PROBLEMAS RESUELTOS DE ACIDOS Y BASES

[H30*] /M | pH | pOH | [OH-]/M

10-14 14 0 1 1 M NaOH(aq)
10-13 13 1 101 sosa, NaOH(aq)
10-12 12 2 10-2 amoniaco hogar o
10-11 11 3 10-3 leche de magnesia, Mg(OH)(aq) E
10-10 10 4 10-4 solucidn de detergente \g
10-9 9 5 10-5 agua de mar (7,0 - 8,3)
10-8 8 6 10-¢ sangre (7,4)
10-7 7 7 107 neutro NEUTRO
10-6 6 8 10-8 leche (6,4)
10-5 5 9 10-° orina (5 - 7), agua lluvia
10-4 4 10 10-10 tomates, cerveza o
10-3 3 11 10-11 vinagre g
10-2 2 12 10-12 jugo de limén "<
101 1 13 10-13 4cido estomacal (1 - 2)

1 0 14 10-14 1 M HCl(aq)

-z

Acidos y bases fuertes

1. Calcular el pH de una disoluciéon acuosa de

a) Acido clorhidrico 0,15 M

b) *Un acido diprétido fuerte en las dos ionizaciones 0,15 M, H>A
c¢) Hidroéxido de sodio 0,15 M, a 25 °C

a) Por lateoria de Bronsted-Lowry, siendo el acido clorhidrico un 4cido fuerte esta completamente disociado, la
tabla IF es:

M HCl(aq) + H20(1) - H30*(aq) + Cl-(aq)

I co=0,15

F - Co Co

pH = -log [H30*] = -log co = -log 0,15 = 0,82 (adimensional, 2 decimales porque la concentracion tiene dos

cifras significativas).

b) Por lateorfa de Arrhenius, siendo fuerte en la primera disociacién:
M | HzA(aq) » H*(aq) + HA"(aq)
I Co

F - Co Co

y fuerte también en la s\agunda:
M | HAG9-"Hi(aq) + A*(aq)

I Co Co
S
F - Co +Co Co

pH = - log [H*] = -log (0,15 + 0,15) = 0,52

c) El hidréxido de sodio es una base fuerte, por ello estd completamente disociada en disolucién acuosa. Por la
teoria de Arrhenius la tabla IF es:
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M NaOH(aq) — Na*(aq) + OH (aq)

| Co

F - Co Co

pOH = -log [OH"] = -log 0,15 = 0,82. En disoluciones acuosas se cumple que pH + pOH = pKw, y a 25 °C pKw =
14, de donde pH = 14 - pOH = 13,18 = pH.

2. Calcular el pH de una disolucion resultante al mezclar 50 mL de HCI1 0,10 M con 100 mL de HNO3 0,010
M (se supone volimenes aditivos).

Ambos son acidos fuertes, entonces completamente disociados en disoluciéon acuosa (aplicaremos la teoria de

Arrhenius). Primero calculamos los moles de H* procedentes de la disociacion de cada acido por separado.

Asi, para el HCl:
M [ HCl(aq) - H'(aq) + CI-(aq)

I 0,10
F - 0,10 0,10
+

y los moles de H* procedentes del HCl seran: ngc = 50 mL% = 0,005 mol.
Para el HNOs:

M HNO3(aq) - H*(aq) + NO3~(aq)

I 0,010

F - 0,010 0,010

+

y los moles de H" procedentes del HNO3 seran: nyyo, = 100 mL% = 0,001 mol.

La cantidad total de H* en moles, después de juntar ambas disoluciones, es (0,005 + 0,001) mol = 0,006 mol en un

0,006 mol
= 0,040 M.
0,150 L

volumen total de (50 + 100) mL = 150 mL, por lo que la concentracién de iones H* es

El pH = -log [H*] = -log 0,040 = 1,40.

3. *Calcular el pH de una disolucion 2,5:10-8 M en acido clorhidrico, a 25 °C.

El HCl es un acido fuerte, que por la teoria de Arrhenius:
M HCl(aq) » H*(aq) + Cl(aq)

I 2,5-10°8

F - 2,5:10°8 2,5-10°®

por lo que pH = -log [H*] = 7,60. Pero este resultado no es valido porque corresponde a una disolucidn basica,

cuando hemos disuelto un acido.

El resultado anterior no es correcto porque no hemos tenido en cuenta la contribucién de los H* procedentes del
agua, pues ambas contribuciones a dichos iones (las del HCl y las del agua) son similares, por lo que no se puede

despreciar la contribucién del agua.

Teniendo en cuenta la ionizacién del agua, segin Arrhenius:
M H,0(l) 2 H*(aq) +0H (aq)
E +x+2,5-10°8 +X
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y como siempre se cumple que
Kw = [H*]-[0H] = (a 25 °C) = 110
(x+2,5-10°8)-x=1-10"1
de donde x = 8,83-1078, porlo que
[H*] =x+2,5-10%=1,13-107 M, de donde pH = -log [H*] = 6,95.

En el resto de ejercicios se considerara que la contribucién de los iones procedentes de la disociacién del agua es

despreciable.

4. Elproducto de solubilidad del Mn(OH);, medido a 25 °C, vale 4 - 10-'%, Calcular:
a) Lasolubilidad en agua, expresada en g/L
b) El pH de la disolucién saturada

a) Elequilibrio de solubilidad es
M Mn(OH): (s) 2 Mn(OH);(aq) = Mn?*(aq) + 2 OH (aq)
E s s 2s
y el producto de solubilidad sera
Ks = [Mn?*] - [OH"]? = s(25)% = 4s3

1/3
de donde s = (%) =2,15-10"° mTOl

y transformando unidades:

s =2,15.105 Mol 88%e _ 1,92-103 ¢

L 1mol
b) Enla disolucién saturada [OH] = 2s = 4,3-10~> M (sin tener en cuenta la contribucién de la ionizacién del agua

a dichos iones). Por definicién pOH = -log[OH"] = 4,37 y en disolucién acuosa pH + pOH = pKw, siendo pKw =
14 a 25 °C, de donde pH = 14 - pOH = 9,63 = pH.

Acidos y bases débiles

5. Calcular el pH de una disolucién acuosa de acido acético 0,50 M y su porcentaje de disociacion. Ka =
1,8-05a25°C

El &cido acético es un 4cido débil en agua. Por la teoria de Arrhenius, la tabla ICE del equilibrio de disociacion sera

M HAc(aq) 2 H*(aq) + Ac (aq)
I Co = 0,50 M

C -X +X +X

E Co—-X X X

La expresion de la constante de equilibrio es

_[HY[Ac] _ x-x
Ka = [HAC] - Co—X
2
que sustituyendo 1,8-107° = o-:m' Como la diferencia en 6rdenes de magnitud entre Ka y co es de 3 o mas

2
unidades (5 para Ka, 1 para co) podemos hacer la aproximacién 1,8 -107° = ﬁ, ya que 0,50 - x = 0,50, pues x <<

0,50 M. Asi la solucién x es muy facil de obtener, x ~ 3,04 - 10~3 M, que es precisamente [H*]. (La solucién exacta de
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la ecuacion sin aproximar es, resolviendo la ecuaciéon cuadratica, 2,99-103 M. El % del error relativo de la

., . Ea Xexacto—X. 2,99-1073-3,04-1073
solucién aproximada es % Er = ——100 = MlOO = — | 100 = 1,7
Xexacto Xexacto 2,99-10

% que esta dentro

del margen admisible).
El pH = -log [H*] = -log 3,04 - 1073 = 2,52.

3,04-1073
0,50

. . i s cantidad disociada x
El porcentaje de disociacién es %o = ——— 100 ==100 =
cantidad inicial Co

100 = 0,61 (obsérvese que solo 6

moléculas de 1000 de acido acético estan disociadas, y aln asi se obtiene una disolucién bastante acida).

6. Calcular el pH de las disoluciones acuosas 0,10 M a 25 °C siguientes:

a) Disolucion de acido clorhidrico

b) Disolucion de acido acético Ka=1,8-1075

c) Disolucion de amoniaco. Kb =1,8:10"%

d) Disoluciéon de HIO3 (acido yédico). Ka = 0,19

e) Calcular los porcentajes de disociacion o reaccién en los cuatro casos.

a) El acido clorhidrico es un &cido fuerte, por lo que se disocia completamente en agua. Por la teoria de
Bronsted-Lowry:

M HCl(aq) + H20(1) - H30*(aq) + Cl-(aq)

I c=0,10M

F - Co Co

pH = -log [H30*] = -log co = -log 0,10 = 1,00

b) El acido acético es un acido débil, por lo que se disocia parcialmente en agua. Por la teoria de Arrhenius:

M HAc(aq) 2 H*(aq) + Ac(aq)
| =010 M
C -X +X +X
E Co—X X X
., ey [H*]-[Ac]  x-x . _5 x2
La expresion de la constante de equilibrio es Ka = ———— = —— que sustituyendo 1,8-10™ = .
[HAc] Co-X 0,10-x

Siendo la diferencia en 6rdenes de magnitud entre Ka y co de 4 unidades entonces x << cg, por lo que 0,10 - x

2
~coe 1,8-107° = O"T de donde [H*] =x = 1,34- 103 M, pH = -log [H*] = 2,87.

c) Elamoniaco es una base débil por lo que hay que aplicar la teoria de Bronsted-Lowry:

M NHz(aq) + H20(1) & NHs*(aq) + OH (aq)
I =010 M
C -X +X +X
E Co—-X X X
La expresion de la constante de equilibrio es Kb = % = :0—_}; que sustituyendo 1,8-107° = o,foz-x'

Siendo la diferencia en 6rdenes de magnitud entre Kb y co de 4 unidades entonces x << co, por lo que 0,10 -x =
2

co: 1,8-107° = OXT’ de donde [OH7] = x ~ 1,34:103 M y pOH = -log [OH] = 2,87. En disolucién acuosa pH +

pOH = pKw, siendo pKw = 14 a 25 2C, de donde pH = 14 - pOH = 11,13 = pH.

d) El acido yo6dico es un acido débil, parcialmente disociado en agua. Por la teoria de Bronsted-Lowry, de una
forma general:
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7.

M HA(aq) + H20(1) 2 H30*(aq) + A"(aq)

| =010 M

C -X +X +X

E Co—-X X X
siendo HA = HIO3 y A~ = 103". La expresion de la constante de equilibrio es Ka = % = :0_’; que
sustituyendo 0,19 = O,f(:—x' En este caso Ka y co son de 6rdenes de magnitud similares por lo que no se puede

hacer la aproximacién 0,10 - x 0,10 ya que al ser grande el valor de Ka el 4cido estara bastante disociado y x
es préximo a 0,10. Hay que resolver la ecuacién cuadratica x? + 0,19 -x - 0,019 = 0 obteniendo las soluciones
-0,26 y 0,072, siendo valida la dltima, por lo que [H30*] =x= 0,072 My pH = -log [H30*] = -logx = 1,14 = pH.

. . .7 .z . . .z . 7 . X
El grado de disociacién, o de reaccion, mide lo que se disoci6é o reacciond el reactivo, esto es a = -y el
0

porcentaje es a-100. Asi:

* Parael HCL: %a = =100 = g'igxwo =100 %.
0 y
e Parael HAc: %a = 5100 = 241 M 100 = 134 9,
Co 0,10 M
10-3
e Parael NHz: %a = 2100 = 2422 M100 = 1,34 %.
Co 0,10 M
x 0,072 M _
e Parael HIO3: %a = 6100 = o1oM 100 = 72 %.

Las moléculas de HCl estan totalmente disociadas (es un acido fuerte), las de HAc y NH3 solo se disocian o
reaccionan aproximadamente una molécula de cada 100 (ambos son débiles), mientras que el HIO3, al ser un
acido tirando a fuerte, se disocia mucho, unas 72 moléculas de cada 100, el equilibrio estd bastante

desplazado hacia los productos.

Calcular el pH y el grado de disociacion de una disolucién que se ha preparado afiadiendo 10 mL de

HCl 0,10 M a 90 mL de una disoluciéon 0,50 M de acido acético CH3;COOH. Suponer volumenes aditivos.
Dato: Ka CHsCOOH =1,8-10"°

Calculemos el nimero de moles de HCl: nyc = 10 mL

0,10 mol
1000 mL

= 0,001 mol. El nimero de moles de H*

procedentes del HCl es, por la teoria de Arrhenius:

Los moles de 4cido acético en su disolucién aislada son 90 mL

mol | HCl(aq) » H*(aq) +Cl"(aq)

| 0,001
F - 0,001 0,001

0,50 mol
1000 mL

= 0,045 mol.

Cuando juntemos ambas disoluciones, el nimero total de moles de H* seran los procedentes de amos acidos

teniendo en cuenta el equilibrio del HAc:

mol HAc(ag) 2 H*(aq) + Ac(aq)

I 0,045 0,001
C -X +Xx +x
0,045 -x x+ 0,001 X

La expresion de la constante de equilibrio es, siendo V= 0,100 L (suponiendo volimenes aditivos):
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(x+0,001) x
[H*] - [Ac] v v (x+0,001)-x 1 (x+0,001)-x 1 _5
Ka = =—L V= = =1,8-10
[HAC] - 0,045 -x v 0,045 -x 0,1

de donde x = 7,52 - 10~° mol, por lo que el nimero total de moles de H* en el equilibrio es x + 0,001 = 0,0010752
n 0,0010752

mol, y la concentracién total de [H*] = o= o1

= 0,01075 M (la contribucién del acido acético a la

concentracién de iones hidrégeno es mucho mds pequefia que la del &cido clorhidrico).
El pH = -log [H*] = -log 0,01075= 1,99 = pH.

El grado de disociacién del HCI es del 100 % por ser acido fuerte. El grado de disociacién del acido acéticoes a =

10-5
x _ 7520 mol _ 6. 1073, de donde % ar = 0,17.
ny 0,045 mol

8. Una disolucion de amoniaco 0,01 M esta ionizada en un 4,2 % a 25 °C. Calcular:

a) La concentracion de todas las especies existentes en la disolucion una vez alcanzado el equilibrio
b) ElpH de la misma

c) La constante de basicidad del amoniaco

d) Deducirlarelacion entre Kby Ka y calcular Ka

a) Elgrado de disociaciénes a = Cﬁ porloquex=a-co=0,042-0,01=0,00042 M.
0

La tabla ICE para el equilibrio de Bronsted-Lowry es
M NHz(aq) + H.0(1) 2 NHi*(aq) + OH7(aq)

I Co = 0,01 M
C -X +X +x
E Co-X X X

que sustituyendo:
E 9,58:103M 42-10*M 42-10*M

pero ademas hay H30*, y como es disolucién acuosa se cumple que [H30*] - [OH"] = Kw que vale 10~'* a 25 °C,

+1 _ Kw 10714 _ . 11 _ +
porlo que [H;0%] = o] = 42107 = 2,4-10"""' M = [H;0%].

Y por supuesto hay mucha agua, por lo que podemos suponer que el volumen de agua es igual al volumen de

my,0 g
. ., NH,0 My,0 PH,0 1> mol 1000 mL
la disolucién: [H,0] = = —f_~x 2 x M~ (,0555 —

Vdisolucién ~VH,0 My,0 180>+

~ 56 M = [H,0]

b) pH =-log[H30*] = -log2,4-10-!' = 10,62 = pH.

__[NHI]-[0H] _ 4,2-10*-4,2-10™*
T [NHs] ~  958-1073

c) Kb =1,8-107° = Kb.

[NHF]- [OH]

d) Yavimos en el apartado anterior que Kb = INEL]
3

Por otra parte, para el equilibrio de su 4cido conjugado, NH4* tenemos:
[NH3] - [H30%]

NHa*(aq) + H20(1) 2 NHz(aq) + H30+(aq) con Ka= INHT]
4

Multiplicando Ka - Kb y simplificando se obtiene Ka-Kb = [H30*] - [OH] = Kw, expresion valida para cualquier
Kw

temperatura. A 25 °C el valor de Kw = 10", porlo que Ka=-—=5,6" 1071° = Ka.
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9. Supdngase que se disuelve en suficiente agua 0,23 mol de un dcido monoprético desconocido hasta
hacer 2,55 L de disolucion. Si el pH de la disolucion es 3,62, ;cuanto vale la constante de disociacion del
acido?

n _ 023 mol

La concentracidn inicial de acido es [HA], = ——=

_ . -2 — s . s
0=y0D = 2esL 9,02 - 107 M = c,. El equilibrio, por la teoria de

Arrhenius es

M | HA(aq) 2 H'(aq) + A(aq)
I Co
C -X +X +X
E Co—X X X
siendo la expresidn de la constante de equilibrio Ka = % = C:—:C Por otra parte pH = -log [H*], de donde

[HY] = 10" = 107362 = 240-10* M = x. Sustituyendo x y co en la expresion de Ka se obtiene Ka =
(2,40-107%)2

o . —6,4-10".
9,02:1072-2,40-1074 ’

10. Cierto acido monobasico esta disociado un 3,2 % en una disolucion 0,200 M. Hallar el grado de
disociacion de una disolucion 0,050 M del mismo acido. Suponer que la temperatura permanece
constante.

. X - . e .
Relacionaremos Ka con a. Para ello, como a = - se deduce que x = co-a. El equilibrio, por la teoria de Arrhenius
0

es
M HA(aq) 2 H*(aq) + A"(aq)
I Co
C -X +X +X
E Co—X X X
co(l-a) co-a Co
por lo que la expresién de la constante de equilibrio en funcién del grado de disociaciéon es Ka = [HL]_IA[?_] = C;'_O;Z.

Sustituyendo a = 0,032 y co = 0,200 M se obtiene Ka =2,12-10%
Como Ka solo varia con la temperatura, y esta permanece constante en este caso, en las nuevas condiciones Ka

también sigue valiendo 2,12 -107%, y teniendo en cuenta la expresiéon de Ka en funcién del grado de disociacién

co.a?

Ka =
1

. . . cro.ar? -
deducida anteriormente, en las nuevas condiciones tendremos Ka=%:2,12-10 4, que

sustituyendo c’o = 0,050 M se obtiene &’ = 0,063, %a’ = 6,3 %.

11. Completar la tabla que se indica a continuacién y ordenar segin su fuerza relativa creciente los
siguientes acidos y sus bases conjugadas a 25 °C:

Acido pKa Ka Base pKb Kb
H2S03 pKa,=1,77
HCN 9,32
NH;3 4,74
HF 3,15
HCOOH 3,75

Para el H2S0s3, el equilibrio de Bronsted-Lowry es en la primera disociacién:
H>S03(aq) + H20(1) 2 HSO3-(aq) + H30*(aq)
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Por definicién pKa = -log Ka, de donde Ka = 107PX?, Juego en este caso Ka; = 107277 =1,70- 1072,

Para pares acido-base conjugados (H2S03 - HSO3") se cumple Ka - Kb = Kw (que a 25 °C vale 10-!*), por lo que Kb =
5,9-10713 (el 4cido es relativamente fuerte por lo que su base conjugada es muy débil), y pkb = -log Kb = 12,2.

A mayor fortaleza de un acido, mayor disociacion, mayor valor de Ka, menor valor de pKa (por la presencia del

signo negativo).

Acido pKa Ka Base pKb Kb
H2S03 pKai1=1,77 1,7-1072 HSO;~ 12,33 5,88:10°13
HCN 9,32 4,8-10-10 CN- 4,68 2,0-107°
NH,* 9,26 5,5-10°10 NH3 4,74 1,8:107°

HF 3,15 7,1-107% F- 10,85 1,4-10711
HCOOH 3,75 1,8-10* HCOO- 10,25 5,6-10711

Fortaleza acidos: HCN < NH,* < HCOOH < HF < H,S0,; Fortaleza bases: HSO;~ < F- < HCOO~ < NH; < CN-

12. El pH de una disolucién de metilamina 0,30 M es 12,04.

a) Escribir la reaccion que muestra el proceso de ionizacion de esta sustancia en agua, identificando los
pares acido-base conjugados.

b) Calcular la constante de basicidad (a 25 °C) y el grado de ionizacidon para esta concentracion.

a) Por ser una base débil (semejante al NH3) hay que escribir el equilibrio de Bronsted-Lowry (la metilamina
tiene por férmula CH3-NH3, que podemos representar por B, y al ser una base de Bronsted-Lowry acepta H*):
B(aq) + H20(1) 2 BH*(aq) + OH-(aq)

siendo los pares acido-base conjugados BH* - B por una parte y H,0 - OH™ por otra.

b) Latable ICE:

M B(aq) + H20(1) 2 BH*(aq) + OH"(aq)
I c=030M

C -X +X +X

E Co—-X X X

+].[OH- .
siendo la expresién de la constante de equilibrio Kb = [BHL# = %
o
En disolucién acuosa pH + pOH = pKw (=14 a 25 2C), por lo que pOH = 14 - 12,04 = 1,96, y siendo pOH =
-log [OH] entonces [OH™] = 107P%H = 10-1%6 = 1,096 - 10~ M = x. Sustituyendo este valor de x y ¢, dado en el

enunciado obtenemos Kb = 3,8:10%.

L x _ 1,096-107*
El grado de ionizaciénes a = — =
Co 0,30

=3,6-1072

13. Se disuelven 20 litros de NH3(g), medidos a 10 °Cy 2,0 atm (202,6 kPa) de presion, en una cantidad de
agua suficiente para alcanzar 4,5 litros de disolucién. Calcular:

a) El grado de disociacion del amoniaco en la disolucion

b) El pH de dicha disolucién cuando esta se encuentra a 25 °C

Kb(NH3) = 1,78-10-5

Inicialmente se dispone de NH3 gas, por lo que calculamos el nimero de moles de amoniaco empleando la

. s . PV 2atm-20 L . i
ecuacion de los gases ideales nyy, = — = atmL = 1,72 mol que se introducen en un recipiente con
3 RT 0,082 «(2734+10)K
mol-K
agua, al cual se le afade mdas agua hasta alcanzar un volumen de disolucién acuosa de 4,5 L, por lo que la
.z . . ‘7 n 1,72 mol
concentracion de amoniaco en esta disoluciéon es [NH;] = O - asL = 0,383 M.
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a) Como el NH3 es una base débil planteamos la tabla ICE con el equilibrio de Bronsted-Lowry y en funcién del

. . .z X
grado de disociacién a = — por lo que x = coa:
0

M NHsz(aq) + H20(1) 2 NH4*(aq) + OH7(aq)
I co=0,383 M
C -X +X +X
E Co-X X X
co(1-a) Cox cox
siendo la expresion de la constante de equilibrio Kb = m?\}% = % Sustituyendo los valores de co y Kb

se resuelve la ecuacion cuadratica obteniendo a = 0,00679, es decir %a = 0,68. Obsérvese que al ser Kb

bastante pequefia cabe esperar que el amoniaco se encuentre muy poco disociado, por lo que a << 1, por tanto
2

podemos suponer que 1 - a = 1; entonces Kb = % obteniendo un valor a = 0,0068, muy proximo al

obtenido resolviendo la ecuacién cuadratica, por lo que la aproximacion se puede considerar buena.

b) Siendo [OH] = x = co-a = 0,383:0,00679 = 2,60-10-3 M, el pOH = -log [OH] = 2,59, y como pH + pOH = pKw
=(14 a 25 °C), entonces pH = 11,41.

14. Razonar si las afirmaciones siguientes, referidas a una disolucion 0,1 M de un acido débil HA, son
correctas:

a) Las concentraciones en el equilibrio de las especies Ay H30* son iguales

b) El pH de la disolucion es 1

a) Como menciona al ion oxonio H30* planteamos la tabla ICE con el equilibrio (porque es acido débil, no se

disocia completamente) de Bronsted-Lowry:

M HA(aq) + H20(1) 2 H30*(aq) + A"(aq)
I co=0,10M

C -X +x +X

E Co—-X X X

de donde se deduce que x = [H30*] = [A7], pues la estequiometria es 1:1.

b) La concentracion inicial de acido es 0,1 M y si estuviera completamente disociado tendriamos [H30*] = 0,10 M

con un pH = -log [H30*] = 1,0, pero como es débil, [H30*] < 0,1 M, por lo que pH > 1,0.

15. Dadas tres sustancias en sus disoluciones acuosas: P043-, HNO; y HCOs3-, justificar segun la teoria de
Bronsted-Lowry cual es acida, cual basica y cual anfétera, escribiendo los equilibrios respectivos.

Seglin la teoria de B-L, un acido es una sustancia capaz de ceder iones H*, y una base la que es capaz de aceptar
iones H*. En las reacciones de B-L siempre hay un para acido-base. En cada caso del problema solo hay una

sustancia, entonces la que falta es el agua:

a) PO43-+ H20 2 HPO3%- + OH-

base

b) HNO;, + H20 2 NO»- + H30+
acido

Pedro L. Rodriguez Porca (v15) 9



c) HCO3- +H20 2 CO32- + H30+
acido

HCO3‘ + Hzo 2 H2C03 + OH-
base

por lo que el HCO3- es una sustancia anfotera.

Hidrolisis

16. Se dispone de tres disoluciones acuosas: cloruro de amonio, cloruro de sodio y acetato de sodio. Si los
frascos que las contienen estan sin etiquetar, ;c6mo se podrian identificar con ayuda de papel indicador?

El papel indicador informa del rango de acidez de la disolucién. Las tres sales, compuestos i6nicos, son solubles en
agua, estdn completamente disociadas (rotas) en sus iones, por lo que tendremos que preguntarnos si sus iones se
hidrolizan (reaccionan con el agua) y si se modifican las concentraciones de H30* o OH™ respecto a los que hay en

el agua pura.

Disolucién de NH4Cl
NH.Cl — NHs*(aq) + Cl(aq) = NH4Cl(aq) y las posibles

reacciones de sus iones con el agua (hidrélisis) serian:

Para un par conjugado 4acido-base se
cumple Ka - Kb = Kw = cte.
NHs"(aq) + Hz0() = NHs(aq) + H3O*(aq), con una | o gjyn componente del par es fuerte,

constante de equilibrio Ka su conjugado es muy débil, y

Elion NH4* es un &cido débil por ser el conjugado de viceversa.
la base debil NHs (recordemos que para un par | ¢ Sjun componente del par es débil, su
acido-base conjugados se cumple que Ka- Kb = Kw conjugado también es débil.

= 10" como Kb = 107°, Ka ~ 10-°, es decir ambos
iones experimentan una pequefia reacciéon con el agua). En consecuencia, aumenta [H3z0*] en la
disolucion, tal que [H30*] > [OH"].
Cl-(aq) + H20(1) % HCl(aq) + OH (aq)

Reaccion que no tiene lugar porque siendo el HCI un 4cido fuerte (digamos Ka ~ 10%) entonces su
base conjugada Cl- es muy débil (de la relacion de Ka - Kb = Kw se deduce que Kb ~ 10~'8) por lo que
el equilibrio con el agua estara tan desplazado hacia los reactivos que es equivalente a que no se
produzca la reaccién, esto es, la presencia de Cl~ no hace variar la concentraciéon de Hz30* o de OH~
en la disolucion.

Teniendo en cuenta la hidrdlisis del NH4* y la no hidrdlisis del Cl-, l1a disolucién es acida.

Disolucién de NaCl
NaCl — Na*(aq) + Cl-(aq) y las posibles reacciones de sus iones con el agua serian:

Na*(aq) + 2 H20(1) % NaOH(aq) + H30*(aq)
El NaOH es una base fuerte por lo que su tendencia es a estar completamente disociada en Na* por
lo que estos iones no reaccionan con el agua. (Otro razonamiento: los iones Na* serfan un “acido
muy débil” por lo que no se produce la reaccién). La presencia de Na* no hace variar la
concentracién de H30* o de OH™ de la disolucién.

Cl-(aq) + H20(1) % HCl(aq) + OH (aq)
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Ya se vio en el punto anterior que los iones Cl™ no se hidrolizan, por lo que la presencia de Cl-
tampoco hace variar la concentracion de Hz30* o de OH™ de la disolucidn.
En consecuencia, al no alterarse las concentraciones de H30* y de OH™ respecto al agua pura, la disolucién es

neutra.

Disolucién de NaAc
NaAc — Na*(aq) + Ac™(aq) y las posibles reacciones de sus iones con el agua serian:

Na*(aq) + 2 H20(1) % NaOH(aq) + H30*(aq)
Ya vimos que no tiene lugar, por lo que la presencia de Na* no hace variar la concentracién de H30*
0 de OH~ de la disolucién.

Ac (aq) + H.0(1) 2 HAc(aq) + OH (aq)
El ion Ac™ es una base débil por ser el conjugado del acido débil HAc, por lo que la reaccién del Ac~
con el agua es una reaccion de equilibrio liberando OH-, haciendo que [OH™] > [H30*] por lo que la

disolucién serd basica.

17. Teniendo en cuenta que la Ka del acido cianhidrico vale 4,9-1071° y la Ka del ién amonio vale
5,6 - 10710, predecir si una disolucién acuosa de cianuro de amonio, NH4CN, sera acida, basica o neutra a 25
°C.

El NH4CN es una sal soluble en agua por lo que esta completamente disociada en sus iones:
NH4+CN — NH4*(aq) + CN~(aq)
Analizamos si los iones reaccionan con el agua (se hidrolizan):
NH4*(aq) + H20(1) 2 NHs(aq) + H30*(aq) con una constante de equilibrio Ka = 5,6-1071°
El NH4* es el 4cido conjugado de la base débil NH3 por lo que el NH4* es un &cido débil y reaccionara
con el agua produciendo un equilibrio con una constante de equilibrio cuyo valor se da en el
enunciado.
CN-(aq) + H20(1) 2 HCN(aq) + OH (aq) con una constante de equilibrio Kb = 4,9-1071°
El acido cianhidrico HCN es un acido débil por lo que su base conjugada CN- es también débil y
producird un equilibrio con el agua (se hidroliza parcialmente) con una constante de equilibrio Kb

de la cual no conocemos inicialmente su valor. Pero teniendo en cuenta que para pares acido-base

-14
conjugados se cumple que Ka-Kb = Kw, Kb = Kw _ _10

Ka _ 491010 2,0-10°".

Como Kb > Ka se liberan mas iones OH™ que H30* por lo que la disolucién sera basica.

18. Si queremos impedir la hidrélisis que sufre el NH4Cl en disolucién acuosa, indicar razonadamente,
cual de los dos siguientes métodos sera mas eficaz y como afectara al pH de la disolucidon:

a) Ainadir NaCl a la disolucion

b) Anadir NH3 a la disolucion

La sal NH4Cl, por ser compuesto iénico y ademads soluble en agua, esta completamente disociada:

NH4CI(s) = NHs*(aq) + Cl-(aq) = NH4Cl(aq)
Los CI” no experimentan hidrélisis por ser una base conjugada muy débil del acido fuerte HCI (ver 50 boletin),
mientras que los iones amonio si experimentan hidrélisis, mostrada en el siguiente equilibrio:

NH4*(aq) + H20(1) 2 NHz(aq) + H30*(aq)

[NH3] - [H30%]

siendo su constante de equilibrio Ka = <
[NH/']
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a) Si a la disolucién NH4Cl(aq) le anadimos NaCl(s), como este compuesto al ser i6nico y soluble en agua esta
completamente disociado NaCl(s) = Na*(aq) + Cl*(aq), ninguno de estos iones esta presente en el equilibrio
del NHs*(aq), o lo que es lo mismo en la expresién de su constante de equilibrio, no influyen en el equilibrio,

por ello tampoco afecta al pH.

b) Cuando afiadimos NHj3, esta sustancia si estd presente en el equilibrio (y en la expresién de su constante de
equilibrio) por lo que si afecta al equilibrio. El razonamiento de la influencia se puede realizar bien por Le
Chatelier o bien por la expresion de la constante de equilibrio: por ejemplo, por esta ultima, al aumentar
[NH3z], el cociente de la expresion de Ka aumenta por lo que tiene que aumentar el denominador, esto es
aumentar [NH4*], para mantener el cociente constante, pues Ka es constante (solo varia con la T); en
consecuencia, el equilibrio se desplaza hacia los reactivos disminuyendo [Hz0*], aumentando por tanto el
pH.

En este caso incluso se puede razonar la influencia de afiadir NHz mediante otro mecanismo: el NH3 es una
base débil por lo que se produce el siguiente equilibrio de Brgnsted y Lowry en el agua:
NH3(aq) + H20(1) 2 NH4*(aq) + OH (aq)

por lo que aumenta [OH], es decir, la disolucién es menos acida, aumenta el pH.

19. *Calcular el pH de una disoluciéon que contiene 13,33 g de acetato de sodio disueltos en 250 mL de la

misma, a 25 °C. Calcular también el grado de hidrdlisis de la sal. Dato: Ka HAc = 1,8:1075.

La féormula del acetato es CH;COO-, y la del compuesto iénico NaAc es entonces C,H;0,Na. La concentracién molar

de esta sal es:

1 mol

[NaAc] = % = % =0,6500 M
y como es una sal soluble (por tener catién de alcalino) esta completamente disociada NaAc — Na*(aq) + Ac™(aq),
por lo que [Na*] = [Ac] = 0,6500 M.
En los ejercicios anteriores de hidrélisis ya se comprob6 que el Na* no se hidroliza, pero si lo hace el Ac™ (base

conjugada del HAc), por lo que el equilibrio hidrélisis de Bronsted-Lowry es:

M Ac(aq) + H20(l) 2 HAc(aq) + OH (aq)

I co=0,6500 M

C -X +X +X

E Co—-X X X
siendo

. - 2
y teniendo en cuenta que para pares acido-base conjugados Ka-Kb = Kw, Kb = 1;?;;4_5 = 5,556 - 10710, Asi:
5,556 10710 = X
Co—X

teniendo en cuenta que la constante de equilibrio es muy baja, x << co, luego:
2
5,556 - 10710 ~ =

Co

de donde x = [OH] = 1,900-107° M, de donde pOH = -log [OH] = 4,72,y pH = 14 - pOH = 9,28.

El porcentaje de hidrdlisis del Ac™ es:
1,900-107°

X
%a =—100 =
co 0,6500

100 =0,0029 %
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NOTA: En la presentacién de acidos y bases se puede encontrar mas ejercicios.

Neutralizacién y volumetria

20. Calcular el pH de la disolucién resultante al mezclar 80 mL de disolucion de HCI 0,15 M con 100 mL de

disolucion de NaOH 0,1 M. Suponer volimenes aditivos.
0,15 mol
1000 mL

Inicialmente, en las disoluciones por separado: nyc = 80 mL

0,01 mol.
Se produce la reaccion de neutralizacion (que siempre son completas), siendo el reactivo limitante el NaOH:

= 0,012 mol; ny,ox = 100 mL 1000 mL

mol | HCI(aq) + NaOH(aq) — NaCl(aq) + H20(1)
I 0,012 0,01
C -0,01 -0,01 0,01
F 0,002 - 0,01
quedando 0,002 mol de HCI sin reaccionar en un volumen de disolucién de 180 mL, por lo que [HCI] = %
0002 mol _ 19,0111 M.
0,180 L

0,1 mol _

El HCI es un acido fuerte por lo que esta totalmente disociado, que por la teoria de Arrhenius, siendo co = 0,0111

M:
M | HCl(aq) - H'(aq) + CI"(aq)
I Co
F - Co Co

por lo que pH = -log [H*] = -log co = 1,95 = pH

21. Calcular el volumen de NaOH 0,10 M que habra que afiadir a 50 mL de HCI 0,10 M para obtener una

disolucidn (a 25 °C):
a) pH=7,00
b) *pH=12,00

a) Siel pH =7, la disolucién resultante de la mezcla es neutra, por lo que [H*] = [OH"], no hay exceso de ninguno

de ambos iones, entonces por la reacciéon de neutralizacién HCl(aq) + NaOH(aq) — NaCl(aq) + H20(l) no queda

exceso de HCI o NaOH.

0,10 mol
1000 mL

Siendo nyc = 50 mL

1 mol NaOH 1000 mL NaOH

TmolHCl 0.10 mol NaoH — 50 mL disolucion NaOH

estequiometria 1:1, Vyaou = 0,005 mol HCI

= 0,005 mol, el nimero de moles de NaOH tiene que ser idéntico por tener

b) Siel pH = 12, el medio es basico, hay exceso de OH". Siendo pH + pOH = 14, pOH = 14 - pH = 2, de donde

[OH ]extra = 1072 M.

El n2 de moles extra de OH™ se obtiene a partir de la concentracién de NaOH (0,10 M) y del volumen extra de

dicha disolucién de NaOH que se ha afladido: nouextra = [NaOH] * Vextranaon = 0,1 * VextraNaoH-

Por otra parte, el volumen total de la disolucién es Vici + VNaoH hasta llegar a pt 7 + VextraNaor = (50 + 50 + Vexira NaoH)

mL.

Nextra OH- N 10—2 _ 0,1-VextraNaOH

Finalmente, [OH™ - = =
) [ ]extra OH Vtotal 50+50+Vextra NaOH

, de donde Vextranaon = 11,11 mlL, que

sumados alos (50 + 50) mL que ya tenia la disolucién cuando se alcanzé el pH 7 hacen un total de 61,1 mL de

NaOH.

Pedro L. Rodriguez Porca (v15) 13



22. Se valoran 50 mL 0,10 M de HCI con KOH 0,10 M a 25 °C. Calcular el pH si se realizan varias
experiencias afiadiendo los siguientes volimenes de base en cada experiencia: a: ninguno; b: 25,0 mL; c:
49,0 mL; d: 49,9 mL; e: 50,0 mL; f: 50,1 mL; g: 51,0 mL; h: 75,0 mL

La disolucion de base, KOH, se encuentra en la bureta. La disolucion de HCl esta en el matraz Erlenmeyer en el que
se introduce la sonda del pHmetro.
a) Vkon afiadido = 0. El pH se debe unicamente al HCl, cuya concentraciéon es 0,10 M. Como esta
completamente disociado por ser un acido fuerte HCl(aq) = H*(aq) + Cl(aq), [H*] = 0,10 M, y pH =
-log [H*] = 1,00 = pH.

0,10 mol

b) Vkon afiadido = 25,0 mL. Estamos afiadiendo nggy = 25,0 mL 000 L = 0,0025 mol.
El n2 de moles de HCL que hay inicialmente es nyc = 50 mL (1)'01(?0?: = 0,005 mol.

La reaccién entre el 4cido y la base es una reacciéon de neutralizaciéon (completa), siendo el reactivo
limitante el KOH:

mol HCl(aq) + KOH(aq) —» KCl(aq) + H20(1)

I 0,005 0,0025

C -0,0025 -0,0025 0,0025

F 0,0025 - 0,0025
Quedando al final 0,0025 mol de KCl que no se hidroliza (por lo cual no afectara al pH) y 0,0025 mol de
HCI en un volumen de disolucién de 50 + 25 = 75 mL, por lo que [HCI] = %5:201 = 0,0333 M.

Puesto que el HCI esta totalmente disociado, [H*] = 0,0333 M, pH = -log [H*] = 1,48 = pH.

Los apartados c) y d) se calculan de forma similar al b).

e) Vkon anadido = 50,0 mL. El n? de moles afiadidos es ngoy = 50,0 mL % = 0,005 mol, que
neutralizan completamente a los 0,005 mol de HCI, no quedando exceso de HCI o KOH, por lo que pH =

7,00.

0,10 mol
1000 mL

f)  Vkou afiadido = 50,1 mL El n?® de moles afiadidos es ngoy = 50,1 mL = 0,00501 mol, que excede

en 0,00001 mol al n? de moles de HCI. Por ello hay un exceso de OH™ cuya concentracién es [OH™] =
000001mol_ _ g g9.10-5 M, de donde pOH = -log [OH]=4,00,y pH=14-pOH - 10,00 = pH.

(0,050+0,0501)L
Soluciones: a) 1,00; b) 1,48; c) 3,00; d) 4,00; e) 7,00; f) 10,00; g) 11,00; h) 12,30
Obsérvese que en la zona préoxima al punto de equivalencia, pH=7 (cuando reaccionan cantidades
estequiométricas de acido y base), el pH varia mucho, mientras que en las zonas alejadas la variaciéon de pH es

muy lenta.

23. Para determinar el porcentaje de acido acético en un vinagre (el vinagre comercial es una disolucién
acuosa de acido acético o acido etanoico), se diluyen 10,03 g de vinagre hasta 100 mL y se valora una
muestra de 25,00 mL con una disolucion de hidréxido de bario 0,0176 M, gastandose 34,30 mL ;Cual es el
porcentaje en masa de acido acético en el vinagre (grado de acidez)?

El 4cido acético o 4cido etanoico, HAc, es CH3COOH, con masa molecular de 60,05 g/mol.
El vinagre es una disolucién acuosa de acido acético (y otras sustancias).

La reaccién de neutralizacion (que se desarrolla completamente) es
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2 HAc(aq) + Ba(OH)z(aq) — BaAcz(aq) + 2 H20(1)

. 0,0176 mol
El n® de moles que reacciona de base es ng,on)2 = 34,30 mL ool

= 0,0006037 mol, que por estequiometria
el n2 de moles necesarios de HAc es el doble, 0,001207 mol, por lo que la concentracion de acético en los 25 mL de

2001207 mol _ () )4828 M.

vinagre es [HAc] = YT

La masa de acético en los 100 mL de vinagre (que tiene la misma concentracién en acético de 0,04828 M) es

0,04828 mol 60,05 ) " i m
-— £ — 0,2899 g, y el porcentaje en masa de acético (grado de acidez) es —2<-100
1000 mL 1 mol Myinagre

Myac = 100 mL

_0,2899g _ o
= Tooig 100 = 2,89 %.

24. Valoracion acido-base:

a) Escribir la ecuacion correspondiente a la reaccion que tiene lugar y calcular el volumen de disolucion
de hidréxido de sodio 2,00 M que se gastara en la valoracion de 10,0 mL de una disoluciéon de acido
sulfarico 1,08 M

b) Nombrar el material y describir el procedimiento experimental para llevar a cabo la valoracion
anterior

a) Lareaccidn de neutralizacion, por ser completa, es
2 NaOH(aq) + H2S04 = NazS04(aq) + 2 H,0(1)

_ 1,08 mol H,SO, 2 mol NaOH __ _
VNaon = 10,0 mL H,50, 00T H,S0, 1mol H,S0, 0,0216L = 21,6 mL

b) Colocar la bureta (que se enjuagé previamente con disolucién valorante) en el soporte (base + varilla + nuez +

pinza).

Llenar la bureta con disolucién valorante, de la que vamos a medir su volumen (NaOH), con ayuda de un
embudo, colocando debajo de la bureta un vaso de precipitados.

Cebar (abrir la llave de paso para llenar el pico) y enrasar (abrir la llave de paso para dejar la disolucién en la
marca de 0) la bureta.

Medir con una pipeta (con ayuda del cargador de pipeta) 10,0 mL de disolucién de acido y verterlos en el
matraz Erlenmeyer limpio. Se le puede afiadir agua destilada.

Anadir unas gotas de indicador &cido base al matraz. Como se trata de una neutralizacién entre acido y base
fuertes sirve la fenolftaleina, siendo incolora la disolucién.

Reemplazamos el vaso de precipitados con el matraz Erlenmeyer.

Abrimos la llave de paso de la bureta para que caiga la base lentamente. Cerramos cuando cambie al color
rojo-purpura la disoluciéon del matraz. Tenemos asi una idea del punto de equivalencia fijAndonos en el
volumen consumido de base.

Repetimos la experiencia para lo cual hay que volver a preparar la disolucién del matraz. Abrimos la llave de
paso, dejando caer gota a gota cuando nos acerquemos al punto de equivalencia, y anotamos el volumen
gastado.

Repetimos varias veces para obtener el valor medio del volumen gastado de disolucidn basica.

25. *Se hace reaccionar un volumen V de disolucion de acido acético 0,75 M con 50,0 mL de hidroxido de
bario 0,80 M.

a) Calcular V para que la reaccion sea completa.

b) Justificar el rango de acidez de la disolucién resultante una vez que la reaccion es completa.

c) Calcular el pH de la disolucion resultante. Ka HAc=1,8-10-°

a) Lareaccién que tiene lugar es una reaccién de neutralizaciéon (de acido débil con base fuerte):
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2 HAc(aq) + Ba(OH)z(aq) — BaAcz(aq) + 2 H20(1)

0,80 mol Ba(OH 2mol HAc 1000 mL HAc
Viac = 50,0 mL Ba(OH), (OH),
1000 mL Ba(OH), 1 mol Ba(OH), 0,75 mol HAc

=106,7 mL HAc

b) Una vez completada la reaccién de neutralizacién (es una reacciéon rapida por transcurrir en disolucién
acuosa) de forma estequiométrica tenemos al final una disolucién acuosa de acetato de bario. Analicemos su
hidrdlisis para deducir el rango de acidez.

Escribimos la reaccion de disociacion de la sal, supuesta soluble:
BaAcz(aq) — Ba%*(aq) + 2 Ac"(aq)
Procedemos a analizar si los iones se hidrolizan:
Si los iones Ba?* reaccionan con el agua:
BaZ{ag)+4-H 00— Ba{OH)taq)+2H:0+(aq}
reaccién que no se produce porque el hidroxido obtenido es una base fuerte por lo que esta
completamente disociada en iones, entre ellos el Ba?*.
Silos iones Ac™ reaccionan con el agua se produce el equilibrio
Ac(aq) +H20(1) 2 HAc(aq)+OH(aq)
porque al ser el HAc un acido débil su base conjugada ion acetato también es débil (recordemos que
para pares acido-base conjugados se cumple Ka- Kb = Kw), por lo que hay un equilibrio entre ellos,
liberando OH".
Al liberarse OH-, [OH"] aumenta, por lo que [H3z0*] tiene que disminuir (recuérdese que en agua pura o en
disolucién acuosa se cumple siempre que [H30*] - [OH™] = cte = Kw).
Se concluye que [OH"] > [H30*]: la disolucién es BASICA.

c) Como se explicé en el apartado anterior tenemos acetato de bario en la disolucién, y la cantidad obtenida es

0,80 mol Ba(OH), 1 mol BaAc,
= mL B H
MBaac, = 50,0 a(0H), 1000 mL Ba(OH), 1 mol Ba(OH),

0,040 mol
——— =(0,255M
(0,050+0,1067) L

= 0,040 mol, y su concentraciéon (suponiendo que los

volumenes son aditivos, [BaAc,] =

El equilibrio, teniendo en cuenta el apartado anterior:

M Ac(agq) + H,0(1) 2 HAc(aq) + OH (aq)
I 0,255
C -X X X
F 0,255 -x X X
y la constante de equilibrio anterior es la constante de basicidad del ion Ac", teniendo en cuenta que Ka- Kb =
-14
Kw, Kb="2_10 __r556.1010,
Ka = 1,810
La expresién de la constante de equilibrio es Kb = [HA[CI]X% - 556-10710 = YT Puesto que la

constante de equilibrio es muy pequefia comparada con la concentracion inicial de acetato podemos hacer la

2
aproximacion 0,255 - x =~ 0,255, por lo que 5,56 10710 = ﬁ de donde x=1,19-1075.

Por ello [OH] = x = 1,19:10"> M (y despreciando los OH- procedentes de la autoionizacién del agua, pues
estos serian inferiores en varios 6rdenes de magnitud), pOH = -log[OH"] = 4,92, de donde pH = 14 - pOH =

9,08 = pH, del punto de equivalencia de esta neutralizacion.
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Disoluciones reguladoras

26. *A 250 mL de una disolucién 0,50 M en HAc se le afiaden 13,33 g de NaAc. Calcular el pH de la

disolucién resultante. Ka HAc = 1,8:107°.

La formula del acetato es CH;COO-, y la del compuesto iénico NaAc es entonces C,H;0,Na. La concentracién molar

de esta sal es (suponiendo que afiadir 13,33 g de sal no modifica el volumen de la disolucién de partida):

1 mol

L= Cs208g _ ) g500 M
V(L) 0,250 L

13,33 g
[NaAc] =

y como es una sal soluble (por tener catién de alcalino) esta completamente disociada NaAc — Na*(aq) + Ac™(aq),
porlo que [Ac7],=0,6500 M = c,.

El HAc es un acido débil, asi la tabla ICE es (teniendo en cuenta la aportacién de la sal), siendo c4q, = 0,50 M:

M HAc(aq) 2 H*(aq) + Ac*(aq)
I Cacido Csal
C -X +X +X
E Cicido—X X Csal + X
__[Ac7][H*] + [HAC] + [HAc]

Ka = “HAd - [H*]=Ka e - log [H*] =log Ka + log

multiplicando ambos miembros por -1 y continuando con el desarrollo:
_ 1 _ HAC] _ [AcT] cs+x]
log [H*] = —log Ka — log Thc- - pH = pKa + log—[HAc] pH = pKa + log[ ]

Como Cicido ¥ Csal >> Ka, entonces Cicido + X * Cicido ¥ Csal + X = Csal:
[sal]o
H =~ pKa + log——
p p 8 Gacidol
que se conoce como ecuaciéon de Henderson-Hasselbach.

En este caso pKa = -log Ka = 4,745, y:

pH = 4745+1og°—“_4 86

La ecuacién de Henderson-Hasselbach para una disolucién reguladora formada por una base débil y su sal es (con

un desarrollo equivalente al anterior):

pOH = pKb + log Lsallo

[base]q
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