK, corresponde al pH en el
cual la solucion contiene el mismo numero
de moles de acido y de su base conjugada
(50% o una fraccion de 0.5). Se dice que es
una solucion equimolar (equi = igual).

A esta region especifica se le conoce como
zona buffer, y ahi es donde se forma
realmente una solucion reguladora.

FT= =

Fraccién relativa F,.

1.0

0.8

0.6

0.4

[HA]

pH = pK,

zona buffer

]

10



Diagramas de especies

[.0

[H*][HM™]
[H2M]

0.8

HoM(gey == H{o + HM(yy K, =

K. =182
PRa 0.6

Si pH <pK,, la especie predominante es

H,M. 0.4

Fraccion relativa F.,.

Para valores por encima del pK, la especie

H,M se transforma en la especie HM-, la 0.2
cual aumenta su fraccion relativa.

0 2 - 6 8 10




Diagramas de especies

1.0

_ _ [H*][M?7]
HM o) — H{ac) + Mfac) K,, = V] 0.8
pKaz - 6,58 0.6

Si pH > pK,, la especie predominante 04
es M2-, '
Para valores por encima del pK,, la

especie HM- disminuye su fraccion
relativa ya que se transforma en la
especie M2-,

0.2

0.0

0 2 - 6 8 10




Punto de equivalencia

Diagramas de especies — pKay + DKo,
2
1.0
_ [H*][HM ]
HoMey == H{e + HMy K, = Y
[HoM]
0.8
pK,, = 1,82
0.6
- : - [H*][M?"]
HM(ac) ~— Hg_ac) + M(Zac) Ka2 — [HM_]
0.4
pK,, = 6,58
En el intermedio de los dos valores de 0.2
pK,se da el primer punto de equivalencia.
La especie que predomina es HM-.
0.0°
0 2 4 6 8
pH



Diagramas de especies

:Como construir diagramas de especies?

Construir un plano cartesiano. En el eje x se
ponen las unidades de pH y en el eje y se coloca

la fraccion relativa (entre Oy 1). — —
e

Ubica el o los pK, de la sustancia en el diagrama.
El pK, es el valor de pH al cual la fraccion
relativa F, vale 0.5. —__

Se trazan lineas curvas que se crucen en el valor
de pK,

La suma de ambas fracciones relativas siempre es
igual a la unidad (1.0) y en cada region buffer
solo coexisten dos especies

El valor maximo y minimo de cada curva (cuando F, vale 1y 0) esta dado por el promedio de
los pK, adyacentes



Diagramas de especies

Solo maximo dos
especies pueden
coexistir en cada
region

100%

Fraccion relati

25%

0%

PO; N\

3—
PO,

P

o
s

12

14



K, e indicadores

Muchos indicadores acido-base son acidos organicos
débiles, HIn, donde “In” representa varios grupos
organicos complejos. El azul de bromotimol es uno de
estos. Su constante de ionizacion K, es de 7.9x1078. Su
jonizacion en solucion acuosa diluida y su expresion de la
constante de ionizacion pueden representarse como sigue:

Hln(ac) + HzO(g) ~ In(_ac) + Hgoz-ac)

_ [H307][In"] _
Ky == = =79 x 107

La caracteristica esencial de un indicador acido-base es
que HIn e In- deben tener colores completamente
distintos. La cantidad relativa de las dos especies
determina el color de la solucion.

BROMOTHYMOL BLUE C,H,BR.,0O.S




K, e indicadores

Indicador fenolftaleina
Intervalo de cambio de color 8.3 < pH < 10.0
14

I
|
I
12 i
I
I

10

Equivalence point

0 10 20 30 40
mL HCl

Indicador no satisfactorio porque cambia de color
antes de lograr el punto de equivalencia

El pK, del indicador debe coincidir
con el pH en el punto de equivalencia

Indicador rojo de metilo
Intervalo de _cambio de color 4.2 < pH < 6.0

T
10] S~ i [
5 /L

Eqﬁivalénce point

I
I
I ‘ |
I
|
|

mL HCl

Indicador adecuado porque el punto de equivalencia
cae dentro del intervalo de cambio de color

0 10 20 30 40 50 6\ 70 80



