ACIDOS Y BASES

;Cuales son las ideas principales? Los dcidos de Bronsted son dadores de protones; las bases
de Bronsted son aceptores de protones. La composicion de una soluciéon de un dcido o una
base se ajusta de inmediato para satisfacer los valores de las constantes de equilibrio para
todas las reacciones de transferencia de proton que suceden.

iPor qué necesitamos saber esto? En el Capitulo 10 se explicaron los conceptos de los equi-
librios quimicos en los sistemas gaseosos; en este capitulo se extienden esos conceptos a los
sistemas acuosos, que son importantes en toda la quimica y la biologia. Los equilibrios entre
los 4cidos, las bases y el agua en las células vegetales y animales son vitales para la supervi-
vencia de los organismos. Para mantener las sociedades humanas y proteger nuestros eco-
sistemas, también se necesitan estos conceptos para comprender la acidez de la lluvia, de los
cursos de agua natural como lagos y rios y del suministro del agua corriente.

;Qué conocimientos previos necesitamos? Este capitulo se basa en la introduccién presen-
tada en la Seccién J respecto de los acidos y las bases. También extiende los principios de la
termodindmica (Caps. 7 y 8) y del equilibrio quimico (Cap. 10) a los sistemas acuosos. En
menor medida, emplea los conceptos de enlaces de hidrogeno (Seccion 5.5), polaridad del
enlace (Seccion 2.12) y fuerza del enlace (Secciones 2.14 y 2.15).

os de las clases de compuestos mds importantes en el mundo de la quimica son los

acidos y las bases. Estan implicados en cantidades enormes de reacciones, en pro-

cedimientos sintéticos y analiticos de laboratorio, en la industria y en los organis-
mos vivos. No es exagerado decir que la mayoria de los procesos que se realizan dentro de
nuestro cuerpo son reacciones de dcidos y bases: se podria considerar que la vida es una pro-
longada variacién en las concentraciones de las sustancias.

En este capitulo veremos qué son los acidos y las bases y por qué éstos varian en fuerza.
Usaremos la termodindmica, especialmente las constantes de equilibrio, para analizar en
forma cuantitativa la potencia de los acidos y las bases y asi ampliar el conocimiento respec-
to de su comportamiento. Después usaremos la nocion de los equilibrios de dcidos y bases para
examinar sistemas en los cuales tiene lugar mas de un equilibrio simultineamente, dado que
se producen en muchos sistemas naturales de importancia ecoldgica y biolégica.

NATURALEZA DE LOS ACIDOS Y LAS BASES

Cuando los quimicos advierten que las reacciones de muchas sustancias exhiben un
patrén similar, formulan una definicién que incluye todas esas variedades de sustancias.
Entonces, mediante la identificacién de una sustancia como perteneciente a esa clase, ellos
conocen de inmediato mucho acerca de su comportamiento. La clasificacion de esta clase
permite comprender, en lugar de s6lo memorizar, las propiedades de sustancias individua-
les. Las reacciones de las sustancias que denominamos “acidos” y “bases” son un excelen-
te ejemplo de este abordaje. Estas reacciones fueron identificadas inicialmente mediante el
estudio de soluciones acuosas, lo que condujo a las definiciones de Arrhenius de 4cidos y
bases (Seccion J). Sin embargo, los quimicos descubrieron que reacciones similares también
se llevan a cabo en soluciones no acuosas e incluso en ausencia de solvente. Las definicio-
nes originales debieron ser reemplazadas por otras mds generales que incorporaban este
nuevo conocimiento.

11.1 Acidos y bases de Brgnsted-Lowry
En 1923, el quimico danés Johannes Bronsted propuso que :

Un acido es un donante de protones.
Una base es un aceptor de protones.
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HCI \L H,0
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cl H;0

FIGURA 11.1 Cuando una molécula de
HClI se disuelve en agua, se forma un
enlace de hidrégeno entre el atomo de
H del HCI (el 4cido) y el atomo
Q de O de una molécula de H,0
vecina (la base). El ntcleo del
atomo de hidrégeno se separa de

la molécula de HCI para conver-
tirse en parte de un i6n hidronio.

FIGURA 11.2 Las estalactitas cuelgan
desde el techo de una gruta y las esta-
lagmitas crecen desde el suelo. Ambas
formaciones estan constituidas por car-
bonato de calcio insoluble generado a
partir de los iones solubles de carbona-
to hidrogenado presentes en el agua
subterranea.

En estas definiciones, el término protén se refiere al io6n de hidrégeno, H+. Un dcido es una
especie que contiene un atomo de hidrogeno acido, que es un dtomo de hidrégeno que
puede transferirse como nucleo, un protdn, a otra especie que actiia como una base. Las
mismas definiciones fueron propuestas independientemente por el quimico inglés Thomas
Lowry y la teoria basada en ellas se llama teoria de Brensted-Lowry de los acidos y las
bases. Un donante de protones suele llamarse acido de Brensted y un aceptor de protones
como base de Bronsted. Cuando nos referimos a un “acido” o a una “base” en este capitu-
lo queremos decir acido de Bronsted y base de Bronsted.

Una sustancia puede actuar como acido sé6lo si hay una base para aceptar sus protones
acidos. Un 4cido no libera simplemente su proton acido: el protdn se transfiere a la base a
través del contacto directo. Por ejemplo, el HCI es un acido de Bronsted. En fase gaseosa,
una molécula de HCI permanece intacta. Sin embargo, cuando el acido clorhidrico se disuel-
ve en agua, cada molécula de HCI transfiere inmediatamente un i6n H*a una molécula de
H,O vecina, que en este caso actia como una base (Fig. 11.1). Este proceso es una reaccion
de transferencia de protdn, una reaccion en la que un protdn se transfiere de una especie a
otra. Se dice que la molécula de HCI se vuelve desprotonada:

HCl(aq) + H,0(l) — H,0*(aq) + Cl-(aq)

Puesto que en el equilibrio casi todas las moléculas de HCI donaron sus protones al agua,
se clasifica al HCI como dcido fuerte. En esencia, la reaccion de transferencia de proton se
completa. El i6n H,O* recibe el nombre de ién hidronio. Esta fuertemente hidratado en
solucién y existe cierta evidencia de que H,O,* constituye una mejor representacién de dicha
especie (o incluso grupos mds grandes de moléculas de agua adheridas a un protén). El ién
hidrogeno en agua a veces se representa como H*(aq), pero debemos recordar que H* no
existe por si solo en agua y que H,O* es una mejor representacién porque indica que una
base de Bronsted (H,0) ha aceptado un protén.

Otro ejemplo de un 4cido es el cianuro de hidrogeno, HCN, que transfiere su proton al
agua cuando forma la solucién conocida como 4cido cianhidrico, HCN(aq). Empero, sélo
una pequena fraccion de las moléculas de HCN dona sus protones y, por esto, como se des-
cribié en la Seccion J, clasificamos al HCN como un dcido débil en agua. La reaccion de
transferencia de proton se escribe como un equilibrio:

HCN(aq) + H,0O(l) & H,0%(aq) + CN~(aq)

Como todos los equilibrios quimicos, este equilibrio es dindmico y debiéramos pensar que
los protones estan en incesante intercambio entre el HCN y las moléculas de H,O, con una
concentracion constante pero baja de iones CN-y H,O*. La reaccién de transferencia de
protones de un 4cido fuerte, como HCI, en agua también es dindmica, pero el equilibrio se
encuentra tan fuertemente a favor de los productos que representamos sélo por su reaccion
directa con una flecha simple.

En la Seccion J vimos que un 4cido de Arrhenius es un compuesto que produce iones
hidronio en agua y que una base de Arrhenius es un compuesto que produce iones hidréxi-
do en agua. La definicién de Bronsted incluye también la posibilidad de que un i6n sea un
dcido (una opcién no permitida por la definicion de Arrhenius). Por ejemplo, un i6n hidro-
genocarbonato, HCO,~, una de las especies presentes en las aguas naturales, pueden actuar
como un 4cido y donar un protén a una molécula de H,O (Fig. 11.2):

HCO,(aq) + H,O(l) &> H,0*(aq) + CO>~(aq)

La reacci6én continda hasta completarse si se eliminan los iones CO,?- por precipitacion
con iones Ca?* formando un precipitado de carbonato de calcio. Sin embargo, ante la ausen-
cia de iones que eliminen los iones CO,, el equilibrio se mantiene firmemente a favor de
los reactantes porque es dificil extraer un proton con carga positiva del ion HCO,.

En la teoria de Bronsted-Lowry, la fuerza de un acido depende del grado con el cual éste
dona protones al solvente. Por consiguiente, la diferencia entre acidos fuertes y débiles
puede resumirse como sigue:

Un 4cido fuerte estd completamente desprotonado en solucion.
Un acido débil estd sdlo parcialmente desprotonado en solucién.
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11.1 ACIDOS Y BASES DE BRONSTED-LOWRY 425

La fuerza de un 4cido depende del solvente y un dcido que es fuerte en agua puede ser
débil en otro solvente y viceversa (véase Seccion 11.8). Sin embargo, dado que casi todas las
reacciones en los tejidos vivos y la mayoria de las reacciones en los laboratorios tienen lugar
en el agua, a menos que se especifique de otro modo, el solvente utilizado en este capitulo
es el agua.

Una base de Bronsted tiene un par solitario de electrones al cual puede unirse el proton.
Por ejemplo, un i6n 6xido es una base de Bronsted. Cuando el CaO se disuelve en agua, el
campo eléctrico fuerte del pequefio i6n O, extremadamente cargado, remueve un proton
de una molécula de H,O vecina (Fig. 11.3). En este proceso se forma un enlace covalente
coordinado entre el protén y un par solitario de electrones del i6n 6xido. Al aceptar el pro-
ton, el i6n 6xido se ha protonado. Cada i6n 6xido presente acepta un protén del agua y, de
esta manera, el O* es un ejemplo de base fuerte en agua, una especie que esta completamen-
te protonada. Es decir, la siguiente reaccion contintia hasta completarse:

O*(aq) + H,0(l) - 2 OH(aq)

Otro ejemplo de una base de Bronsted es el amoniaco. Cuando el amoniaco se disuelve en
agua, el par solitario de electrones sobre el atomo de N acepta un proton del H,O:

NH,(aq) + H,0(l) <> NH,*(aq) + OH(aq)

El hecho de que la molécula de NH, es eléctricamente neutra significa que tiene mucha
menor fuerza de atracciéon de proton que el i6n 6xido. Como consecuencia, s6lo una peque-
fla proporcion de las moléculas de NH; se convierte en iones NH,* (Fig. 11.4). Por consi-
guiente, el amoniaco es un ejemplo de base débil. Todas las aminas, derivados organicos del
amoniaco, como la metilamina, CH,NH,, son bases débiles en agua. Puesto que el equili-
brio de transferencia de protén en una solucién acuosa de amoniaco es dindmico, debemos
imaginar a los protones como intercambidndose incesantemente entre las moléculas de NH,
y las moléculas de H,O, de manera que existe una concentracion baja, pero constante, de
iones NH,*y OH-. La transferencia proténica a la base fuerte O%-es también dindmica, pero
el equilibrio se encuentra tan dirigido hacia los productos que, como en un 4cido fuerte, lo
representamos simplemente por su reaccion directa con una flecha tnica. Podemos resumir
la distincion entre bases fuerte y débil como sigue:

Una base fuerte estd completamente protonada en solucion.
Una base débil esta s6lo parcialmente protonada en solucion.

Como en el caso de los dcidos, la fuerza de una base depende del solvente; una base que
es fuerte en agua puede ser débil en otro solvente y viceversa. En el Cuadro ]J.1 se mencio-
nan las bases fuertes comunes.

Nota sobre buenas prdcticas: Los 6xidos y los hidroxidos de los dlcalis y los metales alca-
linotérreos no son bases de Bronsted; los iones 6xido e hidréxido que contienen son las
bases (los cationes son iones espectadores). Sin embargo, por conveniencia y usando las
definiciones de Arrhenius, los quimicos suelen referirse a los compuestos en si como bases.

Las especies producidas por transferencia de protén en solucién acuosa pueden también
donar un protén al agua o aceptar un proton de ella y, por lo tanto, pueden clasificarse
como un 4cido o una base. Por ejemplo, el ién CN- producido cuando el HCN se despro-
tona puede aceptar un proton de una molécula de H,O vecina y formar nuevamente HCN.
Por consiguiente, segtn la definiciéon de Bronsted, CN- es una base: recibe el nombre de
“base conjugada” del HCN. En general, una base conjugada es la especie remanente cuan-
do el 4cido dona un protén:

dona H*
Acido —— base conjugada

Puesto que el HCN es el dcido que se origina cuando se transfiere un protén a un ion cia-
nuro, éste es el “acido conjugado” de la base CN-. En general, un acido conjugado es la
especie que se forma cuando una base acepta un protén:

Acepta H*
Base ———dcido conjugado

Un enlace covalente coordinado es
aquel en el que ambos electrones de
unién provienen del mismo atomo
(Seccion 2.11)

OH™ OH™

FIGURA 11.3 Cuando un i6n éxido esta
presente en el agua, ejerce una atrac-
cion tan fuerte sobre el nicleo de un
atomo de hidrégeno de una molécula
de agua vecina que el i6n de hidrégeno
es expulsado de la molécula bajo la
forma de protén. Como resultado, el i6n
oxido forma dos iones hidroxido.

FIGURA 11.4 En este esquema molecu-
lar de la estructura de una solucién de
amonfaco en agua en el equilibrio se
observa que las moléculas de NH,
estan adn presentes debido a que s6lo
un pequefio porcentaje de ellas ha sido
protonado por transferencia de
iones hidrégeno desde el agua.
En una solucién caracteristica, G
s6lo alrededor de 1 en 100 molé-

culas de NH, esta protonada. El Animacién
recuadro superpuesto muestra 1.4
sOlo las especies del soluto.
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426 CAPITULO 11 ACIDOS Y BASES

FIGURA 11.5 El polvo blanco es cloru-
ro de amonio formado por amoniaco
gaseoso y gas de acido clorhidrico que
se escapa del acido clorhidrico concen-
trado.

EJEMPLO 11.1 Determinacién de las férmulas de acidos y bases conjugados

Escriba las formulas de (a) la base conjugada de HCO, y (b) el dcido conjugado de O*.

ESTRATEGIA Para proceder en forma sistematica, elimine un i6n H* para formar una base
conjugada y agregue un ién H* para formar un 4cido conjugado.

SOLUCION

La base conjugada de un 4cido Acido Base
tiene un i6n H* menos que el 4cido; el

acido conjugado de una base tiene -
un i6n H* mas que el de la base.

(a) La base conjugada de HCO, es CO,*
y (b) el acido conjugado de O* es OH-.

_ (b) 2—

Autoevaluacion 11.1A ¢Cudl es (a) el dcido conjugado de OH-; (b) la base conjugada de
HPO,>?
[Respuesta: (a) H,O; (b) PO,*|

Autoevaluacion 11.1B ¢Cual es (a) el dcido conjugado de H,O; (b) la base conjugada de
NH,?

Las definiciones de dcidos y bases de Bronsted se aplican también a las especies en solven-
tes no acuosos e incluso a las reacciones en fase gaseosa. Por ejemplo, cuando el dcido acé-
tico puro se agrega al amoniaco liquido, la transferencia de proton se lleva a cabo y se alcan-
za el siguiente equilibrio:

CH,COOH(am) + NH,(l) <> CH,CO, (am) + NH,*(am)

(La denominacion “am” hace referencia a una especie disuelta en amoniaco liquido.) Un
ejemplo de transferencia de proton en fase gaseosa es la reaccion de los gases de acido clor-
hidrico y amoniaco. Producen un polvo fino de cloruro de amonio que a menudo puede
observarse cubriendo las superficies de los laboratorios quimicos (Fig. 11.5):

HCl(g) + NH,(g) — NH,CI(s)

Un dcido de Bronsted es un donante de protones y una base de Bronsted es un aceptor
de protones. La base conjugada de un dcido es la base formada cuando un dcido ha
cedido un proton. El dcido conjugado de una base es el dcido que se forma cuando la
base ha aceptado un proton. Un dcido fuerte estd completamente desprotonado en
solucion; un dcido débil estd solo parcialmente desprotonado en solucion. Una base
fuerte estd completamente protonada en solucion; una base débil estd sélo parcial-
mente protonada en solucion.

11.2 Acidos y bases de Lewis

La teoria de Bronsted-Lowry se centra en la transferencia de un protén de una especie a
otra. Sin embargo, los conceptos de 4cidos y bases tienen un significado mucho mds amplio
que la transferencia de protones. Incluso pueden clasificarse mas sustancias como acidos o
bases si se consideran las definiciones desarrolladas por G. N. Lewis:

Un 4cido de Lewis es un aceptor de un par de electrones.
Una base de Lewis es un donante de un par de electrones.

Cuando una base de Lewis dona un par de electrones a un 4cido de Lewis, ambos forman
un enlace covalente coordinado. Un protén (H*) es un aceptor de un par de electrones y, por
consiguiente, un 4cido de Lewis, dado que puede unirse a (”aceptar”) un par solitario de
electrones en una base de Lewis. En otras palabras, un 4dcido de Bronsted es donante de un
acido de Lewis particular, un protén.
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11.2 ACIDOS Y BASES DE LEWIS 427

La teoria de Lewis es mas general que la de Bronsted-Lowry. Por ejemplo, los dtomos
metdlicos y los iones pueden actuar como acidos de Lewis, como en el caso de la formacion
de Ni(CO), a partir de dtomos de niquel (dcido de Lewis) y de mondxido de carbono (base
de Lewis), pero no son acidos de Bronsted. Del mismo modo, una base de Bronsted es una
clase especial de base de Lewis, la que puede utilizar un par solitario para formar un enla-
ce covalente coordinado con un protén. Por ejemplo, un ién 6xido es una base de Lewis.
Forma un enlace covalente coordinado con un protén, un acido de Lewis, mediante la pro-
vision de los dos electrones necesarios para el enlace:

H - -
| — :O—H + :O0—H
e 0

La flecha curva negra muestra la direccion en la cual puede imaginarse que se mueven los
electrones; la flecha curva roja muestra la transferencia de protén. De manera similar, cuan-
do la base de Lewis amoniaco, NH,, se disuelve en agua, algunas de sus moléculas aceptan
protones a partir de moléculas de agua:

H H *
¢y |
H—N: Pll — H—ITI—H

|
o

H H

+ :0—H

La definicion de Lewis de una base es mas amplia que la definiciéon de Bronsted. Es decir, aun-
que toda base de Bronsted es también una base de Lewis, no toda base de Lewis es una base de
Broensted. Por ejemplo, el mondxido de carbono es una base de Lewis importante en sus reac-
ciones con los metales, pero no es una base de Bronsted porque no acepta protones.

Nota sobre buenas prdcticas: Las entidades que son consideradas como dcidos y bases son
diferentes en cada teoria. En la teoria de Lewis, el proton es un dcido; en la teoria de
Bronsted, la especie que aporta el proton es el dcido. En ambas teorias, la de Lewis y la

de Bronsted, la especie que acepta un proton es una base; en la teoria de Arrhenius, el
compuesto que aporta el proton aceptor es la base (Fig. 11.6).

Muchos éxidos no metalicos son dcidos de Lewis que reaccionan con agua para originar
dcidos de Bronsted. Un ejemplo es la reaccién del CO, con agua:

2

ﬁ I|{ :OH

\ ..
C’/_\:O—H — C—OH
T V) Wk
:0: "O:

En esta reaccion, el dtomo de C del CO,, el dcido de Lewis, acepta un par de electrones del
atomo de O de una molécula de agua, la base de Lewis, y un protén migra desde el dtomo
de oxigeno del H,O a un dtomo de oxigeno del CO,. El producto, una molécula de H,CO,,

es un acido de Brensted.
FIGURA 11.6 La columna de la

izquierda ilustra la accion de acidos en
las definiciones de Arrhenius, Brgnsted
y Lewis. La columna de la derecha

Acido
de Bronsted
(cualquier donante de protones)

Acido de Lewis (cualquier
aceptor de un par de electrones)
Ejemplo: H*

o ‘O S
Acido de Arrhenius
(un compuesto que aporta
H* en el agua)
o N

Base de Arrhenius
(un compuesto que aporta
OH~ en el agua)

Base
de Bronsted
(cualquier aceptor de protones)

Base de Lewis
(cualquier donante de un par
de electrones)

muestra la accion de las bases corres-
pondientes. En cada caso los rectangu-
los redondeados encierran el acido y la
base y los pequefios circulos blancos
representan iones hidrégeno. El cuadra-
do verde representa un i6n acompa-
fiante. La definicién de Arrhenius inclu-
ye cualquier i6bn acompanante, mien-
tras que la definicion de Bronsted
puede aplicarse ya sea a un compuesto
0, como aqui, a un ién. Noétese que
s6lo la definicion de Arrhenius requiere
la presencia de agua (el fondo azul).

Principios de Quimica. 52 ed. Atkins / Jones. Editorial Médica Panamericana 2012
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FIGURA 11.7 Los elementos cercanos
ubicados sobre la linea diagonal de los
metaloides o cercanos a ella suelen for-
mar 6xidos anféteros (indicados con
letras rojas).

Aunque las definiciones de Lewis son extensiones naturales de las definiciones de
Bronsted, son también amplias para la mayoria de nuestros prop6sitos. Como la transferen-
cia de protones cumple una funcién muy especial en la quimica, nos centraremos en ella en
el resto del capitulo. No obstante, en el Capitulo 16 veremos que las definiciones de Lewis
tienen una funcién muy importante y seran desplazadas a un escenario central.

Autoevaluacion 11.2A Identifique (a) los acidos y las bases de Breonsted tanto en los reac-
tantes como en los productos del equilibrio de transferencia de protén HNO,(aq) +
HPO,*(aq) <> NO,(aq) + H,PO,(aq). (b) ¢Cudles de las especies (no necesariamente mos-
tradas de manera explicita) son 4dcidos de Lewis y cudles son bases de Lewis?

[Respuesta: (a) cidos de Bronsted, HNO,, H,PO,; bases de Brensted, HPO,> y NO,;
(b) acido de Lewis, H*; bases de Lewis, HPO,> y NO,|

Autoevaluacion 11.2B Identifique (a) los acidos y bases de Bronsted tanto en los reactantes
como en los productos del equilibrio de transferencia de proton HCO, (aq) + NH,*(aq) <>
H,CO,(aq) + NH;(aq). (b) ¢Cudles de las especies (no necesariamente mostradas de mane-
ra explicita) son acidos de Lewis y cudles son bases de Lewis?

Un dcido de Lewis es un aceptor de un par de electrones; una base de Lewis es un
donante de un par de electrones. Un proton es un dcido de Lewis que se une a un par
solitario provisto por una base de Lewis.

11.3 Oxidos acidos, basicos y anféteros

Un 6xido acido es un 6xido que reacciona con el agua para formar un dcido de Bronsted:
un ejemplo es el CO,, que forma H,CO,, como vimos en la Seccién 11.2. Los 6xidos dcidos
son compuestos moleculares, como el CO,, que son dcidos de Lewis que reaccionan con
bases. El diéxido de carbono, por ejemplo, reacciona con el OH- presente en hidréxido de
sodio acuoso:

2 NaOH(aq) + CO, (g) = Na,CO,(aq) + H,O(l)

Podemos entrever la complejidad subyacente de esta reaccion, aparentemente, si vemos
que el CO, del OH~actiia como base de Lewis y transfiere protones a otro ién OH-que actia
como base de Bronsted (aunque estos procesos se muestran aqui, no tienen lugar en un
paso):

Il .
C O—H :O—H — C—0: + :0O—H
Il LY
:0: O.
Acido Base de Base de
de Lewis Lewis y Bronsted
acido de
Bronsted

La costra blanca que se observa con frecuencia en la superficie de los sedimentos de hidré-
xido de sodio es una mezcla de carbonato de sodio originado de esta manera y de hidroge-
nocarbonato de sodio formado en una reaccion similar:

NaOH(aq) + CO, (g) = NaHCO,(aq)

Un 6xido basico es un 6xido que reacciona con el agua formando una solucién de iones
hidréxido, como en la reaccién

CaO(s) + H,O (I) - Ca(OH),(aq)

Los 6xidos bdsicos son compuestos idnicos que pueden reaccionar con acidos para dar
una sal y agua. Por ejemplo, el 6xido de magnesio, un 6xido bésico, reacciona con el 4cido
clorhidrico:

MgO(s) + 2 HCl(aq) — MgCl,(aq) + H,0O(1)

En esta reaccion, la base O acepta dos protones de los iones hidronio presentes en la
solucién de acido clorhidrico.
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3 4 5 6 7 8 9 10 11 12
Sc Ti A% Cr || Mn Fe Co Ni Cu Zn
+3 +4 +4 +4 +4 |[[+4,+3|| +3 +3 +2 +2

FIGURA 11.8 Ciertos elementos del bloque d forman 6xidos anféteros, en especial en los estados de
oxidacion intermedios de su rango (como se muestra aqui para el Periodo 4).

Es una caracteristica de los metales formar 6xidos bdsicos y una de los no metales formar
oxidos 4cidos; pero ¢qué sucede con los elementos que se ubican en la frontera diagonal
entre metales y no metales? En estos elementos, desde el berilio hasta el polonio, el caricter
metalico se combina con el cardcter no metalico y los 6xidos de estos elementos tienen
cardacter tanto acido como basico (Fig. 11.7). Las sustancias que reaccionan tanto con 4ci-
dos como con bases se clasifican como anféteras, del término griego que significa “ambos”.
Por ejemplo, el 6xido de aluminio, Al,O,, es anfétero. Reacciona con acidos:

Al,O,(s) + 6 HCl(aq) — 2 AICL + 3 H,0(l)
y también reacciona con bases:
2 NaOH(aq) + AL,O,(s) + 3 H,0O(l) — 2 Na[Al(OH),](aq)

El producto de la segunda reaccion es el aluminato de sodio, que contiene el i6n alumi-
nato, Al(OH),. Otros elementos de los grupos principales que forman 6xidos anféteros se
muestran en la Figura 11.7. El cardcter acido, anfdtero o bdsico de los 6xidos de los meta-
les del bloque d depende de su estado de oxidacion (Fig. 11.8, véase también el Cap. 16).

Los metales forman 6xidos bdsicos; los no metales forman oxidos dcidos; los elemen-
tos ubicados sobre la linea diagonal entre el berilio y el polonio y varios metales del
bloque d forman oxidos anféteros.

11.4 Intercambio de protones entre moléculas de agua

Una consecuencia importante de las definiciones de Bronsted acerca de los dcidos y de las
bases es que la misma sustancia puede funcionar tanto como un dcido como una base. Por ejem-
plo, se ha visto que una molécula de agua acepta un protén de una molécula de 4cido (como
HCI o HCN) para formar un ién H,O*. De esta manera, el agua es una base. Sin embargo, una
molécula de agua puede donar un protén a una base (como O* o NH,) y convertirse en un ién
OH-. Asi, el agua es también un dcido. El agua se describe como anfiprética, lo que significa
que puede actuar como un donante de protones o como un aceptor de protones.

Nota sobre buenas prdcticas: Diferenciar entre anfdtero y anfiprotico. El metal de alumi-
nio es anfétero (reacciona tanto con acidos como con bases), pero no tiene atomos de
hidrégeno para donar como protones y no es anfiprotico.

Puesto que el agua es anfiprética (debido a que es tanto un acido de Bronsted como una
base de Bronsted) la transferencia de proton entre las moléculas de agua ocurre incluso en
el agua pura, con una molécula que actia como un donante de protones y una molécula
vecina que actiia como base:

2 H,0(l) ¢ H,0%(aq) + OH-(aq) (A)
Con mayor detalle, la reaccion directa es:
i i or
:0—H H-0: — :0—H + :0—H

= |
"/ H

La reaccién es muy rapida en ambas direcciones vy, asi, el equilibrio esta siempre presente
en el agua y en las soluciones acuosas. En cada vaso de agua, los protones de los 4&tomos de
hidrogeno migran incesantemente entre las moléculas. Este tipo de reaccion, en la que una
molécula transfiere un proton a otra molécula de la misma clase, se denomina autoprotoli-
sis (Fig. 11.9).

La constante de equilibrio para la reaccion A es

aH,0t 40H~

(ﬁHzo)2

FIGURA 11.9 Como resultado de la

autoprotdlisis, el agua pura estd com-
puesta tanto por iones hidronio e hidré-
xido como por moléculas de agua. La
concentracion de iones que
resulta de la autoprotdlisis es
s6lo de alrededor de 107 mol-L-, 6

y por lo tanto alrededor de 1
molécula en 200 millones esta Animacion
ionizada. El recuadro superpues- 11.9

to muestra sélo los iones.
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K, también se conoce cominmente
como constante de autoionizacion y
a veces constante del producto ionico
del agua.

Concentracion

de H;0*

Concentracion

de OH™

\

FIGURA 11.10 El producto de las con-
centraciones de los iones hidronio e
hidréxido en agua (agua pura y
soluciones acuosas) es una cons-

O tante. Si la concentracion de un

tipo de i6n aumenta, la otra debe

N rell disminuir para mantener constante

11.10

el producto de las concentracio-
nes de iones.

En las soluciones acuosas diluidas (las unicas que se consideran en este capitulo), el sol-
vente, agua, es practicamente puro y por lo tanto su actividad puede considerarse como
igual a 1. La expresion resultante recibe el nombre de constante de autoprotdlisis del agua
y se escribe como K :

K, = aH3O Taon (1a)

Como se vio en la Seccién 10.2, la actividad de un soluto ] en una solucion diluida es
aproximadamente igual a la molaridad respecto de la concentraciéon molar estandar, [J]/c°,
con ¢® = 1 mol-L-, y por lo tanto una forma practica de esta expresion es

K, = [H,0*][OH"] (1b)*

donde, como en el Capitulo 10, se ha simplificado la apariencia de la expresion al sustituir
[J1/c® por [J], el valor de la molaridad en moles por litro sin las unidades.

En el agua pura a 25 °C, las concentraciones molares de H;0* y OH- son iguales (porque
el liquido es eléctricamente neutro en su totalidad) y se sabe por medio de experimentos que
su valor es de 1,0 x 107 mol-L-!; de esta manera a 25 °C,

K, = (1,0 x 107) x (1,0 X 107) = 1,0 x 10-1¢

Las concentraciones de H,O* y OH- son muy pequenas en el agua pura, lo que explica
por qué el agua pura es un conductor tan malo de la electricidad. Para imaginar el diminu-
to alcance de la autoprotdlisis, imagine cada letra de este libro como una molécula de agua.
Se deberia buscar entre mas de 50 libros para encontrar una molécula de agua ionizada. A
menos que se indique lo contrario, todos los calculos de este libro son a 25 °C.

Para reflexionar: La reaccion de autoprotolisis es endotérmica; ¢esperaria usted que K
aumente o disminuya a medida que aumenta la temperatura?

Es importante recordar que K, en esencia, no es diferente de las constantes de equilibrio
descritas en el Capitulo 10. Dado que K, es una constante de equilibrio, el producto de las
concentraciones de los iones H;O*y OH~ es siempre igual a K . La concentracién de iones
H,0* puede aumentarse agregando un acido, pero la concentracién de los iones OH- res-
ponderd de inmediato disminuyendo para preservar el valor de K. Alternativamente, se
puede incrementar la concentracion de los iones OH- agregando una base y la concentra-
cion de los iones H,O* experimentara la disminucion correspondiente. El equilibrio de auto-
protdlisis relaciona las concentraciones de los iones H;O* y OH~ de manera similar a un
balancin: cuando una sube, la otra debe bajar (Fig. 11.10).

EJEMPLO 11.2 Calculo de las concentraciones de los iones en una solucion de
un metal hidréxido

¢Cudles son las molaridades de H,O* y OH- en el Ba(OH),(aq) 0,0030 m a 25 °C?

Consideraciones Como el compuesto proporciona iones OH-, ellos estardn presentes en
concentraciones abrumadoras pero, no obstante, debe ser una concentracién diminuta de
iones H,O* para mantener el valor de K.

ESTRATEGIA Casi todos los hidroxidos de los Grupos 1 y 2 pueden tratarse como totalmen-
te disociados en iones en solucion. Decida, a partir de la formula quimica, cudntos iones
OH- son provistos por cada férmula unitaria y calcule la molaridad de estos iones en la
solucion. Para hallar la molaridad de los iones H,O*, utilice la constante de autoprotélisis
del agua K = [H,O*][OH].

SOLUCION

Decida si el compuesto esta totalmente disociado en solucion.

Como el bario es un metal alcalinotérreo, Ba(OH),, se disocia
casi completamente en agua para proporcionar iones Ba**y OH-.
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Encuentre la relacion molar del i6n hidréxido a hidréxido de bario.

Ba(OH),(s) — Ba**(aq) + 2 OH-(aq) 1 mol de Ba(OH), = 2 mol de OH-~

Calcule la concentracion de iones hidroxido a partir de la concentracion del soluto.

[OH] =2 x 0,0030 mol-L-' = 0,0060 mol-L"!

Reordene K, = [H,O*][OH-] para encontrar la
concentracion de iones H,O*.

K, 1,0x107"

[H;07] = -
[OH ] 0,0060

=17 %102

Conclusion La concentracion de los iones H,0* en la solucién es de 1,7 pmol-L- (1 pmol =
10-'2 mol), que es un valor muy pequefio, como se esperaba, pero no es cero.

Autoevaluacion 11.3A Estime las molaridades de (a) H,O* y (b) OH-a 25 °C en el Hl(aq)
6,0 x 10-° M.
[Respuesta: (a) 60 pmol-L'; (b) 0,17 nmol-L-]

Autoevaluacion 11.3B Estime las molaridades de (a) H,O* y (b) OH- a 25 °C en el
NaOHj(aq) 2,2 x 103 M.

En las soluciones acuosas, las concentraciones de los iones H;,O* y OH- se relacionan
a través del equilibrio de autoprotolisis; si una concentracion aumenta, la otra debe
disminuir para mantener el valor de K.

11.5 Escala de pH

Al describir cuantitativamente las concentraciones de acidos y bases se presenta la dificul-
tad de que la concentracion de iones H,O* puede variar en muchos érdenes de magnitud: en
algunas soluciones es mayor de 1 mol-L-'y, en otras, menor de 10-'% mol-L-'. Los quimicos
evitan la falta de practicidad de trabajar con un rango tan amplio de valores mediante el
informe de la concentracion de iones hidronio en términos del pH de la solucion, el logarit-
mo negativo (en base 10) de la actividad del i6n hidronio:

pH = -log Bo" (2a)

donde a,; "= [H,0"]/c® (para soluciones tan diluidas que pueden ser tratadas como idea-
les). Al igual que en el Capitulo 10, se simplifica la expresion interpretando a [H,0*] como
la concentracién molar de H,O* en moles por litro sin las unidades y se escribe

pH = -log[H,07]
(2b)*
Por ejemplo, el pH del agua pura, en la que la molaridad de los iones H;O* es 1,0 x
107 mol-L1 a 25 °C, es

pH = -log(1,0 x 107)= 7,00

Para reflexionar: ;Esperaria que el pH del agua pura aumente o disminuya con el aumen-
to de la temperatura?

Nota sobre buenas prdcticas: El nimero de digitos que sigue a la coma decimal en un
valor de pH es igual al nimero de cifras significativas de la concentraciéon molar corres-
pondiente, puesto que los digitos que preceden a la coma decimal simplemente indican la
potencia de 10 en los datos (como en log 10° = 5).
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La escala de pH fue presentada por
el quimico danés Seren Serensen en
1909 en el curso de su trabajo sobre
el control de calidad en la elabora-
cion de la cerveza y se utiliza en la
actualidad en todos los ambitos de la
ciencia, la medicina, la agricultura y
la ingenieria.

Se utiliza el logaritmo negativo de
manera que la mayoria de los valores
de pH son nimeros positivos.

Principios de Quimica. 52 ed. Atkins / Jones. Editorial Médica Panamericana 2012



432 CAPITULO 11
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El signo negativo en la definicién de pH significa que cuanto mayor es la concentracién
de iones H,0* menor es el pH:

e El pH de una solucién basica es mayor de 7.
e El pH del agua pura es 7.
e El pH de una solucién 4cida es menor de 7.

Observe que a medida que aumenta la concentracion de iones hidronio el pH disminuye.
Dado que el pH es un logaritmo comun (en base 10), el cambio de una unidad de pH sig-
nifica que la concentracién de iones H,O* se modifica en un factor de 10. Por ejemplo, cuan-
do la concentracién de H,O* aumenta en un factor de 10, de 10~° mol-L-! a 10~ mol-L, el
pH disminuye de 5 a 4. La mayoria de las soluciones usadas en quimica tienen un pH que
varia de 0 a 14, pero son posibles valores fuera de estos limites.

Para reflexionar: ¢El pH puede ser negativo? Si es asi, ¢qué significaria?

EJEMPLO 11.3 Calculo del pH a partir de una concentracion

¢Cudl es el pH de (a) la sangre humana, en la que la concentraciéon molar de iones H,0* es
4,0 x 10-* mol-L'; (b) HCl(aq) 0,020 M; (c) KOH(aq) 0,040 m?

Consideraciones La concentracion de iones H,0* en sangre es menor que la del agua

pura, de modo que seria esperable un pH > 7; en el HCl(aq), un acido, es de esperar un
pH < 7 y en el KOH(aq), una base, un pH > 7.

ESTRATEGIA El pH se calcula a partir de la Ecuacion 2b. Para 4cidos fuertes, la concentra-
cién de H,O+ es igual a la molaridad del acido. Para bases fuertes, halle en primer lugar la
concentracién de OH-, después convierta esa concentracion en [H,0*] empleando
[H,0*][OH] = K, como se describe en el Ejemplo 11.2.

SOLUCION
(a) A partir de pH = -log [H,0"],

—_
-Ji

pH = -log (4,0 x 10-%)
= 7,40

o
.9
@
]
=]

\ i
|
7=
|
I

= Acido

(b) HCl es un acido fuerte y por lo tanto se encuentra completamente desprotonado en agua.

[H,0¢] = [HCI] = 0,020 mol-L-.

A partir de —log [H,0¢],

pH = -log 0,020
=1,70

(c) Como KOH proporciona un iéon OH- por férmula unitaria,

[OHA] = [KOH] = 0,040 mol-L-"
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Encontrar [H,0+] a partir de [H,O*][OH"] = K en la forma [H,0+] = K /[OH].

K, 1,0x107™"
[OH] 0,040

[H;0"] = =25x10"8

A partir de pH = -log [H,07],

-'i

Basico

pH = —log (2,5 x 10-13)
= 12,60

\ |
|
7=
|
i

T Acido
l

Conclusion Los valores de pH calculados coinciden con los esperados.

Autoevaluacion 11.4A Calcule el pH de (a) amoniaco de uso domiciliario, para el cual la
concentraciéon de OH- es de alrededor de 3 x 10~ mol-L-; (b) HCIO,(aq) 6,0 x 10-5 M.
[Respuesta: (a) 11,5; (b) 4,22]

Autoevaluacion 11.4B Calcule el pH del NaOH(aq) 0,077 m.

El valor aproximado del pH de una solucion acuosa puede estimarse muy rapidamente
con una cinta de papel indicador universal, que adopta diferentes colores a diferentes valo-
res de pH. Las mediciones mds precisas se realizan con un peachimetro (Fig. 11.11). Este
instrumento consiste en un voltimetro conectado a dos electrodos que se sumergen dentro
de la solucién. La diferencia de potencial eléctrico entre los electrodos es proporcional al pH
(como se explicara en la Seccion 13.10); de esta manera, una vez que se calibra la escala
sobre el medidor, el pH puede leerse directamente.

Para convertir el pH en concentracién de iones H,0¢, se invierte el signo del pH y luego
se aplica su antilogaritmo:

[H,0] = 10" mol-L-! (3)
EJEMPLO 11.4 Cailculo de la concentracién del i6n hidronio a partir del pH

¢Cudl es la concentracién del i6n hidronio en una solucion de pH = 4,832

Consideraciones Puesto que el pH es menor de 7, el pH del agua pura, la solucion debe ser
dcida y se espera una concentracién de iones H;O* mayor de 107 mol-L-".

ESTRATEGIA Para calcular el valor preciso de la Ecuacién 3 se cambia en primer lugar el
signo del pH y luego se determina su antilogaritmo:

(a) (b)

11.5 ESCALADE PH 433

FIGURA 11.11 Un peachimetro es un
voltimetro que mide el pH electroqui-
micamente. Las dos muestras son (a)
zumo de naranja y (b) zumo de limon.
Observe que el zumo de limén posee
menor pH y, por lo tanto, mayor con-
centracion de iones hidronio.
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FIGURA 11.12 Valores de pH caracte-
risticos de algunas soluciones acuosas
comunes. Las regiones de color 6xido
indican los rangos de pH para los liqui-
dos que se consideran corrosivos.

SOLUCION

De [H,0¢] = 10" mol-L-,

[H,0¢] = 1083 mol-L* = 1,5 x 10~ mol-L!

Conclusion Como se esperaba, la concentracion es mayor que en el agua pura, por un fac-
tor de mds de 100.

Autoevaluacion 11.5A El pH de los liquidos géstricos es de alrededor de 1,7. ¢Cual es la
concentracion de los iones H,O* en el estémago?
[Respuesta: 2 x 102 mol-L']

Autoevaluacion 11.5B El pH de los liquidos pancredticos, que facilitan la digestion de los
alimentos una vez que éstos han dejado el estdbmago, es de alrededor de 8,2. ¢Cual es la con-
centracién aproximada de los iones H,O* en los liquidos pancreaticos?

La Figura 11.12 muestra los resultados de la medicién del pH de una seleccion de liqui-
dos y bebidas. El jugo de limon fresco, como ya se ha descrito, tiene un pH de 2,5, corres-
pondiente a una concentraciéon de H;O* de 3 mmol-L-! (1 mmol = 10 mol). La lluvia natu-
ral (no contaminada), con una acidez debida en su mayor parte al diéxido de carbono
disuelto, suele tener un pH de aproximado de 5,7.

En los Estados Unidos, la Environmental Protection Agency (EPA) define los desechos
como “corrosivos” si su pH es menor que 3,0 (altamente 4cido) o mayor que 12,5 (altamen-
te basico). El zumo de limén, con un pH de alrededor de 2,5, deberia ser considerado como
corrosivo; de la misma forma deberian serlo las soluciones de NaOH(aq) 1 M, para las cua-
les el pH es 14.

La escala de pH se utiliza para informar la concentracion de H,O*: pH = -log [H,0"].
Un pH > 7 denota una solucion bdsica; un pH < 7 indica una solucion dcida; una
solucion neutra tiene pH = 7.

11.6 El pOH de las soluciones

Muchas expresiones cuantitativas relativas a los dcidos y las bases se simplifican enorme-
mente y se recuerdan con mds facilidad cuando se emplean logaritmos. El término pX es una
generalizacion del pH:

pX = -log X (4)
Por ejemplo, el pOH se define como

pOH = -log a,,; (5a)
que, por las mismas razones que las indicadas para el pH, se simplifica normalmente a

pOH = -log[OH"] (5b)*

El pOH es conveniente para indicar la concentracién de los iones OH- en solucién. Por
ejemplo, en el agua pura, donde [OH-] = 1,0 X 107 mol-L-', el pOH es 7,00. De manera
similar, con la expresion pK , se quiere indicar

pK, = -log K = —log(1,0 x 10-14) = 14,00 (a 25 °C)

Los valores de pH y pOH estan relacionados entre si. Para hallar dicha relacién, se debe
empezar por la expresién de la constante de autoprotélisis del agua: [H,O*][OH"] = K
Después se toman logaritmos en ambos miembros de la ecuacion

w*

log [H,O*][OH] = log K,
Ahora utilizamos log ab = log a + log b para obtener:
log [H,0*] + log [OH] = log K
La multiplicaciéon de ambos miembros de la ecuacion por —1 da como resultado

- log [H,0*] - log [OH] = - log K,
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que es lo mismo que

pH + pOH = pK | (6a)*
Como pK = 14,00 a 25 °C, a dicha temperatura

pH + pOH = 14,00 (6b)

La Ecuacién 6 muestra que el pH y el pOH de una solucién poseen valores complemen-
tarios: si uno de ellos aumenta, el otro disminuye de manera que la suma de ambos perma-
nezca constante (Fig. 11.13).

ElpH y el pOH de una solucion se relacionan mediante la expresion pH + pOH = pK .

ACIDOS Y BASES DEBILES

Las soluciones de diferentes acidos con la misma concentracion pueden no presentar el
mismo pH. Por ejemplo, el pH del CH,COOH(aq) 0,10 M es cercano a 3; pero el HCl(aq)
0,10 M tiene un pH cercano a 1. Se debe concluir que la concentracion de iones H,O* en el
CH,COOH(aq) 0,10 M es menor que la del HCl(aq) 0,10 M. De manera similar, se observa
que la molaridad de OH- es menor en el NH,(aq) 0,10 M que en el NaOH(aq) 0,10 M. La
explicacion para esto debe ser que el CH,COOH no esta completamente desprotonado y
que el NH, no se encuentra completamente protonado en agua. Es decir que el dcido acéti-
co y el amoniaco son un acido débil y una base débil, respectivamente. La desprotonacion
incompleta del CH,COOH explica por qué las soluciones de HCl y de CH,COOH con la
misma molaridad reaccionan en distintas proporciones con un metal (Fig. 11.14).

La mayoria de los dcidos y de las bases que existen en la naturaleza son débiles. Por ejem-
plo, la acidez natural del agua fluvial se debe generalmente a la presencia de dcido carbéni-
co (H,CO,, originado a partir del CO, disuelto), de iones hidrogenofosfato, HPO,> y iones
dihidrogenofosfato, H,PO,~ (provenientes del escurrimiento de los fertilizantes), y de dcidos
carboxilicos surgidos de la degradacion de los tejidos vegetales. De manera similar, la mayo-
ria de las bases que existen en la naturaleza son débiles. Surgen con frecuencia a partir de
la descomposicion (en ausencia de aire) de compuestos que contienen nitrégeno. Por ejem-
plo, el olor del pescado muerto se debe a las aminas, que son bases débiles.

En esta parte del capitulo se desarrolla una medida cuantitativa de la fuerza de los dcidos
y de las bases débiles. Después se emplea esta informacion para explorar como se relaciona
la fuerza de un 4cido con su estructura molecular.

11.7 Constantes de acidez y basicidad

Al imaginar la composicion molecular de una solucién de un dcido débil en agua, se pien-
sa en una solucién que contiene

e moléculas o iones del 4cido;
e pequefias concentraciones de iones H,O* y la base conjugada del acido, y
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pOH 7

FIGURA 11.13 Los nGmeros a lo largo
de la parte superior del rectangulo
representan valores de pH para una
variedad de soluciones y los de la parte
inferior son los valores de pOH de las
mismas soluciones. Obsérvese que la
suma de los valores de pH y pOH para
una soluciéon dada es siempre igual a
14. La mayoria de los valores de pH y
pOH se encuentran en el rango de 1 a
14, pero dichos valores pueden ubicar-
se por fuera de él e incluso ser negati-
VOs.

El jugo de limén, que contiene acido
citrico, se agrega frecuentemente a
las preparaciones con pescado para
facilitar la eliminacién del olor de
algunas de estas aminas.

FIGURA 11.14 Se agregaron bloques
similares de magnesio metalico a solu-
ciones de HCI, un acido fuerte (izquier-
da), y de CH,COOH, un acido débil
(derecha). A pesar de que los acidos
poseen la misma concentracion, el
grado de produccion de hidrégeno, que
depende de la concentraciéon de iones
hidronio, es mucho mayor en el acido
fuerte.
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FIGURA 11.15 En una solucién de un

acido débil, sélo algunos de los ato-
mos de hidrégeno 4cido estan presen-
tes como iones hidronio (esferas rojas)
y la solucién contiene elevada propor-
cion de las moléculas del acido origi-
nal (HA, esferas grises). La esfera

verde representa a la base conju-
gada del 4cido y las esferas azu-

les constituyen las moléculas de
agua. El recuadro superpuesto
muestra s6lo las especies del
soluto.

K, es también ampliamente conocida
como constante de ionizaciéon de un
acido o constante de disociacion de
un acido.

® una concentraciéon muy pero muy pequefia de iones OH-, que mantienen el equilibrio de
autoprotolisis.

Todas estas especies se encuentran en un equilibrio dindmico incesante. De manera simi-
lar, para una solucién de una base débil, se imaginan

e las moléculas o iones de la base;
e pequenas concentraciones de iones OH y el dcido conjugado de la base, y
® una concentraciéon muy pero muy pequeiia de iones H,O*, que mantienen el equilibrio

de autoprotolisis.

Dado que los 4cidos y las bases conjugadas estan en equilibrio en solucién, podemos uti-
lizar la constante de equilibrio para la transferencia de protén entre el soluto y el solvente
como indicador de sus fuerzas. Por ejemplo, para el dcido acético en agua,

CH,COOH(aq) + H,O(l) +» H,0*(aq) + CH,CO,(aq) (B)
la constante de equilibrio es

aw,0 T dcHco,”

ACH,;COOHYH,0

Como las soluciones en consideracién estan diluidas y el agua es casi pura, la actividad del
y

H,O puede igualarse a 1. La expresion resultante se denomina constante de acidez, K . Si se

realiza una aproximacion adicional reemplazando las actividades de las especies del soluto

por los valores numéricos de sus concentraciones molares, se puede escribir la expresion

para la constante de acidez del 4cido acético como

[H;0"][CH;CO, ]
@ [CH;COOH]

El valor experimental de K, a 25 °C para el 4cido acético es 1,8 x10-5. Este valor bajo indi-
ca que s6lo una pequefia proporcién de las moléculas de CH,COOH donan sus protones
cuando se disuelven en agua. Aproximadamente 99 de cada 100 moléculas de CH;COOH
pueden permanecer intactas en CH,;COOH(aq) 1 M (el valor real depende de la concentra-
ci6n del dcido, como veremos). Este valor es caracteristico de los dcidos débiles en agua (Fig.
11.15). En general, la constante de acidez para un dcido HA es

s —
HA(aq) + H,O(l) == H;0" (aq) + A™ (aq) K, = [H,0NA ] (8)*
[HA]
El Cuadro 11.1 enumera las constantes de acidez de algunos otros 4cidos débiles en solu-
ci6én acuosa.
También puede escribirse una constante de equilibrio para el equilibrio de transferencia
de protén de una base en agua. Para el amoniaco acuoso, por ejemplo,

NH;(aq) + H,O(l) <> NH,*(aq) + OH(aq) (C)

CUADRO 11.1 Constantes de acidez a 25 °C*

Acido K, PK, Acido K, pK,

acido tricloroacético, CCl,COOH 3,0 x 101 0,52 acido férmico, HCOOH 1,8 x 10+ 3,75
acido bencenosulfénico, CH,SO,H 2,0 x 10 0,70 acido benzoico, C;H,COOH 6,5 x 10- 4,19
acido yé6dico, HIO, 1,7 x 10 0,77 4cido acético, CH,COOH 1,8 x 10~ 475
dcido sulfuroso, H,SO, 1,5 x 102 1,81 4cido carbénico, H,CO, 4,3% 107 6,37
acido cloroso, HCIO, 1,0 x 102 2,00 4cido hipocloroso, HCIO 3,0 108 7,53
acido fosférico, H,PO, 7,6 x 1073 2,12 acido hipobromoso, HBrO 2,0 x 107 8,69
acido cloroacético, CH,CICOOH 1,4 x 107 2,85 dcido bérico, B(OH),! 7,2 x 10710 9,14
acido lactico, CH,CH(OH)COOH 8,4 x 10+ 3,08 acido cianhidrico, HCN 4,9 x 1010 9,31
dcido nitroso, HNO, 4,3 x 10 3,37 fenol, C.H,OH 1,3 x 10710 9,89
acido fluorhidrico, HF 3,5 %10 3,45 acido hipoyodoso, HIO 2,3 x 101 10,64

* Los valores de K, enumerados aqui fueron calculados a partir de valores de pK, con mds cifras significativas que las que se muestran, de manera tal de minimizar

errores de redondeo. Los valores para los acidos polipréticos —aquellos capaces de donar mds de un proton— hacen referencia a la primera desprotonacion.
1 El equilibrio de transferencia de proton es B(OH), + 2 H,0(l) <> H;0*(aq) + B(OH),(aq).
Principios de Quimica. 52 ed. Atkins / Jones Editorial Médica Panamericana 2012



11.7 CONSTANTES DE ACIDEZ Y BASICIDAD 437

la constante de equilibrio es

ANH, "FOH "~

AH,09NH,

En soluciones diluidas el agua es casi pura y su actividad puede igualarse a 1. Con esta apro-
ximacion, se obtiene la constante de basicidad, K. Si se hace la aproximacion adicional de
reemplazar las actividades de las especies del soluto por los valores numéricos de sus con-
centraciones molares, se puede escribir la expresion para la constante de basicidad del amo-
niaco como

K [NH,"J[OH ]
b= T g1
[NH;]

El valor experimental de K, a 25 °C para el amoniaco en agua es 1,8 x 10=. Este valor
bajo indica que normalmente s6lo una pequefia proporcién de las moléculas de NH; estdn
presentes como NH,*. Los calculos en el equilibrio muestran que sélo 1 de cada 100 molé-
culas estd protonada en una solucién tipica (Fig. 11.16). En general, la constante de basici-
dad para una base B en agua es

[HB][OH ] .
Ky =—"—" (9)7
(B]

El valor de K, nos indica cudn lejos continua la reaccion hacia la derecha. Cuanto menor
es el valor de K, mas débil es la capacidad de la base para aceptar un protén. El Cuadro
11.2 enumera las constantes de basicidad de algunas bases débiles en solucion acuosa.

Las constantes de acidez y de basicidad suelen informarse como sus logaritmos negativos,
mediante la definicién

B(aq) + H,O() — HB+(aq) + OH  (aq)

pK, = -log K, pK, = -log K, (10)*

Cuando se piensa acerca de las fuerzas de 4cidos y bases debiéramos notar que:
e Cuanto mads débil es el dcido mayor es el valor de K,y mayor el de pK_.

Por ejemplo, el pK, del 4cido tricloroacético es 0,5, mientras que el del acido acético, un
acido mucho més débil, es cercano a 5. Observaciones similares se aplican para las bases:

e Cuanto mas débil es la base, mayor es el valor de K, y mayor el valor de pK,.

Los valores de pK, y de pK, se incluyen en los Cuadros 11.1y 11.2.

La fuerza de un dcido para donar un proton se mide a través de su constante de aci-
dez; la fuerza de una base para aceptar un proton se mide por su constante de basici-
dad. Cuanto menores son las constantes, mds débiles son las fuerzas respectivas.
Cuanto mayor es el valor de pK, mds débil es el dcido o la base.

K, es también ampliamente conocida

como constante de ionizacion de una
base.

FIGURA 11.16 En una solucion de una
base débil, s6lo una pequena propor-
cion de las moléculas de la base (B,
representadas por esferas grises) han
aceptado los protones provenien-

tes de moléculas de agua (esferas @
azules) para formar iones HB*

(esfera roja) y OH- (esfera verde). Animacion
El recuadro superpuesto muestra 11.16
solo las especies del soluto.

CUADRO 11.2 Constantes de basicidad a 25 °C*

Base K, pK, Base K, pK,
urea, CO(NH,), 1,310 13,90 amoniaco, NH, 1,8 x 105 4,75
anilina, C.H;NH, 4,3 x 1010 9,37 trimetilamina, (CH,),N 6,5 x 10- 4,19
piridina, C;H;N 1,8 x 107 8,75 metilamina, CH,NH, 3,6 x 10~ 3,44
hidroxilamina, NH,OH 1,1x 108 7,97 dimetilamina, (CH,),NH 5.4 %10+ 3,27
nicotina, C,;H ,N, 1,0 x 106 5,98 etilamina, C,H,NH, 6,5 x 10+ 3,19
morfina, C,,H,;O;N 1,6 x 1076 5,79 trietilamina, (C,H,),N 1,0 x 1073 2,99
hidracina, NH,NH, 1,7 x 10-¢ 5,77

*Los valores de K, enumerados aqui fueron calculados a partir de valores de pK, con mas cifras significativas que las que se muestran, de manera tal de minimizar

errores de redondeo.
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pK, pK}
s 8
S & Acido cloroso
o~
25 Acido acéi
T cido acético
N .
B . Acido
' ¢ hipocloroso
. n s
Amoniaco & &
[N o
. . o
Metilamina 23
Al fr;

FIGURA 11.17 Como se muestra aqui
para cinco pares acido-base conjuga-
dos, la suma del pK, de un acido (rosa-

do) y del pK, de su base conjugada
(azul) es constante e igual a pK, cuyo
valor es de 14,00 a 25 °C.

11.8 Pares conjugados

El 4cido clorhidrico se clasifica como un 4cido fuerte porque se encuentra completamen-
te desprotonado en agua. Se deduce que su base conjugada, Cl-, debe ser un aceptor de pro-
tones muy pero muy débil (de hecho, mas débil que el H,O). A la inversa, el acido acético
es un acido débil. Su base conjugada, el i6n acetato, CH,CO,, debe ser un aceptor de pro-
tones relativamente bueno, puesto que forma facilmente moléculas de CH,COOH en agua.
De manera similar, dado que la metilamina, CH,NH,, es una base mds fuerte que el amo-
niaco (véase Cuadro 11.2), el 4cido conjugado de la metilamina —el i6n metilamonio,
CH,NH,*- debe ser un donante de protones mas débil (y por consiguiente un acido mds
débil) que el NH,*. En general,

e cuanto mas fuerte es el dcido, mas débil es su base conjugada, y
e cuanto mas fuerte es la base, mds débil es su dcido conjugado.

Para expresar las fuerzas relativas de un dcido y de su base conjugada (un “par acido-base
conjugado™), se considera el caso especial del equilibrio de transferencia de protén del amo-
niaco, reaccion C, para el cual la constante de basicidad se expuso anteriormente (K, =
[NH,*][OH-]/[NH,]). Consideremos ahora el equilibrio de transferencia de protén del dcido
conjugado del amoniaco, NH,*, en agua:

[H;0"][NH;]

NH,* + H,O() ==H;0" + NH K, =
4 (aq) 20(D) 307 (aq) 3(aq) a (NH,']

La multiplicacion de las dos constantes de equilibrio, K, para NH,* da como resultado

[H;0 " |[NH;)] y [INH;T][OH ]
[INH;*] INH;]

A la derecha se reconoce el término K ; por lo tanto se puede escribir

Ky X Ky = = [H;07][OH "]

K, xK,=K, (11a)*

Se puede expresar la Ecuacion 11a de otra manera, mediante la aplicacion de logaritmos
a ambos lados de la ecuacion:

log K, + log K, =log K,
La multiplicacion de toda la expresion por —1 transforma esta expresion en
pK, + pK, = pK (11b)*

Esta expresién se aplica a cualquier par dcido-base conjugado, donde K, es la constante
de acidez del dcido y K| es la constante de basicidad de su base conjugada.

Autoevaluacion 11.6A Escriba la férmula quimica del acido conjugado de la base piridina,
C;H;N, y calcule su pK .
[Respuesta: CH,NH, 5,25]

Autoevaluacion 11.6B Escriba la férmula quimica de la base conjugada del acido HIO, y
calcule su pK,.

La Ecuacion 11 (en cualquiera de sus dos formas) confirma la relacion de balancin que exis-
te entre las fuerzas de los 4cidos y las de sus bases conjugadas. La Ecuacion 11a muestra que si
un 4cido posee una K grande, su base conjugada debe tener una K| pequefia. De manera simi-
lar, si una base tiene una K grande, su acido conjugado debe tener una K, pequefa. La
Ecuacion 11b nos dice que si el pK_ de un 4cido es grande, entonces el pK, de su base conjuga-
da es pequefio, y viceversa. Esta relacion reciproca se resume en la Figura 11.17 y en el Cuadro
11.3. Por ejemplo, puesto que el pK, del amoniaco en agua es 4,75, el pK, del NH,* es

pK, = pK - pK, = 14,00 — 4,75 = 9,25

Este valor muestra que el NH,* es un dcido mas débil que el 4cido bérico (pK, = 9,14)
pero mds fuerte que el dcido cianhidrico (HCN, pK, = 9,31). En consecuencia, como com-
probaremos en la Seccién 11.13, las soluciones de las sales de amonio, como el NH,Cl son
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CUADRO 11.3  Pares acido-base conjugados ordenados segtin su fuerza

pK, Nombre del acido Formula del acido Formula de la base Nombre de la base pK,

Acido fuerte Base muy débil

acido yodhidrico HI I ion yoduro

acido perclérico HCIO, Clo,- ion perclorato

acido bromhidrico HBr Br- i6n bromuro

acido clorhidrico HCl Cl- ion cloruro

acido sulfirico H,SO, HSO, ion hidrogenosulfato

acido clérico HCIO, ClO,- i6n clorato

acido nitrico HNO, NO;- i6n nitrato

ién hidronio H,0* H,0 agua
1,92 ion hidrogenosulfato HSO,- SO~ i6n sulfato 12,08
3,37 acido nitroso HNO, NO,- i6n nitrito 10,63
3,45 acido fluorhidrico HF F- i6n fluoruro 10,55
4,75 acido acético CH,COOH CH,CO," i6n acetato 9,25
6,37 acido carbonico H,CO, HCO;- ion hidrogenocarbonato 7,63
6,89 acido sulfhidrico H,S HS- io6n hidrogenosulfuro 7,11
9,25 16n amonio NH,* NH, amoniaco 4,75
9,31 acido cianhidrico HCN CN- ién cianuro 4,69

10,25 i6on hidrogenocarbonato HCO, CO,> io6n carbonato 3,75

i6n metilamonio CH,NH,* CH,NH, metilamina 3,44

agua H,O0 OH- i6n hidroxido

amoniaco NH, NH,~ ion amida

hidrégeno H, H- i6n hidruro

metano CH, CH, ion metilo

i6n hidréxido OH- (02 ion 6xido

Acido muy débil Base fuerte

Aunque la transferencia de proton en una solucién de un acido fuerte es de hecho un equi-
librio, la fuerza de donacién del protén de un dcido fuerte, HA, es tan superior a la del H,0*
que la transferencia de proton al agua se completa efectivamente. Como resultado, la solu-
cién contiene sélo iones H,O* y A~ casi no existen moléculas remanentes de HA. En otras
palabras, la tinica especie dcida presente en una solucién acuosa de un 4cido fuerte, ademads
de las moléculas de H,O, es el ié6n H,0*. Dado que todos los acidos fuertes en agua se com-
portan como si fueran soluciones del dcido H,0*, se dice que los dcidos fuertes estdn nive-
lados a la fuerza del dcido H,O* en agua.

EJEMPLO 11.5 Determinacion de cual es el acido o la base mas fuerte de dos
especies dadas

Decida cudl de los miembros de cada uno de los siguientes pares es el dcido o la base mds
fuerte en agua: (a) acido: HF o HIO; (b) base: NO,~ o CN~.

ESTRATEGIA Cuanto mayor es la K, de un acido débil, mas fuerte es el dcido y mds débil es
su base conjugada. De manera similar, cuanto mayor es la K, de una base débil, mas fuerte
es la base y mds débil es su 4dcido conjugado.

SOLUCION

Compare los valores de K, y de K,, (o pK, y pK,) en los Cuadros 11.1 y 11.2.

(a) Como K (HIO,) > K (HF), o pK (HIO,) o pK,(HF)
se deduce que HIO, es un 4cido mds fuerte que HE.

. pKa
Acido débil
—

El acido sulfirico es un caso especial,
dado que la pérdida de su primer
hidrégeno acido origina un acido

débil, el ion HSO,~.
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Usted dispone aqui de una oportuni-

dad para proponer una teoria.

—E,A)
[
H*(g) + A™(g)
I(H)
AHyiq (H™)
H(g) + A(g)
EE— _
7 H' (aq) + A~(g) |
AHp(H-A)
HA(g) B
. AHpig (A7)
sol\(HA)

HA(aq) J, AH

H*(aq) + A'(aq)

FIGURA 11.18 Ciclo termodinamico
para el anélisis de las contribuciones a
las fuerzas de los acidos binarios.

(b) Puesto que K (HNO,) > K (HCN), o pK_(HNO,)
< pK (HCN), HNO, es un acido més fuerte que el
HCN. Dado que el dcido mds fuerte presenta la
base conjugada mas débil, se concluye que NO,

es una base mds débil que CN-. Por lo tanto,

CN- es la base mds fuerte.

a
Acido débil
—>

Autoevaluacion 11.7A Utilice los Cuadros 11.1 y 11.2 para determinar cudl de las especies

de cada uno de los siguientes pares es el dcido o la base mds fuerte: (a) acido: HF o HIO;

(b) base: C.H,CO,” o CH,CICO,7; (c) base: CH,NH, o (CH,),N; (d) dcido: CH,NH,* o
(CH,),NH".

[Respuesta: acidos mas fuertes: (a) HF; (d) CHNH,+;

bases mas fuertes: (b) C.H,CO,7 (c) (CH,),N]

Autoevaluacion 11.7B Utilice los Cuadros 11.1 y 11.2 para determinar cudl de las especies
de cada uno de los siguientes pares es el dcido o la base mas fuerte: (a) base: CHN o
NH,NH,; (b) dcido: C;H,NH* o NH,NH.*; (c) dcido: HIO, o HCIO,; (d) base: ClO,” o
HSO,~.

Cuanto mds fuerte es el dcido, mds débil es su base conjugada; cuanto mds fuerte es
la base, mds débil es su dcido conjugado.

11.9 Estructura molecular y fuerza de los acidos

Los quimicos suelen interpretar las tendencias de las propiedades de los compuestos con-
siderando las estructuras de sus moléculas. Sin embargo, existen dos razones por las que las
fuerzas relativas de los dcidos y de las bases son dificiles de predecir. En primer lugar, K,y
K, son constantes de equilibrio y, por lo tanto, estin relacionadas con la energia libre de
Gibbs de la reaccion de transferencia de proton. Por consiguiente, sus valores dependen de
consideraciones respecto de la entropia asi como de la energia. En segundo lugar, el solven-
te desempefia una funcidn significativa en las reacciones de transferencia de proton vy, por lo
tanto, no puede pretenderse relacionar la fuerza del 4cido solamente con la molécula en si
misma. Sin embargo, a pesar de que los valores absolutos son dificiles de predecir, pueden
buscarse tendencias dentro de las series de compuestos que presentan estructuras similares
y en el mismo solvente (normalmente agua). Puesto que la fuerza de un 4cido en soluciones
acuosas depende de la ruptura del enlace H-A y de la formacién de un enlace H-OH,", se
podria suponer que uno de los factores que determina la fuerza es la facilidad con la cual
esos enlaces pueden romperse y generarse.

Para reflexionar: ¢La entropia del sistema aumentard o disminuird cuando una molécula
acida es desprotonada en agua?

Primero, consideramos los dcidos binarios, acidos compuestos por hidrégeno y otro ele-
mento, como HCl y H,S y, en general, HA. Como el cambio de la entalpia de un proceso
no depende de la via, podemos desglosar el cambio de la entalpia para la transferencia de
protén desde HA a H,O en solucién en la siguiente secuencia hipotética (Fig. 11.18):

Paso Reaccién Cambio de entalpia
eliminacién de HA de la solucién: HA(aq) — HA(g) AH_, (HA)
disociaciéon de HA: HA(g) — Hi(g) + A(g) AHy(H-A)
ionizacién de H: H(g) — Hx(g) + e (g) I(H)

unién de electrones a A: A(g) + e(g) > A(g) -E,(A)

hidratacién de H*: H*(g) + H,O(l) - H,0%(aq) AH,,(H*)
hidrataciéon de A~ A<(g) = Ad(aq) AH (A7)

El cambio de entalpia para el proceso global HA(aq) + H,O(l) — H,0*(aq) + A*(aq) es por lo

tanto:

A= AN HAY = AHRIH=A I F A + 3 giH T+ A0

i
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CUADRO 11.4 Contribuciones de la entalpia de transferencia de protén de los acidos binarios (todos los valores en kj-mol-')*

Acido AH_, (HA) AH,(H-A) I(H) E(A) AH,,(H*) AH, (A7) AH

HF —49 565 1.312 328 -1.103 -510 -15
HCl 3235 431 1.312 349 -1.103 -367 —41
HBr .35 366 1.312 325 -1.103 -336 -51
HI ?-35 299 1.312 295 -1.103 -291 43
H,0 41 492 1.312 178 -1.103 -520 +44
NH, —34 453 1.312 71 -1.103 -500 +125

*En gris estan las contribuciones constantes de todos los dcidos. Los colores se explican en el texto. Los valores precedidos por ? son estimaciones. Las afinidades elec-
tronicas son para los iones negativos.

En el Cuadro 11.4 se muestra una lista de varios 4cidos binarios, que incluye el H,O (el
valor para su eliminacién de la solucién, -AH_ , corresponde a su vaporizacion) y el valor
resultante de AH de la transferencia de proton a las moléculas de agua. Notese que aqui
NH, se incluye en su funcién como acido que puede perder H* para formar NH,~. Nuestra
tarea es tratar de identificar las contribuciones que explican las tendencias en la fuerza del
acido. Como ya sefialamos, debemos recordar que de hecho consideramos las energias libres
de Gibbs, si bien la funcién de la entropia es dificil de estimar. Cualquier discrepancia entre
lo que identificamos y lo que observamos podria deberse a la falta de reconocimiento de las
consideraciones de la entropia. Por consiguiente, tomamos la precaucion de considerar que,
cuando la entalpia de la transferencia de protén (el valor de AH en el cuadro) se torna mas
negativa (la transferencia de protén se torna mds exotérmica), la fuerza del dcido de HA
aumenta.

En primer lugar consideramos las tendencias a través de un periodo (la hilera superior y
las dos hileras inferiores del Cuadro 11.4, que refieren al N, O y F del Periodo 2). Sabemos
que la fuerza del dcido aumenta en el orden NH, < H,O < HE y vemos que AH sigue esta
tendencia:

NH, H,0 HF

AH (kJ-mol—1) +125 +44 -15

La contribuciéon dominante a las fuerzas relativas de los 4cidos a través de un periodo
parece ser la tendencia de las afinidades electronicas a través del periodo (véanse los nime-
ros en azul del cuadro). Una manera de interpretar la funcién de la afinidad electrénica es
seflalar su funcidn en la definicion de la electronegatividad (Seccion 2.12) y la polaridad del
enlace. Primero, sefialamos que cuanto mds fuerte sea el enlace de hidrégeno que forma HA
con el atomo de O de una molécula de H,0, mas probable resultara la transferencia del pro-
ton. Se sabe que cuanto mds polar es el enlace H-A, mayor es la carga positiva parcial sobre
el dtomo de H; por consiguiente, mds fuerte es el enlace de hidrégeno H,O--H-A y mads
facilmente HA pierde su proton. Puesto que la polaridad del enlace H-A aumenta con la
electronegatividad de A, se puede predecir que cuanto mds grande es la electronegatividad
de A, mds fuerte es el dcido HA. Por ejemplo, la diferencia de electronegatividad para el
enlace N-H es 0,8 y para F-H es 1,8 (véase Fig. 2.12); por consiguiente, el enlace F-H es
marcadamente mas polar que el enlace N-H. Esta diferencia es compatible con la observa-
cién de que HE, pero no NH,, es un 4cido en agua.

Ahora considere las fuerzas relativas de los dcidos binarios dentro del mismo grupo.
Sabemos que en el Grupo VII/17 las fuerzas de los acidos estdn en el orden HF < HCI < HBr
< HI. Los valores de AH casi siguen esta tendencia:

HF HCI HBr HI

AH (kJ-mol) -15 —41 =51 —43

La entalpia de la transferencia de proton del HI al agua no es compatible con la tenden-
cia medida en forma experimental: podria ser un efecto de la entropia. La contribucién
dominante a las fuerzas relativas de los dcidos en sentido descendente en un grupo parece
ser la tendencia en las entalpias de enlace (véanse los niimeros en rojo del cuadro). Se admi-
te que las entalpias de hidratacion de A- en sentido descendente cambian mucho, pero cam-
bian de una manera que es opuesta a la tendencia observada en las fuerzas (la hidratacion
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1 Acido fosforoso, H3PO4

es menos exotérmica en el sentido descendente del grupo), de modo que la tendencia en las
entalpias de enlace deben dominar incluso esa tendencia.

Las fuerzas dcidas de los dcidos binarios a través de un periodo se correlaciona con
las afinidades electronicas; las fuerzas dcidas en sentido descendente del grupo se
correlaciona con la fuerza del enlace.

11.10 Fuerza de los oxacidos y de los acidos carboxilicos

A partir de los oxdcidos se puede aprender mds acerca del efecto de la estructura sobre la
acidez. Estos dcidos forman familias estructuralmente relacionadas y de esta manera se
puede examinar el efecto de diferentes dtomos centrales con el mismo niimero de dtomos de
O (como en el HCIO, y en el HBrO,). Alternativamente, se puede analizar la influencia de
diferentes cantidades de 4tomos de O unidos al mismo dtomo central (como en el HCIO,y
en el HCIO,). En el caso de los acidos binarios examinamos las contribuciones de la trans-
ferencia de protdn a las entalpias, pero se dispone de escasos datos respecto de las afinida-
des electronicas de las especies poliatomicas, por lo que agregaremos las correlaciones con
la polaridad del enlace establecida en la Seccion 11.9.

La elevada polaridad del enlace O-H es una de las razones por las que el protén de un
grupo —OH de una molécula de oxdcido es acido. Por ejemplo, el dcido fosforoso, H,PO,,
tiene la estructura (HO),PHO (1): puede donar los protones de sus dos grupos ~OH pero
no el protén unido directamente al dtomo de fosforo. Esta diferencia de comportamiento
puede adjudicarse a la electronegatividad del fosforo (2,2), que es mucho menor que la del
oxigeno (3,4). Sin embargo, en casi todos los oxacidos inorgdnicos comunes todos los dto-
mos de hidrogeno estdn unidos a dtomos de oxigeno.

Considérese una familia de oxdcidos en la que el nimero de dtomos de O es constante,
como en los dcidos hipohalosos HCIO, HBrO y HIO. En el Cuadro 11.5 se muestra que
cuanto mayor es la electronegatividad del halégeno, mds fuerte es el oxdcido. Una explica-
cion parcial de esta tendencia es que los electrones se distancian levemente del enlace O-H
a medida que aumenta la electronegatividad del haldgeno. A medida que estos electrones se
desplazan hacia el 4&tomo central, el enlace O-H se torna mds polar y, por lo tanto, la molé-
cula se vuelve un 4dcido mds fuerte. Un hal6geno que tiene alta electronegatividad debilita
también la base conjugada haciendo que los electrones de la molécula estén menos accesi-
bles al protén entrante.

Considérese ahora una familia de oxdcidos en la cual el ndmero de dtomos de oxigeno
varia, como en el caso de los oxacidos del cloro HCIO, HCIO,, HCIO, y HCIO, o en los
oxdcidos del azufre H,SO, y H,SO,. Cuando se analiza el Cuadro 11.6, se observa que
cuanto mayor es el nimero de dtomos de oxigeno unidos al dtomo central mds fuerte es el
dcido. Dado que el numero de oxidacion del 4tomo central aumenta a medida que se incre-

CUADRO 11.5 Correlacion entre la fuerza acida y la electronegatividad

) Electronegatividad

Acido, HXO Estructura® del atomo X pK,
-

acido hipocloroso, HCIO : Cl — O —H 3,2 7,53
-

acido hipobromoso, HBrO :Br—O—H 3,0 8,69
-

acido hipoyodoso, HIO I—O—H 2,7 10,64

*Las flechas rojas indican la direccién del desplazamiento de la densidad electronica desde el enlace O-H.
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CUADRO 11.6 Correlacion entre la fuerza acida y el nimero de oxidacién

Niimero de oxidacién

Acido Estructura® del atomo de cloro pK,
acido hipocloroso, HCIO : él — O —H +1 7,53
:0:
4
4cido cloroso, HCIO, : Cl — O —H +3 2,00
:0

dcido clérico, HCIO, Cl— O —H +5 fuerte

:0:
L
acido perclérico, HCIO, O=CI—0O—H +7 fuerte

*Las flechas rojas indican la direccion del desplazamiento de la densidad electrénica desde el enlace O -H. Las
estructuras de Lewis mostradas son las que tienen los cambios mas probables, pero es improbable que los 6rdenes
de union sean tan altos como estas estructuras sugieren.

menta el nimero de dtomos de O, también puede concluirse que cuanto mayor es el niime-
ro de oxidacion del dtomo central mds fuerte es el dcido.

El efecto del numero de dtomos de O sobre la fuerza de los 4dcidos orgdnicos es similar.
Por ejemplo, se ha visto (Seccion D) que los alcoholes son compuestos orgdnicos en los que
un grupo —OH estd unido a un atomo de carbono, como en el etanol (2). Por otra parte, los
acidos carboxilicos tienen dos dtomos de O unidos al mismo atomo de carbono: uno de
ellos es un dtomo de O de un doble enlace terminal y el otro es el atomo de O de un grupo
—OH, como en el dcido acético (3). A pesar de que los 4cidos carboxilicos son dcidos débi-
les, éstos son dcidos mucho mas fuertes que los alcoholes, en parte como resultado del poder
de desplazamiento de electrones del segundo dtomo de O. De hecho, los alcoholes tienen un
poder de donacién de protones tan débil que usualmente no son considerados oxacidos.

La fuerza de un acido carboxilico también estd aumentada en relacion con la de un alco- 3 Acido acético, CH;COOH
hol a través de la deslocalizacion de electrones de la base conjugada. El segundo dtomo de
O del grupo carboxilico proporciona un 4dtomo electronegativo adicional sobre el cual
puede dispersarse la carga negativa de la base conjugada. Esta deslocalizacion electronica
estabiliza al anién carboxilato, -CO,™ (4). Ademas, dado que la carga esta distribuida sobre —l h
varios atomos, es menos efectiva en atraer un proton. Por consiguiente, un i6n carboxilato
es una base mucho mas débil que la base conjugada de un alcohol (por ejemplo, el i6n et6-
xido, CH,CH,O").

2 Etanol, CH;CH,OH

Nota sobre buenas prdcticas: La férmula de un acido carboxilico se escribe RCOOH, ya
que los dos dtomos de O son distintos (uno es parte de un grupo OH); sin embargo, la for-
mula de un carboxilato se escribe RCO,~ porque los dos dtomos de O son equivalentes.

4 I6n acetato, CH3CO,
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La fuerza de los acidos carboxilicos varia también con la capacidad total de desplaza-
miento de electrones de los atomos unidos al grupo carboxilico. Puesto que el hidrogeno es
menos electronegativo que el cloro (2,2 y 3,2, respectivamente), el grupo —~CH, unido al
—COOH en el 4cido acético tiene menos poder de desplazamiento de electrones que el grupo
—CCl, del 4cido tricloroacético. Por consiguiente, se espera que el CCI,COOH sea un 4cido
mds fuerte que el CH,COOH. En concordancia con esta prediccion, el pK, del dcido acéti-
co es de 4,75, mientras que en el acido tricloroacético es de 0,52.

EJEMPLO 11.6  Prediccion de la fuerza acida relativa a partir de la estructura
molecular

A partir de sus estructuras moleculares, prediga cudl de los dos acidos en cada uno de los
siguientes pares es el mas fuerte: (a) H,S y H,Se; (b) H,SO, y H,SO; (c) H,SO, y H,PO,.

ESTRATEGIA Identifique las tendencias relevantes en el resumen del Cuadro 11.7.

SOLUCION

(a) El azufre y el selenio se ubican en el mismo grupo y se espera que el enlace H-Se sea mas
débil que el enlace H-S.

Por lo tanto, se puede esperar que el H,Se sea el d4cido mas fuerte.

(b) E1 H,SO, tiene el mayor nimero de dtomos de O unidos al dtomo de S y el ndmero de
oxidacion del azufre es +6, mientras que en el H,SO, el azufre tiene un nimero de oxida-
cién de solo +4.

CUADRO 11.7 Correlacion entre la estructura molecular y la fuerza acida*

Tipo de acido Tendencia
Binario Cuanto mds polar es el enlace H-A, mas fuerte es el
acido.
Este efecto es dominante para los dcidos del mismo
periodo.

Cuanto mds débil es el enlace H-A, mds fuerte es el
acido.

Este efecto es dominante para los dcidos del mismo
grupo.

Oxdcido Cuanto mayor es el nimero de dtomos de O unidos
al 4tomo central (cuanto mayor es el nimero de
oxidacion del dtomo central), més fuerte es el
acido.

Para el mismo ntiimero de 4tomos de O unidos al
atomo central, cuanto mayor es la electronegati-
vidad del 4tomo central, mas fuerte es el acido.

Carboxilico Cuanto mayor es la electronegatividad de los gru-
pos unidos al grupo carboxilo, mds fuerte es el
acido.

*En cada diagrama, la flecha naranja vertical indica el aumento correspondiente de la fuerza 4cida.
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Por lo tanto, se espera que el H,SO, sea el dcido mds fuerte, como lo anticipamos.

(c) Ambos 4cidos tienen cuatro dtomos de O unidos al dtomo central, pero la electronega-
tividad del azufre es mayor que la del fosforo.

Por lo tanto, se espera que el H,SO, sea el dcido més fuerte.

Autoevaluacion 11.8A Para cada uno de los siguientes pares, prediga cudl de los dcidos es
més fuerte: (a) H,S y HCI; (b) HNO, y HNO; (c) H,SO, y HCIO,.
[Respuesta: (a) HCI; (b) HNO,; (c) HCIO,]

Autoevaluacion 11.8B Mencione la siguiente lista de dcidos carboxilicos en orden de fuer-
za creciente: CHCL,COOH, CH,COOH y CH,CICOOH.

Cuanto mayor es el mimero de dtomos de oxigeno y mds electronegativos son los dto-
mos presentes en una molécula, mds fuerte es el dcido. Estas tendencias se resumen en
el Cuadro 11.7.

EL PH DE LAS SOLUCIONES DE ACIDOS Y BASES DEBILES

El resto de este capitulo es una variacion de un tema presentado en el Capitulo 10: la uti-
lizacion de las constantes de equilibrio para el cédlculo de la composicion de las soluciones
de 4cidos, bases y sales en equilibrio. Veremos como predecir el pH de las soluciones de aci-
dos y bases débiles y como calcular el grado de desprotonacion de un acido débil y el grado
de protonacién de una base débil. Estudiaremos también como calcular el pH de una solu-
cién de una sal en la cual su catién o su anioén pueden ser un acido o una base débil.

11.11 Soluciones de acidos débiles

La primera tarea es calcular el pH de una solucion de un acido débil, como el 4dcido acético
en agua. La concentracion inicial del 4cido es su concentracion tal como se lo prepara, como si
ninguna molécula del dcido hubiera donado protones. Para un 4cido fuerte, la concentracion
de H,O* en solucién es la misma que la concentracion inicial del acido fuerte, puesto que todas
las moléculas del acido se encuentran desprotonadas. Sin embargo, para hallar la molaridad de
H,O* en una solucién de un acido débil, se debe tener en cuenta el equilibrio entre el dcido HA,
su base conjugada A~y el agua (Ecuacién 8). Podemos esperar que el pH sea un poco mads alto
del de un 4cido fuerte. La técnica, que se basa en el empleo de un cuadro de equilibrio seme-
jante al presentado en el Capitulo 10, se expone en la Herramienta 11.1.

El calculo que se resume en la Herramienta 11.1 también permite predecir la desprotona-
cion porcentual, el porcentaje de moléculas de HA que se encuentran desprotonadas en la
solucion:

Concentracion de A-

Desprotonacion porcentual = x 100%

Concentracion inicial de HA (12a)*

Para expresar la desprotonacion porcentual en términos de pH de la solucién se utiliza la
igualdad [H,0*] = [A7], que se deduce de la relacién estequiométrica 1 mol A~ 1 mol H,O~
para la reaccion de desprotonacién de la Ecuacion 8. Entonces,

[H,07]

Desprotonacion porcentual = x 100%

(12b)*
[HA]

inicial

Un pequeiio porcentaje de moléculas desprotonadas indica que el 4cido HA es muy débil.

La concentracion inicial a veces se
denomina concentracion analitica o
concentracion formal (F).

FIR LIS /RERE COMO CALCULAR EL pH DE UNA SOLUCION DE UN ACIDO DEBIL

FUNDAMENTOS

Dado que un equilibrio de transferencia de protén se establece
tan pronto como un 4cido débil se disuelve en agua, las concen-
traciones del 4dcido, del i6n hidronio y de la base conjugada del
acido deben satisfacer siempre la constante de acidez del 4cido.
Se puede calcular cualquiera de dichas cantidades mediante la
construcciéon de un cuadro de equilibrio semejante al de la
Herramienta 10.1.

PROCEDIMIENTO

Paso 1 Escriba la ecuacién quimica y la K, para el equilibrio de
transferencia de protén. Construya un cuadro con las columnas
identificadas por el dcido (HA), H,0%, y la base conjugada del
acido (A-). En la primera fila debajo de los titulos, indique las
molaridades iniciales de cada especie.

Para este paso, asuma que ninguna de las moléculas del dcido ha
sido desprotonada.
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Paso 2 En la segunda fila, escriba los cambios en las molarida-
des que son necesarios para que la reaccion alcance el equili-
brio.

Se desconoce el namero de moléculas de acido que pierden sus
protones y, por lo tanto, se asume que la molaridad del acido
decrece en x mol-L-! como resultado de la desprotonacion. La
estequiometria de la reaccion aporta los otros cambios en tér-
minos de x.

Paso 3 En la tercera fila escriba las molaridades en el equilibrio
mediante la suma del cambio en las molaridades (paso 2) a los
valores iniciales para cada sustancia (paso 1).

Acido, HA H,0* Base

conjugada,
A_

Paso 1 Concentraciéon  [HAJ, . ., 0 0

inicial

Paso 2 Cambio en - +x +x

la concentracion

Paso 3 Concentracion  [HA] .., —x x x

en el equilibrio

A pesar de que un cambio en la concentracion puede ser posi-
tivo (un incremento) o negativo (una disminucién), el valor de
la concentracion debe ser siempre positivo.

Paso 4 Emplee el valor de K, para calcular el valor de x.

El cilculo de x suele simplificarse, como se muestra en la
Herramienta 10.1, ignorando los cambios de menos del 5% de
la concentracion inicial del acido. Sin embargo, al finalizar el
calculo, se debe confirmar que x es coherente con la aproxima-
cién empleada, calculando el porcentaje de acido desprotona-
do. Si este porcentaje es mayor del 5%, la expresion exacta
para K_debe ser resuelta para x. Un calculo exacto requiere la
resolucion de una ecuacion cuadrdtica, como se explica en la
Herramienta 10.1. Si el pH es mayor de 6, el 4cido estd tan
diluido o es tan débil que la autoprotdlisis del agua contribuye
de manera significativa al pH. En estos casos, debemos utilizar
los procedimientos descritos en las Secciones 11.18 y 11.19 que
toman en consideracion la autoprotélisis del agua en una solu-
cién 4cida sélo cuando la concentracion de H,0* calculada es
sustancialmente (alrededor de 10 veces) mayor que 107
mol-L-1, lo que corresponde a un pH de 6 o menor.

A pesar de que se calcula el pH hasta el numero de cifras signi-
ficativas apropiado para los datos, a menudo la fiabilidad de las
respuestas es considerablemente menor. Una razén de esta esca-
sa fiabilidad es que se ignoran las interacciones entre los iones
en la solucion.

Este procedimiento se ilustra en los Ejemplos 11.7 y 11.8.

litro.

EJEMPLO 11.7 Calculo del pH y de la desprotonacion porcentual de un acido
débil
Calcule el pH y la desprotonacién porcentual del CH,COOH en 0,080 M de CH,COOH
(aq), dado que la K_ del dcido acético es 1,8 x 10-5.

Consideraciones Como la solucidn es 4cida, se espera un pH < 7. Como el 4cido es débil,
se espera s6lo una desprotonacién porcentual pequeia.

ESTRATEGIA Siguiendo el procedimiento de la Herramienta 11.1, se escribe el equilibrio de
transferencia de protén,

CH;COOH(aq) + H,O(l) ==H;0% (aq) + CH;CO, (aq)

_ [H;07][CH;CO, ]

@ [CH;COOH]

y construimos el cuadro de equilibrio, con las concentraciones expresadas en moles por

sQué deberiamos suponer? Hay dos suposiciones. (1) La desprotonacion es tan leve que la
concentraciéon de equilibrio del dcido es casi la misma que su concentracién inicial. (2) La
autoprotélisis del agua no contribuye significativamente al pH.

SOLUCION Primero, establecemos el cuadro de equilibrio:

Especie
CH,COOH H,0* CH,CO,"
Paso 1 Concentracién inicial 0,080 0 0
Paso 2 Cambio en la concentracion -x + X + X
Paso 3 Concentracion en el equilibrio 0,080 - x x x
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Paso 4 Sustituya las concentraciones en el equilibrio dentro de K.

X X X

0,080 — x

K =18x105=

Asuma que x << 0,080.

x2
0,080

1,8 x 105 =

Resuelva x (que debe ser positiva)

x ~ V0,080 X (1,8 X 107) = 1,2 X 107

ﬂ

De x = [H,0*] y pH = —log [H,0"]; 14

[ |
» I
»
e
[=a]

pH

~
|

Acido

f

De desprotonacion porcentual = ([H,0*] / [HA], ,..) x 100% Desprotonacion ()
con [HA], ..., = 0,080. (-\,
y 1,2 X 1073
Desprotonacion porcentual = ————— X 100%
0,080
= 1,50/0

Conclusion Como se anticip0, el pH es menor de 7 y la desprotonacion porcentual es peque-
fa. El cuadrado azul en la red en el gréfico final representa el porcentaje de las moléculas
de 4cido que estan desprotonadas. Vemos que x es menor del 5% de 0,10 y la aproxima-
cién es valida. Puesto que el pH < 6, la suposicion de que la autoprotélisis del agua puede
ser ignorada es vélida.

Autoevaluacion 11.9A Calcule el pH y la desprotonacion porcentual del dcido lactico acuo-
s0 0,50 M. Véase el Cuadro 11.1 para el valor de K. Asegurese de verificar cualquier apro-
ximacion para determinar si es valida. [Respuesta: 1,69 4,1%]

Autoevaluacion 11.9B Calcule el pH y la desprotonaciéon porcentual del 4cido cloroacético
acuoso 0,22 M. Asegurese de verificar cualquier aproximacion para determinar si es vélida.

EJEMPLO 11.8 Calculo de K, y pK, de un acido débil a partir del pH

El pH de una solucién acuosa 0,010 M del antiséptico 4cido mandélico,
CH,CH(OH)COOH, es 2,95. ¢Cuiles son los valores de K, y de pK, del 4cido mandélico?

Consideraciones El acido mandélico es un 4cido carboxilico y, por consiguiente, es de espe-
rar que K sea << 1.

ESTRATEGIA Calcule la concentracion del i6n hidronio a partir del pH y luego el valor de
K, a partir de la concentracion inicial del acido y de la concentracién del i6n hidronio.

3Qué deberiamos suponer? Como en el Ejemplo 11.7, asumimos que la autoprotdlisis del
agua no contribuye significativamente al pH.

SOLUCION

A partir de [H,0*] = 104,

[H,0*] = 102% mol.L-' = 0,0011 mol.L-!

11.11 SOLUCIONES DE ACIDOS DEBILES 447
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Registre las relaciones entre las concentraciones en el equilibrio.

[H,0°] = [A7]; [HA] = [HA]

H,0¢]

inicial [

datos.

Utilice K_ en la forma K, = [H,0*][A/[HA] = [H,0*]/([HA]

H,0*]) y sustituya los

inicial [

(0,0011)?
K

= 1,410
0,010 x 0,0011

De pK, = -log K,

pK, = -log 1,4 x 10* = 3,85
Conclusion Como era de esperar, K << 1.

Autoevaluacion 11.10A EI pH de una solucién acuosa de acido croténico, C;H,COOH,
0,20 M, que se utiliza en investigaciéon medicinal y en la fabricacion de vitamina A sintéti-
ca, es de 2,69. ¢Cual es la K, del acido croténico?

[Respuesta: 2,1 x 10-]

Autoevaluacion 11.10B El pH de una solucién acuosa 0,50 M del intermediario metabdlico
acido homogentisico, C,H(OH),COOH, es 2,35. ¢Cudl es la K, de dicho dcido?

Para calcular el pH y la desprotonacion porcentual de una solucion de un dcido débil,
construya un cuadro de equilibrio y determine la concentracion de H,O* mediante el
empleo de la constante de acidez.

11.12 Soluciones de bases débiles

En el tratamiento de los 4cidos débiles, encontramos que la desprotonacién porcentual
daba una indicacion de la fuerza de un 4cido. De manera similar, cuando se describen las
fuerzas de las bases débiles, resulta ttil conocer la protonacién porcentual, el porcentaje de
moléculas de base que han sido protonadas:

Protonacion porcentual =

concentracién de HB*

x 100%
concentracion inicial de B
:ﬂx 100% (13)*
[B]inicial

Aqui, [B], ..., es la concentracion molar inicial de la base, su concentracién basada en la
suposicion de que no ocurrid protonacion (su concentracion “analitica” o “formal”).

RILCIWENEPY COMO CALCULAR EL pH DE UNA SOLUCION DE UNA BASE DEBIL

FUNDAMENTOS

El equilibrio de transferencia de protdn se establece tan pronto
como una base débil se disuelve en agua y, de esta manera, se
puede calcular la concentracion del i6n hidroxido a partir de la
concentracién inicial de la base y del valor de su constante de
basicidad. Dado que los iones hidréxido estan en equilibrio con
los iones hidronio, se puede utilizar el pOH y el pK  para cal-
cular el pH.

PROCEDIMIENTO

Paso 1 Escriba el equilibrio de transferencia de protén como en
la Ecuacién 9 y construya un cuadro con las columnas identifi-
cadas por la base B, su dcido conjugado BH* y OH". En la pri-

mera fila, indique las concentraciones iniciales de cada especie.
Para los valores iniciales, asuma que ninguna molécula de la
base ha sido protonada.

Paso 2 Escriba los cambios en las concentraciones que son
necesarios para que la reaccion alcance el equilibrio.

Asuma que la molaridad de la base decrece en x mol-L-' como
resultado de la protonacion. La estequiometria de la reaccion
aporta los otros cambios en términos de x.

Paso 3 Escriba las concentraciones en el equilibrio mediante la
suma del cambio en la concentracion (paso 2) a la concentra-
cion inicial para cada sustancia (paso 1).
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B BH* OH-
Paso 1 Concentracion [Bl, i 0 0
inicial
Paso 2 Cambio en —x +X +x
la concentracién
Paso 3 Concentracion [Bl, i — X x x

en el equilibrio

A pesar de que un cambio en la concentracién puede ser posi-
tivo (un incremento) o negativo (una disminucién), la concen-
tracion en si misma debe ser siempre positiva.
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Paso 4 Utilice el valor de K| para calcular el valor de x.

Con frecuencia, el cilculo de x puede simplificarse, como se
explica en la Herramienta 11.1. Se ignora la contribucién de la
autoprotolisis del agua a la concentracion del i6n hidroxido si
la concentracion de iones hidréxido es mayor que 10-° mol-L-.

Paso 5 Determine el pOH de la solucién y después calcule el pH
a partir del pOH mediante el empleo de la Ecuacién 6b.

Este procedimiento se ilustra en el Ejemplo 11.9.

Como en la Herramienta 11.1, si bien calculamos el pH para el
numero de cifras significativas apropiado para los datos, la fia-
bilidad de las respuestas es considerablemente menor.

EJEMPLO 11.9 Calculo del pH y la protonacién porcentual de una base débil

Calcular el pH y la protonacién porcentual de una solucion acuosa 0,20 M de metilamina,

CH,NH,,. La K, para CH,NH, es 3,6 x 10,

Consideraciones Dado que la amina es una base débil (como todas las aminas) deberiamos

esperar un pH > 7 y s6lo una pequefia protonacion porcentual.

ESTRATEGIA Proceder de la misma manera que en la Herramienta 11.2.

sQué deberiamos suponer? Como en el Ejemplo 11.7, hacemos dos suposiciones. (1) La
base es tan débil que sufre escasa desprotonaciéon, de modo que la concentracion de equili-
brio de la base es casi la misma que su concentracién inicial. (2) La autoprotodlisis del agua

no contribuye significativamente al pH.

SOLUCION

Primero, escribimos el equilibrio de la transferencia de proton y el cuadro de equilibrio
correspondiente, con todas las concentraciones expresadas en moles por litro:

[CH3NH; [OH ]

H,0(l) + CH3;NH,(aq) == CH;3NH; " (aq) + OH (a Ky =
20() 3NH;(aq) 3NH; " (aq) (aq) b [CHLNH, |
CH,NH, CH,NH,* OH-
Paso 1 Concentracion inicial 0,20 0 0
Paso 2 Cambio en la concentracién —x +x +x
Paso 3 Concentracion en el equilibrio 0,20 - x x x

Paso 4 Sustituya las concentraciones en el equilibrio dentro de la expresién para K.

X XX

K,=3,6 x 10 =
0,20 — x

Asuma que x << 0,20.

x2
0,20

3,6 x 10 =

Resuelva x.

x~ V0,20 X (3,6 X 104 = 8,5 X 1073

Verifique la suposicion de que x << 0,20

8,5 x 107? << 0,20 por lo tanto, la aproximacién es valida.

A partir de pOH = -log [OH] siendo [OH] = x,

pOH = -log(8,5 x 107%) = 2,07
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FIGURA 11.19 Estas cuatro soluciones
muestran que los cationes hidratados
pueden ser significativamente acidos.
De izquierda a derecha, los tubos con-
tienen agua pura, AIZ(SO4)3(aq) 0,1 ™,
Ti,(5O,),(aq) 0,1 My CH,COOH(aq) 0,1
M. Todos los tubos contienen unas
pocas gotas de indicador universal, que
cambia de color con la acidez creciente
desde el verde en una solucién neutra
pasando por el amarillo hasta el rojo.
Los niimeros superpuestos indican el
valor de pH de cada solucion.

Paso 5 A partir de pH = pK_ - pOH,

pH ~14,00 - 2,07
- 11,93

A partir de la Ecuacion 13, con [HB*] = x y [B], .., = 0,20, (%)
, 8,5 X 1073
Protonacién porcentual = ————— X 100%
0,20
= 4,20/0

Conclusion Como se anticipd, el pH es mayor de 7 y la protonacioén porcentual es peque-
fla. Es decir, el 4,2% de la metilamina estd presente bajo la forma protonada, CH,NH;".
Dado que el pH es mayor que 8, la suposicion de que este equilibrio determina el pH y que
la autoprotdlisis puede ignorarse es vélida.

Autoevaluacion 11.11A Estime el pH y el porcentaje de base protonada en la hidroxilami-
na acuosa, NH,OH(aq), 0,15 m.

[Respuesta: 9,61; 0,027 %]
Autoevaluacion 11.11B Estime el pH y el porcentaje de base protonada en la nicotina,
C,,H,.N,(aq), 0,012 m.

Para calcular el pH de una solucion de una base débil, construya un cuadro de equili-
brio para calcular el pOH a partir del valor de la K, y convierta dicho pOH en pH
utilizando pH + pOH = 14,00.

11.13 El pH de las soluciones salinas

En la Seccion J se estudié que una sal se produce como consecuencia de la neutralizacion
de un 4cido por una base. Sin embargo, si se mide el pH de la solucién de una sal, en gene-
ral no se obtiene el valor “neutro” (pH = 7). Por ejemplo, si se neutraliza el CH,COOH(aq)
0,3 M con NaOH(aq) 0,3 M, la solucién de acetato de sodio resultante tiene pH = 9,0.
¢Como puede ser esto? La teoria de Bronsted-Lowry nos explica por qué. Segun esta teoria,
un i6n puede ser un dcido o una base. El idn acetato, por ejemplo, es una base, y el ion amo-
nio es un acido. El pH de una solucion de una sal depende de la acidez y de la basicidad
relativa de sus iones.

El Cuadro 11.8 enumera algunos cationes que son acidos en agua. Estos se agrupan en
cuatro categorias generales:

e Todos los cationes que son dcidos conjugados de bases débiles producen soluciones acidas.

Los 4cidos conjugados de bases débiles, como el NH,*, actiian como donantes de proto-
nes y de esta forma puede esperarse que formen soluciones 4acidas.

e Los pequeiios cationes de metales, altamente cargados, que pueden actuar como dcidos
de Lewis en agua, como Al**y Fe¥*, producen soluciones 4cidas, incluso a pesar de que los
mismos cationes no posean iones de hidrégeno para ceder (Fig. 11.19).

Los protones provienen de las moléculas de agua que hidratan estos cationes metélicos en
solucion (Fig. 11.20). Las moléculas de agua acttian como bases de Lewis y comparten elec-
trones con los cationes metdlicos. Esta pérdida parcial de electrones debilita a los enlaces
O-H y permite que uno o mds iones de hidrogeno se pierdan de las moléculas de agua. Los
cationes pequefios altamente cargados ejercen la mayor atraccion sobre los electrones y de
esta manera forman las soluciones mas acidas.

e Los cationes de los metales de los Grupos 1y 2, al igual que aquellos de carga +1 de los
otros grupos, son acidos de Lewis tan débiles que los iones hidratados no actiian como
acidos.
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CUADRO 11.8 Caracter acido y valores de K, de los cationes comunes en agua*

Ejemplos K pK

a a

Caracter

Acido
acidos conjugados de bases débiles i6n anilinio C.H,NH,*
i6n piridinio, C;H,NH*

i6n amonio, NH,*

2,3 x 107 4,64
5,6 x10°¢ 5,24
5,6 x 1071 9,25
ion metilamonio, CH,NH,* 2,8 x 101 10,56

cationes metalicos pequefios, altamente Fe’* como Fe(H,0),* 3,5 %107 2,46

cargados Cr* como Cr(H,0)* 1,3 x 10 3,89
Al como Al(H,0) 1,4 x 10 4,85
Cu? como Cu(H,0).2 32x10% 749
Ni* como Ni(H,0),2* 9,3% 1070 9,03
Fe** como Fe(H,0) > 8§ x 10! 10,1

Neutro

cationes de los Grupos 1y 2 Li*,Na*, K+, Mg?*, Ca?*

cationes de metales con carga +1 Agt

Basico ninguno

*Al igual que en el Cuadro 11.1, los valores experimentales de pK, presentan mas cifras significativas de las que se
muestran aqui, y los valores de K, fueron calculados a partir de esos datos.

Estos cationes metdlicos son demasiado grandes o tienen una carga demasiado pequefia para
tener un efecto polarizante apreciable sobre las moléculas de agua de hidratacion que los ro-
dean y, por lo tanto, las moléculas de agua no liberan facilmente sus protones. Estos cationes
se denominan a menudo “cationes neutros” dado que su efecto sobre el pH es muy escaso.
Notese que ningtin cation es basico. Los cationes no pueden aceptar protones con facilidad,
porque la carga positiva del cation repele la carga positiva de los protones que ingresan.

® Muy pocos aniones que contienen hidrégeno producen soluciones 4cidas.

A un protédn cargado positivamente le resulta dificil separarse de un anién con carga negati-
va. Dentro de los pocos aniones que actiian como acidos se incluyen el H,PO,~y el HSO,~.
El Cuadro 11.9 resume los tipos de aniones mas comunes en solucion.

© Todos los aniones que son bases conjugadas de acidos débiles producen soluciones bésicas.

Por ejemplo, el dcido formico, HCOOH, presente en el veneno de las hormigas, es un 4cido
débil y, por lo tanto, el i6n formiato actiia como una base en agua:

H,O(l) + HCO,(aq) «> HCOOH(aq) + OH(aq)

Los iones formiato y los otros iones que se enumeran en la dltima fila del Cuadro 11.9 ac-
tdan como bases en agua.

e Los aniones de los dcidos fuertes (entre los que se incluyen CI-, Br, I, NO,- y ClO,")
son bases tan débiles que no tienen un efecto significativo sobre el pH de una solucién.

Estos aniones se consideran “neutros” en agua.

CUADRO 11.9 Caracter acido y basico de aniones frecuentes en agua

Caracter Ejemplos
Acido

muy pocos HSO,-, H,PO,-
Neutro

bases conjugadas de acidos fuertes Cl, Br, I, NO,, ClO,-
Basico
bases conjugadas de dcidos débiles F, 0>, OH, §*, HS, CN-, CO>, PO,*, NO,, CH,CO,,

otros iones carboxilato

13+

Desplazamiento
electrénico

Atomo de
H acido

12+

N
H;0

FIGURA 11.20 En el agua, los cationes
de AP** se encuentran hidratados por
moléculas de agua que pueden actuar
como acidos de Bronsted. Para mayor
claridad se representan aqui solo cuatro
moléculas de agua, a pesar de que es
tipico que un catién metélico posea
seis moléculas de H,0O unidas a él. La
acidez del i6n se origina de la transfe-
rencia de un ién hidrégeno desde unas
moléculas de agua que hidratan hasta
una molécula de agua de la solucién.
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Para determinar si la solucién de una sal serd acida, basica o neutra, se debe considerar
tanto al cation como al anion. En primer lugar, se examina el anién para determinar si se
trata de la base conjugada de un 4cido débil. Si el anion no es acido ni bésico, entonces se
examina al catién para evaluar si es un i6n metélico 4cido o el dcido conjugado de una base
débil. Si un ién es un 4cido y el otro es una base, como en el NH,F, el pH estd afectado por
las reacciones de ambos iones con el agua y deben considerarse ambos equilibrios, como en
la Seccién 11.19.

Autoevaluacion 11.12A Emplee los Cuadros 11.8 y 11.9 para determinar si las soluciones
acuosas de las sales (a) Ba(NO,),; (b) CrCl,; (¢) NH,NO, son 4cidas, neutras o basicas.

[Respuesta: (a) basica; (b) dcida; (c) dcida]

Autoevaluacion 11.12B Decida si las soluciones acuosas de (a) Na,CO,, (b) AICL, y (c)
KNO, son acidas, neutras o basicas.

Para calcular el pH de una solucién salina, se puede utilizar el procedimiento del cuadro
de equilibrio descrito en las Herramientas 11.1 y 11.2: un catién 4cido se trata como un
acido débil y un anion basico como una base débil. Sin embargo, a menudo debemos pri-
mero calcular la K o la K para los iones acidos o basicos. Los Ejemplos 11.10 y 11.11 ilus-
tran el procedimiento.

EJEMPLO 11.10 Calculo del pH de una solucidn salina con un catién acido
Estime el pH del NH,Cl(aq) 0,15 m.

Consideraciones Puesto que el NH,* es un 4cido débil y que el Cl-es neutro, se espera un
pH<7.

ESTRATEGIA Se considera la soluciéon como la de un acido débil y se emplea el cuadro de
equilibrio como en el procedimiento de la Herramienta 11.1 para calcular la composicion
y, por lo tanto, el pH. En primer lugar, escriba la ecuacién quimica de la transferencia de
protén al agua y la expresion para K. Si el valor de K, no estd disponible, obténgalo a par-
tir de K, de la base conjugada empleando para ello K, = K /K, (Ecuaciéon 11a). La concen-
tracion inicial del cation 4cido es igual a la concentracion del cation que la sal produciria si
estuviera totalmente disociada y el cation hubiera retenido todos sus protones acidos.

sQué deberiamos suponer? Debemos hacer dos suposiciones. (1) La magnitud de la despro-
tonacién es tan pequefa que el cambio de la concentracion de NH,* es insignificante. (2) La
autoprotoélisis del agua no afecta de modo significativo el pH.

SOLUCION El equilibrio que debe considerarse es

NH, (aq) + H,O(l) <> H,0*(aq) + NH,(aq) K= 0 LOINH]
[NH,]
En el Cuadro 11.2 se observa que para NH,, K, = 1,8 x 10-°. Primero se debe construir el
siguiente cuadro de equilibrio, con todas las molaridades expresadas en moles por litro:

Especie
NH,* H,0* NH,
Paso 1 Concentracién inicial 0,15 0 0
Paso 2 Cambio en la concentracién -x +x + X
Paso 3 Concentracion en el equilibrio 0,15 - x x x

Paso 4 A partir de K, = K /K,

1,0 x 10-14
1,8 x 10

K = = 5,6 x 10710

Sustituya las concentraciones en el equilibrio en la expresién para K, y asuma que x << 0,15:

X XX x?2

5,6 %1010= ~
0,15-x 0,15
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Resuelva x.

x ~ V0,15 X (5,6 X 10719
=92 %X 107°

A partir de pH = —log [H,0*] con [H,0"] = x,

pH =~ —log(9,2 x 10-)
= 5,04

Conclusion Como anticipamos, el pH es menor de 7. La aproximacion de que x es menor

que el 5% de 0,15 es valida por un amplio margen. Ademads, la concentraciéon de H,0* (9,2

umol-L-') es mucho mayor que la generada por la autoprotélisis del agua (1,0 umol-L) y,

por lo tanto, es valido ignorar esta tltima contribucion.

Autoevaluacion 11.13A Estime el pH del cloruro de metilamonio acuoso, CH,NH,Cl(aq),

0,10 M; el cation es CH,NH,*.
[Respuesta: 5,78

Autoevaluacion 11.13B Estime el pH del NH,NO,(aq) 0,10 m.

EJEMPLO 11.11 Calculo del pH de una solucién salina con un anién basico
Estimar el pH del Ca(CH,CO,),(aq) 0,15 Mm.

Consideraciones El ion CH,CO," es la base conjugada de un dcido débil; asi, la solucién
serd basica y deberiamos esperar un pH > 7.

ESTRATEGIA Utilice el procedimiento de la Herramienta 11.2, tomando la concentracion
inicial de la base a partir de la concentracion de la sal agregada. Se requiere la K para el
anioén basico, que debera calcularse a partir de la K, de su acido conjugado. Convierta el
pOH en pH por la férmula pH + pOH = 14,00.

3Qué deberiamos suponer? Como en el Ejemplo 11.10, debemos hacer dos suposiciones. (1)
Como la protonacion de la base débil es tan pequefia, la concentracion de los iones acetato
retiene su valor inicial. (2) La autoprotdlisis del agua no afecta de modo significativo el pH.

SOLUCION La transferencia de protén en equilibrio es

H,O(l) + CH;CO, (aq) == CH3COOH(aq) + OH (aq)
[CH;COOH][OH ]
[CH,CO, ]

b=

La concentracién inicial de CH,CO, es 2 x 0,15 mol-L = 0,30 mol-L-!, puesto que cada
férmula unitaria de la sal aporta dos iones CH,CO,~. El Cuadro 11.1 indica que la K, del
CH,COOH es 1,8 x 10-%. Primero construimos el cuadro de equilibrio.

CH,CO; CH,COOH OH-
Paso 1 Concentracion inicial 0,30 0 0
Paso 2 Cambio en la concentracion —x +x +x
Paso 3 Concentracion en el equilibrio 0,30 — x x x

Paso 4 Halle la K del ién CH,CO," a partir de K, = K /K.

1,0 x 1014
1,8 x10°5

K, = = 5,6 x 1010
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Sustituya las concentraciones en el equilibrio dentro de la expresién para K| y asuma que x
es menor que el 5% de 0,30 (es decir, x < 0,015).

XXX x?

030 - x 0,30

5,6 x 1010=

Resuelva x.

=
Q

V0,30 X (5,6 X 1010
1,3 X 107°

Verifique la suposiciéon de que x < 0,015.

1,3 x 1055 < 0,015

A partir de pOH = -log [OH"] con [OH] = x,

pOH = —log (1,3 x 10-%) = 4,89

A partir de pH = pK - pOH,

pH = 14,00 — 4,89
=9,11

Conclusion Como anticipamos, el pH es mayor de 7. La concentraciéon de OH- surgida a
partir del equilibrio de transferencia de protén (13 umol-L-') es mucho mayor que la gene-
rada a partir de la autoprotodlisis del agua (0,10 wmol-L) y, por lo tanto, es véilido ignorar
la autoprotdlisis.

Autoevaluacion 11.14A Estime el pH del benzoato de potasio, KC,H,CO,(aq) 0,10 M.

Véase el Cuadro 11.1 para obtener los datos necesarios. [Respuesta: $,59]

Autoevaluacion 11.14B Estime el pH del KF(aq) 0,020 M; recurra al Cuadro 11.1 para obte-
ner los datos necesarios.

Las sales que contienen dcidos conjugados de bases débiles producen soluciones acuo-
sas dcidas; de la misma forma lo hacen las sales que contienen cationes metdlicos
pequerios altamente cargados. Las sales que contienen bases conjugadas de dcidos
débiles producen soluciones acuosas bdsicas.

ACIDOS Y BASES POLIPROTICOS

Un acido poliprético es un compuesto que puede donar mas de un protén. Muchos de los
acidos comunes son polipréticos, como el dcido sulfirico, H,SO,, y el dcido carbénico,
H,CO,, que pueden donar dos protones cada uno, y el acido fosférico, H,PO,, que puede
donar tres protones. Los 4cidos polipréticos desempefian una funcién fundamental en los
sistemas bioldgicos ya que muchas enzimas pueden ser consideradas como 4dcidos polipro-
ticos que llevan a cabo sus funciones vitales mediante la donacién de un protén después de
otro. Una base poliprdtica es una especie que puede aceptar mas de un proton. Los ejem-
plos incluyen a los aniones CO,> y SO,>, que pueden aceptar dos protones, y el anién
PO,*, que puede aceptar tres protones.

Se considera que un 4cido poliprético dona protones en una sucesion de etapas de des-
protonacion. Por ejemplo, una molécula de 4cido carbdnico puede perder un protén para
formar HCO;" y luego este i6n puede donar el proton remanente para dar origen al CO,>.
Es necesario estudiar como se debe tener en cuenta esta sucesion de desprotonaciones cuan-
do se determina el pH de la solucién de un acido poliprotico o de una de sus sales. Ademas,
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se vera como dependen las concentraciones relativas de los iones en solucién, como PO,
HPO,*y H,PO,, del pH de la solucién.

Para reflexionar: ;Usted considera que las desprotonaciones sucesivas de un 4cido poli-
proético producirdn dcidos fuertes o débiles?

11.14 El pH de la solucién de un acido poliprético

El 4cido carbonico es un importante componente natural del ambiente puesto que se
forma siempre que el didxido de carbono se disuelve en el agua de los lagos o del mar. De
hecho, los océanos proporcionan uno de los mecanismos fundamentales para el manteni-
miento de una concentracion constante de didxido de carbono en la atmésfera. El 4cido car-
bénico participa en dos equilibrios de transferencia de proton consecutivos:

H,CO,(aq) + H,0(l) & H,0%(aq) + HCO, (aq) K, = 4,3 x 107
HCO, (aq) + H,0(l) &> H,0%(aq) + CO/(aq) K, = 5,6 x 101

La base conjugada del H,CO, en el primer equilibrio, HCO,, actia como un 4cido en el
segundo equilibrio. A su vez, este i6n produce su propia base conjugada, CO,>.

Los 4cidos poliproticos donan sus protones en forma sucesiva, con la consecuente reduc-
cién significativa de la constante de acidez, en general por un factor de alrededor de 10° o
mds, con cada pérdida de protén (Cuadro 11.10):

K >>K >>K.,>> ...
al a2 a3

La disminucién puede deberse a la atraccion entre cargas opuestas: resulta mas dificil que
un protén cargado positivamente se pierda de un i6n con carga negativa (como el HCO,")
que de la molécula no cargada original (H,CO,). Por ejemplo, el dcido sulfirico es un acido
fuerte y pierde su primer protén para dar origen a su base conjugada, el i6n hidrogenosul-
fato, HSO,; sin embargo, este i6n es un acido débil.

El 4cido sulftrico es el anico 4cido poliprético comun para el cual la primera desproto-
nacion es completa. La segunda desprotonacién contribuye levemente a la molaridad de
H,O" y, de esta manera, el pH global sera levemente menor que el debido solamente a la pri-
mera desprotonacion. Por ejemplo, en el H,SO,(aq) 0,010 M la primera desprotonacién es
completa:

H,SO,(aq) + H,0(I) - H,0*(aq) + HSO, (aq)

Esto da lugar a una concentraciéon de H,O* igual a la concentracién inicial del acido,
0,010 mol-L-'. Este valor corresponde a un pH = 2,0. Sin embargo, la base conjugada,
HSO,, también aporta protones a la solucion y, de esta manera, se necesita tener en cuen-
ta el segundo equilibrio de transferencia de protén:

HSO,-(aq) + H,0(l) & H,0*(aq) + SO,>(aq) K, =0,012

Por consiguiente, para calcular el pH de una solucién de 4cido sulftrico, se construye un
cuadro de equilibrio en el que las concentraciones iniciales son aquellas debidas a la prime-
ra desprotonacién: [HSO, ] = 0,010 mol-L!, [H,;0*] = 0,010 mol-L y [SO,*] = 0. Después
se resuelve la ecuacién para el nuevo valor de concentracion del i6n hidronio:

H;0")[SO> 0,010 + x) X
K, = [H;07][ Os ] 0,012 = ( x) X x
’ [HSO, ] 0,010 — x

CUADRO 11.10 Constantes de acidez de los acidos polipréticos

Acido K, PK,, K, pK,, K PK;
acido sulfirico, H,SO, fuerte 1,2 x 102 1,92
acido oxalico, (COOH), 5,9 x 102 1,23 6,5 x 107 4,19
acido sulfuroso, H,SO, 1,5 x 102 1,81 1,2 x 107 6,91
acido fosforoso, H,PO, 1,0 x 102 2,00 2,6 x 107 6,59
acido fosforico, H,PO, 7,6 x 1073 2,12 6,2 x 108 7,21 2,1 x 10713 12,68
acido tartarico, C,H,0,(COOH), 6,0 x 10 3,22 1,5 x 10 4,82
acido carbénico, H,CO, 4,3 x 107 6,37 5,6 x 1011 10,25
acido sulfhidrico, H,S 1,3 x 107 6,89 7,1 x 1015 14,15
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Si los valores de K, y K , de un acido

poliprético estan proximos entre si,
los calculos son mas complicados y
deben considerarse ambos equilibrios.

Excepciones son el HSO,-, que es una
base débil, y el HPO,>, que no actia

como acido porque su proton no es
acido (Seccion 11.10).

De esta manera, hallamos x = 4,3 x 1073, [H,0*] = 0,014 mol-L™! y pH = 1,9, que es levemen-
te menor que el pH = 2,0 que calculamos sobre la base de la primera desprotonacién sola.

Autoevaluacion 11.15A Estime el pH del H,SO,(aq) 0,050 M. [Respuesta: 1,23]

Autoevaluacion 11.15B Estime el pH del H,SO,(aq) 0,10 M.

Los 4cidos de origen de los dcidos poliprdticos distintos del dcido sulfirico son débiles y
las constantes de acidez de las sucesivas etapas de desprotonacion son en general muy dife-
rentes. Como resultado, salvo para el 4cido sulfarico, para calcular el pH de un 4cido poli-
proético, simplemente se utiliza K| y se tiene en cuenta sélo la primera desprotonacién; es
decir, se considera al acido como un acido monoprético débil (véase Herramienta 11.1). Las
desprotonaciones subsiguientes ocurren, pero la K, proporcionada es menor que alrededor
de K_,/1.000, no afectan significativamente el pH y pueden ignorarse.

El pH de un dcido poliprotico para el cual todas las desprotonaciones son débiles se esti-
ma mediante el empleo solo del primer equilibrio de desprotonacion y se asume que la
desprotonacion adicional es insignificante. Una excepcion es el dcido sulfurico, el inico
dcido poliprotico comiin que es un dcido fuerte en su primera desprotonacion.

11.15 Soluciones de las sales de los acidos polipréticos

La base conjugada de un 4cido poliprotico es anfiprética: puede actuar como un 4cido o
como una base puesto que puede donar su dtomo de hidrogeno acido remanente o aceptar
un 4atomo de hidrogeno acido y volver al acido original. Por ejemplo, un i6n hidrogenosul-
furo, HS-, en agua acttia como un 4cido y como una base:

HS(aq) + H,O(l) &> H,0%(aq) + S>(aq) K, = 7,1 x 10-15 pK, = 14,15
HS(aq) + H,O(l) &> H,S(aq) + OH-(aq) K,, = K /K, =7,7%x10% pK,, =711

Como HS-es anfiprético, no es evidente de inmediato si una solucién acuosa de NaHS
serd acida o basica. Sin embargo, podemos usar los valores de pK, y pK, del i6n HS- para
concluir que:

e HS-es un acido débil tal que dominard el caracter basico de Sy el pH > 7.
e HS-es una base débil; de nuevo pH > 7.

La primera conclusion se origina de la pK , grande del H,S. La segunda conclusion surge
de pK,, que tiene un valor intermedio y, por consiguiente (por la relacién en la ecuacién
11b), pK_, de H,S también tiene un valor intermedio. Este razonamiento sugiere que el pH
serd grande si pK_; y pK_, son relativamente grandes. En efecto, si hacemos algunas suposi-
ciones razonables podemos usar

pH = % (pKal+pKaZ) (14)‘:'

La férmula es fiable siempre que S >> K /K,y § >> K, donde S es la concentracién ini-
cial (analitica o formal) de la sal. Si estos criterios no se satisfacen debe utilizarse una expre-
sion mas complicada: ésta y su derivacion, incluso la derivacion de esta version simplifica-
da, puede encontrarse en el sitio web de este libro.

EJEMPLO 11.12 Estimacion del pH de la solucién de una sal anfiprética

Estime el pH de (a) NaH,PO,(aq) 0,20 M; (b) Na,HC.H;O, (aq) 0,20 M, una sal del acido
citrico, H;C,H,O.. Para el 4cido citrico, pK_, = 5,95 y pK , = 6,39.

ESTRATEGIA Se utiliza la Ecuacién 14 para determinar el pH de las sales de la base conju-
gada diprética (H,A") de un 4cido triprotico (H,A) y de la base conjugada monoprotica
(HA") de un 4cido diprético (H,A). Sin embargo, cuando el soluto es una sal de un anién
que ha perdido dos protones, como HC,H;O.%, se debe ajustar la expresién para emplear
los valores de pK_s vecinos apropiados.

sQué deberiamos suponer? Es necesario verificar que S >> K /K,y S >> K .

SOLUCION (a) Para H,PO,, K, =7,6 x103y K, = 6,2 x 107, y de esta manera, pK , =
2,12y pK_, = 7,21; por consiguiente, para la soluciéon de H,PO,-,
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Verifique que S >> K /K,y S>> K.

K, 1,0 x 107" s .
S = 0,20, == 1,6 X107, asi $ >
K., 6,2 X 10 K,

w

$=020, Ky=76x%X1073, asi §>>K,

Por consiguiente, el uso de la Ecuacion 14 es valido.

De pH = (pK,, + pK_,),

pH =1 (2,12+7,21)
=466

(b) Para el acido citrico, pK_, = 5,95 y pK_; = 6,39. Por consiguiente, para la solucion de
HCH,0.>,

Verificar que S >> K /K,y S >> K ,,

K, 1,0x 10" g . Ky
§$=020, —v="————=24X10"% —asi$> "
Ky 41X 10 K3

$=020, Kp=11Xx10"° asi S>> K,

Por consiguiente, el uso de la Ecuacion 14 es valido.

De pH =1 (pK,, + pK ),

pH =1 (5,95 + 6,39)
-6,17

Autoevaluacion 11.16A Estime el pH del NaHCO,(aq) 0,10 M.

[Respuesta: 8,31]

Autoevaluacion 11.16B Estime el pH del KH,PO,(aq) 0,50 M.

Suponga que se debe estimar el pH de una solucion acuosa de una molécula de 4cido polipré-
tico completamente desprotonada. Un ejemplo de esto es una solucién de sulfuro de sodio, en
la que estdn presentes los iones sulfuro, > otro ejemplo lo constituye una solucion de fosfato
de potasio, que contiene iones PO,*. En una solucion de ese tipo, el anién actiia como una base:
acepta protones del agua. Para este tipo de soluciones se pueden emplear las técnicas para el
calculo del pH de un anién basico que se ilustran en el Ejemplo 11.11. La K, que debe utilizar-
se en el célculo es para la desprotonacion que produce el i6n que estd en estudio. Para el S se
emplearia la K, del H,S y para el PO se utilizaria la K ; del H,PO,.

El pH de la solucion acuosa de una sal anfiprética puede estimarse a partir del pro-
medio de los pK_ de la sal y su dcido conjugado. El pH de la solucion de una sal de la
base conjugada final de un dcido poliprotico se obtiene de la reaccion del anion con
agua.

11.16 Concentraciones de las especies del soluto

Los quimicos ambientalistas que estudian la polucion causada por el escurrimiento de fer-
tilizantes en los campos o los mineralogistas que estudian la formacién de las rocas sedimen-
tarias a medida que el agua subterrdnea gotea a través de las formaciones rocosas pueden
requerir saber no sélo el pH sino también las concentraciones de cada uno de los iones pre-
sentes en la solucion. Por ejemplo, pueden necesitar saber la concentracion del i6n sulfito en
una solucién de 4cido sulfuroso o las concentraciones de los iones fosfato e hidrogenofos-
fato en una solucién de dcido fosforico. Los calculos descritos en la Herramienta 11.1 nos
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indican el pH (la concentracion del i6n hidrégeno) pero no dan las concentraciones de todas
las especies del soluto en solucion, que para el H,PO, incluye H,PO,, H,PO,-, HPO - y
PO,*. Para calcularlas, se deben tener en cuenta todos estos equilibrios de transferencia de
protén que se producen en la solucion.

Para simplificar los calculos, se empieza considerando la concentracién relativa de cada
especie en solucion y se identifican los términos que pueden ignorarse. En este caso, se
emplea la regla general de que las concentraciones de las especies que estan presentes en
mayor cantidad no se ven afectadas significativamente por las concentraciones de las espe-
cies presentes en menor cantidad, en especial si las diferencias de las concentraciones son

grandes.

TSLIVIIG/RIEY COMO CALCULAR LAS CONCENTRACIONES DE TODAS LAS ESPECIES EN UNA SOLUCION DE UN
ACIDO POLIPROTICO

FUNDAMENTOS

Se asume que el dcido poliprotico es la especie del soluto pre-
sente en la mayor proporcion. También se asume que sélo la
primera desprotonacién contribuye de manera significativa a
[H,0*] y que la autoprotdlisis del agua no contribuye significa-
tivamente a [H;0*] o [OH"].

PROCEDIMIENTO PARA UN ACIDO DIPROTICO

Paso 1 A partir del equilibrio de desprotonaciéon del acido
(H,A) determine las concentraciones de la base conjugada
(HA-) y de H,0, como se ilustra en el Ejemplo 11.7.

Paso 2 Halle la concentracion de A%~ a partir del segundo equi-
librio de desprotonacion (el correspondiente a HA-) mediante
la sustitucion de las concentraciones de H,O* y HA- obtenidas
en el paso 1 dentro de la expresién para K ,.

Paso 3 Halle la concentracién de OH- por la divisién de K, por
la concentracion de H,0~.

PROCEDIMIENTO PARA UN ACIDO TRIPROTICO

Paso 1 A partir del equilibrio de desprotonacion del dcido
(H,A) determine las concentraciones de la base conjugada
(H,A") y de H,0*.

Paso 2 Halle la concentracion de HA?" a partir del segundo
equilibrio de desprotonacién (el correspondiente a H,A")
mediante la sustitucién de las concentraciones de H,O* y H,A-
obtenidas en el paso 1 dentro de la expresién para K.

Paso 3 Encuentre la concentracion de A3~ a partir del equilibrio
de desprotonaciéon de HA? sustituyendo las concentraciones de
H,0* y HA? desde el paso 2 en la expresiéon por K ;. La con-
centracion de H,0* es la misma en los 3 calculos porque sélo
la primera desprotonacién contribuye mucho con este valor.

Paso 4 Halle la concentracion de OH- por la division de K por
la concentracién de H,0.

Este procedimiento se ilustra en el ejemplo 11.13.

EJEMPLO 11.13 Calculo de las concentraciones de todas las especies en una
solucion de un acido poliprético

Calcule las concentraciones de todas las especies del soluto en el H,PO,(aq) 0,10 M.

Consideraciones Dado que las desprotonaciones sucesivas producen dcidos cada vez mds
débiles, esperamos que las concentraciones se encuentren en el orden H,PO, > H,PO, >
HPO,?> > PO,*;, con muy pero muy pocas especies completamente desprotonadas.

ESTRATEGIA Seguir el procedimiento de la Herramienta 11.3.

sQué deberiamos suponer? Que solo la primera desprotonacién afecta el pH y que la
autoprotoélisis del agua no tiene un efecto significativo sobre el pH.

SOLUCION

Paso 1 El equilibrio de transferencia de proton primario es
H,PO,(aq) + H,0O(l) &> H,0*(aq) + H,PO,(aq)

y la primera constante de acidez, a partir del Cuadro 11.10 es 7,6 x 10-3. El cuadro de equi-
librio, con las concentraciones expresadas en moles por litro, es

H,PO, H,O* H,PO,-
Concentracion inicial 0,10 0 0
Cambio en la concentracion —x +x +x
Concentracion en el equilibrio 0,10 — x x x
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De K,, = [H,;0*] [H,A7]/[H,A], asuma que x << 0,10 y decida si la aproximacién es valida.

XXx x?2
0,10 -x 0,10

resuelva para x = 0,028, que es el 28% de 0,10, demasiado grande para la aproximacion.

Kal = 7,6 X103 =

Dado que el valor de x es de hecho mayor del 5% de 0,10, debemos emplear la ecuacién
cuadrdtica completa.

(7,6 x107%) x (0.10 x) = x?*

Reordene la ecuacion.

X2+ (7,6 x103)x - 7,6 x 104= 0

Resuelva x con la férmula cuadratica.

x=24%1020-3,2 x 102

N
[e]
—
X
N’\
o
|
.

Descarte la raiz cuadrada negativa.

x = 2,4 x 107 por consiguiente [H,0*] = 2,4 x 102 mol-L

A partir de [H,PO,7] = [H,07], 103
[H,PO,] = 2,4 x 102 mol-L-!
01
Se deduce del cuadro de equilibrio que 103

[H,PO,] = 0,10 — 0,024 mol-L-"
= 0,08 mol-L* (0,076 redondeado a 0,08) 0,1 H-2G

N

Las ilustraciones pequefias muestran la composicion porcentual de especies en la solucion:
azul para H,PO," y verde para H,PO,.

Paso 2 Ahora se emplea K, = 6,2 x 10~ para hallar la concentracién de HPO,>~. Puesto que
K, << K, se puede asumir, sin temor a equivocarse, que la concentracion de H,O* calcu-
lada en el paso 1 no se modifica por efecto de la segunda desprotonacion. El equilibrio de
transferencia de proton es

H,PO,(aq) + H,0(l) «» H,;0*(aq) + HPO,*(aq)

Se construye un cuadro de equilibrio con las concentraciones en moles por litro, con el uso
de los resultados del paso 1 para las concentraciones de H,O* y de H,PO,~:

H,PO,- H,0* HPO -
Concentracion inicial (a partir del paso 1) 2,4 x 102 2,4 x 102 0
Cambios en la concentracion —x +x +x
Concentracion en el equilibrio 2,4x102-x 24x102+ x x
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A partir de K, = [H,0*] [HA*]/[H,A"], se asume que x << 2,4 x 102

Kp=62x%x10"%
24X107%+x) Xx 24%X102Xx

= ~

24X 1072 — x 2,4 X 1072

=X

Verifique la suposicion de que x << 2,4 x 1072

6,2 x 108 << 2,4 x 102

A partir de [HPO ] = x = K ,,

[HPO,*] = 6,2 x 10-* mol-L!

Paso 3 La pérdida del protén final del HPO,?- produce el ién fosfato, PO,>~:
HPO *(aq) + H,O(l) <> H,O"(aq) + PO,*(aq)

La constante de equilibrio es K ; = 2,1 x 10-'3, un valor muy pequefo. Se asume que la con-
centracién de H,O+ calculada en el paso 1 y la concentracion de HPO,*- calculada en el paso
2 no se ven afectadas por la desprotonacion adicional. Entonces, el cuadro de equilibrio es

HPO,> H,0* PO, -
Concentracion inicial (a partir del paso 2) 6,2 x 108 2,4 x 1022 0
Cambios en la concentracion -x + X +x
Concentracion en el equilibrio 6,2 x10%-x 2,4x102+ x x

De K, = [H,0*][A%]/[HA*]; dado que K ; es tan pequefa, asuma que x << 6,2 x 108y sim-
plifique la ecuacion.

24 X107+ x) Xx 24X 107* X x

K;=21X10"1=
a3 62 X 10°% — x 62 % 107

Resuelva x.

2,1 X 1071 X (6,2 X 1079 1
x ~ =54 X 10
2,4 X 1072

A partir de [PO ] = x,

[PO,*] = 5,4 x 10~ mol-L-!

Paso 4 A partir de [OH] = K /[H,0"],

. Lox10 ™
[OH ]| = ——"—

2,4 X 10
En este punto podemos resumir las concentraciones de todas las especies de soluto en el
H,PO,(aq) 0,10 M en orden decreciente de concentracién:

=42 % 107"

Especie: H,PO, H,O* H,PO,- HPO,* OH- PO,
Concentracion
(mol-L-1): 0,08 2,4x102 24x102 6,2x10°8 4,2 x 101 5,4 x 10V
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%(pKal .+ pKaZ)
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bénico como funcion del
'rv\vn pH. Nétese que las espe-
0 [ N N ey B R cies mas completamente Grafico
0 2 4 6 protonadas son dominantes interactivo
pH a pH mas bajo. 11.21

Conclusion Se puede concluir que la segunda desprotonacién ocurre s6lo en un grado muy
pequefio. El ién HPO,*- se encuentra desprotonado sélo en un grado muy pequeiio, dema-
siado pequefio para ilustrarlo con un diagrama, y nuestra suposicion de que la concentra-
cién de H,O no se ve afectada por la tercera desprotonacién esta justificada.

Autoevaluacion 11.17A Calcule las concentraciones de todas las especies del soluto en una
solucién de H,S(aq) 0,20 m.

[Respuesta: Con las concentraciones expresadas en mol-L-1: H,S, 0,20; HS,

1,6 x 10~ H,0%, 1,6 x 10 OH~, 6,2 x 10-'; §*-, 7,1 x 10-1]

Autoevaluacion 11.17B La glicina protonada (*NH,CH,COOH) es un acido diprético con
K, =4,5x102y K, =1,7x107'. Calcule las concentraciones de todas las especies del solu-
to en el NH,CH,COOHCl(aq) 0,50 M.

Las concentraciones de todas las especies en una solucion de un dcido polipritico
pueden calcularse si se asume que las especies presentes en menores cantidades no
afectan las concentraciones de las especies presentes en mayores cantidades.

11.17 Composicién y pH

A veces se necesita saber como varian las concentraciones de los iones presentes en una
solucion de un 4cido poliprético con el pH. Esta informacion es particularmente importan-
te en el estudio de los cursos de aguas naturales, como los rios y los lagos (Recuadro 11.1).
Por ejemplo, si se examinara el dcido carboénico en el agua de lluvia, entonces, a pH bajo
(cuando los iones hidronio son abundantes), se esperaria que la especie completamente pro-
tonada (H,CO,) fuera dominante; a pH alto (cuando los iones de hidréxido son abundan-
tes), se esperaria que la especie completamente desprotonada (CO,>) fuera dominante; a pH
intermedio, se esperaria que la especie intermedia (en este caso, HCO,") fuera la dominan-
te (Fig. 11.21). Estas expectativas pueden verificarse cuantitativamente.

;COMO SE HACE? I

Para estudiar como varian las concentraciones de las especies en una solucion con el pH,
se utilizara el sistema del dcido carbonico como ejemplo. Considere los siguientes equilibrios
de transferencia de protén:

+ - [H;07][HCO; ]
H,COs(aq) + H,O() ==H;0"(aq) + HCO3 (aq) Ky =— -~

[H,CO;]

[H;07][CO5*7]

HCO3 (aq) + HoO() == H;0"(aq) + €O (aq) Koo = 5o =

Se puede expresar la composicion de la solucion en términos de la fraccion, f(X), de cada
especie X presente, donde X puede ser H,CO,, HCO,~ 0 CO>y

X
fX) = )

—_ 2_
(H,CO;] + [Hcgﬁnliﬁﬂogcdgbu}mica. 52 ed. Atkins / Jones. Editorial Médica Panamericana 2012
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RECUADRO 11.1 sQUE RELACION HAY CON... EL MEDIOAMBIENTE2

La lluvia acida y la reserva de genes

El impacto de las actividades del ser humano sobre el medio
ambiente afecta muchas 4reas de nuestra vida y del futuro. Un
ejemplo es el efecto de la lluvia dcida sobre la biodiversidad, la
diversidad de los seres vivos. En las praderas que se extienden
a lo ancho del territorio central de América del Norte y Asia,
se desarrollaron plantas nativas que pueden sobrevivir incluso
a un suelo deficiente en nitrégeno y a la sequia. Mediante el
estudio de estas plantas, los cientificos esperan cultivar plantas
comestibles que serdn fuentes de alimento resistentes a las
sequias. Sin embargo, la lluvia dcida hace que algunas de estas
plantas mueran.

La hierba maiz perenne (Eastern gamagrass) es una variedad de
una planta de pradera que produce semillas con alto contenido
de proteinas. Esta es tema de investigacion en la agricultura
sustentable, puesto que produce abundancia de semillas y atn
es una planta perenne, resistente a la sequia.

La lluvia 4cida es un fendmeno regional. Las dreas en dife-
rentes colores en el mapa mostrado aqui indican valores cons-
tantes del pH de la lluvia. Nétese que el pH de la lluvia dismi-
nuye del lado a favor del viento (en general del este) de las dreas
densamente pobladas. El pH bajo observado en las areas alta-
mente industrializadas y pobladas es causado por los 6xidos
acidos de didxido de azufre, SO,, y los 6xidos del nitrégeno,
NO y NO,.

La lluvia que no fue afectada por la actividad humana con-
tiene sobre todo acidos débiles y tiene un pH cercano a 5,7. El
principal dcido presente es el dcido carbénico, H,CO,, un acido
débil que resulta de la disolucion del dioxido de carbono
atmosférico en agua. Los principales contaminantes de la lluvia
acida son 4cidos fuertes que surgen de las actividades humanas.
El nitrogeno y el oxigeno atmosféricos pueden reaccionar for-
mando NO, pero la reaccion endotérmica sélo es espontanea
con las altas temperaturas de los motores de combustion inter-
na de los automoviles y de las centrales eléctricas:

N,(g) + O,(g) & 2 NO(g)

El 6xido nitrico, NO, no es muy soluble en agua, pero puede
oxidarse en el aire formando diéxido de nitrogeno:

2 NO(g) + O,(g — 2 NO,(g)

El NO, reacciona con el agua originando 4dcido nitrico y 6xido
nitrico:

3 NO,(g) + 3 H,O(l) » 2 H,0"(aq) + 2 NO,(aq) + NO(g)

Los convertidores cataliticos utilizados en la actualidad en los
automoviles pueden reducir el NO a N, inocuo. Son obligato-
rios en los Estados Unidos para todos los automéviles y camio-
nes nuevos (véase Seccion 14.15).

La expresion de f(X) en términos de la relacion de cada especie respecto de la especie
intermedia, HCO;, resultard de utilidad. De esta forma, se divide el numerador y el deno-
minador por [HCO,7] y se obtiene

[X]/[HCO;]

fiX) =

[H,CO5)/[HCO; 7] + 1 + [CO5> J/[HCO;™]

Las tres relaciones de concentracion pueden escribirse en términos de la concentracion del
i6n hidronio. Simplemente se reordenan las expresiones para la primera y la segunda cons-
tantes de acidez:

[H,CO3]  [H;07] [COT] Ky
[HCO;7] [H;07]

Ky 7 [HCO;™]
entonces las sustituimos en la expresion para f(X) y la reordenamos para obtener:

H O+ 2
f(H,CO;3) = — s f
[H;O7)" + [H;07]K,; + KK,
AHCOL ) — [H;07 1K,
P H0M + [H0Y]K, + KKy
K. (K.
fICO™) = —

[HSO+]2 + [H3o+]Kal + KalKnZ
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11.17 COMPOSICION Y PH 463

Las precipitaciones en Norteamérica se tornan cada vez més acidas
desde el oeste hacia el este, en especial en las zonas industrializadas
del noreste. Esta Iluvia acida puede ser la consecuencia de la libera-
cion de 6xidos de nitrégeno y azufre en la atmésfera. Los colores y los
nameros (véase la explicacion) indican el pH medido en laboratorios
de campo en 2007. Otros mapas pueden encontrarse en el National
Atmospheric Deposition Program/National Trends Network del sitio
web, http://nadp.sws.uiuc.edu/isopleths/annualmaps.asp.

El diéxido de azufre se produce como subproducto de la com-
bustion de los combustibles fosiles. Puede combinarse directa-
mente con el agua para formar 4cido sulfuroso, un acido débil:

SO,(g) + H,0(l) - H,SO,(aq)

Alternativamente, en presencia de materia particulada y de
aerosoles, el diéxido de azufre puede reaccionar con el oxige-
no atmosférico formando triéxido de azufre, que produce
acido sulftrico, un acido fuerte, en agua:

2 SO,(g) + O,(g) = 2 SO,(g)
SO,(g) + 2 H,0(l) - H,0%(aq) + HSO,(aq)

La lluvia 4cida afecta las plantas porque modifica las condi-
ciones del suelo. Por ejemplo, el dcido nitrico deposita nitratos,
que fertilizan el terreno. Los nitratos permiten que las malezas
de rapido crecimiento como el agropiro invasor reemplacen las
valiosas especies de la pradera. Si estas especies se extinguieran,
su material genético dejaria de estar disponible para la investi-
gacion agricola.

La investigacion respecto de la contaminacion del aire es
compleja. Los bosques y las praderas abarcan grandes superfi-
cies y la interrelacion entre los contaminantes regionales del
aire es tan sutil que puede llevar anos clasificar todas las
variantes de estrés ambiental. Sin embargo, la implementacion
de controles adecuados esta empezando a reducir la acidez de
la lluvia en América del Norte y Europa. Este tipo de controles
permitirdn mantener la calidad de vida sin perder el precioso
patrimonio de plantas nativas. También se puede colaborar
usando menos los automéviles y mas las bicicletas o viajando
en transporte publico cuando es posible.

Ejercicios relacionados: 11.137.

Para mas informacion: J. P. Grime, “Biodiversity and ecosystem func-
tion: The debate deepens”, Science, vol. 277, 1997, pp. 1260-1261.
T. Larssen et al., “Acid rain in China”, Environmental Science and
Technology, vol. 40, 2006, pp. 418-425. J. Krajcik, “Acid rain: Long-
terms data show lingering effects from acid rain”, Science, vol. 13,
April 13, 2001, pp. 195-196. US Environmental Protection Agency,
“Acid rain”, http://www.epa.gov/acidrain/. US Geological Service,
“Acid rain, atmospheric deposition, and precipitation chemistry”,
http://bgs.usgs.gov/acidrain/. Environment Canada, “Acid rain”,
http://www.ec.gc.ca/acidrain/.

Encontramos expresiones para las fracciones, f, de especies en una solucién de dcido car-
bénico. Pueden generalizarse para cualquier dcido diprético H,A:

[H;0")?
HLA) = -0 L
f(H,A) T
donde
H = [H;07)* + [H;07]K,; + KyKan

[H;0" K,
H

KalKaZ
H

(15a)*

fHAT) = ., fAT) =

(15b)*

;sOueé indica esta ecuacion? A pH alto, la concentracion de iones hidronio es muy baja;
por consiguiente, los numeradores en f(H,A) y f(HA-) son muy pequeilos y, de esta
manera, estas especies no son abundantes, como era de esperar. A pH bajo, la concen-
tracion de iones hidronio es alta; por consiguiente, el numerador en f(H,A) es grande y
esta especie domina.

Las formas de las curvas previstas por la Ecuacion 15 se muestran para el H,CO,en la
Figura 11.21. Observamos que f(HCO;) = 1 a pH intermedio. El valor mdximo de
fHCO; ) esa

pH = % (pKal + pKaZ)

Noétese que la forma completamente protonada (H,CO,) es dominante cuando pH < pK_,
y la forma completamente desprotonada (CO,>) se torna dominante cuando pH > pK_,.
Pueden realizarse cédlculos similares para las sales de los acidos triproticos (Fig. 11.22).
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464 CAPITULO 11 ACIDOS Y BASES

FIGURA 11.22 Composicion fraccional
de las especies del acido fosforico
como funcién del pH. Como en la figu-
ra 11.21, cuanto mas completamente
protonada esta la especie, menor es el
pH en el que ella es dominante.

Si un i6n esta doblemente cargado
multiplicamos su concentracién por 2
en la ecuacion de balance de carga y
por 3 para los iones con carga triple.

1.0 = pI<:a1 p1:<32 p{<a3
H,PO,~ :

0,8
2
=~ : :
58 : :
'S5 0,6 — : :
L N N
o 1 v
3 : ;
L A A
o ] :
= 0,4 : :
e : :
g - \H3PO,
. 0,2~

fey -

= R

0 A R S el N B
0 2 4 6 8

pH

Para reflexionar: Las expresiones de la Ecuacion 15 tienen una simetria. ¢Puede usted iden-
tificarla y utilizarla para escribir la expresion correspondiente para un acido triprético?

La fraccion de las especies desprotonadas aumenta a medida que se incrementia el pH,
como se resume en las Figuras 11.21y 11.22.

AUTOPROTOLISIS Y pH

Supéngase que se debe estimar el pH del HCl(aq) 1,0 x 10~ M. Si se emplearan las técni-
cas del Ejemplo 11.3 para calcular el pH a partir de la concentracion del dcido, se obten-
dria un pH de 8,00. Sin embargo, ese valor es absurdo, ya que se ubica en el lado bésico de
la neutralidad, ja pesar de que el HCI es un 4cido! El error proviene porque existen dos
fuentes de iones hidronio, mientras que hemos considerado s6lo una. A concentraciones de
acido muy bajas, el aporte de iones hidronio a partir de la autoprot6lisis del agua es cerca-
no al provisto por la concentracién muy pequeiia de HCI, y ambos aportes deben tenerse en
cuenta. Las dos secciones siguientes explican como tener en cuenta la autoprotélisis, en pri-
mer lugar para 4cidos y bases fuertes y después para 4cidos y bases débiles.

11.18 Soluciones muy diluidas de acidos y bases fuertes

Se debe incluir la contribucion de la autoprotélisis al pH sélo cuando la concentracion del
acido o de la base fuerte es inferior a aproximadamente 10 mol-L-!. Para calcular el pH en
estos casos, se deben considerar todas las especies en solucion. Como ejemplo, considérese
una solucién de HCI, un 4cido fuerte. Ademds del agua, las especies presentes son H,0,
OH- y CI-. Existen tres concentraciones desconocidas. Para hallarlas, se requieren tres ecua-
ciones.

La primera ecuacion tiene en cuenta el balance de carga, el requerimiento de que la solu-
cién sea eléctricamente neutra en su conjunto. Es decir, la concentracion de cationes debe
igualar la concentracién de aniones. Puesto que existe un solo tipo de cation, H;0*, la con-
centracion de iones H,O* debe igualar la suma de las concentraciones de los dos tipos de
aniones, Cl- y OH~. De esta manera, la relacién de balance de carga [H,0*] = [Cl-] + [OH]
indica que

[OHF] = [H,0°] - [CH

La segunda ecuacion tiene en cuenta el balance de masa, el requerimiento de que debe
considerarse todo el soluto agregado, incluso si ahora se encuentra presente en forma de
iones. Como el HCI es un 4cido fuerte, la concentracion de iones Cl- es igual a la concen-
tracion del HCI agregado inicialmente (todas las moléculas de HCI estan desprotonadas). Si
se simboliza el valor numérico de dicha concentracién inicial como [HCI], .., la relacion de
balance de masa es [Cl] = [HCI] Se puede combinar con la ecuacién precedente para
escribir

inicial®

[OFH] = [H,0"] - [HCI]

inicial
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La tercera ecuacién es la expresién para la constante de autoprotélisis, K (Ecuacién 1).
Se puede sustituir la expresion precedente para [OH-] dentro de la expresién para K :

K, = [H,0+][OH] = [H,0¢] ([H,0] - [HCI|

inicial)
y reordenarla como una ecuacién cuadratica:

[H,0 - [HCI], . [H,0]-K_=0 (16)

inicial [

Como se muestra en el Ejemplo 11.14, podemos emplear la férmula cuadritica para
resolver esta ecuacion para la concentraciéon de iones hidronio.

Considérese ahora una soluciéon muy diluida de una base fuerte, como el NaOH. Ademas
del agua, las especies presentes en la solucién son Na*, OH- y H,O*. Como se hizo para el
HCI, se pueden formular tres ecuaciones que relacionen las concentraciones de estos iones
mediante el empleo del balance de carga, del balance de masa y de la constante de autopro-
tolisis. Puesto que los cationes presentes son iones hidronio y iones de sodio, la relacion de
balance de carga es

[OH] = [H,0] + [Na*]

La concentracion de los iones de sodio es la misma que la concentracion inicial de NaOH,

[NaOH], ,,.» ¥ de esta manera la relacién de balance de masa es [Na*] = [NaOH], ,, . Se
deduce que
[OH] = [H,07] + [NaOH], .,
La constante de autoprotdlisis se vuelve ahora
K =[H,0"]([H,0*] + [NaOH], ..) (17)

La concentracion de iones hidronio puede obtenerse mediante la resolucién de esta ecua-
cién con la formula cuadrética.

EJEMPLO 11.14 Calculo del pH de una solucién acuosa muy diluida de un acido
fuerte

¢Cudl es el pH del HCl(aq) 8,0 x 10-8 m?

Consideraciones Aunque el cido estd muy diluido, es un dcido, y seria de esperar un pH
levemente menor de 7.

ESTRATEGIA Sea [HCI]
Ecuacion 16.

;= 8,0 x 10-* mol-L-! y [H,0"] = x; sustituya estos valores en la

inicial

SOLUCION
A partir de [H,0*]? - [HCI] .. [H,0*] - K = 0,

x2— (8,0 x 10)x — (1,0 x 10-14) = 0

A partir de la férmula cuadratica,

(8,0 X 1078 + V(=8,0 X 1052 — 4(1)(—=1,0 X 10~
2(1)

x =

=1,5%x10"or —6,8 X 1078

Se descarta la raiz cuadrada negativa y se utiliza pH = —log x.

pH = -log(1,5 x 107) = 6,82

<

\ - /
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Conclusion Como se esperaba, el pH es levemente menor de 7.

Autoevaluacion 11.18A ¢Cual es el pH del HNO,(aq) 1,0 x 107 m?
[Respuesta: 6,79]

Autoevaluacion 11.18B ;Cuadl es el pH del NaOH(aq) 2,0 x 107 m?

En soluciones muy diluidas de dcidos y bases fuertes el pH se ve significativamente
afectado por la autoprotilisis del agua. El pH se determina mediante la resolucion de
tres ecuaciones simultdneas: la ecuacion de balance de carga, la ecuacion de balance
de masa y la expresion para K .

11.19 Soluciones muy diluidas de acidos débiles

La autoprot6lisis también contribuye al pH de soluciones muy diluidas de acidos débiles.
De hecho, algunos acidos, como el 4cido hipoyodoso, HIO, son tan débiles y sufren una des-
protonacion tan pequefia que para hallar el pH de estas soluciones se debe tener en cuenta
la autoprotdlisis del agua.

;COMO SE HACE? I

El célculo del pH para soluciones muy diluidas de un acido débil HA es similar al cdlcu-
lo para 4cidos fuertes expuesto en la Seccion 11.18. Se basa en el hecho de que, ademds del
agua, existen cuatro especies en solucion, a saber: HA, A-, H,O* y OH~. Dado que existen
cuatro incdgnitas, se necesitan cuatro ecuaciones para hallar sus concentraciones. Dos rela-
ciones que pueden utilizarse son la constante de autoprotdlisis del agua y la constante de
acidez del dcido HA:

o  [H0* AT
Ky = [HOTJOHT] K, = == i

El balance de carga proporciona la tercera ecuacion:
[H;07] = [OH] + [A7]

El balance de masa aporta la cuarta ecuacion: la concentracion total de grupos A (por
ejemplo, de atomos de F si el dcido agregado es HF) debe ser igual a la concentracion ini-
cial del 4cido:

[HAJ; i = [HA] + [A7]

Para hallar una expresion para la concentraciéon de iones hidronio en términos de la con-
centracion inicial del dcido, se emplea la relacion de balance de carga para expresar la con-
centracién de A~ en términos de [H,0%]:

(A7 = [H,0] - [OH]

Entonces se expresa [OH-] en términos de la concentracion del i6n hidronio mediante el
empleo de la expresion de autoprotolisis:

(A7) = [H0] — — 2
[H;07]
Cuando se sustituye esta expresion dentro de la ecuacion de balance de masa, se obtiene
[HA] = [HA]inicial - [Ai] = [HA]inicial - <[H3O+] - KW >
[H;07]
- + w
= [HAlinicia — [H307] + H,0']

Ahora se sustituyen las expresiones para [HA] y [A-] dentro de K para obtener:

K
HO*(I—IO*— = )
[H;07]| [H507] H,0']

K. =

a

w

HA inicial — HO+ t+t
(st = [H07] + 20
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La expresion que derivamos es por cierto intimidante, pero muchas condiciones experi-
mentales permiten simplificarla. Por ejemplo, en muchas soluciones de dcidos débiles, la
concentracion de iones hidronio es tan alta que [H,0*] > 10-¢ (es decir, pH < 6). En estas
condiciones, K, /[H,0*] < 10~ y se puede ignorar este término tanto en el numerador como
en el denominador:

K [H;0" P
" [HAJjga — [H:07] (182
Sin embargo, cuando el 4cido es tan diluido o tan débil que [H;0*] < 107° (es decir, cuan-
do el pH se encuentra entre 6 y 7), se debe usar la expresion completa para K, que puede
ordenarse en

[H,0] + K [H,0— (K, + K [HA]

Recuerde que [H,0"] es en realidad
[H,0%/c°

) [H,0] - KK, =0 (18b)

inicial

Esta es una ecuacién cubica en [H,0]. Para resolver esta ecuacion, es mejor utilizar una cal-
culadora gréfica o un programa matemdtico semejante al que se encuentra en la pagina web
de este libro.

EJEMPLO 11.15  Estimacion del pH de una solucién acuosa diluida de un acido
débil cuando debe considerarse la autoprotélisis del agua

Utilice la Ecuacion 18b para estimar el pH de una solucién acuosa de fenol 1,0 x 10~ M.

Consideraciones El fenol, CH,OH, es un acido débil, de modo que se espera un pH < 7,
pero el pH serd solo levemente menor de 7 porque la solucién es muy diluida.

ESTRATEGIA Dado que la Ecuacién 18b es complicada, primero hallamos el factor numéri-
co del tercer término y el valor numérico del cuarto término. Para simplicidad, escribimos
x = [H,0°].

SOLUCION

A partir del Cuadro 11.1 hallar K, para el fenol.

K, =13 x10"

Evalie K+ K [HA]

inicial

K+ K [HA]L . = 1,0 x 10+ (1,3 X 10-19) x (1,0 x 10

=2,3 %1014

inicial

Evalie K K "

KK, =(1,3x10")x 1,0 x10) = 1,3 x 10>

Sustituya los valores en la Ecuacion 18b con [H,0] = x,

X3+ (1,3 % 10719x2 — (2,3 x 1074)x — (1,3 x 1024) = 0

Para simplificar los coeficientes, se escribe x =y 10”7 y se
divide la ecuacion resultante por 10-2'.

y3+0,0013y2 = 2,3y - 0,0013 = 0

Halle la raiz positiva.

La unica raiz positiva es y = 1,516; por lo tanto, x = 1,5 x 1077

—_
~

A partir de pH = -log [H,0*] y [H,0*] = x,

Basico

pH = -log(1,5 x 107)
= 6,82

. |
1
-
|
|

7 Acido
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Conclusion Como se esperaba, el pH es levemente menor de 7.

Autoevaluacion 11.19A Utilice la Ecuacion 18b y la informacion provista en el Cuadro 11.1
para estimar el pH del HCN(aq) 2,0 x 10~ m.

[Respuesta: 6,48]

Autoevaluacion 11.19B Utilice la Ecuacion 18b y la informacion provista en el Cuadro 11.1
para estimar el pH del HIO(aq) 1,0 x 102 M.

En soluciones acuosas de dcidos muy débiles debe tenerse en cuenta la autoprotilisis
del agua si la concentracion del ion hidronio es menor que 10- mol-L-'. Las expresio-
nes para K |y K se combinan con las ecuaciones para el balance de carga y el balan-
ce de masa para hallar el pH.

HABILIDADES QUE DEBERIA DOMINAR

Q 1 Escribir las formulas para dcidos y bases conjugados
(Ejemplo 11.1).

Q 2 Identificar los 4cidos y las bases de Bronsted y de Lewis
en una reaccion quimica (Autoevaluacion 11.2).

Q 3 Calcular las concentraciones de iones en una solucion de
un acido o de una base fuerte (Ejemplo 11.2).

Q 4 Calcular el pH y el pOH de una solucién de un 4cido o
de una base fuerte (Ejemplo 11.3 y Seccion 11.6).

Q 5 Calcular la concentracién de H,;O* en una solucién a par-
tir de su pH (Ejemplo 11.4).

Q 6 Demostrar como se relacionan la K, y el pK, de un acido
con la K, y el pK, de su base conjugada (Seccion 11.8).

Q 7 Utilizar valores de K, para predecir las fuerzas relativas de
dos acidos o de dos bases (Ejemplo 11.5).

Q 8 Predecir las fuerzas relativas de los acidos a partir de las
estructuras moleculares (Ejemplo 11.6).

Q 9 Calcular el pH y la desprotonacioén porcentual de un
acido débil (Herramienta 11.1 y Ejemplo 11.7).

EJERCICIOS

Reacciones de transferencia de proton

11.1 Escriba las férmulas de los dcidos conjugados de (a) CH,NH,,
metilamina; (b) NH,NH,, hidracina; (c) HCO, y de las bases conju-
gadas de (d) HCO, (e) C;H,OH, fenol; (f) CH,COOH.

11.2 Escriba las formulas de los acidos conjugados de (a) C,0,%, el
i6n oxalato; (b) C;H,NH,, anilina; (c) NH,OH, hidroxilamina; y de
las bases conjugadas de (d) H,O,, peroxido de hidrégeno; (e) HNO,;
(f) HCrO,~.

11.3 Escriba los equilibrios de transferencia de protén de los siguien-
tes dcidos en solucion acuosa e identifique los pares dcido-base conju-
gados en cada uno: (a) H,SO,; (b) C.H,NH,*, i6n anilinio; (c)
H,PO, (d) HCOOH, 4cido férmico; (e) NH,NH,*, i6n hidracinio.

11.4 Escriba los equilibrios de transferencia de proton de las siguien-
tes bases en solucion acuosa e identifique los pares acido-base conju-
gados en cada uno: (a) CN- (b) NH,NH,, hidracina; (c) CO,*; (d)
HPO*; (e) CO(NH,),, urea.

0 10 Calcular el valor de K, para un 4cido débil (Ejemplo
11.8).

Q 11 Calcular el pH y la protonacién porcentual de una base
débil (Herramienta 11.2 y Ejemplo 11.9).

Q 12 Calcular el pH de una solucion de electrolitos (Ejemplos
11.10 y 11.11).

Q 13 Calcular el pH de una solucién de un 4cido poliprotico
(Seccion 11.14 y Ejemplo 11.13).

0 14 Estimar el pH de una solucién de una sal anfiprética
(Ejemplo 11.12).

Q 15 Calcular las concentraciones de todas las especies en una
solucion de un 4cido poliprotico (Herramienta 11.3 y Ejemplo
11.13).

Q 16 Hallar el pH de una solucién acuosa de un 4cido o de
una base fuerte tan diluidos que la autoprotélisis del agua
afecta significativamente el pH (Ejemplo 11.14).

Q 17 Hallar el pH de una solucién acuosa de un acido débil
para la cual la autoprotolisis del agua afecta significativamente
el pH (Ejemplo 11.15).

11.5 Identifique (a) el 4cido y la base de Bronsted en la siguiente reac-
cién y (b) la base y el dcido conjugados formados:

HNO,(aq) + HPO,*(aq) <> NO,*(aq) + H,PO,(aq).

11.6 Identifique (a) el acido y la base de Bronsted en la siguiente reac-
cién y (b) la base y el dcido conjugados formados:

HSO,(aq) + CH,NH,(aq) <> H,S0,(aq) + CH,NH, (aq).

11.7 Debajo se muestran los modelos moleculares de dos oxacidos.
Escriba los nombres de cada dcido y dibuje el modelo de su base con-
jugada (rojo = O, gris claro = H, verde = Cl y azul = N).

VAN

(a) (b)

11.8 Abajo se muestran los modelos moleculares de dos oxécidos.
Escriba los nombres de cada acido y dibuje el modelo de su base con-
jugada (rojo = O, gris claro = H, verde = Cl y azul = N).

\I\'
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(a) (b)

11.9 ¢Cuadl de las siguientes reacciones pueden clasificarse como reac-
ciones entre dcidos y bases de Bronsted? En las que puedan clasificarse
de ese modo, identifique el acido y la base (Consejo: Puede ser de
ayuda escribir las ecuaciones i6nicas).

(a) NH I(aq) + HZO(I) — NH;(aq) + H;0O*(aq) + I" (aq)
A
(b) NH,I(s) - NH,(g) + Hl(g)
(c) CH,COOH(aq) + NH,(aq) - CH,CONH,(aq) + H,0O(1)

(d) NH,I(am) + KNH,(am) — KI(am) + 2 NH,(I) (Nota: “am” indica
que el amoniaco es el solvente.)

11.10 ¢Cual de las siguientes reacciones pueden clasificarse como
reacciones entre dcidos y bases de Bronsted? En las que puedan clasifi-
carse de ese modo, identifique el acido y la base (Consejo: Puede ser
de ayuda escribir las ecuaciones i6nicas).

(a) KOH(aq) + CH,I(aq) — CH,OH(aq) + KI(aq)
(b) AgNO,(aq) + HCl(aq) — AgCl(s) + HNO,(aq)

(c) 2 NaHCO, (am) + 2 NH,(I) - Na,CO,(s) + (NH,),CO,(am)
(Nota: “am” indica que el amoniaco es el solvente).

(d) H,S(aq) + Na,S(s) — 2 NaHS(aq)

11.11 Escriba los dos equilibrios de transferencia de proton
que demuestran el cardcter anfiprético de (a) HCO;; (b) HPO, >
Identifique los pares dcido-base conjugados en cada equilibrio.

11.12 Escriba los dos equilibrios de transferencia de protén que mues-
tran el cardcter anfiprético de (a) H,PO, (b) NH,. Identifique los
pares dcido-base conjugados en cada equilibrio.

11.13 Las dos cadenas del dcido nucleico DNA estdn unidas por
cuatro bases orgdnicas. La estructura de una de estas bases, timina, se
muestra abajo. (a) ¢Cudntos protones puede aceptar esta base?

(b) Dibuje la estructura de cada 4cido conjugado que puede formarse.
(c) Marque con un asterisco cualquier estructura que pueda mostrar
comportamiento anfiprético en solucion acuosa.

¢}

| NH
NH ~O

Timina
11.14 Las dos cadenas del dcido nucleico DNA estdan unidas por cua-
tro bases orgdnicas. La estructura de una de estas bases, citosina, se
muestra abajo. (a) ¢Cudntos protones puede aceptar esta base? (b)
Dibuje la estructura de cada dcido conjugado que puede formarse. (c)
Marque con un asterisco cualquier estructura que pueda mostrar com-
portamiento anfiprético en soluciéon acuosa.

NH,

B
NH/KO

Citosina
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Acidos y bases de Lewis

11.15 Dibuje la estructura de Lewis para cada una de las siguientes
especies e identifiquelas como acido de Lewis o base de Lewis: (a)
NH,; (b) BF; (c) Ag*; (d) F-5 (e) H~.

11.16 Dibuje la estructura de Lewis para cada una de las siguientes
especies e identifiquelas como acido de Lewis o base de Lewis: (a) H;
(b) AP (c) CN7 (d) NO,5 (e) CH,O- (el 4tomo de C es el atomo cen-
tral).

11.17 Escriba la estructura de Lewis de cada reactante, identifique el
acido y la base de Lewis y después escriba la estructura de Lewis del
producto (un complejo) para las siguientes reacciones acido-base de

Lewis:

(a) PF, + F-—>
(b) Cl-+ SO, —

11.18 Escriba la estructura de Lewis de cada reactante, identifique el
acido y la base de Lewis y después escriba la estructura de Lewis del pro-
ducto (un complejo) para las siguientes reacciones 4cido-base de Lewis:

(a) F-+ BrF, —
(b) FeCl, + Cl-—

11.19 Indique si los siguientes 6xidos son dcidos, bésicos o anféteros:
(a) BaO; (b) SO,; (c) As,O; (d) Bi,O,.

11.20 Indique si los siguientes 6xidos son acidos, basicos o anféteros:
(a) SO; (b) CaO; (c) P,O,; (d) TeO,.

Acidos y bases fuertes

11.21 La concentracion de HCl en el 4cido clorhidrico se reduce al
12% de su volumen inicial por dilucion. ¢Cual es la diferencia en los
valores de pH de las dos soluciones?

11.22 La concentracién de Ca(OH), en una solucién acuosa se reduce
al 5,2% de su volumen inicial por dilucién. ¢Cual es la diferencia en
los valores de pH de las dos soluciones?

11.23 Calcule la molaridad de OH- en las soluciones con las siguien-
tes concentraciones de H,0*: (a) 0,020 mol-L-; (b) 1,0 x 10~ mol-L
(¢) 3,1 mol-L-.

11.24 Estime la molaridad de H,O* en las soluciones con las siguien-
tes concentraciones de OH~: (a) 0,024 mol-L-'; (b) 4,5 x 10~ mol-L-';
(c) 1,60 mmol-L-.

11.25 El valor de K para el agua a la temperatura corporal (37 °C)
es de 2,1 x 10-'%. (a) ¢Cudl es la molaridad de los iones H,O* y el pH
del agua neutra a 37 °C? (b) ¢Cual es la molaridad de OH- en el agua
neutra a 37 °C?

11.26 La concentracién de iones H;O* en el punto de congelacion del
agua es de 3,9 x 10-* mol-L™". (a) Calcule Ky pK_ a 0,0 °C. (b)
¢Cudl es el pH del agua neutra a 0,0 °C?

11.27 Calcule la molaridad inicial del Ba(OH), y las molaridades de
Ba?*, OH- y H,0* en una solucién acuosa que contiene 0,43 g de
Ba(OH), en 0,100 L de solucién.

11.28 Calcule la molaridad inicial de KNH, y las molaridades de K-,
NH,-, OH- y H,O* en una solucién acuosa que contiene 0,60 g de
KNH, en 0,250 L de solucion.

11.29 Un técnico de laboratorio poco cuidadoso quiere preparar

200,0 mL de una soluciéon acuosa de HCl(aq) 0,025 M, pero utiliza

por error un matraz aforado de 250,0 mL (a) ¢Cual seria el pH de la

solucién deseada? (b) ¢Cudl serd el pH de la solucion real como se
reparQ?
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11.30 Un técnico de laboratorio poco cuidadoso quiere preparar
300,0 mL de una solucién acuosa de KOH(aq) 0,0175 M, y con una
pipeta coloca 25,0 mL en un vaso de precipitacién. Este se deja repo-
sar en un lugar templado durante dos dias antes de su uso, tiempo
durante el cual parte del agua se evapora y el volumen se reduce a
18,0 mL. (a) ¢Cual seria el pH de la solucion si se hubiera preparado
al inicio? (b) ¢Cual serd el pH de la solucién real como se prepard
después de la evaporacion?

11.31 El pH de varias soluciones se midié en los laboratorios de investi-
gacion de una empresa alimentaria; convierta cada uno de los siguientes
valores de pH en la molaridad de iones H,0*: (a) 3,3 (el pH del jugo de
naranja 4cido); (b) 6,7 (el pH de una muestra de saliva); (c) 4,4 (el pH
de la cerveza); (d) 5,3 (el pH de una muestra de café).

11.32 El pH de varias soluciones se midié en un laboratorio hospitala-
rio; convierta cada uno de los siguientes valores de pH en la molaridad
de iones H,0*: (a) 4,8 (el pH de una muestra de orina); (b) 0,7 (el pH de
una muestra de liquido extraido del estdbmago); (c) 7,4 (el pH de la san-
gre); (d) 8,1 (el pH de las secreciones pancredticas exocrinas).

11.33 Calcule el pH y el pOH de cada una de las siguientes solucio-
nes acuosas de dcido o base fuerte: (a) HNO,(aq) 0,0146 M; (b)
HCl(aq) 0,11 M; () Ba(OH),(aq) 0,0092 M; (d) 2,00 mL de
KOH(aq) 0,175 M después de la dilucién a un volumen final de
0,500 L; (e) 13,6 mg de NaOH disueltos en 0,350 L de solucion;

(f) 75,0 mL de HBr(aq) 3,5 x 10* M tras una dilucién a un volumen
final de 0,500 L.

11.34 Calcule el pH y el pOH de cada una de las siguientes solucio-
nes acuosas de dcido o base fuerte: (a) HI(aq) 0,0356 m; (b) HCl(aq)
0,0725 M; (c) Ba(OH),(aq) 3,46 x 10 M; (d) 10,9 mg de KOH
disueltos en 10,0 mL de solucion; (e) 10,0 mL de NaOH(aq) 5,00 M
luego de una dilucién a 2,50 L; (f) 5,0 mL de HCIO,(aq) 3,5 x 10 M
luego de una dilucion a 25,0 mL.

11.35 Un estudiante agregd Na,O sélido a un matraz aforado de
200,0 mL que fue llenado con agua y dio 200,0 mL de solucion de
NaOH. Después, 5,00 mL de la solucién se transfirieron a otro
matraz aforado y se diluyé a 500,0 mL. El pH de la solucion diluida
es de 13,25. ¢Cual es la concentracién del i6n hidréxido en (a) la
solucion diluida; (b) la solucion original? (c) ¢Qué masa de Na,O se
agreg6 al primer matraz?

11.36 Un estudiante agregd K,O sélido a un matraz aforado de
500,0 mL que fue llenado con agua y dio 500,0 mL de solucién de
KOH. Después, 10,00 mL de la solucion se transfirieron a otro
matraz aforado y se diluyé a 300,0 mL. El pH de la solucion diluida
es de 14,12. ¢Cual es la concentracién del i6n hidréxido en (a) la
solucién diluida; (b) la solucién original? (c) ¢Qué masa de K,O se
agreg6 al primer matraz?

Acidos y bases débiles

11.37 Indique el valor de K, de cada uno de los siguientes dcidos: (a)
acido fosforico, H,PO,, pK,, = 2,12; (b) 4cido fosforoso, H,PO,, pK
=2,00; (c) 4cido selenioso, H,SeO,, pK_, = 2,46; (d) ion hidrogenose-
leniato, HSeO,, pK, = 1,92. (e) Enumere los 4cidos en orden de fuer-
za creciente.

11.38 Indique los valores de pK, de las siguientes bases: (a) amonia-
co, NH,, K, = 1,8 x 10% (b) amoniaco deuterado, ND,, K| = 1,1 x
10% (c) hidracina, NH,NH,, K, = 1,7 x 10-% (d) hidroxilamina,
NH,OH, K, = 1,1 x 10-%. (e) Enumere las bases en orden de fuerza
creciente.

11.39 Para cada uno de los siguientes acidos débiles, escriba la ecua-
ci6én del equilibrio de transferencia de protén y la expresion para la
constante de equilibrio K,. Identifique la base conjugada, escriba la

ecuacion de transferencia de proton apropiada y formule la expresion
para la constante de basicidad K. (a) HCIO,; (b) HCN; (c) C;H,OH.

11.40 Para cada una de las siguientes bases débiles, escriba la ecua-
cion del equilibrio de transferencia de protén y la expresion para la
constante de equilibrio K. Identifique el dcido conjugado, escriba la
ecuacioén de transferencia de protén apropiada y formule la expresion
para la constante de acidez K. (a) (CH,),NH, dimetilamina; (b)
C,,H,,N,, nicotina; (c) C.H,NH,, anilina.

11.41 Empleando los datos disponibles en los Cuadros 11.1 y 11.2,
ubique los siguientes dcidos en orden de fuerza creciente: HNO,,
HCIO,, *NH,O0H, (CH,),NH,".

11.42 Empleando los datos disponibles en los Cuadros 11.1 y 11.2,
ubique los siguientes 4cidos en orden de fuerza creciente: HCOOH,
(CH,),NH*, N,H.*, HE

11.43 Empleando los datos disponibles en los Cuadros 11.1 y 11.2,
ubique las siguientes bases en orden de fuerza creciente: F-, NH;,
CH,CO,, C;H;N (piridina).

11.44 Empleando los datos disponibles en los Cuadros 11.1 y 11.2,
ubique las siguientes bases en orden de fuerza creciente: CN-,
(C,H;);N, N,H, (hidracina), BrO-.

11.45 Identifique cada una de las siguientes especies como un dcido
fuerte o débil. Recurra a los Cuadros 11.1, 11.2 y 11.3. (a) HCIO ;
(b) H,S; (c) HSO, (d) CH,NH,*; (e) HCO,; (f) HNO;; (g) CH,.

11.46 Identifique cada una de las siguientes especies como una base
fuerte o débil. Recurra a los Cuadros 11.1, 11.2 y 11.3. (a) O3 (b)
Br (c) HSO,; (d) HCO, (e) CH,NH,; (f) Hy; (g) CH;~.

11.47 Los valores de la K, para el fenol y para el 2,4,6-triclorofenol
(observe las siguientes estructuras) son 1,3 x 1070y 1,0 x 107, respec-
tivamente. ¢Cudl es el dcido mds fuerte? Justifique la diferencia en la

fuerza 4cida.
OH OH
i cl i Cl
Cl

Fenol  2,4,6-triclorofenol

11.48 El valor de pK, de la anilina es 9,37 y el de la 4-cloroanilina es
9,85 (observe las siguientes estructuras). ¢Cudl es la base més fuerte?
Justifique la diferencia en la fuerza bésica.

NH, NH,
Cl
Anilina  4-cloroanilina

11.49 Ordene las siguientes bases en orden de fuerza creciente sobre
la base de los valores de pK, de sus dcidos conjugados, indicados
entre paréntesis: (a) amoniaco (9,26); (b) metilamina (10,56); (c) etila-
mina (10,81); (d) anilina (4,63) (véase el Ejercicio 11.48). ¢Existe
algun patrén simple de fuerzas?

11.50 Ordene las siguientes bases en orden de fuerza creciente sobre
la base de los valores de pK, de sus dcidos conjugados, indicados
entre paréntesis: (a) anilina (4,63) (véase el Ejercicio 11.48); (b) 2-
hidroxianilina (4,72); (c) 3-hidroxianilina (4,17); (d) 4-hidroxianilina
(5,47). ¢Existe algin patrén simple de fuerzas?
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NH, NH, NH,
OH

OH
OH

2-hidroxianilina 3-hidroxianilina  4-hidroxianilina
11.51 El pK, del HIO(aq), 4cido hipoyodoso, es 10,64 y el del HIO,(aq),

acido yédico, es 0,77. Explique la diferencia en la fuerza acida.

11.52 El pK, del HCIO(aq), 4cido hipocloroso, es 7,53 y el del
HBrO(aq), dcido hipobromoso, es 8,69. Explique la diferencia en la
fuerza acida.

11.53 Determine cudl de los dcidos de cada uno de los siguientes
pares es més fuerte y explique por qué: (a) HF o HCI; (b) HCIO o
HCIO ; (c) HBrO, o HCIO,; (d) HCIO, o H,PO,; (¢) HNO, 0o HNO ;
(f) H,CO, o H,GeO,.

11.54 Determine cudl de los dcidos de cada uno de los siguientes
pares es mds fuerte y explique por qué: (a) H;AsO, o H,PO,; (b)
HBrO, o HBrO; (c) H,PO, o H,PO,; (d) H,Te o H,Se; (¢) H,S o HCI;
(f) HCIO o HIO.

11.55 Sugiera una explicacion para las diferentes fuerzas de (a) acido
acético y acido tricloroacético; (b) dcido acético y acido féormico.

11.56 Sugiera una explicacion para las diferentes fuerzas de (a) amo-
niaco y metilamina; (b) hidracina e hidroxilamina.

El pH de las soluciones de acidos y bases débiles

Recurra a los Cuadros 11.1 y 11.2 para obtener los valores
apropiados de K,y K, para los siguientes ejercicios.

11.57 Calcule el pH, el pOH y la desprotonacién porcentual de cada
una de las siguientes soluciones acuosas: (a) CH;COOH(aq) 0,20 M;
(b) CCL,COOH(aq) 0,20 M; (c) HCOOH(aq) 0,20 M. (d) Explique
cualquier diferencia en el pH sobre la base de la estructura molecular.

11.58 El 4cido lactico es producido por los musculos durante el ejerci-
cio fisico. Calcule el pH y el pOH de cada una de las siguientes solu-
ciones acuosas de acido lactico, CH;CH(OH)COOH: (a) 0,15 m; (b)
1,5 x 1073 M5 (c) 1,5 x 107 m.

11.59 (a) Cuando se midi6 el pH del HCIO,(aq) 0,10 M, el valor
obtenido fue de 1,2. ¢Cuales son los valores de K y de pK_ del dcido
cloroso? (b) El pH de una solucién acuosa de propilamina, C,;H NH,,
0,10 M result6 ser 11,86. ¢Cuales son los valores de K y de pK, de la
propilamina?

11.60 (a) El pH del HNO,(aq) 0,015 M fue igual a 2,63. ¢Cuales son
los valores de K, y de pK, del dcido nitroso? (b) El pH de la butilami-
na, C,H,;NH,(aq) 0,10 M, fue igual a 12,04. ¢Cudles son los valores
de K, y de pK, de la butilamina?

11.61 Calcule el pH, el pOH y la protonacién porcentual del soluto
en cada una de las siguientes soluciones acuosas: (a) NH,(aq)

0,057 M; (b) NH,OH(aq) 0,162 u; (c) (CH,),N(aq) 0,35 M; (d)
codeina 0,0073 M, dado que el pK, de su dcido conjugado es 8,21.

11.62 Calcule el pOH, el pH y la protonacién porcentual del soluto
en cada una de las siguientes soluciones acuosas: (a) C;H,N(aq), piri-
dina, 0,082 m; (b) C,,H,,N,(aq), nicotina, 0,0103 M; (c) quinina
0,060 M, dado que el pK, de su acido conjugado es 8,52; (d) estricni-
na 0,045 M, dado que la K, de su 4cido conjugado es 5,49 x 10~°.

11.63 Halle la concentracion inicial del dcido o de la base débil en cada
una de las siguientes soluciones acuosas: (a) una solucion de HCIO con

pH = 4,60; (b) una solucién de hidracina, NH,NH,, con g
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11.64 Halle la concentracion inicial del acido o de la base débil en cada
una de las siguientes soluciones acuosas: (a) una solucién de HCIO con
pH = 5,1; (b) una solucién de piridina, C;H;N, con pH = 9,1.

11.65 La desprotonacion porcentual del dcido benzoico en una solu-
cién 0,110 M es del 2,4%. ¢Cual es el pH de la solucién y la K, del
acido benzoico?

11.66 La desprotonacion porcentual del veronal (acido dietilbarbitiri-
co) en una solucién acuosa 0,020 M es del 0,14%. ¢Cual es el pH de
la solucion y cudl es la K, del veronal?

11.67 La protonacién porcentual de la octilamina (una base orgédnica)
en una solucion acuosa 0,100 M es del 6,7%. ¢Cudl es el pH de la
solucién y cudl es la K de la octilamina?

11.68 Una solucion acuosa es 35,0% por masa de metilamina
(CH,NH,) y tiene una densidad de 0,85 g-cm™. (a) Dibuje las estruc-
turas de Lewis de una molécula de metilamina y de su 4cido conjuga-
do. (b) Si 50,0 mL de esta solucion se diluyen a un volumen final de
1.000,0 mL, ¢cudl es el pH de la solucién resultante?

11.69 Escriba la constante de equilibrio de la siguiente reaccién y cal-
cule el valor de K a 298 K para la reacciéon HNO,(aq) + NH,(aq) <
NH,*(aq) + NO,(aq) utilizando los datos de los Cuadros 11.1 y 11.2.

11.70 Escriba la constante de equilibrio de la reaccion HIO,(aq) +
NH,NH,(aq) <> NH,NH,*(aq) + 10, (aq) y calcule el valor de K a
298 K utilizando los datos de los Cuadros 11.1y 11.2.

11.71 Determine si una solucién acuosa de cada una de las siguientes
sales tiene un pH igual, mayor o menor que 7. SipH > 7 o pH < 7,
escriba una ecuacion quimica para justificar su respuesta. (a) NH,Br;
(b) Na,CO,; (c) KF; (d) KBr; (e) AICL; (f) Cu(NO,),.

11.72 Determine si una solucién acuosa de cada una de las siguientes
sales tiene un pH igual, mayor o menor que 7. SipH >7 o pH < 7,
escriba una ecuacion quimica para justificar su respuesta. (a) K,C,0,,
oxalato de potasio; (b) Ca(NO,),; (c) CH,NH,ClI, clorhidrato de meti-
lamina; (d) K,PO,; (e) FeCly; (f) C;HNHCI, cloruro de piridinio.

11.73 Ordene las siguientes soluciones en orden de pH creciente: (a)
HCl(aq) 1,0 x 10 5 (b) CH,NH,Cl(aq) 0,20 M; (c) CH,COOH(aq)
0,20 M; (d) C;H,NH,(aq) 0,20 M. Justifique su respuesta.

11.74 Ordene las siguientes soluciones en orden de pH creciente:
(a) NaOH(aq) 1,0 x 10~ M5 (b) NaNO,(aq) 0,20 M; (c) NH;(aq)
0,20 M; (d) NaCN(aq) 0,20 M. Justifique su respuesta.

11.75 Calcule el pH de cada una de las siguientes soluciones:
(a) NaCH,CO,(aq) 0,63 M; (b) NH,Cl(aq) 0,19 M; () AICl,(aq) 0,055
M; (d) KCN(aq) 0,65 M.

11.76 Calcule el pH de cada una de las siguientes soluciones: (a)
CH,NH,Cl(aq) 0,25 u; (b) Na,SO,(aq) 0,13 M; (c) FeCl,(aq) 0,071 M.

11.77 Una muestra de 15,5 g de CH,NH,CI se disuelve en agua para
preparar 450 mL de solucién. ¢Cuadl es el pH de la solucién?

11.78 Una muestra de 7,8 g de CH,NH,CI se disuelve en agua para
preparar 350 mL de solucién. Determine la desprotonacién porcen-
tual del catién.

11.79 Durante el andlisis de un dcido HA desconocido se encontrd
que la solucién 0,010 M de la sal sédica del dcido tenia un pH de
10,35. Utilice el Cuadro 11.1 para escribir la férmula del dcido.

11.80 Durante el andlisis de una base débil B desconocida

se encontr6 que la soluciéon 0,10 M de la sal nitrato de la base tenia
un pH de 3,13. Utilice el Cuadro 11.2 para escribir la formula de
la base.

11.81 (a) Una muestra de 150 mL de NaCH,CO,(aq) 0,020 M se dilu-
ye a un volumen final de 0,500 L. ;Cudl es la concentraciéon de acido
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acético en el equilibrio? (b) ¢Cuadl es el pH de una solucion resultante
de la disolucién de 2,16 g de NH,Br en 0,400 L de solucién?

11.82 (a) Una muestra de 25,0 mL de KCN(aq) 0,250 M se diluye a
un volumen final de 100,0 mL. ¢Cual es la concentracion de 4cido

cianhidrico en el equilibrio? (b) Una muestra de 1,59 g de NaHCO,
se disuelve en 200,0 mL de solucién. ¢Cudl es el pH de la solucién?

11.83 Una muestra de 3,38 g de la sal sdica de la alanina,
NaCH,CH(NH,)CO,, se disuelve en agua y luego la solucién se dilu-
ye a un volumen final de 50,0 mL. Para la alanina, K | = 4,57 x 103,
K, = 1,30 x 1071, ;Cual es el pH de la solucion resultante?

11.84 La anfetamina, C.H;CH,CH(CH,)NH,, K, = 7,8 x 10, se
comercializa habitualmente como la sal bromhidrica,
CH,CH,CH(CH,)NH,*Br-, puesto que es mucho mads estable en esta
forma sélida. Determine el pH de una soluciéon preparada por disolu-
cion de 6,48 g de la sal para formar 200,0 mL de solucion.

Acidos y bases polipréticos

Recurra al Cuadro 11.9 para obtener los valores de K, nece-
sarios para los siguientes ejercicios.

11.85 Calcule el pH del H,SO,(aq) 0,15 M a 25 °C.

11.86 Calcule el pH del H,SeO,(aq) 0,010 M, dado que K, es muy
grande y K, = 1,2 x 102,

11.87 Calcule el pH de cada una de las siguientes soluciones de aci-
dos dipréticos a 25 °C, ignorando las segundas desprotonaciones s6lo
cuando la aproximacién se justifique: (a) H,CO,(aq) 0,010 Mm; (b)
(COOH), (aq) 0,10 M; (c) H,S(aq) 0,20 M.

11.88 Calcule el pH de cada una de las siguientes soluciones de aci-
dos diproticos a 25 °C, ignorando las segundas desprotonaciones s6lo
cuando la aproximacién se justifique: (a) H,S(aq) 0,10 M; (b)
H,C,H,0O,(aq), 4cido tartérico, 0,15 M; (c) H,TeO,(aq), 4cido teliri-
co, 1,1 x 103 M, para el cual K, =2,1 x 10y K, = 6,5 x 1012,

11.89 Estime el pH de (a) NaHSO,(aq) 0,15 m; (b) NaHSO,(aq)
0,050 m.

11.90 Estime el pH de (a) NaHCO,(aq) 0,125 m; (b) KHCO,(aq)
0,250 M.

11.91 El 4cido citrico, que se extrae de los citricos y del anand, sufre
tres desprotonaciones sucesivas con valores de pK, de 3,14, 5,95 y
6,39. Estime el pH de (a) una solucién acuosa de la sal monosédica
0,15 M; (b) una solucion acuosa de la sal disodica 0,075 M.

11.92 Como el acido sulfirico, un determinado dcido diprético, H,A,
es un 4cido fuerte en su primera desprotonacion y un 4cido débil en
su segunda desprotonacién. Una solucién que es H,A(aq) 0,020 M
tiene un pH de 1,66. ¢Cudl es el valor de K, para este 4cido?

11.93 Calcule las concentraciones de H,CO,, HCO,-, CO,>, H,O"y
OH- presentes en el H,CO,(aq) 0,0456 M.

11.94 Calcule las concentraciones de H,SO,, HSO,~, SO,>, H,0*y
OH- presentes en el H,SO,(aq) 0,125 M.

11.95 Calcule las concentraciones de H,CO,, HCO,-, CO,>, H,O*y
OH- presentes en el Na,CO,(aq) 0,0456 M.

11.96 Calcule las concentraciones de H,SO,, HSO,, SO,>, H,O*y
OH- presentes en el Na,SO,(aq) 0,125 M.

11.97 Para cada uno de los siguientes acidos poliproticos, indique qué
especie (H,A, HA- o A>) espera usted que sea la forma presente en la
mayor concentraciéon en soluciéon acuosa a pH = 6,50: (a) acido fosfo-
roso; (b) dcido oxdlico; (c) acido sulfhidrico.

11.98 Para cada uno de los siguientes acidos poliproticos, indique qué
especie (H,A, HA- o A> del 4cido diprético o H;A, H,A-, HA> o A>-
para 4cidos triproticos) espera usted que sea la forma presente en la
mayor concentracion en solucion acuosa a pH = 5,0: (a) 4cido tartdri-
co; (b) 4cido sulfhidrico; (c) acido fosférico.

11.99 Un gran volumen de H,50,(aq) 0,150 M se trata con una base
fuerte solida para ajustar el pH a 5,50. Asuma que el agregado de la
base no afecta significativamente el volumen de la solucién. Estime las
concentraciones de H,SO,, HSO,~ y SO,> presentes en la solucién final.

11.100 Un gran volumen de H,S(aq) 0,250 M se trata con una base
fuerte solida para ajustar el pH a 9,35. Asuma que el agregado de la
base no afecta significativamente el volumen de la solucién. Estime las
concentraciones de H,S, HS~ y S* presentes en la solucién final.

11.101 Calcule el pH de cada una de las siguientes soluciones de 4ci-
dos a 25 °C; ignore las segundas desprotonaciones s6lo cuando la
aproximacion se justifique. (a) H;BO,(aq) 1,0 x10~* M, el 4cido bérico
actda como un acido monoprotico; (b) H,PO,(aq) 0,015 M; (c)
H,SO;(aq) 0,10 M.

11.102 Calcule las molaridades de (COOH),, HOOCCO,,(CO,),>,
H,0* y OH- en el (COOH),(aq) 0,12 M.

11.103 Calcule las concentraciones de las especies fosfato en una
solucion de H,PO,(aq) que posee un pH = 2,25, si la concentracién
total de las cuatro formas de los fosfatos disueltos es de 15 mmol-L-".

11.104 El acetato de amonio se prepara por la reaccion de cantidades
iguales de hidroxido de amonio y dcido acético. Determine la concen-
tracion de todas las especies de soluto presentes en NH,CH,CO,(aq)
0,100 M.

Autoprotolisis y pH

11.105 Calcule el pH del HCIO,(aq) 6,55 x 107 m.
11.106 Calcule el pH del Hl(aq) 7,49 x 10~ M.
11.107 Calcule el pH del KOH(aq) 9,78 x 10-% M.
11.108 Calcule el pH del NaNH,(aq) 8,23 x 107 m.

Para los Ejercicios 11.109 a 11.114 le sugerimos emplear
una calculadora grdfica para resolver la ecuacion o un pro-
grama de computacion adecuado para resolver el conjunto
de ecuaciones simultineas.

11.109 ¢A qué concentracién es necesario tomar en consideracion la
autoprotoélisis del agua cuando se calcula el pH de una solucién acuo-
sa de dcido acético?

11.110 ¢A qué concentracién es necesario tomar en consideracion la
autoprotoélisis del agua cuando se calcula el pH de una solucién acuo-
sa de 4cido cloroacético? Explique cualquier diferencia entre este
valor y la respuesta del Ejercicio 11.109.

11.111 (a) Calcule el pH del HBrO(aq) 1,00 x 10~ M y 1,00 x 10 M,
ignorando el efecto de la autoprotdlisis del agua. (b) Repita los célcu-
los teniendo en cuenta la autoprotélisis del agua.

11.112 (a) Calcule el pH del fenol(aq) 2,50 x 10 My 2,50 x 106 M,
ignorando el efecto de la autoprotdlisis del agua. (b) Repita los célcu-
los teniendo en cuenta la autoprotdlisis del agua.

11.113 (a) Calcule el pH del HCN(aq) 8,50 x 10-5 M y 7,37 x 106 M,
ignorando el efecto de la autoprotdlisis del agua. (b) Repita los célcu-
los teniendo en cuenta la autoprotdlisis del agua.

11.114 (a) Calcule el pH del HCIO(aq) 1,89 x 10-5 My 9,64 x 1077 M,
ignorando el efecto de la autoprotdlisis del agua. (b) Repita los cilcu-
los teniendo en cuenta la autoprotdlisis del agua.
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Ejercicios de integracion

11.115 Las imdgenes que se muestran abajo representan los solutos en
las soluciones de tres dcidos (no se muestran las moléculas de agua;
los dtomos de hidrégeno y los iones hidronio estdn representados por
pequenias esferas grises; las bases conjugadas por grandes esferas colo-
readas). (a) ¢Cudl es el acido fuerte? (b) ¢Cual es la base conjugada
mis fuerte? (c) ¢Cudl es el dcido que tiene pK mas grande? Explique
cada una de sus respuestas.

(1) (2) (3)

11.116 Las imdgenes que se muestran abajo representan los solutos en
las soluciones de tres sales (no se muestran las moléculas de agua; los
atomos de hidrégeno y los iones hidronio estdn representados por
pequenas esferas grises; los iones hidroxido por esferas rojas y grises,
los cationes por esferas rosadas y los aniones por esferas verdes). (a)
¢Cudl de las sales tiene un cation que es el dcido conjugado de una
base débil? (b) ¢Cudl de las sales tiene un anién que es la base conju-
gada de un 4cido débil? (c) ¢Cuadl es la sal que tiene un anién que es
la base conjugada de un 4cido fuerte? Explique cada una de sus res-
puestas.

(1) (2) 3)

11.117 Los iones hidronio e hidroxido parecen moverse a través del
agua con mucha mayor rapidez que otras clases de iones. Explique
esta observacion.

11.118 ¢Cual de las siguientes formulas describe mejor la composi-
cién de una solucion rotulada “0,1 M H,SO,(aq)”?

(a) [H,S0,] = 0,1 m
(b) [H,0*] > 0,1 M, [SO2] = 0,1 M
(c) [H,0%] = 0,2 M, [SO,>] = 0,1 m
(d) [H,0] > 0,1 M, [H,S0,] < 0,1 m
(e) [H,0%] = 0,1 m, [H,SO,] = 0,1 M

11.119 Un analisis de combustion de 1,200 g de una sal de sodio
anhidra deriv6 en 0,942 g de CO,, 0,0964 g de H,0 y 0,246 g de Na.
La masa molar de la sal es 112,02 g-moL-". (a) ¢Cudl es la férmula
quimica de la sal? (b) La sal contiene grupos carboxilato (-CO,") y los
atomos de carbono estdn enlazados. Dibuje la estructura de Lewis del
anion. (c) A continuacién se disolvieron 1,50 g de esta sal de sodio en
agua y se diluyeron a un volumen final de 50,0 mL. Identifique la sus-
tancia disuelta: ¢es un acido, una base o un compuesto anfiprético?
Calcule el pH de la solucion.

11.120 Sobre la base de la informacién del Cuadro 11.3, decida si el
acido carboénico es un acido fuerte o débil en el solvente amoniaco
liquido. Explique su respuesta.

11.121 Dibuje la estructura de Lewis del dcido bérico, B(OH),. (a)
¢Es importante la resonancia para esta descripcion? (b) En el pie del

EJERCICIOS 473

Cuadro 11.1 se encuentra el equilibrio de la transferencia de proton.
En esa reaccion ¢el dcido bérico actia como acido de Lewis, base de
Lewis o ninguno? Justifique su respuesta mediante el empleo de las
estructuras de Lewis del dcido borico y su base conjugada.

11.122 El monéxido de dinitrégeno, N,O, reacciona con el agua para
formar dcido hiponitroso, H,N,O,(aq), en una reaccién dcido-base de
Lewis. (a) Escriba la ecuaciéon quimica para la reaccion. (b) Dibuje las
estructuras de Lewis del N,O y del H,N,O, (los 4tomos se unen en el
orden HONNOH). (c) Identifique el dcido de Lewis y la base de
Lewis.

11.123 El 4acido acético se utiliza como solvente para algunas reaccio-
nes entre dcidos y bases. (a) El dcido nitroso y el 4cido carbonico son
acidos débiles en agua. ¢Alguno de ellos actuara como un acido fuerte
en 4cido acético? Explique su respuesta. (b) ¢El amoniaco actuard

como una base fuerte o débil en 4cido acético? Explique su respuesta.

11.124 En las Secciones 11.9 y 11.10 se describe la relacién entre la
estructura molecular y las fuerzas de los dcidos. Los mismos concep-
tos pueden aplicarse a las bases. (a) Explique las fuerzas relativas de
las bases de Bronsted OH-, NH,~ y CH," (véase Cuadro 11.3).
Explique por qué NH; es una base débil, pero PH, forma fundamen-
talmente soluciones neutras. (c) Si usted clasifica las especies en (a) o
(b) como bases de Lewis, ¢podria clasificarlas como iguales o diferen-
tes? Explique su razonamiento.

11.125 Con los datos termodindmicos disponibles en el Apéndice 2A,
calcule la constante de acidez del HF(aq).

11.126 La acidez del suelo se determina al mezclar una muestra de
tierra con agua y medir el pH del lodo resultante. Los cientificos han
encontrado que al mezclar la tierra en CaCl,(aq) 0,10 M en lugar de
hacerlo en agua brinda resultados mas uniformes. ¢Esperaria que el
pH del lodo con CaCl, difiera del medido cuando se utiliza agua
pura? Si es asi, (como? Si no, ¢por qué no?

11.127 La constante de autoprotolisis, K, , para el agua pesada a
25 °Ces 1,35 x 107", (a) Escriba la ecuacion quimica para la auto-
protolisis (mds precisamente, la autodeuterdlisis porque se transfiere
un deuterén) de D,0. (b) Evalie el pK,  para D,O a 25 °C. (c)
Calcule las molaridades de D,0* y de OD- en el agua pesada pura a
25 °C. (d) Evalte el pD y el pOD del agua pesada a 25 °C. (e) Halle
la relacién entre pD, pOD y pK, .

11.128 La pK, , para la autoprotélisis del agua pesada, D,O, es de
13,8330 a 30 °C. Si se asume que AH,° para esta reaccion es indepen-
diente de la temperatura y se utiliza la informacién del Ejercicio
11.127, calcule AS° para la reaccion de autoprotélisis. Sugiera una
interpretacion del signo. Sugiera una razén de por qué la constante de
autoprotoélisis del agua pesada difiere de la del agua comiin.

11.129 Utilice el Cuadro 11.1 para determinar la desprotonacién
porcentual del 4cido lactico acuoso 1,00 M. ¢A qué temperatura se
congelara la solucion? (Asuma que la densidad de la solucién es
1,00 g-cm.)

11.130 La presion osmética del H,SO,(aq) 0,10 M, ¢es igual, menor
o mayor que la del HCl(aq) 0,10 M? Calcule la presién osmética de
cada solucion para respaldar su conclusion.

11.131 Estime la entalpia de desprotonacion del acido formico a
25 °C, dado que K, = 1,765 x 10~ a 20 °C y 1,768 x 10~ a 30 °C.

11.132 (a) El valor de K a 40 °C es 3,8 x 10-*. ¢Cual es el pH del
agua pura a 40 °C? (b) Emplee los datos de (a) y del Ejercicio 11.25 y
los valores para la autoprotdlisis del agua a 25 °C para determinar
graficamente la entalpia y la entropia de la autoprotélisis del agua. (c)
Enuncie una ecuaciéon que describa el pH del agua pura en funcion de
la temperatura.
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474 CAPITULO 11 ACIDOS Y BASES

11.133 Las dos constantes de acidez del acido oxalico, HOOCCO-
OH, difieren por un factor de cerca de 1.000: pK , = 1,23 y pK, =
4,19. Sin embargo, las dos constantes de acidez del 4cido adipico,
HOOC(CH,),COOH, estan proximas entre si: pK = 4,43 y pK , =
5,41. Explique por qué la diferencia de las constantes de acidez es
tanto mayor para el 4cido oxalico.

11.134 A pesar de que muchas reacciones quimicas tienen lugar en
agua, con frecuencia es necesario utilizar otros solventes; el amoniaco
liquido (punto de ebullicion —33 °C) ha sido muy empleado. Muchas
de las reacciones que se realizan en agua presentan reacciones andlo-
gas en amoniaco liquido. (a) Escriba la ecuacion quimica para la
autoprot6lisis del NH,. (b) ¢Cuadles son las formulas de las especies de
acido y base que resultan de la autoprotélisis del amoniaco liquido?
(c) La constante de autoprot6lisis del amoniaco liquido, K__| tiene el
valor de 1 x 10733 a =35 °C. ¢Cudl es el valor del pK_ a dicha tempe-
ratura? (d) ¢Cudl es la molaridad de los iones NH,* en el amoniaco
liquido? (e) Evalde el pNH, y el pNH,, que son los andlogos del pH y
del pOH, en amoniaco liquido a =35 °C. (f) Determine la relacion
entre pNH,, pNH, y pK

am?

am®

11.135 Recuerde de la Secciéon 10.13 que las moléculas de hemoglobi-
na (Hb) de la sangre transportan moléculas de O, desde los pulmones,
donde la concentracion de oxigeno es elevada, a los tejidos donde es
baja. En los tejidos el equilibrio H;O*(aq) + HbO, (aq) <> HHb(aq) +
H,O(l) + O,(aq) libera oxigeno. Cuando los misculos realizan un
esfuerzo importante producen acido lctico como subproductos. (a)
¢Qué efecto tendrd el dcido lactico sobre la concentracién de HbO,?
(b) Cuando la hemoglobina regresa a los pulmones, donde la concen-
tracion de oxigeno es elevada, ¢como cambia la concentracién de

HbO >

11.136 Las estructuras presentadas a continuacion muestran un ién
metdalico d hidratado. Dibuje la estructura de la base conjugada de
este complejo.

Conexiones quimicas

11.137 El agua de lluvia es, por naturaleza, levemente acida debido al
diéxido de carbono disuelto. La lluvia dcida se produce cuando los
oxidos de azufre y de nitrégeno producidos durante la combustion del
carbon y del aceite reaccionan con el agua de lluvia (véase el
Recuadro 11.1).

(a) La presion parcial de CO, en el aire saturado con vapor de agua a
25 °Cy 1,00 atm es de 3,04 x 10+ atm. La constante de Henry para

el CO, en agua es 2,3 x 102 mol-L-"-atm™'; y para el dcido carbénico
pK,, = 6,37. Si se asume que todo el CO, disuelto puede ser conside-

rado como H,CO,, verifique mediante célculo que el pH del agua de

lluvia “normal” es de cerca de 5,7.

(b) Los cientificos que investigan la lluvia dcida midieron el pH

de una muestra de agua de un lago, que resulté ser de 4,8. La concen-
tracion total de carbonatos disueltos en el lago es de 4,50 mmol-L-.
Determine las concentraciones molares de las especies carbonato

CO,>, HCO, y H,CO, en el lago.

(c) Suponga que 1,00 tonelada (1 t = 10° kg) de carbén que contiene
2,5% de azufre por masa se quema en una planta industrial que
emplea carbon como combustible. ¢Qué masa de SO, se produce?

(d) ¢Cudl es el pH del agua de lluvia cuando el SO, se disuelve en un
volumen de agua equivalente a 2,0 cm de precipitaciones sobre una
superficie de 2,6 km?? (El pK , del dcido sulfuroso es 1,81. Considere
que el agua es inicialmente pura y que posee un pH de 7).

(e) Si el SO, del punto (c) se oxida primero a SO, antes de las precipi-
taciones, ¢cudl serfa el pH de la misma agua de lluvia?

(f) Un proceso empleado para eliminar el SO, de las emisiones de las
plantas industriales que emplean carbén como combustible consiste
en pasar los gases acumulados junto con aire a través de una lechada
de carbonato de calcio himedo, donde se produce la siguiente reac-
cion: CaCO,(s) + SO,(g) + O,(g) — CaSO,(s) + CO,(g). ¢Qué masa de
cal (CaCO,) se necesita para eliminar 50,0 kg de didxido de azufre de
los gases acumulados si el proceso de eliminacion tiene una eficiencia
del 90%?
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