
Tema 7. Reacciones de transferencia de protones

1.- Introducción.

Dado que las reacciones químicas y casi todos los procesos biológicos se llevan a cabo en medio acuoso, es importante considerar las propiedades de las soluciones acuosas.

Cuando un soluto y un disolvente dan origen a una disolución, ésta presenta ciertas propiedades que difieren de las correspondientes a las de las sustancias puras.

Los solutos en disolución se pueden dividir en dos categorías:

1.- Electrólito:           Solutos  que  cuando  se  disuelven  en  agua,  forma  una  disolución  que conduce la corriente eléctrica. Los electrólitos a su vez pueden ser fuertes cuando están totalmente disociados, y débiles cuando están parcialmente ionizados.

Ejemplo:	El ácido clorhídrico, HCl, es un electrólito fuerte.
El ácido acético, CH3COOH, es un electrólito débil.

2.- No electrólito: 	Soluto que no conduce la corriente eléctrica cuando esta disuelta en agua.

Ejemplo:	El azúcar es un no electrólito.

Un  tipo  especial de  electrólitos lo  constituyen los  ácidos  y  bases.  Tradicionalmente los  ácidos  se caracterizan por tener un sabor agrio, corroer los metales, enrojecer el papel tornasol y perder todas sus propiedades ácidas al ponerse en contacto con una base. Por otro lado, las bases se caracterizan por tener un sabor amargo, ser de tacto jabonoso, colorear de azul el papel tornasol y perder todas sus propiedades al ponerse en contacto con un ácido.




2. Definiciones químicas de ácidos y bases.

Desde el siglo XIX hasta hoy, se han descrito tres teorías que permiten caracterizar a los ácidos y bases desde un punto de vista químico.

2.1. Teoría de Arrhenius:

A finales del siglo XIX, el químico sueco Svante Arrhenius formuló la primera teoría de ácidos y bases, conocida como teoría de Arrhenius, que define un ácido como toda sustancia, eléctricamente neutra que, al disolverse en agua, se disocia en protones (H+) y en el correspondiente ion negativo o anión. En términos generales:
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Ejemplo:

Ácido clorhídrico HCl:	H+




(ac)



+  Cl-




(ac)



+	

Ácido sulfúrico	H2SO4(ac)	2H+ (ac)    +  SO42-(ac)



y una base como una sustancia eléctricamente neutra que, al disolverse en agua, se disocia en iones OH- (oxidrilo) y en el correspondiente ion positivo o catión. En términos generales:

+n	-

B(OH)n (ac)	B+

(ac)    +  nOH- (ac)



Ejemplo:

Hidróxido de sodio: NaOH	Na+




(ac)



+  OH -




(ac)


 (
2
 
(ac)
)Hidróxido de calcio: Ca(OH)	Ca+2


(ac)    +   2OH


-
(ac)



De acuerdo con esta teoría, la reacción de neutralización, que se produce al poner en contacto un ácido con una base, se debe a la combinación de los iones  H+ con los iones OH- para dar agua. Con la desaparición de dichos iones la disolución deja de ser ácida o básica:


La teoría de Arrhenius presenta dos dificultades considerables:
- No justifica el comportamiento básico de sustancias como el amoniaco (NH3) o los carbonatos (CO32-), pues no desprenden OH- al disolverse en agua.
- Sólo se aplica esta teoría en disoluciones acuosas.
2.2.Teoría de Brönsted-Lowry:

En 1932, el químico danés Johannes Brönsted y el químico inglés Thomas Lowry, dieron origen a la teoría de Brönsted-Lowry, que describe un ácido como cualquier especie que tiene tendencia a ceder un protón a otra especie, y una base como una sustancia que tiende a aceptar un protón de otra sustancia. Los protones no existen de forma aislada, sino que son captados por la molécula de agua según el proceso: 

Ejemplo:	El ácido clorhídrico según Brönsted-Lowry: Cede un protón

+	-
HCl(ac)	+	H2O(l)	H3O+ (ac)	+	Cl- (ac)
El amoniaco es una base según Brönsted-Lowry: Acepta un protón

+	-
NH3(ac)	+	H2O(l)	NH4+ (ac)	+	OH- (ac)


De acuerdo con esta teoría, un ácido, HA, al ceder un protón se convierte en una base, A-, que llamamos su base conjugada, ya que es capaz de aceptar un  protón para formar de nuevo el ácido. A la pareja HA/ A-, se le denomina par conjugado

HA	A- + H+

De la misma forma, una base, B, al captar un protón se transforma en un ácido, BH+, su ácido conjugado, por que es capaz de ceder un protón para dar lugar a B. A la pareja B/ BH+, se le denomina par conjugado

B + H+	BH+

Es evidente que una base no puede aceptar protones si no hay una sustancia que se los ceda, un ácido. Así cuando un ácido cede un protón a un a base B obtenemos la base conjugada y el ácido conjugado:

HA + B+	A- + BH+
Ácido 1 base 2	base 1 ácido 2
Veamos algunos ejemplos:

 (
+
)HCl + H2O	Cl + H3O
Ácido 1 base 2	base 1 ácido 2


 (
3
2
4
)NH  + H O	NH +

+ OH-

Base 2  ácido 1	ácido 2  base 1
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)C H OH + H SO	C H OH +

+ HSO -

Base 2	ácido 1	ácido 2	base 1

La teoría de Brönsted-Lowry amplía el concepto de ácido-base a más sustancias y lo desvincula del disolvente.  Por  otro  lado  introduce  el  concepto  de  sustancia  anfótera,  reservándolo para  aquellas sustancias  que  pueden  presentar  tanto  comportamiento ácido  o  básico,  dependiendo  de  con  qué sustancia se enfrente. Por ejemplo:

 (
+
)HCl + H2O	Cl + H3O
base


[image: ] (
3
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4
)NH  + H O	NH +
ácido

+ OH-



2.3.Teoría de Lewis:

También en 1932, el químico estadounidense G. N Lewis presentó su teoría de ácidos y bases, conocida como teoría de Lewis, la cual dice que un ácido es una sustancia que puede aceptar electrones para formar un nuevo enlace y una base es una sustancia que puede ceder electrones para formar un nuevo enlace. El resultado a menudo se llama aducto ácido-base y el enlace formado es del tipo covalente coordinado. La importancia del concepto de Lewis es que resulta mucho más general que las otras definiciones.

	A
	+
	:B
	A   B

	ácido
	
	base
	aducto ácido-base



Un ejemplo simple es:

H	H

[image: ][image: ][image: ][image: ][image: ][image: ]H+	+	: N	H	H	N	H

H	H
ácido	base	aducto ácido-base



3. La autoionización del agua y la escala de pH.

El agua pura presenta una baja conductividad eléctrica. Este fenómeno se debe a una baja ionización del agua que da como resultado :


+	-
H2O(l)    +  H2O(l)	H3O (ac)    +  OH (ac)

Aunque el agua experimente autoionización, es un electrólito muy débil y, por lo tanto, un conductor eléctrico muy malo.
En  el  estudio  de  reacciones  ácido-base  en  disoluciones  acuosas,  la  magnitud  importante  es  la

 (
3
3
)concentración del ion hidrónio (H O+). El H O+

(el ion H+

hidratado), por simplificación lo escribimos como

H+ y nuevamente la reacción queda resumida como:

+	-
H2O(l)	H (ac)    +   OH (ac)
La expresión de la constante de equilibrio de autoionización del agua se puede escribir como: [H+][OH -]

Kc =


[H2O]


Recordemos que la concentración del agua, expresada en molaridad es la cantidad de moles de agua que hay por un litro de solución. Un litro de solución es aproximadamente 1000 g de agua pura y la masa molar de agua es 18 g/mol, por lo que su concentración es 55,56 M. Esta sería la concentración del agua siempre que no ionizara.
+	-
Kc [H2O] = [H ][OH ]


+	-
Kw = [H ][OH ]


La  nueva  constante  de  equilibrio,  Kw,  se  llama  “constante  del  producto  iónico”  o  “constante  de autoionización del agua”, ya que es el producto de las concentraciones molares de los iones H+ y OH - a
-14	+	-

una temperatura específica. El valor de Kw a 25ºC es 10

. En agua pura siempre [H ] = [OH ] y a 25 °C:


+	-	-14
Kw = [H ][OH ] = 10

[H+] = [OH -] = 10 –7 M


Si en una disolución hay un exceso de iones hidrógeno (H+), o la  [H+]>[OH -] decimos que la solución es ácida, si hay un exceso de iones hidroxilos (OH -), o  [H+]<[OH -] decimos que la solución es básica y si no hay exceso de ninguna de los iones, o [H+]=[OH -] decimos que la solución es neutra.

Es importante destacar que, ya que Kw, es una constante de equilibrio, su valor cambia con la temperatura, y como el proceso de ionización del agua es endotérmico Kw  aumenta al aumentar la
-14
temperatura, por ejemploa 40 °C Kw = 3,8·10 	.


Escala de pH

Dado que las concentraciones de los iones hidrógeno e hidroxilos son a menudo números muy pequeños y por lo tanto inconvenientes para trabajar con ellos, el bioquímico Danés Soren Sorensen propuso en
1909 una medida más práctica, para lo cual define el operador “p” como el logaritmo negativo de una
determinada cantidad.

p = -log

El pH de una disolución es, por lo tanto, una medida de la concentración de iones hidrógeno en dicha solución y se define como:

pH = -log [H+]


En el laboratorio, el pH de una disolución se puede medir con un peachímetro. La tabla 1 muestra los valores de pH de algunos fluidos comunes.
Una escala análoga a la de pH puede obtenerse usando el logaritmo negativo de la concentración de iones hidroxilos, entonces se define el pOH como:

pOH = -log [OH -]


Al considerar la constante del producto iónico del agua:

+	-
Kw = [H ][OH ]


y aplicando el logaritmo negativo se obtiene que

+	-
-log Kw = -log[H ]-log[OH ]


como Kw = 1 · 10


-14


, tenemos que


-log(1·10 -14) = -log[H+]-log[OH -]

y por lo tanto


14 = pH + pOH

Ya que tanto el pH como el pOH son simplemente una forma de expresar la concentración del ion hidrógeno y ion hidróxido respectivamente, las disoluciones ácidas o básicas pueden identificarse por sus valores de pH y pOH como se muestra a continuación.

	
Disoluciones ácidas:
	[H+] > 1,0·10 -7 M,
	
pH < 7
	[OH -] < 1,0·10 -7 M,
	
pOH > 7

	
Disoluciones neutras: Disoluciones básicas:
	[H+] = 1,0·10 -7 M, [H+] < 1,0·10 -7 M,
	
pH = 7 pH > 7
	[OH -] = 1,0·10 -7 M, [OH -] > 1,0·10 -7 M,
	
pOH = 7 pOH < 7




Tabla 1:  Valores de pH de algunos fluidos comunes


Muestra

Jugo gástrico en el estómago
Jugo de limón
Vinagre
Jugo de toronja Jugo de naranja Orina
Café
Agua expuesta al aire
Saliva Leche Agua pura Sangre Lagrimas
Leche de magnesia
Limpiador domestico a base de amoniaco

Valor de pH

1,0-2,0
2,4
3,0
3,2
3,5
4,8-5,7
5,0
5,5
6,4-6,9
6,5
7,0
7,3-7,4
7,4
10,6
11,5




4. Fortaleza de ácidos y bases. Ka y Kb

[image: ]Un ácido o una base es fuerte cuando se encuentra prácticamente disociado (   aproximadamente 1). Si apenas se ha disociado, el ácido o la base se considera débil.

4.1. Estudio cualitativo de la fuerza de los ácidos y las bases

Según la teoría de Brönsted-Lowry, para que un ácido pueda ceder un protón debe existir una especie que lo acepte: una base. Por lo tanto, se establece un equilibrio ácido-base, es así que en todo equilibrio ácido-base, tanto la reacción que va hacia adelante (a la derecha) como la reacción inversa (a la izquierda), comprende la transferencia de protones. Por ejemplo, consideremos los siguientes equilibrios:

Adiciona un H+

+	-
a)	NH3(ac)	+	H2O(l)	NH4  (ac)	+	OH (ac)
Base	Ácido	Ácido	Base
conjugado	conjugada
Pierde un H+

 (
4
)En la reacción hacia la derecha, el agua dona un protón al amoniaco (NH3), por lo tanto el agua es el ácido y el amoniaco es la base, y en la reacción inversa el ion amonio (NH +) dona un protón al ion hidróxido (OH -), por consiguiente el ion amonio es un ácido y el ion hidróxido es una base.

Pierde un H+

-	+
b)	CH3COOH(ac)    +	H2O(l)	CH3COO (ac)	+  H3O (ac)
Ácido	Base	Base	Ácido
conjugado	conjugada

Adiciona un H+



 (
3
) (
3
)En la reacción hacia la derecha, la especie CH3COOH dona un protón al agua, por lo tanto CH3COOH es el ácido y el agua es la base, y en la reacción inversa el ion hidrónio (H O+) dona un protón al ion acetato (CH COO -), por consiguiente el ion hidrónio es un ácido y el ion acetato es una base.

 (
-
)Por lo tanto, todo ácido tiene asociado a él una base conjugada, formada al perder un protón el ácido; los

iones CH3COO

y OH -

son las bases conjugadas de los ácidos CH3COOH y el H2O respectivamente. En

 (
+
) (
+
)forma similar, cualquier base tiene un ácido conjugado asociada a ella, formado al añadir un protón a la

base; los iones H3O

y NH4

son respectivamente los ácidos conjugados del las bases NH3 y H2O.


Un ácido y una base que sólo difieren por la presencia o ausencia de un protón, se denominan par conjugado ácido-base. El concepto par conjugado ácido-base es una extensión de la definición de ácidos y bases de Brönsted-Lowry.

La tabla 2 contiene algunos pares conjugados ácido-base más importantes, en función de su fuerza relativa. De un conjunto de ácidos débiles, podemos observar que, mientras más fuerte sea el ácido más débil será su base conjugada, y mientras más fuerte sea la base más débil será su ácido conjugado. Esto se debe a que, algunos ácidos entregan protones con mayor facilidad y algunas bases los reciben con más facilidad que otras.

Tabla 2:  Fuerzas relativas de pares conjugados ácido-base.


Ácido

HClO4
HI
HBr HCl H2SO4
HNO3
 (
3
) (
-
)H O+
HSO4
HF
HNO2
HCOOH
 (
4
)CH3COOH NH +
HCN
H2O NH3

Base conjugada

 (
-
)ClO4
I -
Br - Cl - HSO -
4
NO -
3
 (
-2
)H2O
SO4
 (
-
)F -
NO2
 (
-
)HCOO - CH3COO NH3
CN -
 (
-
)OH -
NH2



4.2. Fuerzas relativas de ácidos y bases.

Supongamos un ácido en disolución acuosa:

+	-
HA(ac)	+	H2O	H3O (ac)	+	A (ac)

[image: ]

En donde Ka es la constante de ionización ácida

Cuanto más grande sea la constante de acidez, el ácido será más fuerte puesto que significa que aumenta la concentración de las especies ionizadas, (H+) y (A -) en solución, y por lo tanto, disminuye la concentración de la especie no ionizada (HA).

+	-
HA(ac)	+	H2O	H3O (ac)	+	A (ac)

Inicio	Co	0	0

[image: ]Equilibrio Co (1-  )	Co[image: ]              Co[image: ]

Si el ácido es fuerte, al estar completamente disociado, la concentración de H+ es igual a la concentración inicial de HA, por lo que entendemos que no se produce equilibrio alguno



= 1
+	-
[image: ]HA(ac)	+	H2O	H3O (ac)	+	A (ac)
Inicio	Co	0	0

Equilibrio	0	Co	Co



Tabla 3 Constantes de disociación ácida de algunos ácidos monopróticos débiles y sus equilibrios en solución acuosa a 25 °C.


Nombre del ácido

cloroacético fluorhídrico nitroso fórmico acético hipocloroso hipobromoso cianhídrico hipoiodoso

Ecuación disociada

ClCH2COOH	H+    +   ClCH2COO -
HF	H+    +  F -
HNO2	H+    +   NO2
HCOOH	H+    +   HCOO - CH3COOH	H+    +   CH3COO - HClO	H+    +   ClO -
HBrO	H+    +  BrO - HCN	H+    +   CN - HIO	H+    +  IO -

Ka

1,36 · 10 -03
6,75 · 10 -04
5,10 · 10 -04
1,77 · 10 -04
1,78 · 10 -05
2,95 · 10 -08
2,50 · 10 -09
4,80 · 10 -10
5,00 · 10 -13



La situación en el caso de las bases es semejante, supongamos una base en disolución acuosa:


 (
+
)B + H2O	BH

+ OH-


Si la base es fuerte, se encuentra totalmente disociada y la concentración de iones hidróxilo es igual a la concentración inicial de la base.

.	= 1
+	-
[image: ]B(ac)	+	H2O	BH (ac)	+	OH (ac)
Inicio	Co	0	0

Equilibrio	0	Co	Co



Si la base es débil, se produce el siguiente equilibrio:


 (
+
)B + H2O	BH

+ OH-


[image: ]



[image: ]B	+  H2O	BH

+ OH

Inicio	Co	0	0

[image: ]Equilibrio	Co(1-  )	Co	Co[image: ]

Kb  es la constante de ionización básica. Cuanto mayor sea esta constante, más fuerte será el carácter básico de la sustancia ya que se encontrará más disociada.

Tabla 4 Bases débiles y sus equilibrios en solución acuosa a 25°C


Nombre de la base

Ecuación de disociación



 (
2
)+	+  OH -

Kb

5,6 ·10 -4

etilamina
metilamina amoniaco piridina anilina

C2H5NH2             +   H2O                             C2H5NH3
 (
3
) (
4
) (
3
)CH3NH2               +   H2O                             CH3NH +                            +  OH - NH3                         +   H2O                             NH +                                      +  OH - C5H5N            +   H2O                             C5H5NH+                            +  OH - C6H5NH2             +   H2O                             C6H5NH +                          +  OH -


4,4 ·10 -4
1,8 ·10 -5
1,7 ·10 -9
3,8 ·10 -10

urea

N2H4CO	+   H2O	H2NCONH +	+  OH -

1,5 ·10 -14



Entre la constante de un ácido y su base conjugada se establece la siguiente relación: Kw = Ka·Kb

5. Hidrólisis

Diremos que una sal es soluble en solución acuosa cuando ioniza, dando origen a los iones correspondientes.
Ejemplo:	Cloruro de amonio, NH4Cl Cianuro de sodio, NaCN Cloruro de sodio, NaCl

Los iones que aportan estas sales pueden o no hidrolizar. Cuando la base conjugada proviene de un ácido débil o el ácido conjugado proviene de una base débil, se produce hidrólisis, con lo cual la solución resultante será ácida o básica respectivamente, y cuando la base conjugada o ácido conjugado provienen de un ácido o base fuerte respectivamente no se produce hidrólisis, por lo tanto, la solución resultante es neutra.

Ejemplo:


+	-
NH4Cl(ac)	NH4  (ac)	+	Cl (ac)


 (
NH
+ 
 
H
 
O
NH
+
H
 
O
)+
4  (ac)	2    (l )	3 (ac)	3
ácido	base
conjugado


+
(ac)


+	-
NaCN(ac)	Na (ac)	+	CN (ac)


CN -



(ac)


+  H2O



(l )


HCN



(ac)


+	OH -



(ac)

base	ácido
conjugada

+	-
NaCl (ac)	Na (ac)	+	Cl (ac)


Na+

Cl -



(ac)


+  H2O

+  H O



(l )


No hidroliza

No hidroliza

(ac)

2    (l )



Sales neutras

Cuando el anión que aporta la sal proviene de una base conjugada de un ácido fuerte, por ejemplo el ion Cl -, el catión es un ácido conjugado de una base fuerte, por ejemplo el ion Na+, el pH de la solución es neutro, ya que ambos iones no hidrolizan. En consecuencia, los iones H+  y OH -  en la solución acuosa son los aportados únicamente por la autoionización del agua.

Ejemplo:
+	-
NaCl (ac)	Na (ac)	+	Cl (ac)

+	-
NaClO4 (ac)	Na (ac)	+	ClO4  (ac)

Sales ácidas

 (
4
)Cuando el anión que aporta la sal es una base conjugada de un ácido fuerte, por ejemplo el ion Cl -, y el catión es un ácido conjugado de una base débil, por ejemplo el ion NH +, la solución resultante será ácida
+

(pH menor que 7). El catión hidroliza dando como producto el ion H3O

y la base débil correspondiente


+	-
NH4Cl(ac)	NH4  (ac)	+	Cl (ac)


 (
NH
+ 
 
H
 
O
NH
+
H
 
O
)+
4  (ac)	2    (l)	3 (ac)	3


+
(ac)


Sales básicas

Cuando el catión que aporta la sal es una ácido conjugado de una base fuerte, por ejemplo el ion Na+, y el anión es una base conjugada de una ácido débil, por ejemplo el ion CN -, la solución resultante será básica (pH mayor que 7). El anión hidroliza dando como producto el ion OH -  y el ácido débil correspondiente

+	-
NaCN(ac)	Na (ac)	+	CN (ac)


CN -



(ac)


+  H2O



(l)


HCN



(ac)


+	OH -



(ac)







6. Valoraciones ácido-base. Indicadores.

Una valoración ácido-base es una técnica de análisis que permite determinar la concentración de una disolución a partir de su reacción ácido-base con otra disolución de concentración conocida, denominada disolución patrón. Como citamos al principio del tema, la reacción entre un ácido y una base, recibe el nombre de reacción de neutralización


 (
+
)H3O

+ OH-

2H2O


El procedimiento experimental es el siguiente:

[image: ]    Colocamos en un matraz erlenmeyer un volumen conocido de la disolución que queremos valorar
(conocer su concentración).
[image: ]    Desde una bureta, dejamos caer gota a gota   la disolución patrón, hasta llegar al punto de equivalencia en ese punto, el nº de moles de ácido neutraliza al número de moles de la base. Este punto es un concepto teórico, casi imposible de alcanzar.

Para saber cuando se llega al punto de equivalencia, es necesario la presencia de un indicador ácido- base. Un indicador es una sustancia orgánica con carácter de ácido débil o base débil que se caracteriza


por tener distinto color la forma ácida y la forma básica. Su comportamiento es el siguiente, veamos un ejemplo: naranja de metilo:

 (
(ac)
2
(ac)
3
)Hin	+ H O	In-	+ H O+
rojo	amarillo

 (
3
)Si el pH se vuelve ácido el equilibrio se desplaza hacia la izquierda, según Le Châtelier, con lo que la disolución presentará una coloración roja. Si aumenta la basicidad , disminuye [H O+], por lo que el equilibrio se desplaza hacia la derecha y la disolución tomará una coloración amarilla. Además de esto, para un uso correcto del indicador hay que tener en cuenta dos cosas:
Que la relación entre las concentraciones de Hin y In-  debe ser mayor de 10 a favor de una o de otra, para que se manifieste bien el color “ácido” o “básico”, si no es así, observaremos una tonalidad
intermedia.
El cambio de color (viraje) debe producirse en un intervalo, no a un valor de pH concreto. Cuánto menor sea este intervalo, intervalo de viraje, más precisa será la medida.


[image: ]


6.1. Valoración de ácido fuerte con una base fuerte

[image: ]Vamos a valorar una disolución de HCl con una disolución patrón de NaOH 0,1M. Para ello introducimos 50 mL de la disolución de HCl en el matraz erlenmeyer con unas gotas de indicador y adicionamos un volumen de NaOH en la bureta. A continuación, abrimos la bureta para que la disolución de NaOH caiga gota a gota sobre la de HCl, con lo que comienza la reacción de neutralización:

HCl + NaOH	NaCl + H2O

La reacción transcurre mol a mol, el punto de equivalencia se obtendrá cuando el nº de moles de HCl coincida con el nº de moles de NaOH, es decir cuando se haya añadido 50 mL de NaOH

[image: ]El pH de la disolución presente en el erlenmeyer comienza a subir lentamente, hasta alcanzar el punto de equivalencia, que en este caso se consigue para pH=7, porque la sal formada no experimenta reacción de hidrólisis, llegado a ese instante, el pH aumenta de forma espectacular, para después ir aumentando lentamente como consecuencia de un exceso de NaOH

La elección del indicador se realizará en función del punto de equivalencia, tomando como indicador correcto aquel cuyo intervalo de viraje esté situado dentro de la parte recta de la curva (4-10).

Si  valoramos  un  ácido  débil  con  una  base  fuerte,  observamos dos diferencias:
1.   El pH de partida es mayor, por lo que el salto no es tan brusco
2.   Habría que cambiar de indicador, ya que el punto de equivalencia es mayor que 7, al haber hidrólisis de la sal formada.






7. Disoluciones amortiguadoras.

Las disoluciones amortiguadoras, reguladoras o tampón se caracterizan porque tiene la propiedad de mantener el pH del medio constante aún cuando diluimos o añadimos sobre ellas cantidades moderadas de ácidos o bases.

Las disoluciones amortiguadoras están formadas por:

[image: ]    Un ácido débil y una sal de dicho ácido: CH3COOH / CH3COONa

[image: ]    Una base débil y una sal de dicha base: NH3 / NH4 Cl

El funcionamiento de estas disoluciones es sencillo:

Supongamos una disolución amortiguadora formada por CH3COOH / CH3COONa:



El acetato de sodio se disocia completamente:

+	-
CH3COONa(ac)	+	H2O	Na (ac)	+ CH3COO (ac)

El ácido acético es un ácido débil que se disocia parcialmente según la siguiente reacción:

+	-
CH3COOH(ac)	+	H2O	H3O (ac)	+ CH3COO (ac)


[image: ]

Si  añadimos  una  pequeña  cantidad  de  ácido,  por  ejemplo,  HCl,  se  produce  un  aumento  de  la concentración de protones en el medio,

-	+
HCl + H2O  Cl + H3O (ac)

El sistema reacciona en contra de esta acción desplazándose hacia la izquierda, de tal forma que, a medida que aumenta la concentración del ácido acético, disminuye la del ion acetato hasta que se reestablezca el equilibrio. En esta situación comprobamos como el pH de la disolución ha permanecido prácticamente constante.

Si añadimos una pequeña cantidad de base, por ejemplo, NaOH, se produce una disminución de la concentración de protones en el medio:

NaOH  Na+ + OH-


 (
+
)H3O

+ OH-

2H2O



El sistema reacciona en contra de esta acción desplazándose hacia la derecha, de tal forma que, a medida que disminuye la concentración del ácido acético, aumenta la del ion acetato hasta que se reestablezca el equilibrio. En esta situación comprobamos como el pH de la disolución ha permanecido prácticamente constante.

El cálculo del pH de una disolución reguladora viene dada por la siguiente expresión:
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image4.png
Intervalo de viraje (pH) Color de HIn _ Color de In

Violeta de metilo 0.0-1.6 Amarillo Violeta
Azul de Timol 1.2-2.8 Rojo Amarillo
Naranja de Metilo 3.1-4.4 Rosa Amarillo

Verde de Bromocresol 3.8-59 Amarillo Azul





image5.png
NaOH NaOH

Hel

Hel




image6.png
pH

10

—

pto.

-+ equivalencia

vim) NaOH




image7.png
[CH,c00 1[HO"
PR 1HO']
[CH,COOH]




image8.png
[CH;COO 1 [HO'] Ka [CH,COOH]

Ka = . HOl= -
[CH,COOH] [CH,;C00™]
tomando logaritmos y multiplicando por -1:
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obtenemos finalmente:
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Ecuacién de Henderson-Hasselbalch
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