TEMA 6

REACCIONES DE TRANSFERENCIA DE PROTONES

6.1.- BREVE DESARROLLO HISTORICO DEL CONCEPTO DE AC IDO Y BASE

Los acidos y las bases son compuestos quimicosciclms desde muy antiguo. En
Babilonia y Egipto algunas de las sustancias quecbbaocemos como acidos se utilizaron en
metalurgia y en el curtido de las pieles de lognales. Asimismo, los alquimistas usaron los
acidos como disolventes de los metales en su omtntransformarlos en oro. En el siglo XVII
Robert Boyle realizé la primera descripcion sistecaade las propiedades de los acidos al
reconocer que eran capaces de enrojecer alguno®migs vegetales, como el tornasol, asi
como precipitar azufre de las disoluciones de elsmento en alcalis (bases). Mas adelante se
descubrieron otras propiedades, tales como su sapio o la efervescencia que producen al
actuar sobre el marmol u otros carbonatos.

De una forma paralela se fueron observando lzigtades de las bases, que parecian
opuesto en todo a los acidos, pues al reaccionarettos eran capaces de neutralizar sus
acciones, asi como devolver el color azul origatabrnasol enrojecido.

A mediados del siglo XIX Faraday descubrio quedesoluciones acuosas, tanto de los
acidos como de las bases, eran conductoras deriante eléctrica, lo que ponia de manifiesto
el caracter electrolitico de tales disoluciones. DBwnera resumida, las propiedades
caracteristicas de los acidos y de las bases s@iglaientes:

ACIDOS: - Tienen sabor agrio (limon, vinagre,...)
- En disolucién acuosa enrojecen la tintura o pepazul de tornasol
- Decoloran la fenolftaleina enrojecida porbases
- Producen efervescencia con el carbonatootalci
- Reaccionan con algunos metales (Zn, Feesprndiendo hidrégeno
- Neutralizan la accién de las bases
- En disolucién acuosa dejan pasar la corrieldtetrica

BASES: - Tienen sabor caustico (a lejia)
- En disolucion acuosa azulean el papel o la tirdertornasol
- Enrojecen la disolucién alcohdlica de feraéitna
- Producen una sensacion untuosa al tacto
- Neutralizan la accion de los acidos
- En disolucién acuosa dejan pasar la corrieldetrica

La primera teoria acerca de la naturaleza dédatos se debe a Lavoisier (s. XVIII)
guien considerd que sus propiedades eran debidasxdstencia de oxigeno en su composicién
(ac. Nitrico, ac. Sulfarico, ac. Carbdnico, etBgsteriormente, Davy demostré que el cloruro de
hidrogeno no poseia oxigeno y presentaba clargsegiades acidas, asi como otras sustancias
(HBr, HI, HCN, etc.).

Estos hechos condujeron a considerar que ereesemqcia del hidrégeno, en lugar del
oxigeno en la composicion de las sustancias, lporssible de que presentaran propiedades
acidas, consideracion que quedo establecida defimiente con las aportaciones del quimico
aleman Liebig (s. XIX), el cual llegé a la concluside que en las reacciones de los acidos con
los metales, éstos ultimos desplazan el hidrogeriogdacidos formando sales.



Faraday, en 1834, descubri6 la conductividadtrdécde las disoluciones en agua de
los acidos y las bases. Todo parecia dispuestdgarzaricion de una parte de la teoria general
de la disociacion de electrolitos formulada porhmius.

6.2.- TEORIA DE ARRHENIUS DE LOS ACIDOS Y LAS BASES

Arrhenius fue el primero que establecié la hipistale la disociacion idnica, dando
solucion tedrica al enigma de la conduccion eléatde las disoluciones acuosas de sustancias
como los acidos, las bases y las sales (elecsplftente al diferente comportamiento de las
demas sustancias (no electrolitos) en disolucidises La teoria de la disociacion que propuso
se basaba en los siguientes puntos:

1°) Los electrolitos, en disolucion o fundidog dgisocian parcialmente en iones
cargados eléctricamente. La disolucion en su cémjas neutra, es decir, la carga total de los
iones positivos es igual a la carga total de lagsmnegativos.

2°) La disociacion es un proceso reversible, tougse los iones originados se unen a la
vez para formar de nuevo las moléculas del correipnote compuesto.

Segun esta teoria, en medio acuoso los Aciddis@eian en iones positivos {He iones
negativos que podemos expresar mediante ecuajomagas:

HNO; —» H' + NCs

Las bases se disocian en iones positivos e iongatines (OH) segun ecuaciones
como:

KOH - K" + OH

La disociacién ionica de las sales produce igmesitivos como en las bases (iones
metalicos) e iones negativos como en los acidos:

Mg(I0s), -~ Mg? + 21Cs3
Estos iones o particulas cargadas son los vehid@da conduccion eléctrica en las

disoluciones de electrolitos; las demas sustaneilasp producir iones en disolucién, no son
conductoras de la electricidad. Segun esto:

A) acidosson todas las sustancias que en disolucion acedsa el medio iones'™H
B) basesson todas las sustancias que en disolucion aceoss al medio iones OH

Los iones H, debido a su pequefio tamafio, forman a su alrededartenso campo
eléctrico que hacen que se asocien con una moldewgua:

HNG + HO - HsO' + NCs
formandose el cation hidroxonio (o hidronio).

La reaccion de neutralizacion consiste en la coatdidm de un acido con una base para formar
una sal y agua:

acido + base— sal + agua
HCI + NaOH - NaCl + HO



6.3.- LOS CONCEPTOS DE ACIDO Y BASE SEGUN BRONSTED-OWRY

La teoria de Arrhenius de los acidos y las baéksse puede aplicar en medio acuoso;
sin embargo, hay casos en los que se observaregenjgs acido-base en medios no acuosos.
Por ejemplo en la reaccion:

HCI + NB 0O - NHyCI
Vemos que el HCI se comporta como acido y el antontamo base, sin necesidad de la
disociacion respectiva en protones e iones hidvoliara encontrar una salida a este caso y otros
muchos (6xidos metalicos, ion cloruro, carbonasts,) el danés Bronsted y el inglés Lowry
propusieron (1929) una nueva teoria de acidosgd)aue engloba los aspectos de la teoria de
Arrhenius, elimina la necesidad de una disolucidmoaa y amplia las sustancias que pueden
considerarse como acidos o bases:

a) acidosson las sustancias (moleculares o idnicas) quespuegter iones H

HNO; O~ H + NC3 ; Nks O~ H + N
Acido Acido

b} hasesson las sustancias (moleculares o iénicas) quespuackptar ionesH

NHs + H O - NHs .+ Cl+ H O- HCl
Base Base

De acuerdo con la definicion que acabamos de seran acidos las siguientes
sustancias:
a) moleculares b) catidnicas C) aniasic

HNQ, H,SO,, H;0. ... NFa , HO", Pka ... HCCs . HS,

y baseslas que siguen:
a) moleculares b) catiénicas c) aniénicas

NHa, CHNH, ... [Fe(HO);OH]" I, NOs , OH
Las reacciones acido base consisten en la transfarde un protén desde un acido a una base

Es muy interesante tener en cuenta que cuandoidm éde un protén se forma un anién que
tendra la capacidad de capturar un proton paraneege el acido. En este caso el anién se
comporta como base. Del mismo modo, cuando una (maskcular) captura un protén se
transforma en un cation que tendra la capacidagtder un proton para regenerar la base inicial.
Es evidente que este catién se comporta como deattemos, pues, resumir:

Todos los &cidos al ceder un proton producen las bes conjugadas de dichos

acidos, y todas las bases que toman ione$ producen acidos conjugados de las bases. Se
habla de pares acido base conjugados

HNO + HO - NCz + HO' (1)



acido-1 base-2 base-1 agido-
HO + NW 2 OH  + Nk )
acido-1 base-2 base acido
conj.-1 con;j.-2

Las reacciones entre acidos y bases son reascidae TRANSFERENCIA DE
PROTONES, también llamadasotoliticas. Obsérvese que en (1) el agua actia como aceptor
de protones, mientras que en (2) los cede; estéammias que pueden actuar como bases o como
acidos se denominanfolitos, anféteraso sustancias anfiproticas

6.4.- EL EQUILIBRIO DE DISOCIACION DEL AGUA. CONCEP_TO DE pH.

A) DISOCIACION DEL AGUA: El agua se encuentra parcialmente ionizada, siehd
equilibrio correspondiente:

HO + HO =2 HO" + OH

La constante de este equilibrio, llamada PRODUCD®ICO DEL AGUA, a 298 K, es
igual a 10™*
Kw =[H30'][OH]= 107"

la concentracién de agua sin disociar se puededsras constante. Por ello, se engloba g¢n K
resultando:
como en agua pura 8] = [OH] se deduce que: f@'] =[OH]=10" (2)

B) CONCEPTO DE pH. ESCALA DE pH:Si en la ecuacion (1) tomamos logaritmos y
cambiamos el signo, resulta:

- log[Hs0"] - log[OH] = - log 10*
y definimos:
-log[H:0'1=pH y -log[OH] = pOH

nos queda: pH + pOH =14
Para el agua pura es facil deducir, a partir dg2) pH=pOH=7

¢, Cual sera el valor de pH para una disolucion acuasde un acido? En este tipo de
disoluciones el &cido libre protones y por lo taat@oncentracion de protones es mayor que la
gue existe en el agua pura

[H:0"] > 10”7

y por consiguiente: pH <7 ; En consecuerlogmyalores de pH menores de 7 corresponden
a disoluciones aciday tanto mas cuanto menor sea el pH.

Con las disoluciones basicas sucede lo contrési@s retiran protones de la disolucion,
por lo que su concentracién sera menor que laxjateen el agua pura:

[H;0"] < 107

Por lo tanto, pH > 7 En disoluciones basicas el pH es mayor que y cuanto mas elevado sea
el pH mayor sera el grado Hasicidad.



6.5.- FUERZAS RELATIVAS DE ACIDOS Y BASES EN MEDIO ACUOSO.

La tendencia de los &cidos a ceder protones esvamigble. Por ejemplo, el HCI, un
electrolito fuerte, muestra tanta tendencia a d¢eslejue en disoluciones acuosas diluidas esta
ionizado en su totalidad. Sin embargo, otra sustatm@mo el HF tiene poca tendencia a ceder
iones a las bases, son lo que se le consideradmdébil. De esta manera consideramos:

_ Acido fuerte: se ionizan completamente en disolucion acuosaldebsu gran tendencia a
ceder protones. Son acidos fuertes el HCI, HCHBr, HCIG;, HI, H,SO, y el HNGs

- Acido débil: solo se ionizan parcialmente debido a su pocaetesia a ceder protones,
estableciéndose un equilibrio entre las moléculksscadas y sin disociar.

Del mismo modo distinguimos:

- Base fuerte:muestran gran tendencia a recibir protones dadmps. Son bases fuertes el
LiOH, CsOH, NaOH, KOH, Ca(OH)Ba(OH)

— Base débil:tienen poca tendencia a recibir protones, estasidose un equilibrio entre las
moléculas disociadas y sin disociar(fH

Se puede deducir facilmente que cuanto mas fusni@ écido, mas débil es su base conjugada y
viceversa. Asi el HCI es un acido muy fuerte, moglie su base conjugada (el)@lene muy
poca tendencia a recibir protones (a efectos pE&tio se comporta como base)

6.5.1. Calculo del pH en disoluciones de acidos y base®ftes.

Los acidos y bases fuertes estan ionizados commpeta en disoluciones acuosas
diluidas. Por ello se puede calcular el pH direetai®a a partir de las concentraciones del acido
y de la base:

Para un &cido:

HA + HO - A + HO

[HsO"1=[HA] o; pH=-log[HA]o
Analogamente, para una base

[OH]=[B]o; pOH=-log[B}

6.5.2. Constantes de ionizacion

Las disoluciones de los acidos y las bases déklesquilibrios quimicos para los que
se pueden definir sus correspondientes constaetesjullibrio K, y K. Estas representan una
medida cuantitativa de su fortaleza. Cuanto masigiems sean Ky Kp, menores seran las
concentraciones de las formas ionizadas y, paartot el &cido o base estdn menos disociados:
serdn mas débiles.

Hay que tener presente que la fuerza de un @cidima base no viene medida por su
cantidad presente en la disolucion (concentracidm}jene ninguna relacion con edtim acido
0 una base seran mas fuertes, no cuando estén masaentrados, sino cuando se disocien
mas; es decir, cuando el valor de las constanteg KK, sea més alto.

Para un acido monoprético (AH) que se disocigisegAH + HO 2 A + KO’
la ley de accion de masas permite calcular la eotstde equilibrio:



[A]H:0"]

[AH][H 20]

pero como la concentracion de agua es siempredmanise puede pasar al primer miembro y
englobarla en la constante de equilibrio K, cogue se obtiene una nueva constante, K

[AT[H:0"]
Ka=

[AH]

para una base del tipo BOH, se puede hacer un aa@ento analogo y se obtendra la
correspondiente K

B+ HO 2 BH + OH

[BH'J[OH]

Kb =
[B]

Si tenemos en cuenta que a cada acido le corresporadbase conjugada y vicecersa, podemos
encontrar facilmente la relacion entre las constade acidez y basicidad de cada uno de ellos:
Ka K=Ky

6.5.3.- Grado de disociacién

El grado de disociaciém) de un acido o una base es la relacion entreneetdracion (o n° de
moles) del acido o de la base ionizados en elibqoily su concentracion inicial.

a=x/cy
El grado de disociacion es mayor cuanto mas fesrten acido y cuanto mas diluido esta.

6.6.- HIDROLISIS.

La palabra hidrolisis significa “rotura por meditel agua”. De forma general, la
hidrolisis se define como la reaccién de un comjouesn el agua, mientras no varie su estado
de oxidacion

En ciertos casos, compuestos salinos preferentemia reaccion es reversible y se
establece un equilibrio. Cuando se disuelve unaesalagua, se disocia en sus iones
correspondientes. Pero sucede a veces que alguns maes producidos reacciona con el agua
provocando un exceso de ionesdbien, OHy confiriendo, en consecuencia, a la disolucion un
pH acido o basico.

Los casos que se nos pueden presentar son:

1) Hidrdlisis de una sal de acido fuerte y base fuerte
Ejemplos: NaCl, KI, NaNg) etc.
NaCl (ag) 0 — Na (aq) + Cl(aq)

Ninguno de los iones formados reacciona con el &disalvente) y, por lo tanto, el pH de la
disolucién es NEUTRO (pH =7)



2) Hidrdlisis de una sal de acido fuerte y base débil.
Ejemplos: NHCI, NHsNOs3, etc.

NHCl(aq) O - CI (aq) + NF 4 (aq)
Los iones cloruro no reaccionan con el agua, peEr@ines amonio si lo hacen:
NHs + HO =2 NHy + HO'

Este equilibrio, que origina una base débil (qstaré@ muy poco disociada) provoca un
aumento de la concentracion deCH, por lo que_el pH SERA MENOR QUE 7. LA
DISOLUCION SERA ACIDA.

3) Hidrdlisis de una sal de acido débil y base fuerte.
Ejemplos: KCN, CHCOONa, etc.
KCN(aq) O - K'(ag) + CN(aq)

Los iones potasio no reaccionan con el agua, péochsicen los iones cianuro:
CN + O 2 HCN + OH

Se origina un acido débil, HCN, y por lo tantoeguilibrio estara muy desplazado hacia la
derecha (acido poco disociado). La concentracioriodes OH aumenta y_el pH DE LA
DISOLUCION SERA BASICO

4) Hidrdlisis de una sal de acido débil y base débil.
Ejemplos: NHCN, CH;COONH,, etc.

NHCN(agq) O - NHa4 (ag) + CN(aq)
Se forman dos iones que reaccionan con el aguaig@earan un acido débil y una base débil vy,
dependiendo de los respectivos valores g K, la disolucion sera acida o basica, segun que
Ka> Kp 0 bien, que K< K.

6.7.- DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS.

Cuando se adiciona un &cido o una base al ajpél eambia: disminuye o aumenta,
respectivamente. Si afladimos un acido a una disoluzasica, el pH de ésta disminuye al
neutralizarse. En todos los casos, la adicion décigo o una base provoca variaciones de pH.
Existen, sin embargo, ciertas disoluciones que ficadi muy poco su pH al afiadirles un acido o
una base (en pequefias cantidadeshn las DISOLUCIONES REGULADORAS (también
denominadas DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS o DISOLUMNES TAMPON).

Veamos cOmo actla una de éstas disoluciones.efonplo, la constituida por
cantidades equimoleculares de acido acético y tacstadico en agua: el acido y la sal se
disocian como se indica,

CHsCOOH 2 CHCOO + H (I) ; CHCOONa = CHCOO + N& (I



El &cido acético se disocia parcialmente y endaldcion se establece un equilibrio en
el que la concentracion de acido acético es peantate igual a la inicial de acido acético; la
concentracion de i6n acetato es igual a la de tacedaico afiadido. La concentracion deed la
gue se encuentra en equilibrio con los valoresiants.

Si a esta disolucion reguladora se le afiade egagiia cantidad de acido o de base, se
observa, en ambos casos, que los ioney BH afiadidos son “absorbidos” por la disolucién
reguladora. Se mantiene asi el pH de la disolusmwalores muy proximos a los iniciales.

Cualquier combinacion de un acido débil con uessus sales actia como disolucion
requladora.La cantidad de acido o base que pueden absorhieriegla, ya que si, por ejemplo,
se afiade mucha base, llegard un momento en qumsentan todos los protones del acido v,
una adicion posterior de base altera el pH al mtepser absorbida.

Asimismo, una base débil y una de sus sales #atil@ién como disolucidon requladora.

6.8.- INDICADORES ACIDO-BASE

En muchos procesos industriales, biolégicodcalas, etc. Es de suma importancia la
determinacion del pH de las disoluciones que, puet®rse electroquimicamente mediante
instrumentos llamados pH-metros, que lo miden c@m grecision y rapidez. De una forma
aproximada, el pH puede determinarse medianteoall@$NDICADORES.
Un indicador es una sustancia de caracter acido cdbico débil, que tiene la propiedad de
presentar colores diferentes dependiendo de pH da Idisolucion en que se encuentra
disouelto.
El cambio de color no se produce a un pH fijo, sque tiene lugar en u intervalo de,
aproximadamente, dos unidades de pH que recibeosmlbmre dezona de viraje y es
caracteristica de cada indicador, ya que depentieabmstante de disociacion correspondiente.

Un buen indicador debe tener una zona de virajestrecha y presentar, ademas, unas
diferencias de color muy acusadas.
Su funcionamiento es sencillo:

Supongamos un indicador de naturaleza acida qpessentaremos por InH. Al
disolverlo en agua se disociara de acuerdo cagalecion:

nH + HO =2 In + HO
Color-1 Color-2

Si afiadimos una pequefia cantidad de este indieagita disolucion 4cida, la presencia
de cationes hidronio desplazara el equilibrio declacion del indicador hacia la izquierda,
apareciendo el Color-1 caracteristico de la fomt& Por el contrario, si la disolucion es basica,
los aniones OHneutralizaran los cationes hidronio procedentek aksociacion del indicador,
desplazandose el equilibrio hacia la derecha, ooquke el indicador adquirird la coloracion
correspondiente a la forma [fColor-2).



! d(i:s(z)ll?Jrcieénn ZONA DE Color en disolucioén
ACIDA VIRAJE BASICA

/ ROJO 3-45 AMARILLO

i AZUL 3-5 ROJO

| ROJO 6-8 AZUL

i INCOLORO 8-9,5 ROJO

Empleando indicadores adecuados se puede conocémeate y de una forma
aproximada el pH de cualquier disolucién. No obstata mayor utilidad de los indicadores
estriba en la determinacion del punto final envi@ametrias acido-base.

6.9.- VALORACIONES ACIDO-BASE.

La reaccion completa de un acido con una base smudion acuosa, denominada
genéricamente neutralizacion, da lugar a la forarade una sal y agua

HA + BOH - BA + HO

La VOLUMETRIA DE NEUTRALIZACION o VOLUMETRIA ACIDO-BASE es una
técnica analitica que permite conocer la conceiginate un acido (o de una base) en disolucion,
utilizando una disolucién basica (o0 acida) de caotregion conocida (disolucion patrén)
necesaria para su neutralizacion. Este procedimisatdenomina VALORACION ACIDO-
BASE, y recibe los nombres especificos de ACIDIMEARvaloracién de un &cido) o
ALCALIMETRIA (valoracion de una base).

La valoracidon se realiza mezclando gradualmehteido y la base hasta alcanzar el
punto de equivalencia es decir, el momento en que la reaccion de riesicadn de ha sido
completa. En ese punto, el n° depgdocedentes del acido es igual al n° dé @Hcedentes de la
base.(O lo que es lo mismo ,Nimero de equivaletgeACIDO = Nimero de equivalentes de
BASE)

El punto final de la valoraciéon se alcanza cuando se producearabio de color de un
indicador, que se adiciona previamente a los neztiPara que la valoracion sea buena, el punto
final debe coincidir con el de equivalencia.

De modo préctico se procede de la forma que seyu@na bureta se coloca el acido o
la base de normalidad conocida, y en un erlenmlaydisolucion problema. Para establecer el
punto de equivalencia se afiade a la disoluciéregtéeen el vaso una o dos gotas de indicador
para que su viraje, al afiadir la disolucién deueeta, indique el punto donde se cumple que han
reaccionado totalmente el 4cido y la base.




Se mide el volumen de acido ( 0 base) que setsuotdo para neutralizar un volumen
determinado de base (o acido) problema, y a mtahi se determina la concentraciéon de la
disolucién problema.



