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1.- Caracteristicas de acidos e bases.

Os 4cidos e bases son cofiecidos dende a antigiiidade. Os alquimistas, p. ex.,
usaban o acido sulfurico, ao que chamaban aceite de vitriolo, e o acido nitrico, ao que
chamaban auga forte. Ata o séc. XIX, para definilos utilizaronse as suas propiedades:

Acidos:
Tefien sabor agre.
Son corrosivos para a pel.
Arrubian certos colorantes vexetais.
Disolven substancias
Atacan aos metais desprendendo H,.
As disolucions acuosas conducen a electricidade.
Perden as suas propiedades ao reaccionar con bases.

Bases (ou alcalis):
Tefien sabor amargo.
Suaves ao tacto pero corrosivas coa pel.
Dan cor azul a certos colorantes vexetais.
Precipitan substancias disoltas por acidos.
Disolven graxas.
As disolucions acuosas conducen a electricidade.
Perden as suas propiedades ao reaccionar con 4cidos.

2.- Evolucion histérica do concepto de acido e base.

A primeira explicacion rigorosa sobre a natureza dos acidos e bases débese a
Arrhenius, quen para explicar a conductividade das disoluciéns acuosas de acidos,
bases e sales, postulou, en 1884, que certas sustancias (electrélitos) en disolucion, se
disocian en catiéns e anions.

2.1. Teoria de Arrhenius. Limitacions.

Segundo Arrhenius:

ACIDO: Substancia que en disolucién acuosa se disocia dando cations H*
(proténs):

HA (en disolucién acuosa) — A" + H*

Exemplos:
- HCI (en disolucion acuosa) — CI' + H*
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- H,S0, (en disolucion acuosa) — SO, + 2H*

Os acidos que liberan un proton reciben o nome de monopréticos, os que
liberan dous, diproticos e os que liberan mais de dous, polipréticos.

BASE: Substancia que en disolucién acuosa se disocia dando anions OH’
(i6n hidroxilo, oxidrilo ou hidréxido).

BOH (en disolucién acuosa) — B* + OH"

Exemplos:
- NaOH (en disolucién acuosa) — Na* + OH’
- Ca(OH), (en disolucién acuosa) — Ca*? + 20H

As bases que liberan un i6n hidroxilo reciben o nome de monobasicas, as que
liberan dous, dibasicas e as que liberan mais polibasicas.

Neste curso traballaremos, fundamentalmente, con acidos monopréticos, que
representaremos como HA, e bases monobasicas que representaremos como BOH.

A teoria de Arrhenius tifia varias limitacions: unicamente consideraba
disoluciéns acuosas (non pode haber acidos en acetona ou alcohol?) e non era capaz
de xustificar o comportamento basico de substancias, como o0 NH3, que non tefien OH
na molécula.

Exemplo 1: Representa as ionizaciéns dos seguintes compostos: &cido
nitrico, acido sulfuroso, acido fosférico, hidréxido potasico, hidréxido ferroso, hidroxido
de aluminio.

Solucion: a) HNO; — NOz + H*
b) H,SO; — 803_2 + 2H" (Realmente: H,SO; — HSO; + H+, HSO; — SO3_2 + H+)
c) HsPO, — PO,2 + 3H" (HsPO, — H.PO, + H'; H,PO, — HPO4? + H'; HPO,?
— PO,% + HY)
d) KOH — K"+ OH
e) Fe(OH), — Fe'? + 20H" [Fe(OH), — Fe(OH)* + OH"; Fe(OH)" — Fe*? + OH]
f) Al(OH); — AI® + 30H [AI(OH); — AI(OH)," + OH"; AI(OH)," — AI(OH)*? +
OH"; AI(OH)™ — AI"® + OH]

ATENCION!: As reacciéns de ionizacion deben estar axustadas tanto en
atomos como en cargas, é dicir, se ten que haber o mesmo namero de atomos de
cada elemento nos dous membros, a suma das cargas dos reaccionantes ten que ser
igual & suma das cargas dos produtos. Vémolo no exemplo b) (H,SO; — SO3? + 2H").
A esquerda a carga é cero (é unha molécula neutra); & dereita o sulfito ten carga -2 e
hai 2 protons de carga +1, polo tanto -2+2-(+1)= -2+2= 0, igual que & esquerda.
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2.2. Teoria de Bronsted-Lowry.

O danés Bronsted e o inglés Lowry, de forma independente, propuxeron en
1923 unha definiciébn méis xeral, aplicable a calquera disolvente:

ACIDO: Substancia que en disolucion cede H".

Exemplo: HCI (g) + H,O () 5 H3O"(ac) + CI (ac) [0 i6n H30" é o H*
solvatado (unido a unha molécula de auga) e chamase oxonio ou hidronio]

BASE: Substancia que en disolucion acepta H".
Exemplo: NH; (g) + H,0 (I) 5 NH," (ac) + OH" (ac)

Destes exemplos imos sacar varias conclusions:

13) O caracter acido ou basico é relativo: unha substancia é acida porque
enfronte hai unha base, e viceversa. Asi a auga actia como base (aceptando un
proton) fronte ao HCI, pero actla como acido (cedendo un protén) fronte ao NHs. O
gue sempre teremos que considerar seran parellas acido (da protén) — base (acepta
proton).

23) A existencia dun equilibrio indica que tamén se pode producir 0 proceso
contrario, o que nos leva a considerar parellas acido/base conxugada e base/acido
conxugado. Vexamolo nos exemplos anteriores:

O HCI (4cido) ao perder o seu proton convértese en Cl', que tende a gafar un
protdn (actla, polo tanto, como base) para formar de novo HCI. Asi pois, un acido
(HCI) da unha base conxugada (CI).

O NH; (base)ao gaiar o proton convértese en NH,", que tende a perder o

protén (actua, polo tanto, como acido) para formar de novo NH;. Logo, unha base
(NHs) da un acido conxugado (NHz").

Exemplo 2: Completa os seguintes equilibrios acido-base de Bronsted-Lowry,
caracterizando os correspondentes pares acido-base conxugado:

@) ... +H,0 5 CO5?% + H;0" (b) NHs" + OH S H,0 + ........

©) ........ +H,0 5 H;0" + SO,2

Solucion: (a) Vemos que a auga actia como base aceptando un H*, que
tifa que provir do carbonato, logo sumandolle ese protén 6 carbonato, obtemos
(H"+ CO3?=) HCOy3, 0 &cido inicial: HCO3 + H,O % CO3? + H30".

(b) Aqui acepta un H* o i6n hidréxido, que actia como base, logo o i6n
amonio 6 perder ese proton, convértese en (NH; - H" =) NH3, e asi: NH," + OH
5 H,0 + NHs.

(c) A auga de novo actlla como base aceptando un H*, que antes estaria
unido 6 sulfato, logo sumandolle ese protén 6 sulfato, obtemos (H* + SO,?=)
HSO., o &cido inicial: HSO, + H,0O & H30" + SO,

Polo tanto, os pares &cido-base conxugado seran:
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Reaccion |Acido |Base conxugada Base Acido conxugado
(@) HCO3 CO5* H,O Hs;O*
(b) NH4" NH; OH H,O
(c) HSO, S0,4? H,O Hs;O*

3.- Forza de acidos e bases.

Como vimos, o concepto de acido e base e relativo, o que da idea de que os
acidos a as bases poden clasificarse como FORTES ou DEBILES e hai substancias,
como a auga, que poden actuar como acidos ou como bases; estas substancias
reciben o nome de ANFOLITOS ou ANFOTERAS.

En disolucion acuosa, (son as que estudiaremos este curso) considérase que
un acido é forte cando o equilibrio de ionizacion estd desprazado & dereita:

- +
HNO,+ HO—=<NO; + H,0

Son é&cidos fortes o perclérico (HCIO,), clérico (HCIO3), iodhidrico (HI),
bromhidrico (HBr), clorhidrico (HCI), nitrico (HNO3) e sulftrico (H,SOy,).

Os demais &cidos (sulfuroso, nitroso, fosforoso, acético...) son débiles, polo
tanto, ionizanse parcialmente. P. ex. o &cido acético:

CH3COOH + H,O S CH;COO™ + H30"
Isto xustificase dicindo que un &cido forte (como o0 nitrico) da unha base
conxugada débil (o nitrato) que non é capaz de producir o proceso contrario; sen

embargo un &cido débil (como o acético) da unha base conxugada forte (o acetato)
gue é capaz de producir o proceso contrario.

Os equilibrios producidos por &cidos débiles quedaran determinados por unha
constante de equilibrio, que chamaremos CONSTANTE DE ACIDEZ, K,, que, para o

fH.coo -h.or
EH.COOH

exemplo considerado, tera por expresion: K, = (recorda

gue os liquidos e sdlidos non se tefien en conta).

Se representdsemos o proceso de ionizacion segundo Arrhenius, obteriamos
unha expresion semellante, co H* en vez do H;O"

. H,coo  fi+
CH3;COOH 5 CH3;COO + H K, = . I*_
fH.cooH _

Os acidos polipréticos non ceden dunha vez e coa mesma facilidade tédolos
proténs, senén que o fan de forma graduada e cada vez con maior dificultade,
presentando varias constantes de acidez, que se designan como K, K, Ks... cada vez
mais pequenas. P. ex., para o acido fosforico:

HsPO, S H,PO, + HY K,=7,5-10°
H,PO, — HPO,2 + H* K,=6,2-10®
HPO,? —» PO,% +H' Ks=2,2-10%

O mesmo podemos razoar para as bases:
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En disolucién acuosa, considérase que unha base é forte cando o equilibrio
de ionizacion esta desprazado & dereita:

B+HO—<#BH"+ OH’

Son bases fortes o hidréxido sédico (NaOH) e potasico (KOH).

As demais bases (hidroxido calcico, ferroso, aménico...) son débiles, polo tanto,
ionizanse parcialmente. P. ex. 0 amoniaco ou hidréxido amonico:

NH3 + Hzo (—> NH4OH) : NH4+ + OH-

Isto xustificase dicindo que unha base forte (como o hidréxido sédico) da un
acido conxugado débil (o i6n sddico) que non é capaz de producir 0 proceso contrario;
sen embargo unha base débil (como o hidroxido amoénico) da un acido conxugado
forte (0 amonio) que é capaz de producir 0 proceso contrario.

Os equilibrios producidos por bases débiles quedaran determinados por unha
constante de equilibrio, que chamaremos CONSTANTE DE BASICIDADE, K, que,
hH A kH -

para o exemplo considerado, tera por expresion: K, = l‘"" oH
4 _

Canto mais altos sexan os valores de K, ou K, mais ionizado estara o acido ou
base correspondente e, polo tanto mais forte é.

ATENCION!: E importante que saibas de memoria cales son os acidos e bases
fortes, porque cando representes a sua ionizacién deberas indicar que se disocian por
completo (HI — H" + I, KOH — K" + OH"), mentres que no resto dos casos alcanzase
un equilibrio (HBrO; S H* + BrO, ; CUOH S Cu® + OH)

4.- Equilibrio de ionizacion da auga. Concepto de pH.

A experiencia mostra que a auga ten unha pequena condutividade eléctrica o
gue indica que esta parcialmente disociada en iéns:

H,O () + H,0 (I) 5 HO*(ac) + OH (ac) = K= [HO'][OH]/ [H.O]?

Como a [H,O] é constante por tratarse dun liquido, chamaremos K, a
Kc:[H.0]? = Ky = [HsO']-[OH] cofiecida como produto iénico da auga. O valor do
devandito produto i6nico da auga a 25°C é: Ky=10"* M?,

pH DALGUNHAS SUBSTANCIAS A 25°C
No caso da auga pura,

[H;0] = [OH] = X = Substancia | pH | Substancia . pH
10_1‘_‘ = X g [H:O'] = ~ HCI comercial -1,1 Leite 6,9
[QH.]. = 100 M. . Isto HClI 1 M 0 Auga pura 7
significa que nun litro de B

auga hai 107 moles de Zume limén 2,2 Sangue 7,5
hidronios e hidroxilos, logo Refresco cola 2,6 Lixivia concentrada 10,7
a auga esta moi pouco Vifio 3,5 NaOH 1M 14
lonizada. Café 5 NaOH saturado 15
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Cando botamos na auga un acido aumenta a [HsO"], que pasara a ser, p. ex.,
10, 10”...M e 6 revés, cando botamos unha base, aumentamos a concentracion de
OH' e diminuimos a de H;O" (0 seu produto segue sendo 10™*%), que pasara a ser 10%,
10'°...M. Polo tanto, pode haber variaciéns moi grandes no valor da concentracion de
HsO". Para evitar traballar con cantidades tan variables e, sobre todo, simplificar as
representacions graficas, o danés Sorensen (en 1909) propuxo utilizar o concepto de
pH (pehache):

pH= -log[H;0"]

Como na auga pura, [Hs0"]=10"M = pH=-log 107 =7.
Se a disolucién é acida, [H;0']= 10°, 10%..M = pH =86, 2... é dicir, < 7.
Se a disolucién é basica, [H;0']= 10%, 10%°..M = pH =8, 10... é dicir, > 7.

Do mesmo xeito se define o pOH': pOH= -log[OH]

Como nas disoluciéns acuosas [Hz0'] - [OH] = 10™, aplicando logaritmos:
log([HsO"] - [OHT]) = log(10*) = log[HsO'] + log[OH]= -14. Cambiando todo de
signo:  -log[H:0’] - log[OH]=14 = pH+ pOH= 14

Resumindo,segundo o valor da [H3;O"] e do pH, temos os seguintes tipos de

disolucions: [H:07] pH
Acidas: >107 M <7
Bésicas: <10’ M >7
Neutras: =10" M =7

Exemplo 3: O pH dunha disolucién acuosa é 12,6. Cal sera a [Hs0"] e o pOH
a temperatura de 25°C?

Solucién: pH = -log [H:0] =12,6, de onde se deduce que: [H;0] =10 =
10***M =2,51.10"2 M

Como Kw = [H;O-[OH] =10 M?  entén: [OH] =107%/2,51-10 3=
3,98:102 M
pOH = - log [OHT] = - log(3,98:10%) =1,40
Comprobamos que pH + pOH =12,6 + 1,40 =14

Exemplo 4: Calcular as concentraciéns dos iéns, o pH e o pOH dunha
disolucién acuosa: a) 0,02 M de acido clorhidrico, b) 0,02 M de hidréxido sddico

Solucién: a) Para representar as ionizaciéns podes utilizar a notacién de
Bronsted e Lowry (HCI + H,O & CI + H30") ou a de Arrhenius (HCI & CI" + H")
gue é a que utilizarei habitualmente, por ser mais sinxela. A continuacién hai que
razoar se o acido ou base é forte ou débil, pois se é forte ionizase por completo

! En realidade “p” debe entenderse como un operador matematico que equivale a “~log” e asi pka= -log(ka) ou pky= -
log(kp).
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e se é débil non. O HCI é forte, logo ionizase por completo: HCl — CI" + H”. Isto
significa que todo o HCI desaparece para ionizarse; como cada mol de HCI da
un mol de CI" e un mol de H*, os 0,02 mol/L que temos, daran 0,02 mol/L de Cl' e
de H":

HCI — Cf + H*
[Inicial]: 002 0 O
[Final]: 0 0,02 0,02

[H]=[CIT=0,02 M, entdén: pH=-log0,02 = pH=17
ComopH+pOH=14 = pOH=14-1,7=12_3.

b) O NaOH é forte, logo ionizase por completo: NaOH — OH™ + Na'. Isto
significa que todo o NaOH desaparece para ionizarse; como cada mol de NaOH
da un mol de OH" e un mol de Na*, os 0,02 mol/L que temos, daran 0,02 mol/L

de OH e de Na™: NaOH — OH + Na*
[Inicial]: 002 0 O
[Final]: 0 0,02 0,02

[Na']=[OH]=0,02 M, entén: pOH=-log0,02 = pOH=17
ComopH+pOH=14 = pH=14-1,7=123.

Exemplo 5: Calcular as concentracions de [H'], [NO,] e [HNO,], o pH, o pOH
e o grao de ionizacién, nunha disolucién 0,0200 M do acido, se K = 4,510,

Solucién: O &cido nitroso non é forte, por conseguinte alcanzard un
equilibrio cos seus ions: HNO,; 5 NO;, + H'.

Para estudiar o equilibrio deberiamos facer unha taboa coas concentracions
iniciais, as que reaccionan e as finais, pero como imos a considerar unicamente
especies monoproticas e monobasicas, as concentracibns de ‘“reaccion” de
todas as especies van a ser X (é dicir, desaparecen X mol/L do acido para dar X
mol/L de protbns e X mol/L do anién), por ser todos os coeficientes
estequiométricos iguais a 1, polo que podemos simplificar a tAboa prescindindo
da fila de “reaccionan’:

HNO, 5 NO, + H". Aplicando a expresién de k:
. O, -HT
[Inicial]: 0,0200 O 0 K, = JJI-I_ZN(SL obtemos:
2 _
[Final]: 0,0200-X X X 4,5.10"= X-X/ (0,0200-X) logo:

X?=4,5.10%.(0,0200-X) = X?+4,510*X-910°=0 = X=2,810°M
X=[H"7=[NO;]=2,810° M; [HNO,] = 0,0200-X= 0,0200-2,8-10° = 0,0172 M
pH= -log[H'] = -log(2,8-:10%)= 2,6; pOH= 14 — pH= 14 — 2,6= 11,4.

a=X/C, = a=2,810°/0,0200=0,14 = a=14%.

Exemplo 6: Calcula a [NH,'], [OH] e [NHs], o pH, o pOH e o grao de
ionizacion, nunha disolucién 0,201 M de amoniaco se K,=1,81.10".

Solucion: O amoniaco, ou hidréxido amonico disolto en auga (NH;z + H,O —
NH,OH), non é forte, por conseguinte alcanzara un equilibrio cos seus ions:
NH,OH 5 OH + NH,".
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Utilizando a tdboa simplificada, como no exercicio anterior:

NH;OH & OH + NH,". Aplicando a expresion de k:
. |-|4+ DH "~
[Inicial]: 0,201 0 0 K, = = obtemos:
hH.,OH _
[Final]: 0,201-X X X 1,81-10°= X-X/ (0,201-X) logo:

X*= 1,81-10°.(0,201-X) A partir de aqui imos resolver o exercicio de duas
maneiras:

a) Da maneira habitual, resolvendo a ecuacion como no exercicio anterior =
X?+1,81:10°X — 3,638:10°=0 = X=1,90-10°M

b) Desprezando o valor de X que resta a Co, porque cando a constante de
equilibrio € menor que 10™ (10, 10°®...) a ionizacién é tan pequena ou, 0 que é o
mesmo, o equilibrio esta tan desprazado a esquerda, que practicamente C, non
cambia e, polo tanto, 0,201-X= 0,201. Asi a nosa ecuacién convértese en:

X?=1,81-10°-0,201 de resolucién inmediata; X=1,90-10° M.

Asi pois, en calquera equilibrio, cando a constante de equilibrio € menor
que 10 (10°, 10°°...), podes facer a simplificacion Co — X = C,.

X=[OH]=[NH,7=1,90-10° M; [NH3] = [NH,OH] = 0,201-X= 0,199 M
pOH= -log(1,90:10®) = 2,72 = pH=14 — pOH= 11,28
a=X/C, = a=1,9010°/0,201=0,0095 = a=0,95%.

Exemplo 7: Queremos preparar unha disolucién de &cido hipocloroso (K,=
3,2.10‘8) de pH 4,11. Cal debe ser a concentracion da disolucién?.

Solucién: pH=4,11 = -log[H:0"]=4,11 = [H;0']=10*'*=7,76-10"M
Substituindo na taboa simplificada e aplicando a expresion de ky:
HCIO & CIO + H'.:

- ok
[Inicial]: Co 0 0 K =J‘|—2—I-I— danos:

* hNo,
52
[Final]: C,-7,76-10° 7,76-10° 7,76-10° 3,210 =ﬂ45
C,—7,7610"

Como a constante de equilibrio € moi pequena (<10™), a ionizacion do acido
€ moi feble e podemos considerar desprezable o que se ioniza respecto da
concentracion inicial (Co-7,76-10° = Cy), polo tanto:

3,2.10%.C,=(7,76-10°? = C,=0,19M

4.1. Medida de pH. Indicadores.

O pH midese con gran exactitude e rapidez con aparatos chamados pHmetros
(pehachimetros); de xeito aproximado con indicadores.
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Os indicadores son acidos ou bases débiles, normalmente de natureza
organica, que presenta distinta cor na forma molecular e na forma i6n conxugado:

Hin + H,O S In° + H3O"
forma acida forma basica

A aplicacion

dun Indlca_dor depende Indicador Cor acida |Cor bésica| Intervalo viraxe
do seu intervalo de
viraxe que € a zona de  Violeta de metilo Amarela | Violeta 0,0-2,0
pH er_1 que o 'nd'c,ador Amarelo de metilo Vermella | Amarela 2,0-4,0
cambia de cor. A taboa v od " v m A | 17 63
que acompafia este ermello de metilo ermella marela 2 — 6,
apartado mostra o  Tornasol Vermella Azul 6,0-8,0
intervalo de V'r"’:jxel €aS  Fenolitaleina Incolora | Rosada 8,0-9,5
cores alguns . p
indicadores. Timolftaleina Incolora Azul 9,3-10,5
P ex a Amarelo de alizarina-R | Amarela Violeta 10,0-12,1

fenolftaleina ten por
intervalo de viraxe 8,0 — 9,5, 0 que significa que a pH inferior a 8 seréa incolora e a pH
superior a 9,5 tera cor rosada.

Hai mesturas de indicadores que permiten abarcar un intervalo de pH grande.
Tameén se fabrica papel indicador universal, como o da figura, que é unha tlra de papel
impregnada dunha mestura de indicadores e que | A
presenta distintas cores a distintos pH. £t

Cofiecer o valor do pH é fundamental na
maioria dos procesos industriais porque moitos s6
tefien lugar a un pH determinado. Pero tamén na
agricultura é moi importante cofiecer o pH do solo
porque certos cultivos danse mellor en solos
lixeiramente acidos (habituais en sitios onde
chove moito), mentres outros en solos .
lixeiramente basicos (habituais en sitios aridos). Como cur|03|dade as hortenS|as son
de cor azul en solos &acidos e de cor rosa en solos basicos.

5.- Reaccioéns de neutralizacion. Valoracions acido-base.

Cando un acido reacciona cunha base producese unha reaccion que se chama
NEUTRALIZACION, na que se forma auga (H" + OH — H,0O) e unha sal, que
normalmente é soluble polo que queda disociada no anién do &cido e no catién da
base:

NaOH + HCl — H,O + CI' + Na* (NaCl)

Todalas reaccions de neutralizacion son analogas o que queda probado porque
a entalpia de neutralizacion é practicamente constante (AH°= -13,6 kcal/mol), sexa cal
sexa a parella acido - base empregada.

Saber que un acido neutraliza a unha base e viceversa, pode resultarche moi
atil. Asi, se por accidente salpicas algo cun acido concentrado (como o sulfarico que
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tefien as baterias dos coches, que € moi corrosivo) debes neutralizalo o méis axifia
posible cunha substancia basica como o bicarbonato sddico, ou lixivia moi diluida, e
lavar con moita auga. Ao revés se € unha base a responsable da salpicadura, como a
lixivia concentrada, deberas usar un acido como vinagre diluido e lavar con moita
auga. Incluso pode axudarche se che pica unha abella ou unha avespa; a abella ten
unha picadura acida que poderas neutralizar con amoniaco diluido ou bicarbonato de
sodio, sen embargo a avespa ten picadura basica que deberas neutralizar con vinagre
diluido ou zume de limon.

Imos a ver como varia o pH 6 longo dun proceso de neutralizacién dun acido
forte cunha base forte: HCI con NaOH. Sup6n que nun recipiente introducimos 25 ml
de HCI 0,1 M e pouco a pouco imos engadindo NaOH 0,1 M: 0, 10, 20, 25, 30, 40 e 50
ml. Na tdboa seguinte resumimos os célculos correspondentes, dos que pomos como
exemplo os que corresponden a engadir 20 ml de NaOH:

25 ml de HCI 0,1 M supofien que hai (M= n/V = n= M-V) 2,5 mmol (milimoles
porque tomei o volume en ml) de HCl. Como o HCI é un &cido forte, esta totalmente
disociado (HCI — H* + CI), logo temos 2,5 mmol de H" e de CI.

20 ml de NaOH 0,1 M supofien que hai (M= n/V = n= M-V) 2,0 mmol de
NaOH. Como o NaOH é unha base forte, esta totalmente disociada (NaOH — Na™ +
OH)), logo temos 2,0 mmol de Na* e de OH".

Os H' reaccionaran cos OH dando auga (H* + OH — H,0), logo 2,0 mmol de
OH' reaccionaran con outros 2,0 mmol de H" e sobraran 0,5 mmol de H".

Polo tanto (M= n/V): [H']= 0,5 mmol / (25+20) mI= 0,011 M

[H][OH]=10" = [OH]=10"/0,011=9-10"M

De xeito analogo podes facer os demais casos. Agora ben, cando se engaden
25 ml, punto de equivalencia (igual nimero de moles de H* que de OH’), prodlcese
a neutralizacion polo que nese momento pareceria que a [H'] é cero; sen embargo hai

gue ter en conta que a auga sempre esta, ainda que moi debilmente, ionizada. Por iso
nese momento a [H'] sera a que corresponde & auga, é dicir, 107 M.

Cubrindo, enton, a tdboa obtemos:

ml NaOH | mmol NaOH [H] [OH] pH
0 0 0,1 101 1
10 1 0,043 1,37
20 2 0,011 9.10% 1,95
25 2,5 107 107 7
30 3 1,110 9,1.10° 11,96
40 4 4,33.10" 0,023 12,36
50 5 310" 0,033 12,52

11
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Se representamos a variacion do pH fronte 6 volume engadido de NaOH,
obtemos unha grafica como a da figura, na que podemos apreciar que no punto de
equivalencia se produce un salto moi grande
14 no valor do pH. Este salto permite que se

pH ‘.‘/’/_‘ poidan utilizar os indicadores para saber cando
4

121 se produce a neutralizacion.

10 Asi, observando a grafica e a tdboa de
indicadores da pax. 9, podes apreciar que polo
8 1 intervalo de viraxe, tanto o vermello de metilo,
* como o tornasol ou a fenolftaleina, poderian
ser usados para cofiecer o punto de
4 ] equivalencia; sen embargo o violeta de metilo

non serviria.
2 4
<

0 , , Dado que os indicadores permiten

0 20 40 60 determinar o0 punto de equivalencia, este

m| NaOH proceso pode utilizarse para calcular a

concentraciéon dun acido, cando cofiecemos a

dunha base e \viceversa, recibindo o

procedemento o nome de valoracidon acido — base. Se se valora un &cido recibe o
nome especifico de acidimetria e se se valora unha base, alcalimetria.

A valoracion é unha técnica analitica que pertence 6 grupo das volumetrias
(en particular, volumetrias de neutralizacion; en temas proximos veras volumetrias red-
0Xx), porque os calculos se realizan a partir de medidas de volumes. Ao final do tema
tés unha practica sobre como se realiza.

Exemplo 8: 100 ml dunha disolucién de éacido sulfirico neutralizanse con 25 ml
dunha disolucion 2 M de hidroxido de aluminio. Cal é a concentraciéon do acido
sulfdrico?

Solucién: A reaccion é: 3H,SO, + 2AI(OH); — 3S0,% + 2A" + 6H,0
Segundo a estequiometria: N(H,SO,) - 2 = n[AI(OH);] - 3. Como n=M:V =
100 mlxM,x2=25mlx2x3,deonde: M,=150/200=0,75M

6.- Reaccidns de hidrdlise de sales.

A hidrélise é a reaccion inversa da neutralizacion, é dicir, a reaccion dunha sal
coa auga. Dependendo da fortaleza dos acidos ou bases correspondentes, obteremos
disoluciéns éacidas, basicas ou neutras. S6 € apreciable cando estes i6ns proceden
dun acido ou unha base débil.

6.1. Hidrolise dunha sal procedente de acido forte e base forte.

Consideremos, p. ex, o cloruro sodico (NaCl). Cando disolvemos o NaCl en
auga, disdciase nos seus ions: NaCl — Na* + CI".

O i6n sodico é un &cido débil porque provén do hidréxido sodico, que é unha
base forte, polo que non é capaz de reaccionar coa auga e desprazar a dereita o
equilibrio Na® +2H,0 S NaOH + H;0"

12
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Outro tanto ocorre co i6n CI, que € unha base débil porque provén do acido
clorhidrico, que € un &cido forte, e non é capaz de reaccionar coa auga e desprazar a
dereita o equilibrio CI'+ H,O S HCl + OH

Asi pois, a hidrélise dunha sal que provefia de &cido e base fortes dara unha
disolucién neutra.

6.2. Hidrdlise dunha sal procedente de &cido débil e base forte.

Consideremos, p. eX, a hidrélise do acetato sédico (NaCH;-COO). Ao disolver o
NaCH3-COO en auga, diséciase nos seus ions: NaCHs;-COO — Na* + CH;-COO'.

Xa vimos que o Na* é un acido débil porque provén do hidréxido sodico, que é
unha base forte, polo que non é capaz de reaccionar coa auga.

Sen embargo o i6n acetato € unha base forte porque provén dun acido débil —o
acido acético- e sera capaz de reaccionar coa auga segundo o proceso indicado:
CH;3;-COO” + H,O 5 CH3-COOH + OH  no que se forman i6ns hidréxido e, por
conseguinte, obtense unha disolucion basica.

6.3. Hidrolise dunha sal procedente de acido forte e base débil.

Consideremos, p. ex, a hidrélise do cloruro aménico (NH4CI). Cando se disolve
o NH,Cl en auga, dis6ciase nos seus iéns: NH;Cl — NH;" + CI.

Xa vimos que o CI é unha base débil porque provén do acido clorhidrico, que é
un acido forte, e non é capaz de reaccionar coa auga

O ion NH,4", sen embargo, é un &cido forte porque provén dunha base débil —o
hidroxido amadnico- e sera capaz de reaccionar coa auga segundo o proceso indicado
NH," + H,O S NH; + H;O0" no que se forman iéns hidronio e, polo tanto, obtense
unha disolucion acida.

6.4. Hidrolise dunha sal procedente de acido débil e base débil.

Consideremos, p. ex, a hidrolise do cianuro aménico (NH4CN). Ao disolver o
NH,CN en auga, disdciase nos seus iéns: NH;CN— NH," + CN".

Neste caso, tanto o cation NH,;* como o aniéon CN™ son fortes, porque veiien de
base e acido débiles, respectivamente. Polo tanto, ambolos dous van reaccionar coa
auga: NH; +H,0 S NHz; + H;O0"; CN + H,O S HCN + OH".

Aqui obtemos tanto H;O" como OH’, polo que o resultado pode ser unha
disolucién acida, basica ou neutra. Para cofiecer a condicion final teremos en conta,
por unha banda, as conclusiéns dos apartados 6.2 e 6.3, e, por outra banda, os
valores da K, e K, correspondentes.

Dos apartados 6.2 e 6.3 deducimos que o caracter 4cido ou basico da
disolucién depende de quen sexa forte: acido débil e base forte dan disolucién basica;
acido forte e base débil dan disolucién acida.

A K, do amoniaco é 1,810 e a K, do &cido cianhidrico é 4,9-10"°. Logo o
amoniaco, como base, € moito mais forte que o cianhidrico como acido (K, >> Kj).
Enton, segundo vimos no paragrafo anterior, a disolucién sera basica.

Resumindo: Se K, do acido > K, da base = disolucion acida.

Se K, do acido < K, da base = disoluciéon basica.
Se K, do acido = K, da base = disoluciéon neutra.
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6.5. Célculos en hidrélises.

Para realizar calculos nas hidrolises de sales, deberemos ter en conta que no
equilibrio que forma o &cido/base conxugada, a constante de equilibrio é K= Kw/K, ou
Kny= Kw/Kp como veremos no seguinte exemplo.

Exemplo 9: Sabendo que Ky(HCN)= 4,0-10", calcular o pH e o grao de
hidrélise dunha disolucion acuosa de cianuro sédico 0,01 M.
Solucion: O NaCN é soluble polo que se ioniza por completo  NaCN —
Na®+ CN" de xeito que 0,01 mol/l convértense en 0,01 mol/l de Na" e CN".

O CN por ser un anién procedente dun acido débil, é unha base forte que

interaccionara coa auga segundo: CN + H,O S HCN + OH e a constante de
I . CN - PH"
equilibrio sera K, = NE . Para calcular esta constante teremos en

conta que na ionizacién do acido HCN — H'+CN K, = J:N__L

* hon_

e que Kw= [H*]-[OHT, B porque se facemos
<, " E
— I-I I)H B l-_ICN ben - ! =Ky obtemos o valor de K.
Ka o 2 tN _

Substituindo na taboa simplificada e aplicando a expresion de Ky:

-14
Hidrolise: CN + H,O0 S HCN + OH 10 - = XX
4,010 0,01- X

[Inicial] 0,01 0 0 2,5:10°= X?/(0,01-X)
[Equilibrio]  0,01-X X X Como a constante é

menor que 10, podemos simplificar (0,01-X)= 0,01 = X=5,0-10* M.
pOH= -log(5,0-10%)= 3,3 = pH= 14 — pOH=10,7
a= X/Cy= X=5,0-10%0,01= X=5,0-10° = a=5%

7.- Disolucions reguladoras, amortecedoras ou tampodn.

Reciben o nome de disolucidons reguladoras, buffer, amortecedoras ou
tampon, as disolucions formadas por un acido débil e unha das suas sales, (acido
acético e acetato sédico) ou ben por unha base débil e unha das suas sales,
(amoniaco e cloruro aménico). O seu nome ven de que son capaces de manter o pH
despois de engadirlles pequenas cantidades tanto de acido como de base.

Vexamos como funcionan, tomando como referencia o primeiro exemplo citado:
acido acético e acetato sddico. O acetato sdédico é soluble, polo que se disocia por
completo (NaCH;COO — Na® + CH;COO); o &cido acético é débil, polo que esta
parcialmente ionizado (CH;COOH & CH3;COO™ + H), pero ademais moi pouco, porque
0 equilibrio estd desprazado & esquerda debido & presencia dos acetatos
proporcionados pola sal (Le-Chatelier: se aumentamos a concentraciéon dunha
substancia o equilibrio desprdzase para consumila). Se engadimos agora un acido,
aumentamos a [H'], polo que o equilibrio se desprazara & esquerda para consumilos, o
gue non sera problema algun, dado o exceso de acetatos proporcionados pola sal, e o
pH non cambiard. Se engadimos unha base, os seus OH’ neutralizaran H* e o
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equilibrio desprazarase & dereita para producir mais, o que non sera problema porque,
como dixemos, o acido estaba moi pouco ionizado, e o pH non cambiara.

De xeito analogo poderiamos razoar se a disolucion estivese formada por unha
base débil e unha das suas sales.

As disoluciéns reguladoras tefien grande importancia tanto na quimica
industrial, como na bioquimica. Asi o pH do noso sangue debe manterse
aproximadamente en 7,5, se baixa a 7,1 pode producirse un estado de coma e se
chega a 6,9 pode producirse a morte.

8.- Importancia dos acidos e bases.

A industria quimica emprega grandes cantidades de acidos e bases. Nas
FAQ’s que acompafian a este tema tes informacion sobre os principais acidos e bases
de interese industrial e sobre a denominada chuvia acida, de efectos danifios no
medio.

9.- Practicas

9.1. pH de disolucions acuosas de acidos, bases e sales.

Mediante papel indicador universal, ou mellor un pHmetro, poderas comproba-
los pH de diferentes disolucions. E interesante que comprendas a utilidade do
concepto de pH, (pH = -log[H30"]) que simplemente é un nimero que nos indica que
por debaixo de 7 a disolucién ten caracter acido e por enriba caracter basico. En
realidade, un niumero moi baixo indica un valor alto da concentracion de hidroxenions
e un alto un valor baixo da mesma. Ao mesmo tempo vas a comprobar que un acido
mais forte dara un pH mais acido e unha base mais forte un pH mais béasico, asi como
0 pH que corresponde & hidrélise de sales de acidos fortes e bases débiles...

Material e reactivos

Pousatubos Acido clorhidrico 0,1 M (1)
Papel indicador universal ou Acido acético 0,1 M (2,9)
pHmetro Cloruro amoénico 0,1 M (5,1)
Tubos de ensaio Cloruro sédico 0,1 M (7)
Varifia de vidro Acetato sédico 0,1 M (8,9)
Vidro de reloxo Hidréxido aménico 0,1 M (11,1)

Hidréxido sddico 0,1 M (13)

Procedemento

Preparamos disolucions, procurando que tefian a mesma concentracion, de
diversos &cidos, bases e sales, por exemplo &cido clorhidrico, &cido acético, cloruro de
amonio, cloruro de sodio, acetato de sodio, hidroxido de amonio, hidréxido de sodio...
e introducimolas en tubos de ensaio, que previamente etiquetamos, para non
confundirnos. A continuacion podemos operar de duas maneiras:

15
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1) Con papel indicador universal: Sobre un vidro de reloxo invertido colocamos
tantos anaquifios de papel indicador como disolucions tefilamos preparadas.
Introducimos unha varifia de vidro no primeiro dos tubos, mollamola na
disolucién e logo con ela mollamos un dos anaquifios de papel, comparamo-la
cor gue adquire coa escala de cores que acompafia ao papel indicador e
anotamo-lo pH. Tras lavar ben a varifia con auga destilada ou desionizada
imos repetindo a operacién coas outras disolucions.

2) Cun pHmetro: Imos introducindo o electrodo en cada unha das disolucions e
anotando o pH que marca. Debemos te-la precaucion de lava-lo electrodo con
auga destilada ou desionizada despois de que o usemos con cada disolucion,
para que non se contamine a seguinte.

Se puideses aplica-los dous métodos, poderias comparar os resultados
obtidos, para observa-la diferencia entre unha determinacion na que se usa un método
aproximado e outra cun mais preciso.

Se colocas os reactivos na orde que che indico, comezarias cun acido forte,
seguirias cun débil, logo cunha sal de acido forte e base débil... ata rematar cunha
base forte, polo tanto o pH vai ir aumentando. Se realizas os célculos tedricos do pH
de cada disolucion debes obte-los valores indicados entre parénteses, ao lado de cada
un, na relacion de reactivos.

Tameén che recordo que en vez de acido clorhidrico podes usar calquera outro
acido forte (nitrico, bromhidrico...), en vez de cloruros poderias usar nitratos,
bromuros... en vez de hidréxido sodico o potasico, en vez de &cido acético outro débil
(nitroso, cloroso...) e, polo tanto, en vez de acetatos poderias usar nitritos, cloritos...

9.2. Valoracion cualitativa do caracter regulador dunha disolucién

Unha disolucién reguladora é aquela que presenta a propiedade de manter o
valor do pH cando se lle engade un &cido ou unha base. Poden estar formadas por un
acido débil e unha das suas sales de base forte (acido acético e acetato de sodio), ou
por unha base débil e unha das slas sales de acido forte (amoniaco e cloruro
amonico).

Material e reactivos

Contagotas ou pipeta Pasteur Acido clorhidrico 0,1 M
Pousatubos Acido acético 0,1 M
Papel indicador universal ou Acetato de sodio 0,1 M
pHmetro Hidroxido de sodio 0,1 M
Pipeta de 5 ml

Tubos de ensaio
Varifa de vidro
Vidro de reloxo
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Procedemento

En dous tubos de ensaio botamos 10 ml de auga destilada ou desionizada e
numeramolos como 1 e 3.

Nun tubo de ensaio mesturamos 5 mL de acido acético con 5 mL de acetato, co
gue teremos preparada a disolucion reguladora. Repetimos 0 mesmo en outro tubo de
ensaio e numeramolos como 2 e 4.

Medimos o pH do tubo 1 (co indicador universal ou o pHmetro seguindo o
procedemento da practica anterior) e anotdmolo. A continuacion engadimos duas
gotas de disolucion de clorhidrico a ese tubo e medimos de novo o pH.

Facemos o mesmo co tubo 2. Medimo-lo pH e anotdmolo e a continuacion
engadimos duas gotas de disolucién de clorhidrico a ese tubo e medimos de novo o
pH.

Compara a variacion do pH no tubo 1 coa variacion de pH no tubo 2.

Repite tédolos pasos cos tubos 3 e 4 pero usando a disolucion de sosa en vez
do clorhidrico..

9.3. Valoracion dun acido forte cunha base forte.

Valorar un acido consiste en calcula-la sua concentracion a partir da
concentracion cofiecida dunha base e a cantidade desta que reacciona cunha
determinada cantidade de acido. Da mesma maneira valorar unha base consiste en
determina-la sta concentraciébn a partir da dun acido xa cofiecida. Este tipo de
valoraciéns cofiécense como volumetrias de neutralizacion.

O problema reside en saber cando finaliza a reaccién. Para resolvelo
axuddmonos dun indicador que é unha substancia que por debaixo dun pH
determinado presentara unha cor e por enriba presentard outra. Como se indica no
esquema adxunto coa bureta engadese gota a gota o reactivo sobre o Erlenmeyer ata

gue se produce o cambio de cor.

As valoracions acido-base tefien o seu fundamento no cambio brusco da
concentracion de i6ns H;O" que se produce no punto de equivalencia.

Material e reactivos

Bureta Disolucién de HCI problema

Contagotas ou pipeta Pasteur Disolucién de NaOH de concentracién cofiecida
Matraz Erlenmeyer Alaranxado de metilo

Pipeta

Soporte e pinzas

Procedemento
Midese de forma precisa (cunha pipeta) o volume do acido que queremos

valorar e pofiémolo nun Erlenmeyer 6 que lle engadimos unhas pingas de
fenolftaleina. Nunha bureta pofiémo-la base de concentracion cofiecida, que imos
empregar como axente valorante (reactivo). Engadimos lentamente o reactivo sobre o

acido ata que o indicador cambia de cor. Anotamo-lo volume gastado.
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Repetimos tres ou catro veces a
experiencia e tomamos como volume gastado a
media aritmética dos tres ou catro valores obtidos.

Célculos

A ecuacion quimica correspondente 6
proceso é: HCl + NaOH — NaCl + H,O
Segundo a estequiometria da reaccion: n° de
moles de &cido = n° de moles de base
Na=Ng = VA'MA =VB'MB (1)

Na ecuacién (1) cofiecidos os dous
volumes e unha das molaridades podemos
despexa-la outra.

F'Ia]taf-:-|'ma,e-:|u|:ati'u'a )
da farmacion a distancia
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