TEMA 5. EQUILIBRIOS ACIDO-BASE.

1) Indica segun la teoria de Bronsted-Lowry cual o cuales de las siguientes especies pueden actuar solo
como acido, solo como base o como anféteros: H.COs; NH.*, S?, H;0*, H,PO, ™", CO3? (SET-02, SET-11)

H,CO; acido NH," acido , S? base , HsO* acido COs?% base
H2PO4-1 + H,O H|:>C)4'2 + H;0"
H.,PO,"' anfétero / Acido

H2F)04_‘1 + H,O H; PO, + OH-
Base 4

2) Completa los siguientes equilibrios acido base e identifica los pares conjugados:

HNO,+ H,0 <« »NO; + H;0*  b)NHz#+H,0=< > NH,/+OH ¢) HCO,'+ H,0 <> CO;2+H,0"

HCl + OH < » CI+ H,0 e) NH*+®©H NH,+H,0 f)  HSO,* +<H© H,0* +
50,2

Completa identificando los pares conjugados

3) Empareja cada acido de la fila 1 con su base conjugado de la fila 2.

Acido NH,* HS PH,* HCOOH  |HPOZ H,S H,0 NH,

Base NHZ HCOO PO,* s> PH, OH- NH, HS-

Acidos y Bases fuertes.

4) Calcula la concentracion de una disolucion de NaOH de pH=11.

NaOH ——*» Na* +OH"
Si pH=11 entonces pOH =3 [OH] = 10 mol/litro
Por cada mol de NaOH se obtiene 1 mol de OH"

Luego [NaOH] = 10 mol/litro

5) ¢ Cuantos gramos de KOH hay que disolver en 500 ml de agua para obtener una disolucion de pH 13,07
(2,8059)

KOH ——» K* +OH"
pH =13 pOH =1 [OH] = 10" mol/litro
Como esta totalmente disociado [KOH] = 10" mol/litro
Para preparar 500ml = 0,5 litros, necesitamos n moles 10" mol/litro =n /0,5 litros
n=0,5.10"= 0,05 moles de KOH
Mkon =56,1 g/mol masa KOH = 0,05 moles. 56,1 g/mol = 2,805¢g

6) Se toman 5 ml de disolucion de HNO, del 60% en masa y densidad 1,19 g/ml y se le anade agua hasta
completar un volumen de 250 ml. Calcula el pH de la disolucién asi preparada

1° .Calcularemos la concentracion de la disolucion diluida preparada a partir del HNO ;concentrado
* numero de moles : 3

1,19gdisl 60g HNO3 1mol HNO 3

5mldisl. —, — .
1mldisl 100gdisl. 63gHNO3
de la disolucion concentrada que se utilizan para preparar la diluida

¢  Volumen =250 ml=0,25|

=0,057 molesHNO3

M 0,057mol/ 0,251 =

HNO3 diuida =

= 0,23 mol/l




2° . Escribimos la disociacion del HNO,, recordemos que es dcido fuerte
HNO,; + H,O0 ——»NO, + H,0*
Cada mol de acido produce 1 mol de H,0O*
[H,0*] = [HNO,] = 0,23 mol/I
pH = -log [H,0'] = -log 0,23 = 0,64

7) ¢Cuanto vale el pH de 1 litro de agua pura? PH=7. Calcula de nuevo el pH si :
i) A 1litro de agua pura se le afiade 1 ml de HCl 1 M.

moles de HCl anadidos = M.V =1 mol/l. 0,001 | = 0,001 moles HCI
volumen de la disolucion = 1 litro + 1 ml = 1,001 | = 1 litro

M

Hal preparado = 0,001 moles/ 1 litro = 0,001 M
Por ser acido fuerte : , esta totalmente disociado:
HCl + H,0 = CI+ H,0"
[H,0*] = [HCI] = 0,001 mol/I pH =-log 0,001 =3

ii) A 1 litro de agua pura se le afiade 1 ml de NaOH 1 M.

moles de NaOH afiadidos = M.V =1 mol/l . 0,001 | = 0,001 moles NaoH
volumen de la disolucion = 1 litro+ 1 ml = 1,001 | = 1 litro

MnaoHi preparado = 0,001 mol/ 1 litro = 0,001 M
Por ser base fuerte esta totalmente disociada:
NaOH — Na * +OH"
[OH-]1= [NaOH] = 0,001 mol/llitro pOH =-log 0,001 =3
pH = 14-pOH = 14-3 = 11

Nota: este ejercicio es muy importante para entender como el pH puede cambiar mucho si se afiade una pequefia
cantidad de una dcido o una base fuerte. Se hard mencion a él al explicar las disoluciones reguladoras.

8) Calcula el pH de la disolucién preparada al anadir 25 ml de disolucién de Ba(OH), 0,04 M a 50 ml de
disoluciéon de NaOH 0,2 M. Supongase que los volimenes son adiﬁ&.(l&ZO)

Como ambas son bases fuertes estan totalmente disociadas:

olucion total
Ba(OH), —  Ba¥ + 20H" V total = §5+ 50 = 75 ml
25 ml 0,04 M ~—
0,001 mol ~ 0,001 0,002 n,, total = 0,002+ 0,01= 0,012 mol
+
- 0,012mol
. . : oH '|=2=2T22T% 0 16
NaOH Na* + OH- [OH =0 ==00751
50 ml 0,2 M
0,010 mol - 0,010 0,010

pOH = -log 0,16 = 0,80

pH = 14-pOH = 14-0,80 = 13,2



9) Se mezclan 50 ml de una disolucion de acido clorhidrico de pH= 2 con 150 ml de HCI de pH=4 . Calcula

el pH de la disolucion resultante. (2,59)
50 ml 150 ml
HCl + H,O - CI-+ H,0* HCl + HO - CI-+ H,0O*
pH=2 [H,0] = 0,01 mol/l pH=4 [H,0°] = 0,0001 mol/l
+
Luego en 50 ml habra : Luego en 150 ml habra :
N=M.v = 0,01 mol/l. 0,05 L =5- 10 mol N=M.v =10*mol/1.0,15L =1,5- 10° mol

\ DISOLUCION TOTAL /

v total = 150 ml + 50 ml = 200 ml

N total =5-10*+ 1,5- 10°= 5,15 10*mol H,O+

—4
[H3O+1]:£:%Lmol:2,575-10_3mol/l
v .

pH = -log [H:0*] = -log 2,75-10° = 2,59

10) Calcula el pH y el grado de disociacién de: a) una disolucion de acido acético 0,1 M. b) una disolucion
0,01 M del mismo acido. Ka = 1,8 10 Compara y comenta los resultados (1,3%, 2,87 y 4,2% 3,37

El acido acético (etanoico, CH;COOH, ....HAc, para los amigos ) es débil, su Ka es mucho menor que 1,
entonces es necesario plantear el equilibrio para determinar cuantos iones H;O" hay en la disolucion

HAc + H,0 — Ac + H;0* [Ac '][H,0""]
Inicial 0,1 0 o Ka=—rpac]
Disocian X X X
-5__ XX
EQUILIBRIO = 0,1-x X x L8107 =07

Metodo aproximado de resolver la ecuacion de 2° grado:

Cuando el acido es débil, la constante es baja, esta poco disociado y por tanto la [H,0*] es muy baja, mucho menor que la concentracién del acido,
(ene este caso 0,1 M) . entonces podemos hacer la siguietne aproximaciéon 0,1-x ~# 0,1 el error cometido sera pequefio.

Es decir podemos considerar que si a una cantidad dada se le afiade (o se le resta) una cantidad mucho menor practicamente no se altera.

Se considera valido siempre que el grado de disociacion resultante sea inferior al 5% .

Los incrédulos pueden resolver la ecuacion completa y comprobar la diferencia entre los resultados e incluso calcular el % de error relativo.

Este método compensa pues ahorra el calculo de la ecuacién de 2° grado.

No vale para acidos o bases relativamente fuertes

. N 5 XX
Si  0,1-x »0,1 1,8:107°= 01 1,8:10°.0,1=x* 2 x=V1,8°=1,34.10mol/I

b

-3
[H0']=x =134 10°moll — pH=-log 13410°= 287 « = X 100= L3410 mol/l. 100
c 0,1mol/l

i

=1,34%




b) Repetir el proceso si si la concentracion del acido es 0,01 M. ;Por qué?.
Se trata de comprobar si el pH, aumenta, disminuye o no varia al cambiar la concentracion del acido.
Y lo mismo para el grado de disociacion.

Se repite el calculo , solo hay un cambio en los datos iniciales 1,8-10_5=08<+
,01—x
1,8:107°.0,01=x> > x=v1,87=4,24.10"*mol/l

[HsO] = x = 4,24 10* mol/l — pH =-log 4,24 10* = 3,37 , el pH subid, la disolucion es menos acida

-4
aq = X 100= 4,24.10 "mol/l. 100
. 0,01 mol/l

—4.249% el grado de disociacién aumentd, el acido esta
— (o] . .
ahora mas disociado.

Cuanto mas diluido esté el acido mas alto es el pH (menor es la acidez)
PERO el acido esta disociado en mayor proporcion.

C) Calcula la molaridad que deberia tener una disoluciéon de HCI para que su pH fuera igual al de la disolucion
acido acético 0,1 M.
La primera disolucion tenia un pH= 2,87 y su [H;0*] = 1,34 10~ mol/l

La disolucion de HCI tiene tambien [H;0*] = 1,34:10° mol/l , como es un acido fuerte esta totalmente
disociado por tanto la concenracion del HCI tambien es 1,34:10 mol/l .

HCI + Hzo —>C|'+ H3()+

11) Se disuelven 0,650 g de un acido organico monoproético débil de formula HC9H;0,, hasta completar 250 ml
de disolucion. (Ka = 3,27 10%). Indica JUN-08 (2,7 14%)
a) pH de la misma y grado de disociacion

. 2. O acido monoprotico € o acido acetil salicilico,
Esto no hay que saberlo, ni hace falta [j‘l) c protico ¢ o ac cetil saliciic

para hacer el ejercicio, es informacion principio activo da aspirina. A concentracion inicial
’ do acido ¢ a seguinte:

adicional
0,650V
180g /mol
= & = 0,0144M
0,250L
a) Ao disolvelo na auga disociase segundo a seguinte
reaccion:
HCH0,+H,0= H0"+CH.O,
[Inicial] 0,0144 0 0
Disociacion —X X X
[Equilibrio] 0,0144-x X X
e a expresion do
OoJO 1 [ 4 2
, ) ) . [H,0'][CoH,0,7] x2 — 4
Enla s_olu0|on publicada por la CIUG hay un error, aqui esta Ka [HC,H,0,] 00144 -x 3,27.10
corregido :
Despois de resolver a ecuacion de segundo grao oude
facer 0,0144-x~0,0144 resultaa [H,0°]=2.2.10" M,
polo que o pH=—log[H,0"]= —log[2.2.10° M] =27
Como el grado de disociacion > 5% debemos b) Grao de disociacion,
recalcular el valor de x resolviendo la ecuacioén de 2° grado [disociado] 2 103
completa: - [inicial] ) 0,0144 L
x?+3,27-10%4,71-10°=0 — x=2,01-10°* M= [H;0"]

pH = -log [Hs0"] = -log 2,01-10% = 2,697 = 2,70




b) La concentracion de todas las especies idnicas presentes en el equilibrio

[HCeH,04 ] = 0,0144-x = 0,0124 mol/l
[H:0"] = x = 2,01 10° mol/l
[CoH:04 1= x= 2,01 102 moll]

[OH ]1=10"/2,0110° = 4,98 10" mol/l
( En toda disolucion acuosa siempre hay tanto iones H;O* como iones OH" de forma que el producto de
ambas concentraciones es igual a 10™)

12) Al disolver 0,23 g de HCOOH en 50 mL de agua se obtiene una disolucion de pH igual a 2,3. Calcule: a) La
constante de acidez (Ka) . b) El grao de ionizacion .(SET-17)

0,23V
4.1. A concentracion inicial de acido é: #zo,m{. A partir do pH calcllase a

concentracion de ién H;O™ no equilibrio: 2,3 =—log[ H,0']=[H,0"]=5,01. 10°M ,

A reaccion que ten lugar é:
HCOOH (ac)+ H,0O < HCOO (ac)+ H30" (ac)

. 0,1M
[Inicial] -
Reaccionan -501.10°M 501.10°M 5,01.10°M
[Equilibrio] (0,1 -5,01.10%) M 501.10°M  5,01.10°M

_[1coo-|[n,07] [s.01.107][s01.107]

e a expresion do g
a ‘ [HCOOH | [0,095]

=264.107"

4.2. O grao de disociacion y/o ionizacion:
x 501107

a=—

=0,05 ou 5%
co 0,1

El conjugado del acido formico, HCOOH , es el ion HCOO-

Ka- Kh =10 Khcoo-=10% / 2,64- 10*= 3,79-101

13) Calcula la masa en gramos de amoniaco , NH ; que es necesaria para preparar 2 litros de disolucion acuosa
cuyo pH seaigual a 11. Datos Kb =1,8. 10° (0-14) (1,9g)

Sea c la concentracion de NH3 de la disolucion buscada

NH3 + Hzo — NH4++ OH
Inicial (o] 0 0 [NH:l][OH_l]
Disocian X X X Kb= [N
EQUILIBRIO | c-x X X
18-105=XX _ 10 %1077
SipH=11 ---—— pOH=14-11=3 -—-— [OH ]=10"° mol/l =x ’ c—x ¢—10"°
¢ =0,0566 mol/l

n=M-V=0,00566 mol/L-2L=0,113 mol de NH; ---— m=0,113 mol . 17 g/mol = 1,923 g=1,9 g.




14) A 25°C el porcentaje de ionizacién de una disolucién acuosa de acido acético (etanoico) de concentracion
0,101 mol/L es del 0,99%. Calcula: a) Su pH, b) La constante de acidez del acido etanoico y la constante
de basicidad del ion acetato.

(JUN-00) (pH= 3, Ka=1-105: Kh= 10"7)

HAc + H,O — Ac + H;0*
Inicial 0,101 0 0 kg LAC TH,0"]
Disocian X X X [ HAc]
EQUILIBRIO @ 0,101-x X X
a =2 100 099 = — X 100 > x=9,999.10 *=10">mol/I
C; 0,101 mol/l
a) Calculo de pH : [H30*] = x = 102 mol/l — pH=-log 10°%= 3
b) Ac N H.OM 2 -6
Ka:[ c J[H, 0] x* _ 10°_ 105
[HAC] 0,101—x 0,1

El conjugado del acido acético es el ion acetato, CH,COO", que podemos escribir como Acy es una base.
Su constante de basicidad (llamada tambien constante de hidrolisis) se puede calcular a partir de la Ka del
acético. (CONSULTAR APUNTES) .

Ka ya - Kb .= Kw=10" Sustituyendo valores: Kb ,.= 10"/ 10°= 107

15) Un acido débil monoprético 0,01 M esta ionizado en un 13%. Calcula :
a) La constante de ionizacion y el pH de la disoluciéon , b) El volumen de disolucion de NaOH 0,02 M

necesario para neutralizar completamente 10 ml de la disolucién del acido anterior. (JUN-04) (1,9 10
4, pH=2,9; 5ml)
a) Como no se sabe qué acido es lo designaremos por HA. El procedimiento es igual que el problema anterior
HA + HO A + H;0* _ +
Inical 001 R 0 o ka=AC TIH,0"
nicia , THAC]
Disocian X X X
_ _ X _ -3
EQUILIBRIO | 0,01-x X X a=13 = 0,01 mol/l 100 = x=1,3.10 "mol/l

[Hs0*] = x = 1,3 10 mol/l — pH =-log 1,3.10%= 2,886 =2,9

b) Escribimos la reaccién de NEUTRALIZACION vy ajustamos:

La neutralizacion no es un equilibrio, no necesitamos

HA + NaOH — NaA + H.0 constante, es un calculo estequimetrico simple

n HA =M.V = 0,01 moles /I . 0,01 1=10* mol HA
1 mol de HA es neutralizado por 1 mol de NaOH , luego — moles de NaOH necesarios= 10*
Como la disolucion de NaOH utilizadaes 0,02M — M naow= n/V

0,02 mol/l=10*/V — V=0,0051=5ml



16) Calcule el pH de una disolucion de resultante de diluir 200 ml de una disolucion acuosa de etilamina,

C¢HsNH, 0,1 M con agua hasta un volumen de 1 L. Dato. Kb = 4,3-10*

1°. Calculo de la concentracion de etilamina diluida
moles:n=0,2L.0,1 M =0,02 mol que se llevan aun volumende 1L
M =n/V =0,02 mol/ 1L = 0,02 mol/I
2° Calculo del pH: planteamiento del equilibrio

La etilamina, como el NH3, es una base debil, que capta un proton del agua

(0-20)

[CsHsNHgl]’[OH_l]

CsHsNHz + Hzo — CGHsNH3++ OH
Inicial 0,02 moll/l 0 0 Kb=
Disocian X X X

x?+4,3-10%x—-8,6-10°=0
x=2,72-10°mol/L

[OH 1=x=2,7210°mol/L — pOH =-log [OH ] = -log 2,72:10° = 2,56
pH+pOH =14 -  pH=14-2,56= 11,43

0,02—x

[CeH; NH,]

17) Los valores de pKa de los acidos propanoico, nitroso y yodico son : 4,87 ; 3,34; y 0,77 respectivamente. a)
Razona que acido es el mas fuerte y b) calcula las respectivas constantes de hidrolisis e indica que base

conjugada es mas fuerte.

Calculos: pKa = -log Ka , luego si pKa= 4,87 Ka= 10%%= 1,35 10"
Kana. Kba.=Kw=10" Kb=10"/1,3510°=7,41 10"

SE CALCULA lo mismo para los otros casos, y se ordenan los datos en una tabla

ACIDO pKa Ka BASE CONJUGADA
Propanoico  CHs;CH,COOH 4,87 1,3510° CH,;CH.COO-
Nitroso HNO. 3,34 4,57 10* NO»

Yodico HIO; 0,77 0,169 105

¢ Un acido es mas fuerte cuanto mas alta sea su Ka, entonces el mas fuerte es HIO;

Kb (0 Kh)
7,41 101
2,19 10"

5,89 10™

* Una base es mas fuerte cuanto mas alta sea su Kb , entonces la base conjugada mas fuerte es el ion

propanoato, y la mas débil el ion yodato.

e CONCLUSION: cuanto mas fuerte es un acido mas débil es su base conjugada y viceversa.




TEMA 5. EQUILIBRIOS ACIDO-BASE.
CUESTIONES

18) Razona si las siguientes afirmaciones referidas a una disolucién de un acido débil HA 0,1 M son verdaderas.

a) Las concentraciones en equilibrio de las especies A1 y H;0* son iguales.

Verdadero: al disociarse cada mol de HA que se disiocie produce 1 mol de A1y 1 mol de H;0*
HA + H,O A1+ H;0*
b) El pH de la disolucién es 1
Falso: Como es débil se disocia parcialmente entonces la [H;0*] < 0,1 y el pH >1.

O bien: si fuese un acido fuerte [H;0*] =0,1 y pH =1. Como es débil serd “menos acido”, y el pH mayor
que 1.

c) Como la disolucién es acida no hay iones OH-!

Falso: en toda disolucion acuosa hay iones H;O0*y OH", de forma que cumplen [H;0*] .[OH] = 104 ;

si la disolucion es acida significa que hay mayor concentracion de H;0* que de OH- no que la de OH-
sea cero.

O bien: hay iones OH- pero en concentracion menor que 107 mol/litro
d) Si se diluye la disolucién la constante de acidez baja

Falso, falsisimo............. ¢por? LAS CONSTANTES DE EQUILIBRIO SOLO DEPENDEN DE LA
TEMPERATURA

e) Si se diluye la disolucién el grado de disociacion permanece constante
Falso: el grado de disociacion aumenta al bajar la concentracion. CONSULTAR EL PROBLEMA 10.

dado que Ka= Co &’/1-a. y para valores bajos de o, 1-a ~a, Ka = Co &’
Si se diluye, Co baja, o. aumenta

(SET- 12-14)

19) Se dispone de disoluciones 0,1 M de las siguientes sustancias: KOH, acido metanoico, NaCl, acetato sédico
y acido nitrico. Ordénalas de menor a mayor pH. (sin hacer calculos numéricos)

Nota: Es importante que todas las disoluciones tengan la misma concentracion, en caso contrario no
podriamos hacer una comparacion cualitativa como esta ( habria que hacer cdlculos completos).

Nos fijaremos si alguna es acido fuerte o base fuerte ya que éstas estardn en los extremos de la lista pues
tendrdn respectivamente un pH muy bajo el acido y muy alto la base. Aqui: HNO, y KOH

También localizaremos una sal neutra (sal de dcido fuerte y base fuerte) pues esta en el centro, pH=7, NaCl

Acido neutra bdsica
HNO, Nacl KOH
*  Finalmente intercalamos el resto de sustancias segun su naturaleza: dcidos débiles , bases débiles, sales no
neutras:

o Acido metanoico, es dcido pero débil , luego su pH sera mayor que el del nitrico.

o Acetato sodico: sal de acido debil y base fuerte, luego es bdsica, pero no tanto como el KOH!!!!

Acido neutra

bdsica
HNO, a. metanoico Nacl

dcetato sodico KOH




20) Razona que tipo de pH (acido, neutro, basico) presentaran disoluciones acuosas de :
Formule las ecuaciones idnicas que justifiquen la respuesta (Jun-15 SET-10)

* SOLUCION DIRECTA. (sin justificar). En funcion del acido y la base de procedencia:
ACIDO + BASE — SAL + H,O

Procede de: Caracter
a) Acetato de sodio:  ACIDO DEBIL, acético y BASE FUERTE , NaOH — BASICA
b) Nitrato de amonio:  ACIDO FUERTE, nitrico y BASE DEBIL , amoniaco — ACIDA
C) Cloruro potasico:  ACIDO FUERTE, clorhidrico y BASE FUERTE , KOH — NEUTRA
D) Nitrito de sodio: ACIDO DEBIL, nitroso y BASE FUERTE , NaOH — BASICA

e) Perclorato de sodio ACIDO FUERTE, perclorico y BASE FUERTE , NaOH —
NEUTRA

*  JUSTIFICACION completa CON LAS ECUACIONES IONICAS

Acetato de sodio:

1°: La sal se disocia: NaAc — Na+ + Ac-
2°. Los iones interaccionan con las moléculas de agua : se hidrolizan
Ac- + H,0O HAc + OH- 1
> La disolucion es basica
Na® + H,O NO SE HIDROLIZA J

(pues es el conjugado de base fuerte)

Nitrato de amonio:

1°: La sal se disocia: NH:NO; — NH," + NOgs
2°. Los iones interaccionan con las moléculas de agua : se hidrolizan
NH,* + H,O NH; + H;O+
1 La disolucion es acida

NO; "+ H,O NO SE HIDROLIZA J
(pues es el conjugado de acido fuerte)

Cloruro potasico:
1°. La sal se disocia: KCI - K" +CI

2°. Los iones interaccionan con las moléculas de agua :no se hidroliza ninguno pues ambos son
conjugados de fuertes, la disolucion es neutra.

Lo mismo para las otras. CONSULTA TEORIA E INTENTALO.

21)En el laboratorio se dispone de tres vasos de precipitados (A, By C) que contienen 50 mL de disoluciones
acuosas de la misma concentracion, a 25 °C. Uno de los vasos contiene una disolucion de HCI; otro
disolucién de KCl, y el tercero una disolucion de CH,CH,COOH. Con la informacién que se indica en la

tabla e identifique el contenido de cada vaso y justifique la respuesta. (SET- 16)
Vaso de precipitados: A B C
pH : 7 1,5 4

Este ejercicio es similar al 17, examinamos la naturaleza de las sustancias:
HCl es acido fuerte por lo que le asignamos pH = 1,5 (B)
KCl es sal neutra ( procede de acido fuerte y base fuerte) = pH =7 (A)
CH,CH,COOH (4cido orgéanico, débil) , es acida pero no tanto como el HCIl - pH=4 ©




22) De las siguientes afirmaciones, sefialar las que se consideren correctas segln la teoria de Bronsted-Lowry:
a) Un acido y su base conjugada reaccionan entre si formando una disolucion neutra.

FALSO, Ejemplo
HAc + c Ac " HAc
Un acido y una base diferente de su conjugado reaccionan entre si dando una SAL que puede ser neutra o
no.
b) Un acido y su base conjugada difieren en un proton.
VERDADERO, Un dcido es la sustancia que cede H*, y al perderlo se convierte en su conjugado: Ejemplo

HF + H,0 F-+ HO" )
\\77 e /"
acido base conjugada

c) El agua desempefia un papel importante por ser su base conjugada de si misma.
FALSO, el agua al ceder un H* se convierte en OH que es su base conjugada.
NH; + H,0 F -+ H;0*

d) La base conjugada de un acido fuerte es una base fuerte.
FALSO : W

* Siel acido es fuerte su Ka es muy alta . .
e ~ K del conjugado es muy pequefia (menor que 10'4) la
* Ka.Kh=10 ( h

base es muy, muy débil
Ejemplo : HCI+ H,0 Cl- + H;0O*
HCI es un acido fuerte , Cl- es una base muy debil, no se hidroliza, no es capaz de “robar H*” al agua

e) La base conjugada de un acido débil es una base “fuerte”
VERDADERO :

* Siel acido es debil suKaes <1 W . . 14
. Ka Kh =10 f K, del conjugado es baja pero mayor que 10"'* la base

/ es lo bastante fuerte para reaccionar con el agua
Ejemplo : HF + H,0 F-+ HO* KaHF=7.10"

HF es un acido débil , F- es una base relativamente fuerte, reacciona con el agua y capta H*
F+ HO HF + OH KF-=1,5.10"
“Cuanto mas fuerte es un acido mas debil es su base conjugada y viceversa”

23) Define el concepto de disolucién reguladora y sefiala que pares de sustancias e entre los siguientes
formaran una disolucién reguladora: HCl, NaCl, HCN, CNK, acido nitrico, nitrato de amonio, NaOH, cloruro
de amonio, NH, (SET-00)

Una disolucion reguladora (amortiguadora, o tampdn) es aquella capaz de mantener el pH prdcticamente
constante aunque se le afiadan dcidos o bases (aunque sean fuertes). (CONSULTAR TEORIA)
Se preparan con:
* Un dcido débil y una de sus sales (disolucion reguladora acida) en concentraciones similares.
* Una base débil y una de sus sales (disolucion reguladora bdsica) en concentraciones similares.
Las parejas correctas de la lista anterior serian:
(a) HCN y KCN acido débil y susal disolucion reguladora acida
(b) NH,y NH,CI , base débil y su sal = disolucion reguladora basica
No serian correctas :
HCl y NaCl no vale, HCl es fuerte acido nitrico y nitrato de amonio. La misma razén
acido nitrico y NaOH tampoco, se neutralizan mutuamente.

d) NaOH y cloruro amoénico. NO vale, NaOH es fuerte  / Otra vez la lista de dcidos y bases fuertes !




24) Justifica la veracidad o falsedad de las siguientes afirmaciones segln la teoria de Bronsted-Lowry

a) El amoniaco no es una base ya que su molécula no contiene OH-
Falso: una base es la sustancia que acepta protones.( La teoria de Bonsted no hace referencia a los iones
OH-)

b) Todas las sustancias que tienen hidrégeno en su molécula son acidos.
Falso: los hidroxidos tienen H'y son bdsicos, los hidrocarburos tienen “muchos” hidrégenos y no son dcidos,
y muchos otros compuestos orgdnicos e inorgdnicos.
Un dcido es una sustancia que cede H a otra. Una molécula puede tener varios dtomos de H pero sin
embargo no los cede por estar muy fuertemente retenidos.

c) El'ion fluoruro es un acido débil
Falso: el ion fluoruro, F-, es el cojugado del dcido HF (debil), luego el ion F- es una base.

d) El ion amonio es una base fuerte
Verdadero : como Ka .Kh = 10**- dado que el amoniaco, NH., es una base débil, Kb es muy baja y la Kh de
su conjugado (el dcido NH,+ ) serd “relativamente alta”.(MAYOR QUE 10, reacciona con el agua, se
hidroliza)

e) Si el amoniaco se comportase como acido su base conjugada seria el NH,*.
Falso : si se comportase como dcido tendria que ceder un protdn y su conjugado seria NH,* (una base )

f) Cuando se neutraliza totalmente un 4acido débil con una base fuerte la disolucion resultante tiene

pH=7.

Falso: Aunque se utilicen las cantidades estequiometricas se obtiene una SAL, que procede de acido débil y
base fuerte y por tanto la disolucion seria bdsica.
IMPORTANTE: no debemos dejarnos enganar por la palabra neutralizacion, ya vemos que no siempre
implica obtener una disolucion neutra, de pH= 7.

g) Todas las sales son neutras
Falso: hay sales cuyas disoluciones son neutras (NaCl), otras producen disoluciones acidas (NH ,Cl) y otras
bdsicas (Na,CO,). Depende de la naturaleza del dcido y base de procedencia, si son fuertes o débiles.
También: al disolver una sal en agua se disocia en iones que pueden interaccionan con las moleculas de
agua (hidrdlisis) y dar lugar bien a iones H;0* o a iones OH"y por tanto modificar las concentraciones de
estos iones en agua.

h) En una disolucién de un acido no puede haber iones OH-
Falso: en toda disolucion acuosa hay iones H;O0*y OH", de forma que cumplen [H;0*] .[OH] = 10 ;
si la disolucion es acida significa que hay mayor concentracion de H;0* que de OH- no que no haya ningun
ion OH-.
O bien: hay iones OH- pero en concentracion menor que 107 mol/litro.

i) Cuanto mayor es el pH mayor es la concentracién de iones H,0*
Falso : Dado que el pH = -log [H;0*] , cuanto mayor es la [H;0*] menor es el pH. Pon ejemplos con
numeros si ho te parece claro.

j) Cuanto mayor es el pOH mas acida es la disolucion
Verdadero : ya que pH +pOH = 14, cuanto mayor sea el pOH menor es el pH y mas acida es la disolucion.




25) Una disolucién de acido acético tiene pH= 3. Razona, utilizando el principio de Le Chatelier (y sin hacer
calculos numéricos), como varia el pH de la misma, y el grado de disociacién, «, si: a) Se le afade 1 ml de
HCI 1 M. b) Se le anade 1 g. de NaOH. c) Se le aflade 1 g de NaAc d) Se le anade agua.

1° Recordemos como funciona el principio de Le Chatelier
A) Si anadimos mas reactivos
Equilibrio se desplaza a la derecha, SE FORMAN MAS PRODUCTOS, SE DISOCIA MAS, = o sube
B) Sl anadimos algiin producto
Equilibrio se desplaza a la izquierda , SE FORMAN MAS REACTIVOS, SE DISOCIA MENOS, = « baja
C) SI ELIMINAMOS productos, se desplaza a la derecha, igual que el caso A)

2°. El pH depende de [H;0%]

Si aparecen mas iones H;0*, [H;0*] sube, se hace mas acida , el pH baja.

Si desaparecen iones H;0*, [H;0*] baja, se vuelve menos acida, el pH sube.
3°. Debemos analizar si la sustancia que se anade tiene algunion en cmun con los que aparecen en el
equilibrio, o si puede reaccionar con alguno d eellos.

IMPORTANTE: ESCRIBE EL EQUILIBRIO Y RAZONA SOBRE EL

HAc + H,O Ac + H;0+
a) Se le afiade 1 ml de HCI

Como es acido fuerte esta totalmente disociado, en Cl- y H;0* lo que significa que estamos anadiendo gran
cantidad de iones H;0*, QUE ES UN PRODUCTO, vy por tanto EL EQUILIBRIO del HAc se desplazard a la
izquierda.
El ion CI- no afecta al equilibrio pues no aparece en él.
Conclusion:
e Como [H;0*] sube, = pH baja
* Como se desplaza a la izquierda = o baja
b) Se le arnade 1 g. de NaOH.
Es una base fuerte, totalmente disociada en Na* y OH",aparentemente ninguno de los iones aparece en
el equilibrio, PERO el ion OH- es una base fuerte que neutraliza al ion H;0* para formar agua, y por
tanto los iones H;0* desaparecen del equilibrio del HAc y este se desplaza a la derecha para
reponerlos.
* Como [H;0*] baja — pH sube
* Como sedesplaza a la derecha = o sube
c) Se le anade 1 g de NaAc
Es una sal que se disocia en Na+y Ac-. El ion Na+ no afecta al equilibrio pero el Ac- si, es un producto,
luego al aumentar su concentracion el equilibrio se desplaza a la izquierda
* Al desplazarse a la izquierda se consumen iones H;0* — [H;0*] baja — pH sube
* Como sedesplaza a la izquierda - & baja
d) Se le anade agua,

El agua, ademas de reaccionar con el acido y con los iones, ES EL DISOLVENTE. Si se ariade mas agua la
disolucion se DILUYE , es decir, las concentraciones de todas las especies disminuyen, con lo que el cociente de
concentraciones, Q, baja; entonces el equilibrio se desplaza a la derecha hasta que Q se iguale de nuevo a
Ka. El grado de disociacion entonces aumenta y el ph tambien. (repasar resultados del ejercicio 7 en que se
calculaba el pHy o precisamente para este caso. Apartado a) 0,1 My apartado b) 0,01 M, equivale a haber
diluido la disolucion de a) 10 veces).




