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1 ELECTROLITOS. TEORIA DE ARRHENIUS.

El agua es una sustancia con una conductividad eléctrica muy baja. Si se le afiaden ciertas sustancias como
NaCl su conductividad aumenta mucho, en cambio si se disuelven otras como el aztcar su conductividad no
varia.

Segun esto se pueden clasificar las sustancias en electrolitos y no electrolitos:

Electrolitos

Sustancias que al afiadirlas al agua dan lugar a una disolucion que conduce la corriente ( se llaman también
conductores de segunda especie a diferencia de los metales, conductores ohmicos o de 1* especie)
Quimicamente corresponden a tres tipos de sustancias:

Acidos Bases Sales
Oxoacidos Hidracidos Ac.organicos Hidroxidos Carbonatos, Oxisales Sales
H.A,O. H.A RCOOH M(OH),, NH;.aminas,.. M,A,O. binarias M,A,
Ei ) H2SO4 HF CH;-COOH KOH N32CO3 Z/nS
jemplos
HNO, H,S CH;-CH..COOH | Mg(OH), Ca(ClOs), CaF,
Propiedades
Acidos Bases SALES
Conducen la corriente eléctrica disueltas en | Conducen la corriente eléctrica disueltas en Conducen la corriente
agua agua eléctrica disueltas en agua
P!'o_pledades Sabor acido Sabor a lejia Sabor salado
Fisicas
Color rojo con tornasol Color azul con tornasol Color violeta con tornasol

Atacan a los metales ( Mg, Fe, Zn, Al ..)

desprendiendo H, No actian sobre los metales

. Reacciona con el carbonato de calcio
Propiedades | desprendiendo CO;

Quimicas

Reaccionan con las grasas formando jabon

Neutralizan los efectos de las bases Neutralizan los efectos de los acidos

ACIDO + BASE ——pp» SAL + H;0

NO ELECTROLITOS: sustancias que disueltas en agua no varian la conductividad de la misma.

Teoria de Arrhenius.

Arrhenius explica la conductividad de las disoluciones de electrolitos suponiendo que estas sustancias al
disolverse en agua se disocian separandose en iones: un ion positivo o catiéon y un ion negativo o anion .

Si se introducen en la disolucion dos conductores conectados a una pila (electrodos), los iones, al ser
particulas cargadas, se mueven hacia los polos de signo opuesto cerrando el circuito y por tanto se observa paso
de corriente.

Los no electrolitos solo se disuelven pero no se disocian por tanto no conducen.

® |

Anodo |+ _| Catod

o —» +%> - ° 5 @e
@® @® @ +>
© \49—9 4@@/@@ -
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Electrolito ——™ Anion © Cation =+

ACIDO: toda sustancia que al disolverla en agua se disocia dando iones H* (protones) y un ion negativo
que depende del tipo de acido
HA — H' + A”
Ejemplos: HCI —— H" + CI”
HNO;— H' + NO;~

Si el acido tiene un solo H se llama monoprotico, si tiene 2 6 mas poliprético, en este caso la pérdida de
iones H' se produce por etapas, por ejemplo :

H3P04 —— H+ + I‘IzPO4_1
Acido fosforico ion dihidrogeno fosfato
H,PO, —> H' +HPO,”

ion hidrogeno fosfato
HPO,> —*> H' + PO,
ion fosfato
El ion H" es el responsable de las propiedades de los acidos
BASE: sustancia que al disolverla en agua se disocia dando iones OH™( hidroxilo u oxidrilo) y un ion
positivo que depende del tipo de base.
BOH —— B' + OH”
Ejemplos: LIOH _ _, Li' + OH®
Ca(OH), — Ca™+2 OH"
Elion OH™ es el responsable de las propiedades de las bases
SAL: Sustancia que en disolucioén acuosa se disocia en un ion positivo y un ion negativo, pero ninguno de
los cuales es H' ni OH™ .
BA — B" + A
Ejemplos: LiINO; —> Li" + NO;~
Na,SO; — 2Na?+ SO,
AlICl; —» AI? + 3CI
Como en la disolucion de una sal no aparecen ni iones H* ni OH™ no presenta ni las propiedades de acido ni
las caracteristicas de las bases.

NEUTRALIZACION. Al poner en contacto un acido con la cantidad estequiométrica de una base las
propiedades de ambos desaparecen, se neutralizan mutuamente, y dan lugar a una sal y agua. Esto se explica
facilmente segun lo enunciado antes para la disocicion de acidos y bases:

HA + BOH —> BA + H)O
HHF A+ B +|OH ——— B"A” + H,0

Puede observarse que los iones que realmente se neutralizan son los H" procedentes del acido con los OH™
procedentes de la base que se unen para formar una molécula de agua. Los iones A- y B" no sufren ningtin
cambio, permanecen igual durante el proceso, son iones espectadores. Esto explica que la neutralizacion se
produzca igual entre cualquier acido y cualquier base.
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IONIZACION DEL AGUA.

El agua pura presenta una conductividad muy baja pero no nula, eso significa que en agua pura deben existir
iones que permitan la conduccion de la corriente, y deben encontrarse en una baja concentracion. jcomo es
posible si el agua no pertenece a ninguno de los 3 tipos de electrolitos? . Sin embargo puede explicarse
facilmente si suponemos que una fraccion muy pequena de las moléculas de agua puede disociarse dando lugar
aiones H* y OH™ , proceso que seria inverso del de la neutralizacion:

H,O —_ H" + OH

Limitaciones de la teoria de Arrhenius:

* No da cuenta del caracter basico del amoniaco, no puede dar lugar a iones OH- ya que no estan
presentes en su molécula. Lo mismo para otras sustancias como las aminas.

* Hay muchas sales que no son neutras : algunas tienen caracter basico y otras acido.

* Esta limitado a disolucion acuosa

* El caracter acido es absoluto (' y lo mismo para el basico)

2 TEORIA DE BRONSTED-LOWRY

ACIDO: Toda sustancia capaz de ceder iones H+ (protones)
BASE : Toda sustancia capaz de aceptar iones H+

Y

Eiemplo: HNO3 + Hzo ‘—b NO3 + H3OJr
acido base - base acido
= v e
Notese que:

1. Una sustancia ( HNO;) actua como 4cido, y otra ( H, O) como base
2. Como es un equilibrio los productos también interaccionan para revertir a reactivos: el H;O"
cede el H+, actua como acido, y el NOs™ lo capta, actua como base

3. Existen 2 parejas 4cido base

4. El disolvente, en este caso agua, juega un papel activo en el proceso

5. El proceso se puede resumir como un intercambio de protones entre dos sustancias
LiOH + H.0O ——* Li"+ H,O + OH"
base acido acido base
NH; + H,O0O +——> NH, + OH
base acido acido base

Para acidos poliproticos el proceso se produce por etapas:

H, S + H,O < HS + H.O" Ka,
acido base base acido
HS'  + H,O =" S7 + HO’ Ka;
acido base base acido

Par conjugado: dos sustancias con caracter opuesto y relacionadas mediante el intercambio de un ion H+

A- / HA BH+/B
Base acido acido base
En los casos anteriores: HNO; /NO; H,O/H;0" OH-/H,O NH;/NH+ H,S / HS-

Anfétero (o anf6lito): sustancia que puede actuar como acido o como base. Por ejemplo H,O, HS-
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3 FUERZA RELATIVA DE ACIDOS Y BASES

Cada equilibrio viene caracterizado por una constante que depende solo de la temperatura y se llama
constante de acidez, Ka, o de basicidad, Kb.

HA + HO <«——— A- + H;O
[A-] [H;07]
Ka =
[HA]

B + H,O ——* BH" + OH"
[BH'] [OH]
Kb =
[B]

Cuanto mayor sea el valor de la constante de acidez mas fuerte es el acido.
Acido fuerte: aquel cuyo valor de Ka es mucho mayor que 1, la fracciéon de moléculas que se transforma es
practicamente del 100% y por tanto puede considerarse que el proceso es completo, no hay equilibrio.

Por ejemplo : HCI

+ H,0 — CI' + H;O"

(Notese que se indica escribiendo UNA SOLA FLECHA)

Analogamente una base fuerte es la que tiene una constante de basicidad muy alta: NaOH, KOH

Constantes de acidez y basicidad a 25 "C v A salteare. com
Acido Re=accion I, Pk,
Yodkidrico H +HO - I+ HO NIy =randa iy srande
Erauhidrico HEr + H.0 — B~ + HO™ Muy grandz Muy grande
Darclorico HCHO, + HAO — C107 + HO' NIy sranda iy srande
Clorhidrico HZl = HAO = CT + HO° Moy srands iy grande
Suifarica HA0. + HO — H30, = EO° Muy mrands My mends
Mirico Hsly + HAD — HO- + HO' oy srands iy grande
Yodica HIO. = HO — IO, = HO 1e 0,711
Bulfuroso HA30: + HiD e HE3O = H O 4016 1,796
Hidrozanasul o H3Dy = H0 = 50, = Ao G012 1,821
Cloraza HOO, + HO =— Cl0- + HO 4011 LG
Fosfarico HA0, + HD ~— HBDy = HO 15310 1115
Fluodadrica HF + 5O — 7 + HO 7010 3135
Hitrozo HND, + Hid = NO-© + 50 43 107 3347
Femico HOOOH + H.0 = HI00 + HO' 13 1 343
Esnzoico CHLCOOE + BQ ~— CHELOD + HOo 64 107 4,120
Apstirp CH.COOH + H.0 — CH.C00r =320 13 107 4,745
Carbimico HiO. + 50 — Ho0, < HaO™ 42157 6,377
Bulfhidrico H.S + HD ~— HE + HO" 101 7000
Hepecloroze HCIO + H.O —= Cl0r + HO 30107 T35
Cihidrozanefosfate H30" + H.O — HPO, + HO® 62 10 7,208
Armpmin WHy = HAO — MNH. + 0¥ 351" 0,240
Ciarfudrice HCW = HO — W+ HOr 40167 0308
Hdroganoczrbozie HOO.” = H.0 — OO0 = HO 541071 10,25
HEdrogenefozfar HED; + HAO = PO~ + 5O 221" 12,68
Hidrozsnosulim HE + HiD e 5§ + HUD" 101" 13,080
Base Reaccion ke P
Hidriwido sodice WaOH — ™ + OHC Muy rands Muy grands
Hidromido poi2sico EOH — E- + 0H" Muy srands M srende
Erifzmina CILCILNIL 0 10 == CILCIENI - e 641100 3195
Natilanvira CHMNHE. = HO — HMH, + OH 3701 g2
Ampaiace WH; = HiD »—= NH, + 0H- 17710 4,732
Apilira CHNH: + 50 — GHNH, + 03" 427 1™ 857
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4 MEDIDA DE LA ACIDEZ (Y BASICIDAD) DE UNA DISOLUCION.

IONIZACION DEL AGUA.

Tal como se indico anteriormente el agua pura conduce la corriente eléctrica lo que implica que deben existir
iones, segun la teoria de Bronsted el proceso de autoionizacion seria.

H,O + HHO =—* H:O" + OH

Kw = [H;0" ]. [OH"] = 10| Producto iénico del agua

Y que es acorde con el dato de que el agua no se comporta ni como acido, ni como base, es neutra.

La cantidad de moléculas que se disocian se puede calcular por medidas de la conductividad y resulta ser de
1 cada 555.555.555 lo que lleva a determinar que el valor de la constante del equilibrio denominada Kw = 10'*

Y como las concentraciones de ambos iones son iguales, en agua pura la concentracion tanto de iones H

como de OH™ vale 107 moles/litro .
[ H;0"] =107 moles /1 [ OH ] =107 moles/l
Cualquier disolucion acuosa contiene tanto iones H;O" como OH™ . Ademas el producto de las
concentraciones de ambos iones es constante pues se cumple el producto i6nico, si una de esas concentraciones
sube la otra baja y viceversa:
* Una disolucion es -si contiene mas iones H;O" que OH™, es decir:

[ H;0" ] > 107 moles /1 (y [OHT]< 107 moles/1)

* Una disolucion es PERE si en ella predominan los iones OH", luego :

[OH-] > 107 moles/l (y [ H;0" ] < 10-7 moles /1)

* Si una disolucion contiene igual concentracion de H;O" que de OH™ es neutra.

Cuanto mayor sea la [ H;O" ] de la disolucion mas acida sera, pero la mayoria de las disoluciones presentan
concentraciones de iones H;O" mucho menores que 1 por lo que para evitar trabajar con n°s muy pequefios se
utiliza una escala logaritmica para medir el grado de acidez de las disoluciones :

ESCALA pH.

Se define el pH de una disolucion como: pH = -log [ H;0" ]

Segun esto el agua pura tiene un pH = 7 y una disolucion acida pH < 7.
Se define el pOH de una disolucion como: pOH = -log [OH™]

El pOH del agua pura es 7 y el de una disolucion basica es menor que 7.

De la expresion del producto ionico se deduce que : pH +pOH = 14
ESCALA DE ACIDEZ
[H:0"] | 1 10" | 10* | 10* | 10* |10° |10° | 107 |10® |10° | 10" |10™ | 10" | 10" | 10

[OH] | 10™ | 10"® | 10" | 10" | 10" | 10° | 10® | 107 | 10° | 10° |10* |10° | 10° | 10" |1

pH 0 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

pOH 14 13 12 11 10 9 8 7 6 5 4 3 2 1 0

Por lo que en realidad puede usarse solo una escala para medir el grado de acidez o basicidad, pues estan
relacionadas tal como se resume en la tabla
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5 HIDROLISIS

Constante de hidrdélisis, Kh.

Es el proceso en que un ion reacciona con el agua, ganando o cediendo protones segtn el caso.

La constante correspondiente del equilibrio se denomina constante de hidrdlisis, Kh, que esta relacionada
con la constante de acidez ( o basicidad) de su conjugado. Por ejemplo:

El ion fluoruro puede comportarse como un acido y captar protones:

F+ H,0O =———= HF + OH (1) }ﬂqdan
Kh= -
El proceso para 4cido fluorhidrico F
e vt omo o lF 0]
HF +H,O =<—* F + H;0 (2) a [HF]

Recordando la autoionizacion del agua
H,0 + H,0 =—= H;0*' + OH” 3 Kw = [H;O" |. [OH]=10"

La ecuacion (3 ) puede obtenerse sumando la ecuacion (1) y la (2), la constante de la ecuacion (3) es el
producto de la constantes de las ecuaciones (1) y (2).
Kw=Kh.Ka=10"
De ahi y dado que si una sustancia es acida su conjugado es base y viceversa.
* Cuanto mayor sea la constante Ka de una adcido menor sera la constante de basicidad de su conjugado
* (Cuanto mas fuerte es un acido mas debil es su base conjugada ”
* (Cuanto mas fuerte es una base mas debil es su acido conjugado

* Siun 4cido es muy fuerte ( Ka muy alta) su base conjugada tiene un valor bajisimo por lo que en la
practica es como si el proceso no tuviera lugar y decimos que no se hidroliza

Ejemplo 1. El dcido clorhidrico es fuerte, entonces Khei-es muy baja, el ion cloruro, CI” tiene un
caracter bdsico muy muy débil, menor que el del agua, la hidrolisis produce una concentracion de
iones OH inapreciable en disolucion acuosa, inferior a la que se produciria en agua pura.

Cl + O =% HCl +OH

Ejemplo 2 . El amoniaco , NH; es una base débil , Kb NH;= 1,8 107
La hidracina, N>H,, es una base mas débil que el amoniaco, Kb = 1,7 107,

Las constantes de hidrolisis de su respectivos conjugados valen
Kh NHA+ =5,510"
Kh N,Hs+ =159 10"
N> Hs+ es un dcido mas fuerte que el ion amonio

Nota: se utiliza mucho por comodidad la notacion p.. para constantes de acidez y basicidad:

pKa = -log Ka pKb= -log Kb

Utilizando esta notacion la relacion entre una constante y la de hidrolisis se convierte en:

pKa + pKh = 14 pKb + pKh = 14
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Hidrolisis de sales

Segtin la Teoria de Arrhenius todas las sales serian neutras, ya que su disociacion no da lugar ni a iones H™ ni
OH- .Pero existen sales 4cidas, sales basicas y sales neutras.
La teoria de Bronsted puede explicar estos hechos :
Dada una sal AB que se disuelve en agua
1° La sal se disocia: AB —> A +B'
2° Cada uno de los iones puede sufrir hidrolisis dependiendo de su naturaleza y del valor de la Kh:

Si es el conjugado de un acido débil, su Kh es bastante alta y se hidroliza en una medida apreciable

Si es el conjugado de un acido fuerte su Kh es muy baja y practicamente no se hidroliza

Si es un cation alcalino o alcalino-terreo: Na*, K", Ca* etc no puede ni captar ni ceder protones, luego

no se hidroliza .
B+) (Los cationes de metales de transicion se hidrolizan produciendo H;O" pero la justificacion sobrepasa el nivel de este curso)

Si es del tipo BH", como NH,", puede actuar como dcido e hidrolizarse
A +H,O0O =—— HA +OH

BH" + H,O =—= B + H;0°
Segun esto las sales pueden agruparse en 4 tipos segun el acido y base de procedencia y por tanto de la
hidrolisis que pueda sufrir cada uno de sus iones

1. SAL DE ACIDO FUERTE Y BASE FUERTE NaCl, KNO;, NaClO,, K>SO,
Ejemplo: KNO;
1° Disociacion: KNO; — K' + NO;”
2° Hidrolisis: K+  no se hidroliza
NO;" no se hidroliza pH del agua no se altera
(es la base conjugada de un acido fuerte) la disolucion es NEUTRA
2. SAL DE ACIDO FUERTE Y BASE DEBIL NH,Cl, NH,NO:;,
Ejemplo: NH,Cl
1° Disociacion: NH,Cl —NH,/ + CI
2° Hidrolisis: NH, '+ H,O =—= NH; + H;O0"
CI' + H,0 no se hidroliza Aparecen iones H;O"
(es la base conjugada de un 4cido fuerte) la disolucion es ACIDA
3. SAL DE ACIDO DEBIL Y BASE FUERTE NaNO;, KF, NaAc, K;CO;
Ejemplo: NaAc
1° Disociacion: NaAc — Na* + Ac”’
2° Hidrolisis: Na"+ H,O no se hidroliza
Ac' + H,O =—*= HAc¢ +OH Aparecen iones OH
(es la base conjugada de un 4cido débil) la disolucion es BASICA
4. SAL DE ACIDO DEBIL Y BASE DEBIL NH,Ac, NH,F,
Ejemplo: NH,F
1° Disociacion: NH,F — NH,/ '+ F"

2° Hidrolisis: NH,"+ H,O === NH; + H;0" Kh=5,6 10" Aparecen tanto iones OH
F' + H,0 <=<—=HF + OH Kh=2,910" como H;O0"
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La disolucion puede ser ligeramente acida, ligeramente basica o neutra-segiin si la [H;O'] es mayor
menor o igual que la [OH™], lo cual a su vez viene determinado por el valor de las correspondientes constantes
de hidrolisis. En el caso anterior la disolucion sera ligeramente acida

6 INDICADORES

Son sustancias, acidos o bases organicas débiles, que tienen la propiedad de presentar distinto color segun el
grado de acidez de la disolucion, ya que la forma neutra del indicador prsenta un color y la forma ionizada
presenta un color diferente.

¢Como funciona un indicador ?

Por ejemplo: sea HIn un indicador acido cuya foram neutra es de color rojo y la forma ionizada azul y
cuya constante es Ky

[In.])[H,0"]
| HIn|

HIn + H,0O -— In- + H;0" Kin=

En disolucion acuosa coexisten moleculas de HIn que presentan color Rojo
Y iones In- de color azul. Jque color se aprecia ?

» El ojo humano percibe color rojo si la [HIn] es por lo menos 10 veces mayor que la de In-
» Percibe color azul si la [In-] es 10 veces mayor que la de HIn

» Si las concentraciones de ambas especies son del mismo orden de magnitud el ojo percibe el color
intermedio:violeta

En disolucion acida:
La concentraciéon de iones hidronio es alta,

El equilibrio esta desplazado a la izquierda, -
Predominan la forma neutra Hin

Se observa color ROJO
En disolucion basica.
La concentracion de iones hidronio es baja,
El equilibrio esta desplazado a la derecha,
Predominan los iones In-

Se observa color AZUL

Si[HIn]y la [In-] soniguales Kun=[H30"] y pH= pKun

y se ve el color intermedio
A un pH inferior se ve color Rojo

A un pH superior se ve color Azul

Como la agudeza visual solo distingue los colores claramente si una concentracion es 10 veces superior a la
otra en la practica en el intervalo de pH comprendido entre pKun-1y pKun+1 se ve el color intermedio y se
llama INTERVALO DE VIRAJE DEL INDICADOR
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Indicador Color acido Color basico Intervalo de viraje

Violeta de metilo Amarillo 0,0-2,0
Amarillo de metilo amarillo 2,0-4,0
Azul de bromofenol Amarilo violeta 3,0-4,6
Rojo congo Rojo 3,0-5,0
Rojo de metilo Amarillo 4,2 -6,3
Azul de bromotimol Amarillo Azul 6,0-7,6
Tornasol Azul 6,0 — 8,0
Fenolftaleina Incoloro Rosado 8,0-9,5
Timoftaleina Incoloro Azul 8,0 -9,5
Cumarina Incoloro 9,2-10,5

Amarillo de alizarina Amarillo Violeta 10,0 — 12,1

7 DISOLUCIONES REGULADORAS

En general, el pH de las disoluciones varia bruscamente al anadir 4cidos o bases. Incluso afiadiendo
cantidades pequefias las variaciones pueden ser muy apreciables, de varias unidades de pH.

También cambia el pH al diluir, pero en este caso el efecto es mucho menor: al aumentar el volumen diez
veces, la concentracion se reduce a la décima parte, pero el logaritmo disminuye solamente una unidad, y la
variacion de pH es 1.

En cambio las llamadas disoluciones reguladoras, amortiguadoras o tampon son aquellas que presentan
un pH practicamente constante ante la adicion de pequeas cantidades de 4cido o de base

Una disolucién reguladora debe ser capaz de “absorber” un exceso de acido (o de base ) para ello:

* Debe contener una concentracion relativamente grande de un acido para reaccionar con los iones OH”
que se le afiadan,

* También debe contener una concentracion suficiente de una base para neutralizar los iones H;O"
que se le agreguen.

* Ademas, los componentes acido y basico del amortiguador no deben neutralizarse mutuamente

Esas condiciones se cumplen si se utiliza una acido y su base conjugada ( o una base y su acido conjugado)
en concentraciones similares

DISOLUCION REGULADORA ACIDA DISOLUCION REGULADORA BASICA
Acido débil y una sal de dicho 4cido: Base débil y una sal de dicha base:
Acido acetico y acetato sodico Amoniaco y cloruro aménico
Acido cinahidrco y cianuro potasico Carbonato sodico y bicarbonato sodico
Acido carbonico y bicarbonato de sodio

La utilizacion de disoluciones amortiguadoras para obtener medios taponados es muy importante, ya que hay
multitud de reacciones quimicas que Unicamente se producen en un estrecho intervalo de pH.
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Usando disoluciones amortiguadoras adecuados se pueden tamponar medios practicamente en todo el
intervalo de pH.

Las disoluciones tampdn también se utilizan para calibrar pH-metros

Son muy importantes en Bioquimica, ya que la mayor parte de los liquidos de los organismos tienen un pH
caracteristico, al estar regulados por varios sistemas. Por ejemplo, el pH de la sangre es 7,35 y sus variaciones
normales son inferiores a 0,1 unidades, siendo fatal un cambio de pH de 0,4 unidades, la saliva tiene un pH de
6,9; la bilis 7,7; el jugo pancreatico 8,3; etc.

¢Como actuad la disolucion reguladora?
Ejemplo: si disolvemos 0,5 moles de HAc y 0,4 moles de NaAc en 1 litro de agua :

HAc¢ + H,O0 2:2AC-1 ‘|‘H3()+

0.5 04 0 oA |1H07] 04 01,07 04 [H,0']
X X X |HAC| 0,5- x 0,5
0,5-x 0,4+x x

1°. De ahi puede calcularse el pH de la disolucion reguladora.

2° . Si se afiade una exceso de 4cido, los iones H;O" reaccionaran con la base presente en la disolucion ,Ac™
(su concentracion baja ligeramente ) dando HAc¢ ( su concentracion aumenta ligeramente) con lo que la
H;O" aumenta un pocoy el pH baja ligeramente

3° Si se afiade una exceso de base reaccionaran con el dcido presente en la disolucion, HAe, ( su
concentracion baja ligeramente ) dando Ac™ ( su concentracion aumenta ligeramente) con lo que la H;0"
baja un poco y el pH sube ligeramente
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