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1. Aspectos generales

1.1. Equilibrio Quimico

Es el estado que alcanza cualquier reaccion reversible después de suficiente tiempo. Se
caracteriza porque no se observan cambios fisicos (macroscopicos) en el sistema. Sin
embargo no es un estado estatico sino dindmico. La conversion de reactivos en productos
(reaccion directa) y la conversion de productos en reactivos (reaccion inversa) ocurren

simultdneamente y a igual velocidad.
Para que exista equilibrio quimico, tiene que haber:

-Equilibrio Mecanico: tanto las fuerzas que actian sobre el sistema como las que existen en

su interior estan equilibradas, por lo que no hay aceleracion ni turbulencias.

-Equilibrio Térmico: Si separamos el sistema usando una pared térmicamente conductora
no varian las propiedades del sistema ni de su entorno, o sea no hay intercambio de calor

entre las diferentes zonas del sistema, ni entre el sistema y sus alrededores.

-Equilibrio Material: No hay reacciones quimicas globales ni transferencia neta de materia
desde una parte del sistema a otra, ni entre el sistema y sus alrededores, de manera que las
concentraciones de todas las especies quimicas es constante en el tiempo y en las diferentes

zonas del sistema.

Los sistemas en equilibrio cumplen con el principio de Le Chatelier Braun, que establece
que “Si un sistema quimico en equilibrio es perturbado por una accién externa, el sistema

evolucionard para contrarrestar dicha accion hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio”

1.2. Constante de equilibrio
Para cada sistema en equilibrio hay una constante que lo representa. Esta constante se

representa con la letra K y depende de la temperatura:

K = o MURT



donde AG es la energia libre de Gibbs de la reaccion en cuestion, R es la constante de los

gases y T la temperatura.

La constante de equilibrio también se puede escribir seglin la ley de accion de masas. Por

ejemplo para una reaccion hipotética:

2A+B—>C+3D

3
a. a, ..
= donde a es la actividad

2
a,dg

Generalmente utilizamos esta expresion en funcion de las concentraciones:

x - LlPl

[4] (5]

Cuando hacemos esto, estamos asumiendo que las concentraciones son iguales a las
actividades para todas las especies presentes en el sistema. Esto s6lo es cierto para

soluciones ideales (suficientemente diluidas).

1.3. Coeficiente de actividad y fuerza idnica

La relacion entre concentracion y actividad viene dada por el coeficiente de actividad (y):
Y= a

C

Este coeficiente depende de la salinidad del agua (concentraciéon y fuerza idnica), la

temperatura y el tamafio y la carga de los iones presentes. Los valores posibles de y se

encuentran entre cero y uno. Este ultimo representa justamente la idealidad, mientras que

en la medida en que el valor de o se va acercando a cero, nos alejamos de esta. Puede

decirse que y cuantifica los efectos de las interacciones entre iones y particulas presentes en

una solucion.

Estas interacciones son inevitables si bien pueden ignorarse a bajas concentraciones. Sin
embargo en la medida en que se aumenta la concentracion, tanto de la especie de interés
como de los iones presentes en la solucion, los sistemas se comportan quimicamente como

si estuviesen menos concentrados de lo que realmente estan. La constante de equilibrio,
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calculada a partir de la energia libre de Gibbs, estd expresada en términos de esta

concentracion efectiva (a la que llamamos actividad).

La actividad representa que fraccion de las especies presentes estan disponibles para actuar
quimicamente. En una solucion muy diluida todas las especies son activas. Este caso se
corresponde a condiciones ideales. En la medida en que las concentraciones aumentan
comienzan a aparecer interacciones entre los componentes del sistema y la actividad de
estos, para un proposito especifico, disminuye. O sea el comportamiento del sistema se

aleja de la idealidad.

La interaccidon con especies ionicas es la mas fuerte de las posibles y una medida de la

importancia de estas es la fuerza ionica (/):

1 n
I=— 7
2ZZ:I:CZ i

donde C es la concentracion y Z representa la carga de cada i6n (i) presente.

El coeficiente de actividad depende a su vez de la fuerza i6nica y puede calcularse de

diferentes formas:

Modelo Ecuacion Aplicabilidad
Debye-Huckel logy, =—-4 Zf\ﬁ [<0.01M
JI
Debye-Huckel extendido 1 logy,=—AZ} I<0.1M
yETHERE e &7 1+ Ba~T
JI
Debye-Huckel extendido 2 | logy, =—A4Z’ ————=— Al eneral
y 87 1+ Ba, JI ¢
JI
Davies logy,=-AZ} ~-037| |[1<0.5M
o=z | 2
Giintelberg logy,=-AZ’ I [<0.1M
14+/1

En las expresiones anteriores, a: es el didmetro de los iones solvatados, mientras que A 'y B

se obtienen segun:




A=182x10°(¢T) ™"

-1/2

B=503(eT)

donde ¢ representa la constante dieléctrica. Algunos valores de Ay B en solucion acuosa, a

diferentes temperaturas se muestran a continuacion:

T(°C) A B [M"?nm™]
0 0.4883 3.241
5 0.4921 3.249
10 0.4960 3.258
15 0.5000 3.262
20 0.5042 3.273
25 0.5085 3.281
30 0.5130 3.290
40 0.5221 3.305
50 0.5319 3.321
60 0.5425 3.338

Algunas expresiones aproximadas para solucion acuosa, a temperatura ambiente, usan

A=0.5y B=3.3.

A continuacion se muestran algunos valores de a;, para diferentes iones, en solucion

acuosa, a 25 °C: !

cationes aniones ai (nm)

Rb", Cs", NH4", TI", Ag" 0.25

K" CI, Br, I, NOs", HCOO 0.3
OH, F-, HS", ClO4", MnO«+ 0.35

Na* HCOs", H2POs', HSO37, CH3COO™ | 0.4-0.45

Hgo** HPO4*, SO4*, CrO4* 0.4

1 From J. Kielland, J. Am. Chem. Soc. 1937, 59, 1675.



Pb** CO3%, SOs* 0.45
Sr**, Ba**, Cd**, Hg*" S* 0.5
Li*, Ca?*, Cu*", Zn** Ft*, CeHsCOO" 0.6
Sn?*, Mn?*, Fe?*, Ni*", Co*" 0.6
Mg?*, Be** 0.8
H*, A", Cr**, Fe**, La** 0.9
Th*, Zr*", Ce*", Sn* 1.1

Ejercicios:

1.- Calcule la fuerza i6nica de las siguientes disoluciones:

a) KNOs (0.01 M)
b) Na:SOs (0.01 M)

¢) NaxSO4 (0.1 M)

d) NazSOs (0.01 M)+ NaCl (0.1 M)

2.- Calcule el coeficiente de actividad para cada una de las especies presentes en las
disoluciones del ejercicio anterior (incisos a, b y ¢), considerando soluciéon acuosa a 25°C.

3.- Calcule los productos i6nicos (incisos a, b y ¢) en funcidn de las concentraciones y de

las actividades.

4.- Estime el % de error que se comete al usar concentraciones en lugar de actividades en el

ejercicio anterior.

1.4. Grado de avance de una reaccion (y):

Para una reaccion hipotética:

aA+bB - cC+dD

A cualquier tiempo ¢ se cumple que:

t_ 0
n,=n +tvy




donde v es el coeficiente estequedmetrico y su signo es positivo para productos (sus
cantidades aumentan en el tiempo) y negativo para reactivos (sus cantidades disminuyen en

el tiempo). De modo que:

(0
n,=n,—ay
(0
ng=ny,—by
(0
n.=n.+cy

t 0
n,=n,+dy

El valor del grado de avance de la reaccion (y) es siempre el mismo independientemente de

la especie que escojamos para calcularlo.

Si la reaccion ocurre a volumen constante podemos usar concentraciones en lugar de

cantidad de sustancia para calcular y.

En la medida en que transcurre el tiempo el valor de y aumenta, hasta alcanzar el equilibrio.

A partir de este punto el valor de y se mantiene constante.

1.5. Acidos y Bases

Existen diferentes teorias para distinguir acidos y bases. Las mas communes son:
-Teoria de Arrhenius
Un 4cido es una sustancia que dona protones (H").
Una base es una sustancia que dona hydroxilos (OH").
-Teoria de Bronsted-Lowry
Un 4cido es una sustancia que dona protones.
Una base es una sustancia que acepta protones.
-Teoria de Lewis

Un 4acido es una sustancia que acepta electrones.



Una base es una sustancia que dona electrones.

Para este curso la mas relevante es la teoria de Bronsted-Lowry. Veamos algunos ejemplos

de clasificacion de 4cidos y bases segun esta teoria:

HFE =H' +F Acido: HF, Base: F-
(aq) (ag) " (aq)
HNO, (ag) = H(Zq) + NO;(WI) Acido: HNO3, Base: NO3
NH, = H, +NH,,, Acido: NH4", Base: NH3
NaOH, +H' = Na' . +H,O, Acido: Na*, Base: NaOH
(aq) (aq) (aq) 2% (aq)

Tomando por ejemplo el equilibrio del i6bn amonio, la constante de acidez (Ka) serd segin

la ley de accion de masas, en condiciones ideales:

[,

[NHZ ] , Ka=1072

Este valor de Ka es a temperatura ambiente y en solucion acuosa.

Sin embargo la forma méas comun de reportar la acidez de las sustancias es como pKa:
pKa =-log(Ka)

De modo que el pKa del NHs" es 9.2.

El operador p que aparece en la definicion de pKa, es general y siempre significa —log( ).

Asi por ejemplo podemos definir:

pKb =—log(Kb) para la constante de basicidad

O de forma general:

pKe =—log(Ke) para cualquier constante de equilibrio
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pH =—log [H +] para la concentracion de H"

O de forma general:

pX =—log [X ] para la concentracion de cualquier especie X

1.6. Equilibrio de autoprotoélisis del agua:
El agua es una sustancia muy especial, no solo es la mas abundante del planeta y de nuestro

cuerpo, sino también tiene propiedades Unicas.

Una de estas propiedades es que es anfotera (en cuanto a acidez y basicidad), o sea puede
actuar tanto como un acido que como una base. En general que ocurra una u otra cosa
dependera de la acidez o basicidad de la sustancia con la que interactia. Si el agua es mas

basica actuard como base y si es mas acida actuara como acido.

Sin embargo el agua al interactuar con ella misma, actual simultineamente como 4acido y
base. Al equilibrio asociado a este proceso se le conoce como autroprotolisis del agua y se

puede escribir, de manera explicita como:

2H,0,,, = H,0;,,+OH,,

O con una molécula de agua implicita segun:

H,0,  =H
aq aq

(aa) (a) T OH|,

(aq)
La constante de equilibrio correspondiente seria:

[ ][oH” ]

[#.0]

Pero como en solucion acuosa la concentracion del agua puede considerarse constante ya
que es mucho mayor que la de los otros componentes. La expresion anterior puede re-

escribirse como:

K[H,0]=[H" |[OH" |

11



Kw=Phv=|H" || OH" ]

donde Kw se conoce como constante de la autoprotolisis del agua, y P/ como producto

ionico del agua.
A temperatura ambiente (25°C):

Kw=10"

Sin embargo es importante recordar que este valor, si bien muy ampliamente utilizado, es

también aproximado. Ademas al variar la temperatura este valor cambia:

Kw=10"" (T =25°C)
Kw=10"** (T =18°C)

Al mismo tiempo se cumple que:

Ka-Kb=Kw=10"
pKa+ pKb = pKw=14

Segun la estequeometria de la autoprotolisis del agua, en el equilibrio, la acidez de una

solucion acuosa puede clasificarse segun:

[H*] :[OH-] =107 mol / ¢ Medio neutro
Si [H] >107 mol / ¢ Medio 4cido
Si [H] <107 mol / ¢ Medio bésico

Aunque lo més comun es usarlo utilizando el pH, de acuerdo con:

pH=17 Medio neutro
pH<7 Medio acido

pH >17 Medio basico

12



Anteriormente mencionamos la concentracion del agua, pero ;Cudl es la concentracion del

agua en agua pura, expresada en mol/€?
Sabemos que:
Pi,o) =1.0 g/ml

MM =18.0 g/mol

(H2,0)

Utilizando la definicidon de densidad:

Y asumiendo 1€ de agua :*

M 11,0 = Pli,0) Vo)

B g 1000m/¢
m(HZO)—IOwl()K .
M11,0) =1000g

Teniendo en cuenta ahora que la masa molar se expresa como:

ang = 18)
n(mol)
n(mol):%
o_m(g)
MM
n=—0908 55 5500
18g / mol

Y finalmente utilizando la definicion de molaridad:

2 Ejercicio: comprobar que los resultados serian idénticos de utilizarse cualquier otro
volumen de agua.
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n(mol)
40

M= 55.55mol
1.0¢

M =55.55mol / /¢

Este valor es mucho mayor que las concentraciones que generalmente se utilizan en el
laboratorio (10 M—1 M) y definitivamente muchisimo mayor que la concentracion de H' y
OH en agua pura (10”7 M). Si consideramos entonces cuanto afecta a la concentracion del
agua su disociacion:

107
55.55

x100=0.00000018%

Pensemos ahora por ejemplo en variaciones del orden de 0.1 M (es importante notar que
como la concentracion del agua es mucho mayor que la del resto de las especies, semejante
variacion en la concentracion del agua es muy muy grande y muy dificil de lograr). Esto

representaria:

0.1
55.55

x100=10.18%

O sea que considerar la concentracion del agua como constante representaria solamente un
1.18% de error. De modo que considerar constante la concentracion del agua, en
disoluciones acuosas y en agua pura, es una aproximacion que puede utilizarse

confiadamente.

1.3. Ley de Hess
Esta ley establece que “La variacion de calor involucrado (absorbido o liberado) en una
reaccion quimica es siempre el mismo independientemente del nimero de etapas en las que

ocurra la reaccién”

Esto se cumple siempre y cuando las condiciones de P y T sean las mismas para todas las

etapas
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Esta ley aplica a las funciones de estado que representan magnitudes extensivas

Una funcidn de estado es aquella cuya variacion depende solamente de los estados inicial y
final del sistema y no del camino recorrido entre ellos (Ej. entalpia, energia libre de Gibbs,

etc.)
Por su parte, las magnitudes extensivas son las que dependen de la cantidad
Reglas para la aplicacion de la ley de Hess (Ejemplificamos con AH):

-Si la ecuacion quimica se invierte AH cambia de signo

-Si la ecuacion quimica se multiplica por un valor constante, AH se multiplica por el

mismo factor

El ciclo de Born-Haber es una aplicacion particular de la Ley de Hess, para determinar

energias reticulares de solidos cristalinos.

Las constantes de equilibrio no son funciones de estado y no son magnitudes extensivas,

por lo que no se puede usar directamente la Ley de Hess con ellas.

Sin embargo, por definicion:

K:efAG/RT
AG
In(K)=-"2

AG =-RTIn(K)
AG =-2.303RT log(K)

Y como AG es funcion de estado y magnitud extensiva log(K) también lo es y se le puede

aplicar la Ley de Hess.
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Ejercicios:

1. Utilizando la Ley de Hess calcule el calor de la reaccion:

Hy 01+ Cloporpo) = €Oy + Hy
Si se sabe que:
1
Hy +502(g) - H,0, AH = 68.32kcal | mol
H,0, = H,0, AH =9.72 kcal / mol
Clamorio) = Claraivo AH =2.85kcal / mol
1
C(gmﬁm) +502(g) — CO(g) AH =26.42 kcal | mol

2. Utilizando la Ley de Hess calcule el calor de la reaccion:

) 1 }

Ll(s) +5Fz(g) - LZF(S)

Si se sabe que:

Li > Li AH =161 kJ / mol
(s) (2)

Li —>Li' +e AH =520 kJ / mol
(2) (¢)

le > F AH =77 kJ / mol

7" 2e) (g)

F .o F +e AH =328 kJ / mol
(¢) (¢)

Li +F . > LiF, AH =-1047 kJ / mol
() (g) (s)

3. Calcule la constante de equilibrio de :

Hy4 ) = H,+H,4,,,

Sabiendo que:

+ - 2— _
H,+ Ay = HA log(K)=4.3
+ 3— RN _ _
2H \+ Ay = H, A, log(K)=6.8
+ KN 3
3H(aq) +A(aq) EH:;A(aq) log(K) _11_2

16



2. Sistemas monodonadores y polidonadores de particula

Sistemas monodonadores de particulas

Ejemplos: HE .= H" + F
(ag) (aq) (aq) pueden donar solamente
g+ B una particula
HAc(ag) = H (a2) + Ac(ag)

Sistemas polidonadores de particulas

pueden donar varias particulas
(en este caso hasta 3)

Ejemplo:  H PO, () = 3H(zq) + POj(‘ag)

Representacion general:

ML /ML /ML ,/---/ML/M/L .
n n-1 n—2 \ » Particula
J/ \ y ) N
[ Poliaceptor
Polidonador Anfolitos  olace ptor My L
(puede donar (pueden actuar como (puede aceptar son los
varias particulas) donadores y también varias particulas) componentes

como aceptores)

2.1. Equilibrios
Para describir completamente a un sistema polidonador (MLn) en equilibrio se necesitan n

ecuaciones cualesquiera siempre que sean linealmente independientes. Para este sistema
existen un numero infinito de equilibrios pero solamente » de ellos son independientes.
Cualquier conjunto de n equilibrios independientes puede utilizarse para obtener el

conjunto de condiciones que caracterizan al equilibrio.

Equilibrios representativos para sistemas polidonadores:

-Equilibrios de formacién sucesivos (se gana solamente una particula)
-Equilibrios de disociacion sucesivos (se dona solamente una particula)
-Equilibrios de formacion globales (los reactivos son siempre los componentes)

-Equilibrios de disociacion globales (los productos son siempre los componentes)

17



Representacion general: Sus constantes de equilibrio se

ML. | ML. | ML | M | L representan con la letra griega S
3 2 /

Equilibrios de formacion sucesivos Equilibrios de formacion globales
M+L =ML M+L =ML B,
ML+ L= ML, M+2L=ML, 5
ML, + L = ML, M+3L=ML, F

Equilibrios de disociacion sucesivos Equilibrios de disociacion globales
ML, =ML, +L ML, = M +3L
ML, =ML+L ML, =M +2L
ML=M+L ML=M+L

Ademas para los anfolitos existen los equilibrios de dismutacion:

VL Mo ey M ML= ML ML
2 ML, +2ML, = 2ML,+ M

ML /ML, IML/M/L — ML+ML<=ML,+M
A/ ML +2ML = ML, +2M

En genral para el sistema polidonador
ML /ML _ /ML _, /- /ML/M/L

-El nimero total de anfolitos es: #7—1

-El nimero de dismutaciones para cada anfolito (MLZ) es: j(n — ])

n(n2 —1)

6

-El nimero total de dismutaciones posibles es:




2.2. Coeficiente de disociacion
Representan la fraccion que se transformo a un tiempo dado de una especie de interés.

Para acidos o bases:

Numero de moléculas (o iones) disociados

a =
Numero de moléculas (o iones) de partida

Para anfolitos:

Numero de moléculas (o iones) dismutados

J:
NuUmero de moléculas (o iones) de partida

2.3. Criterios de fuerza o estabilidad
2.3.1. Para acidos o bases

Tomemos como ejemplo el sistema hipotético:

HA(aq) = H(aq) + A(_aq) , Ka

Inicio: Co
D: -aCo aCo aCo

DD: Co-aCo aCo aCo

[HA] C(1-a) 1-a ) l-a

ko LTI _(06)(eG) o6, o Ko

donde: Co= concentracion inicial (antes de la disociacion); D= disociacion y DD= después

de la disociacion

Para 5% error (95% confianza):
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(44

Ka/Co

Acido débil a <0.05

Ka/Co< 1026

Acido de fuerza media 0.05<0<0.95

10%%< Ka/Cp < 103

Acido fuerte 095<a<l1 Ka/Co>10'3
Ejercicios:
1. Complete la siguiente tabla para 3% error
(24 Ka/ Co
Acido débil
Acido de fuerza media
Acido fuerte
2. Complete la siguiente tabla para 1% error
a Ka/Cy

Acido débil

Acido de fuerza media

Acido fuerte

2.3.2. Para anfolitos

Ejemplo:

H,A" |HA/ A" | H*

2IL[A(MI) - HzA(aq) + A(_

aq) 2

Inicio: Co

dism
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D: -20Cy oCy oCo

DD:  Co-20Co oco oCo
. [HZA][A_] _ (cCy)(cC,) K - o’
o [HA] Ci(1-20) w1 20)

Para 5% error (95% certeza):

Anfolito o Kdism

Intrinsecamente estable 0<0.05 Kaism <1072

No predomina
. o>0.95 Kaism > 100'05
(dismuta mucho)

Ejercicios:

1. Complete la siguiente tabla para 3% error

Anfolito o Kdism

Intrinsecamente estable

No predomina

2. Complete la siguiente tabla para 1% error

Anfolito o Kdism

Intrinsecamente estable

No predomina




2.4. Calculos de pH y condiciones de equilibrio
Entendemos por Condiciones de equilibrio: las concentraciones de todas las especies

presentes en el sistema y ademas pH.

Redordando que : pH =—log [H 1

En un sistema polidonador MLn se tienen n+2 especies (los componentes M y L también
cuentan). Por lo tanto para obtener todas las condiciones de equilibrio necesito n+2

ecuaciones y los equilibrios independientes solo son n ecuaciones ya que los equilibrios

M=M
L=L

que se corresponden matematicamente a las ecuaciones de identidad, no son de utilidad.

Entonces necesito utilizar los balances de carga o de masas.

Estrategias para obtener las condiciones de equilibrio

Tomemos como ejemplo el sistema hipotético:

H4 —=H' . +A4 ., Ka
A(“CI) (aq) (ag) Con [HA]=0.01M

Primeramente hacemos un andlisis de Ka/Co y decidimos con qué nivel de confianza

queremos trabajar (digamos que con 95%), entonces

- Si Ka/Cy > 10'3, HA es un 4cido fuerte y podemos considerar que disocia
completamente.

Entonces en el equilibrio [HA]=0, [H"]=[4]=0.01M y pH=2

- Si10%*°< Ka/Cp<10'3, HA es un 4cido de fuerza media y tenemos que considerar

su disociacion parcial segun:
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HA(W) = Haq) + A(_aq) ’

(

Ka

La constante de equilibrio se puede escribir, de forma general, como:

koL 4]

[#4]

Aplicando logaritmos:

log Ka = log[HJ'} + log%

Reacomodando:

—log[H+] =—logKa +log

K

HA

Aplicando la definicion del operador p:

pH = pKa +10gm
[FA]

Esta ecuacion nos permite calcular el pH, conociendo el pKa del 4cido, asi como su

concentracion y la de su base conjugada.

Para conocer la concentracion del acido y la de su base conjugada, necesitamos

hacer un andlisis de la disociacion, como ya aprendimos anteriormente. Para este

ejemplo:

—\ + -
Inicio: 0.01
D: -00lx 00l 00lcx
DD: 0.01-001«x 00la 00la
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Y la constante de equilibrio se puede escribir como:

Ka = [H |[47] (0.012)(0.01a)

[HA| 0.01(1- )
Si desarrollamos, llegamos a la ecuacion cuadratica:

0.01(1-a)Ka =(0.01a)(0.01)
(1 - a)Ka = (a)(0.0la)
Ka—aKa=0.0la’
0.0la” +aKa—Ka=0

O de manera general (para cualquier concentracion):
C,o’ + Kaa—Ka=0

Que es una ecuacion cuadratica del tipo:
ax’ +bx+c=0

Donde a=Co, b=Ka, c=-Ka 'y o=x

Y puede resolverse facilmente para obtener los valores de x, utilizando:

~bFb* —4ac

2a

X, Xy =

Que en nuestro caso seria:

—KaT+Ka® +4C,Ka

2,

a,a, =

Una vez obtenido el valor de @, se puede calcular las concentraciones en el
equilibrio segin nuestro analis: [HA]= 0.01(1-), [H']=[4]=0.01a y pH=-
log(0.01 @).
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- SiKa/Cp<102° HA es un 4cido débil y podemos considerar que practicamente no
disocia. Por tanto [HA]= Co y [4]= 0. Sin embargo no podemos considerar que
[H"]= 0 porque al estar en solucion acuosa sabemos que el agua presente aporta
[H*]= 10”7 M. En los casos anteriores ignoramos la [H*] que aporta el agua porque
es mucho menor que la que aporta el acido. Este caso es justamente el contrario,
podriamos ignorar la [H*] que aporta el acido porque es menor que la que aporta el
agua, entonces [H']= 107 M y pH=7. Si quisiéramos conocer con exactitud el pH de
la solucioén necesitariamos conocer con exactitud [H*] y para ello lo que se puede
hacer es un procedimiento similar al del caso de acido de fuerza media para conocer
la [H"] que el acido aporta al medio y luego se obtiene la [H*] total como

[H+]tot:[H+]écido+[H+]agua 0 sea [H+]tot:[H+]écido+1 07,

Modelo de perturbaciones aditivas

Es muy importante notar la autoprotolisis del agua aporta al medio [H"]=[OH ]~ 107 y este
es un hecho que no siempre puede ignorase. Otro caso donde esto se hace crucial es para

4cidos y bases fuertes que se encuentran a muy bajas concentraciones (< 1077 M).

Veamos un ejemplo. Consideremos una solucién de [KOH]= 108 M. Como el KOH es un
electrolito fuerte que disocia casi completamente podriamos considerar que en el equilibrio:
[KOH]= 0.0, [KT]=[OH]=10® M. Lo que implica que pOH=8 y por tanto pH=6. Esto
corresponde a un medio acido y es un resultado absurdo, ya que al poner una base fuerte en
agua (no importa cuan pequefia sea su concentracion) el pH tiene que ser basico (aunque
sea ligeramente) nunca acido. Para hallar la solucion correcta tenemos que considerar el
equilibrio de autoprotolisis del agua y calcular la concentracion total de iones hidroxilo

como: [OH |twot=[ OH Jvaset[OH ]agua. De este modo obtendriamos que
[OH 110=10" M+107 M= 1.1x10"" M y por lo tanto pOH=6.96 y pH=7.04.
O sea ligeramente basico (16gico).

Este procedimiento, si bien conduce a resultados l6gicos, sigue siendo aproximado, ya que
como sabemos (segun el principio de Le Chatelier Braun) aumentar un producto hace que

el equilibrio se desplace en la direccion de reactivos). Por lo tanto el valor obtenido de esta
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manera (ignorando el principio de Le Chatelier Braun) representa el limite superior posible
para [OH ]t y por lo tanto el limite inferior para pOH (superior para pH). Para hacer el
calculo mas exacto consideremos la perturbacion que ejerce la disociacion del KOH en el

equilibrio del agua (que es el que aporta, en este caso, la mayor concentracion de OH").

Para esto usaremos el balance de cargas:
[K']+[H']=[OH]
Analizamos ambos equilibrios simultdineamente (las unidades son M):
HO=H +0OH"
107 107

KOH = K" +OH"
10°°

Inicio:

HO=H" +0OH"
X X
Equilibrio: KOH =K " +0OH"
~0 107 107
Total - [H*]:x;[OH*J:x_HOfs

Usando el equilibrio de autoprotdlisis del agua:

Kw=[H*}[OH’}
107 = x(x+10-8)
X +10°%x =10 =0

x, =9.5x10"°  tomamos este

x, =—1.1x107" este no tiene sentido fisico

Por lo tanto:
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[OH‘] —x+10°=951x10%+10"° =1.05x107’
[H*sz:9.51><10’8

pOH =6.98
pH =7.02
Ejercicios:

Obtenga las condiciones de equilibrio para las siguientes disoluciones:
1) Acido acético 0.1 M, pKa=4.75
2) Acido benzoico 0.05 M, pKa=4.2

3) Acido cianhidrico 0.02 M, pKa=9.3

2.4.1. Grafica de Gordus

Finalmente, también podemos calcular el pH, sin aproximaciones, teniendo en cuenta
simultaneamente los equilibrios independientes y como se afectan el uno al otro. Para ello
veamos un ejemplo en el que tenemos el sistema monoprotico HA/A/H' en agua, con una
concentracion inical del 4cido correspondiente a soluciones diluidas. Los equilibrios

independientes en este caso son el de acidez de HA y el de autoprotolisis del agua:

HA=H"+A4
HO=H"+0H"

De modo que:

HA ) = Hiay * gy - Ra

Inicio: Co

DD: (1-a)Co aCo aCo
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= H'  +OH Kw

Inicio: -

DD: X X

Sin embargo si escribimos nuestro analisis para el agua de este modo x tiene unidades de
concentracion mientras que o es adimensional. Lo que dificulta hacer comparaciones
directas entre las dos disociaciones. Para facilitar el andlisis es preferible que la variable
que representa la disociacion del agua sea también adimensional (Ilamémosle ). Por tanto
expresaremos x como ¢Cp (podria utilizarse cualquier concentracién para este proposito,

pero se escoge Co por conveniencia), quedando:

H, = H' . +OH
aq aq

(ag) (ag) (ag) » KW

DD: - cCo cCo

Y las concentraciones totales de las diferentes especies en el equilibrio quedan como:

[HA]=(1-a)C,

:Hﬂ =(a+0)C,
:A_} =aC,
(OH™ |=0C,

Ademas teniendo en cuenta:

- la ecuacion de balance del componente A:
[HA]+| 4 |=C,
- la electro neutralidad:

[ JefonJ=[a]
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-y las leyes de accion de masas para ambos equilibrios:

Ka=M Kw=|H"||OH"
[HA] y W‘[ ][ ]

Se puede llegar (Apéndice 1) a la siguiente ecuacion cubica:
3 2
|H' | +Ka| H' | =(KaC,+ Kw)| H" |- KaKw=0

Y de su solucion se obtienen los valores de [H'] y por tanto de pH (también se pueden

obtener ecuaciones cubicas para calcular a o 7).

Si bien esta metodologia es exacta también es muy laboriosa. De modo que es importante
saber en qué casos pueden hacerse simplificaciones. Para ello se utiliza la grafica de
Gordus, que se construye después de definir con qué % de error estamos dispuestos a
trabajar, por ejemplo para un 1% error (¢=0.01). Esta grafica separa las diferentes regiones
(rangos de Co y Ka) para los cuales se pueden utilizar ecuaciones mas simples que la ctibica
mostrada anteriormente. En la siguiente figura se muestra esta grafica para €=0.01 (lineas

discontinuas) y €=0.05 (lineas continuas).

1E+04
A 1E:03
4 1E+02
1 1E+01
1 1E+00
4 1E01
1 1E02
1 1E03
1 1E04
{ 1E05
1 1E08
1 1E07 Ka
{ 1E08
1 1E09
4 1E10
4 1B
{ 1E12
1E-13
T 1E-14
{ 1E415
4 1E-18
4 1E47
: : : : : : : : : : : : : : 1E-18
1E-14 1E43 1E42 1EA1 1E10 1E09 1E-08 1EQ7 1E06 1E05 1E04 1E03 1E02 1E01 1E+00 1E+01

C,

|
|
|
|
|
|
L
\
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La grafica de Gordus se construye considerando explicitamente € para dos casos limite con
respecto a la importancia relativa de los equilibrios independientes (acidez de HA y

autoprotolisis del agua), y dos casos limites para la fuerza del acido:
Caso limite I:

Equilibrio de acidez con autoprotdlisis despreciable (o << ). Condicion de la

aproximacion o< ¢a.

Caso limite 2: Equilibrio de autoprotolisis con acidez despreciable (o << o).
Condicion de la aproximacion a < eo.

Caso limite 3:

El acido se comporta como débil (a = 0).

Condicion de la aproximacion a <e.

Caso limite 4:

El acido se comporta como fuerte (= 1).

Condicion de la aproximacion (1-a) <¢; o (1-¢) < .

Veamos nuevamente la grafica de Gordus representando las regiones correspondientes a la

importancia relativa de los equilibrios independientes a la fuerza del acido:

acidos

acidos
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Para ver los detalles de como se llega a las lineas que delimitan las diferentes regiones de la

grafica de Gordus ver Educ. Quim. 2010, 21, 306. A esta grafica también se le conoce

como Gréfica de Importancia Relativa de Equilibrios y Fuerza de Especies (GIREGFE).

Conociendo Ka y Co para un acido en agua se pueden ubicar estas condiciones en la grafica
y dependiendo de la regidon en que se ubique utilizar la aproximar adecuada para calcular

[H'] y por lo tanto el pH de la solucion.

Region 1: No se pueden hacer aproximaciones para calcular la concentracion de equilibrio,

por lo que es necesario utilizar la ecuacion cubica para calcular [H™].

Region 2: Se pueden realizar dos aproximaciones. El equilibrio de acidez es mas importante
que el de autoprotolisis y el acido es débil. Esto hace que el pH se pueda calcular

aproximadamente como:
1 1
pH = EpKa — Elog(CO)

Region 3: Se pueden realizar una sola aproximaciéon. El equilibrio de acidez es mas
importante que el de autoprotélisis. Esto hace que [H'] se pueda calcular aproximadamente

comao:
(1] =%( Ka+4KaC, - Ka)

Region 4: Se pueden realizar dos aproximaciones. El equilibrio de acidez es més importante
que el de autoprotdlisis y el acido es fuerte. Esto hace que el pH se pueda calcular

aproximadamente como:

pH = —log(CO)

Region 5: Se pueden realizar una sola aproximacion. El 4cido es fuerte. Esto hace que [H']

se pueda calcular aproximadamente como:

) e -c)
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Region 6: Se pueden realizar una sola aproximacion. El 4acido es débil. Esto hace que [H']

se pueda calcular aproximadamente como:

| H" |=KaC, + Kw

Region 7: Se pueden realizar una sola aproximacion. El equilibrio de autoprotolisis es mas

importante que el de acidez. Esto hace que [H'] se pueda calcular aproximadamente como:
(7" ]=107

Region 8: Se pueden realizar dos aproximaciones. El equilibrio de autoprotolisis es mas
importante que el de acidez y el acido es débil. Esto hace que [H'] se pueda calcular

aproximadamente como:
(7" ]=107

Region 9: Se pueden realizar dos aproximaciones. El equilibrio de autoprotolisis es mas
importante que el de acidez y el 4cido es fuerte. Esto hace que [H'] se pueda calcular

aproximadamente como:
(7" ]=107

Cuando se aumenta el error las lineas se acercan, lo cual es légico ya que como vimos
anteriormente la region central (1) es en la que no se pueden hacer aproximaciones y es

imprescindible utilizar la ecuacion clbica para calcular [H']

2.5. Fracciones molares

Las fracciones molares expresan la proporcion en que se encuentran los moles de una

especie con respecto a los moles totales.
Para el sistema polidonador:

ML, /ML, /ML _,/---/ML/M/L

Los equilibrios de formacion globales serdn:
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M+L= ML B

M +2L = ML, B,
M +3L = ML, B,
M +nL= ML, B,

Haciendo balance de masas:
[M],  =[M]+[ML]+[ML,]+[ML]+---+[ML,]

[L],., =[L]+[ML]+2[ML,]+3[ML,]+---+n[ML,]

Entonces la fraccion molar del poliaceptor es:

fog - M [M]
Y M), [M]+[ML]+[ML,]+[ML]+-+[ML,]
Pero como
_ [mr] T
A= TadTlL] w[ML]= B [M][L]
_[ML,] . _ 2
A AN A D
_[ML] . _ 3
Ay el
m)
ﬂn—[M][L] w[ML,]=p,[M][L]
Entonces:
/o []

(] + g [M][L]+ B[M][L] + B [M][L] +-+ g, [M][L]

7= [M]
[M](1+ AL]+ B[LT + BILT +--+ B,[LT )

33



1

f0= 2 3 "
L+ B [L]+ B[L] + B[L] +--+B,[L]
fo=+,
1+> 4[]

Para el resto de las especies:

[ML] [ML]

S 17 P 17 o 772 B 7 77 e (18

total

- 1]

[M]+ B [M][L]+ B [M][L] + B[M][L] +--+ B, [M][L]

P AM][L]
)1+ AL+ ALT + A[L] -+ 4[] )

fi= 1B [L]

Y del mismo modo se puede demostrar que para las otras especies:

fa= fMLZ = fob [L]2
Ji= fML3 = fobs [L]3

fo=fu = FiB[L]

De modo que para cualquier especie MLj, su fraccion molar sera:

fi=1b, [L]j
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2.6. Diagramas de distribucion

Una vez conocidas las fracciones molares se pueden construir con éstas los diagramas de
distribucion donde se grafican las diferentes fi vs pL (p de particula). Estos diagramas
permiten conocer rapidamente la especie predominante a los diferentes valores de pL (o sea

para las diferentes concentraciones de L)
Ejemplo: 4cido oxalico (pKal=1.25, pKa2=4.3)

Primero necesito obtener los valores de £ y £ a partir de los de pKal y pKa2. Para esto
recordemos que los pKa se corresponden a las constantes de acidez (equilibrios de
disociacion sucesivos):

H,Ox=H"+HOx" Ka,

HOx = H" +0x* Ka,

Mientras que las £ son las constantes de equilibrio de formacion globales:

Ox* + H" = HOx™ B,
Ox* +2H" = H,0Ox 5,

Por lo tanto necesito utilizar la Ley de Hess (recordemos que esta ley no es aplicable a las

constantes de equilibrio pero si a sus logaritmos). Entonces los datos que usaremos son:

Ecuacion logK
H,Ox = H"+ HOx" -1.25
HOx™ = H" +0x™ -4.3

Para obtener £ basta con invertir el segundo equilibrio de acidez, de modo que log(f:)=4.4

y por tanto Bi=10%*,

Para obtener [ es necesario invertir ambas ecuaciones y sumarlas, con lo que obtenemos

log(B1)=5.55 y por tanto Fi=10>>>,
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Una vez conocidos los valores de £ y £ calculamos las fracciones molares a diferentes

pHs:
Ox? HOx H20x
H20x pH [H'] fo fi 12
0.00 1.00E+00 2.67E-06 5.32E-02 9.47E-01
B 0.50 3.16E-01 2.39E-05 1.51E-01 8.49E-01
2.00E+04 1.00 1.00E-01 1.80E-04 3.60E-01 6.40E-01
3.55E+05 1.50 3.16E-02 1.01E-03 6.39E-01 3.60E-01
2.00 1.00E-02 4.24E-03 8.45E-01 1.50E-01
2.50 3.16E-03 1.48E-02 9.33E-01 5.25E-02
logp 3.00 1.00E-03 4.69E-02 9.36E-01 1.67E-02
43 3.50 3.16E-04 1.36E-01 8.59E-01 4.83E-03
5.55 4.00 1.00E-04 3.33E-01 6.65E-01 1.18E-03
4.50 3.16E-05 6.13E-01 3.87E-01 2.18E-04
5.00 1.00E-05 8.34E-01 1.66E-01 2.96E-05
5.50 3.16E-06 9.41E-01 5.94E-02 3.34E-06
6.00 1.00E-06 9.80E-01 1.96E-02 3.48E-07
6.50 3.16E-07 9.94E-01 6.27E-03 3.53E-08
7.00 1.00E-07 9.98E-01 1.99E-03 3.54E-09
7.50 3.16E-08 9.99E-01 6.31E-04 3.55E-10
8.00 1.00E-08 1.00E+00 1.99E-04 3.55E-11
8.50 3.16E-09 1.00E+00 6.31E-05 3.55E-12
9.00 1.00E-09 1.00E+00 2.00E-05 3.55E-13
9.50 3.16E-10 1.00E+00 6.31E-06 3.55E-14
10.00 1.00E-10 1.00E+00 2.00E-06 3.55E-15
10.50 3.16E-11 1.00E+00 6.31E-07 3.55E-16
11.00 1.00E-11 1.00E+00 2.00E-07 3.55E-17
11.50 3.16E-12 1.00E+00 6.31E-08 3.55E-18
12.00 1.00E-12 1.00E+00 2.00E-08 3.55E-19
12.50 3.16E-13 1.00E+00 6.31E-09 3.55E-20
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13.00
13.50
14.00

1.00E-13
3.16E-14
1.00E-14

1.00E+00
1.00E+00
1.00E+00

2.00E-09 3.55E-21
6.31E-10 3.55E-22
2.00E-10 3.55E-23

Y con estos valores construimos el diagrama de distribucion:

1.0

09

08

0.7

Jraccion molar

0.1

0.0

06

05

0.4 4

0.3

02

—O0x(-2)
—HOX(-)
—H20x

00

20

40

6.0

pH

8.0

100

Los puntos donde se igualan las concentraciones de dos especies sucesivas se corresponden

a los pKas. Ademas podemos apreciar las zonas de pH en las que predomina cada especie.

Notas:

La zona de predominio de cada especie ML; es aquella en la que la fraccidon molar

de ML; es mayor que la de cualquier otra especie del sistema.

Puede haber sistemas para los cuales una determinada especie ML; no predomine en

ningln intervalo de pL.

Los puntos de interseccion para las fracciones molares de ML; y ML corresponden

al valor de pL al cual sus fracciones molares se igualan y éste es igual a:

pL=——log

1

J 1
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donde K" UL o5 1a constante de equilibrio de la reaccion:
ML, +(j—i)L<= ML,
Por ejemplo las fracciones molares de las especies ML+ y ML: se igualan para:

pL = %log(KAAjLLj’zL)

donde K,;>*" es la constante de equilibrio de la reaccion:
ML, +2L = ML,

0 sca:

L ilog(M]

2 T\ [Me.][L]

Ejercicios:

1)- Obtenga las constantes de dismutacion para el acido oxalico, sabiendo que pKal=1.25y

pKa2=43.
2) Para el 4cido fosforico (pKal=2.2, pKa2=7.2, pKa2=12.3)
a) Escriba su representacion general
b) Identifique al polidonador, al poliaceptor, a los anfolitos y a los componentes.

c) Diga cuantos equilibrios de dismutacion presenta cada anfolito y cuantos

equilibrios de dismutacion totales son posibles.

d) Escriba todos los equilibrios de formacion globales.

e) Escriba todos los equilibrios de disociacion sucesivos.

f) Calcule todas las constantes de dismutacion posibles para el acido fosforico.

g) Escriba las expresiones de las fracciones molares correspondientes a todas las

especies.
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h) Construya el diagrama de distribucion.

3. Diagramas de zonas de predominio.

Para un sistema hipotético:

ML,/ ML/ M /L

Tenemos el siguiente diagrama de distribucion:

1.0
0.9
0.8 |
0.7 |
0.6 1
0.5 1 — ML2
— ML
0.4 —M
0.3 |

fraccion molar

0.2 A

0.1

0.0

0.0 2.0 4.0 6.0 8.0 10.0 12.0 14.0
PH

Este diagrama nos permite obtener los valores de pL1 y pL2 que son los que corresponden a
fracciones molares idénticas de ML2 y ML, y de ML y M, respectivamente (o sea pL1 =4.5
y pla=6.4).

Es importante recordar que:
pL = log(Kz?llLLz’L) y pL,= log(KAA/IIZL)
donde Kﬁi’L y K" son las constante de equilibrio de las reacciones:

ML+L=ML, y M+L= ML

Por lo tanto para el caso de acidos estos puntos corresponden a los pKas.
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En el diagrama de distribucion también podemos identificar las zonas donde predominan
las diferentes especies. ML2 predomina para pL. < 4.5, ML predomina para 4.5 <pL <64y
M predomina para pL > 6.4.

ML,

1.0
0.9 1
0.8 1
0.7 1
0.6 1
0.5 1
0.4 1
0.3 1
0.2 1
0.1 1
0.0

— ML2
—NML
—M

fraccion molar

0.0 2.0 4.0 6.0 8.0 10.0 12.0 14.0
pL

Para este sistema existe solamente un anfolito (ML), para el cual existe s6lo un equilibrio de
dismutacion:

2ML=ML, +M
Al cual le corresponde la siguiente constante de dismutacion:

o _ [ML,|[M]
MLy M [ML]2

El anfolito ML puede predominar solamente si

K2ML < 1

MLy M
O lo que es lo mismo, si:
log(KleL,M ) <0

Para sistemas mas complejos (ML») donde un mismo anfolito puede participar en mas de un

equilibrio de dismutacion, cada anfolito ML; podrd predominar si, y solo si, todas sus
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constantes de dismutacion son <1. Si al menos una de sus constantes de dismutacion es > 1

el anfolito no podra predominar.

La informaciéon de predominio de especies mostrada en la figura anterior puede
representarse de manera mucho mas simplificada en lo que se conoce como diagramas de
zona de predominio (DZP) y que corresponden a la parte superior de dicha figura:

ML, ML M

DZP: I :
45 6.4 PL

4. Escala de prediccion de reacciones

La escala de prediccion de reacciones (EPR) es un recurso muy util para analizar el

comportamiento de sistemas quimicos en equilibrio.
Para construir la EPR se utiliza la convencion de Charlot:
- Laescala es lineal en pL
- Cada par corresponde a los equilibrios de disociacion sucesivos

- Los pares conjugados donador aceptor se ubican en la escala en los puntos donde

[MLi] = [ML,], o sea en los valores donde:

1

J—1

log (KAAZZ’(]#)L) = 1 log (K gLL,-i(./—i)L)

pL= :
]—l

(para los acidos, en escala de pH, los valores de pL se corresponden a sus pKas)

- Para cada par conjugado donador aceptor se ubica el donador arriba y el aceptor

abajo.

Ejemplo: Para el sistema hipotético ML: analizado anteriormente la EPR se escribiria

COmo:
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ML, ML
EPR:

|4.5 |6.4 pL
ML M

Y en general para un sistema MLx:

EPR: s ‘ ' >
—log (K;‘;LL;;) —log (K:leZ:L ) —log (K'?L?L) —log (K:[EL) pL
ML -1 ML, ML M

Esta escala permite identificar cuando hay especies que no predominan. En estos casos la

escala se simplifica de modo que solamente incluya a las especies que predominan.

4.1. Identificando si los anfolitos pueden predominar o no
Para identificar qué especies predominan analizamos los valores de las constantes de

dismutacion de los anfolitos (que son las especies que pueden no predominar).

Ejemplo: Para un sistema hipotético
ML,/ ML,/ ML,/ ML/ M /L

Con:
ML, ML, ML, ML

'-nL

e ||

g (Ki,) | -loa (ki)

ML;. L

~log (Ll‘ff_,‘ -log (K:‘fi_,‘ ) p].-

ML ML ML, M

Los anfolitos son: MLs;, ML> y ML. Analicemos primeramente a ML3. Para ello
identificamos la ubicacion del anfolito en la EPR (lo encerramos en un circulo tantas veces

como aparezca) y conectamos con una flecha en la direccion donador — aceptor. En la
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figura queda entonces encerrado en circulos el anfolito (reactivo en la reaccion de

dismutacion) y sus pares seran los productos (final de las flechas curvas que empiezan en el

ML,  (MLs. ML
A el
Ug \\;.:' r //1‘—];1(&’:{5:_] I e
\(ML;Q ML ML, ﬁ/ M

anfolito).

De modo que la reaccion de dismutacion en que estamos interesados en este caso es:
2ML, = ML, + ML,
Al cual le corresponde la siguiente constante de dismutacion:

o, [ML,|[ML, ]
MLy ML, — 2
[ML,]

Y los equilibrios de cada par donador/aceptor (escritos como de disociacion sucesiva) son:
ML, =ML +L y ML <=ML +L
Con constantes de equilibrio:

w, _ [ML][L] i, _ [ML][L]
KML;L W Yy MLZ,L_W

De modo que

ML,

2ML, ML, ,L

ML, ,ML2 - K ML,
ML, L

Comprobamos que es cierto sustituyendo las expresiones

o, _[ML[L] [ML] _[ML]ML]_ Ky,
ML ML, = [ML3] [ML3][L]_ [ML3]2 _KAA;LL;L

Aplicando logaritmos y multiplicando por -1 para obtener los valores sobre el eje pL
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~log (K", ) =—log (K1, ) —(~log (K3, ))

Para facilitar analisis, y usando las propiedades de los logaritmos reescribimos como:
log (K™ ) =log (K" )~ log (K ")

Con lo que podemos racionalizar que si
log (Kt ) <log(Kyrt) o —log(K ") >—log(Kyp")

o sea si el par ML3;/ML: se encuentra a la derecha del par ML4/ML3 en la escala de

prediccion de reacciones (como sucede en este caso), entonces
ML, ML, . ML, ML,
log(KzMz3 )<O y o Kyt <l

Lo que quiere decir que ML; puede predominar.

Este andlisis puede parecer complejo a primera vista, pero existen estrategias para leer

directamente la EPR sin hacer todo el tratamiento matematico.

Para ello podemos utilizar uno de los siguientes andlisis (siempre después de encerrar en

circulos al anfolito y trazar la flecha que conecta en direccion donador — aceptor):

1) Si el par que contiene al anfolito actuando como donador se encuentra a la derecha
del par que contiene al anfolito actuando como aceptor, el anfolito puede

predominar.

2) Si la flecha que indica la direccion de la transferencia de particula va en direccion
contraria al eje pL, entonces el log(Kdism) es negativo (igual que la direccion de la

flecha), o sea la Kdism < 1 y el anfolito puede predominar.

Analicemos ahora el anfolito ML> utilizando estas estrategias. Primeramente localizamos al
anfolito en la EPR, lo encerramos en un circulo y trazamos la flecha que los conecta en
direccion donador — aceptor (recordemos que en la EPR ubicamos en la parte superior al

eje a los donadores y en la inferior a los aceptores).
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ML,

/R/IL‘< IVIL3\ ML
EPR: ( -

“log (ki) | loe(Kik) [ lee(RiE) | tee(KiL) ,p

ML, ML (ML, M

Entonces, segiin nuestra figura, ML> no puede predominar ya que:

log(K;ﬁzML)>0 y . K%;’LML>1

Y ya sabemos que basta con que una de las constantes de dismutacién de un anfolito sea >1

para que el anfolito no predomine.

Utilizando cualquiera de las dos estrategias practicas descritas anteriormente llegamos a la

misma conclusion (el anfolito ML2 no puede predominar) ya que:

1) El par que contiene al anfolito actuando como donador se encuentra a la izquierda

del par que contiene al anfolito actuando como aceptor.
O bien porque:
2) La flecha que indica la direccion de la transferencia de particula va en la misma

direccion que el eje pL, lo que indica que el log(Kdism) es positivo (igual que la

direccion de la flecha), o sea la Kaism > 1.

Analicemos ahora el tnico anfolito que falta (ML). Luego de localizar al anfolito en la
EPR, encerrarlo en un circulo y trazar la flecha que los conecta en direcciéon donador —

aceptor, obtenemos la siguiente escala:

ML, ML, ML

S .
log (K1) [ ~tog (ki) Alog (K12, —1oﬁ:l:i) oL
ML ML, M
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Que nos indica que el anfolito ML puede predominar ya que:
log(K%Z’M) <0 y . KhM<i

Utilizando cualquiera de estrategias practicas descritas anteriormente llegamos a la misma

conclusion (el anfolito ML puede predominar) ya que:

1) El par que contiene al anfolito actuando como donador se encuentra a la derecha del

par que contiene al anfolito actuando como aceptor.
O bien porque:

2) La flecha que indica la direccion de la transferencia de particula va en la direccion
contraria al eje pL, lo que indica que el log(Kdism) es negativo (igual que la

direccion de la flecha), o sea la Kdism < 1.

Nota:

Es importante tener en cuenta que en estos analisis se incluyo solamente un equilibrio de

dismutacion para cada anfolito. En este caso, los de estequeometria 2:1:1, o sea los de tipo:

2ML, = ML, +M .,

j+1

Por lo tanto estamos concluyendo si cada anfolito puede predominar o no, basdndonos

solamente en las constantes de dismutacion:

o, [ ][]

ML ML 2
j+1 -1

En los casos en que con este andlisis concluimos que un anfolito ML; no puede predominar,
el resultado es seguro porque basta con que una de sus constantes de dismutacion sea > 1
para que no predomine. Sin embargo cuando concluimos que un anfolito puede predominar
estamos asumiendo que la dismutacion mdas probable es justamente la de tipo

2ML, = ML

T M, . Esto se cumple siempre, de modo que si analizar los equilibrios de
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dismutacion que surgen de la EPR (cualquiera que esta sea) es suficiente para concluir

acerca del predominio de cada especie.

4.2. Simplificacion de la escala de prediccion de reacciones

Cuando luego de terminar el andlisis anterior encontramos al menos un anfolito que no
puede predominar, es necesario hacer una simplificacion de la EPR que nos permitira
construir el diagrama de zonas de predominio correctamente. Como su nombre lo indica en
el DZP solo deben aparecer aquellas especies que puedan predominar en algun rango de la
escala pL. Esto quiere decir que aquellos anfolitos que no predominan tienen que ser

eliminados del DZP.

Para ello no basta con quitarlos directamente de la EPR (estan involucrados en pares
donador/aceptor) y no podemos dejar un extremo del par vacio. De modo que la estrategia a
seguir consiste en sustituir los dos pares iniciales por un nuevo par que contiene a las
contrapartes que no podemos eliminar. En el caso anterior habria que eliminar los pares
ML3/ML>y ML2/ML y sustituirlos por el par ML3/ML. De este modo el anfolito ML> (que no

puede predominar ya no apareceria).
Pero donde ubicamos el nuevo par?

Lo hacemos utilizando los datos que ya conocemos de los pares que vamos a eliminar:
ML, =ML, +L
ML, = ML+L

Para el nuevo par ML3/ML el equilibrio de disociacion serd igual a la suma de los dos

anteriores:

ML, = ML+2L

Y podemos obtener el log de su constante de equilibrio utilizando la ley de Hess como:
log (K]]\'/I/[LL,32L ) =log (K]\A/;[LL;,L ) +log (Klj\‘/[/[sz )

Entonces al par ML3/ML lo ubicamos en la escala de pL en la posicidon correspondiente a:
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—%log(KAAjLLjZL)

Dividimos por 2 porque la escala debe ser lineal en pL y en el equilibrio correspondiente al
par ML3/ML se intercambian dos particulas, por lo que tenemos que dividir por el nlimero

de particulas intercambiadas para garantizar la linealidad de la escala en la EPR.

Este nuevo par debe encontrarse en algiin punto intermedio entre los pares eliminados, o

debe cumplirse que
1
log (KAA/;ILL;L ) < Elog (KAA/;[LL,SZL ) <log (K]\A;LL,ZL )
De este modo la nueva escala de prediccion de reacciones quedard como:

ML, ML; ML

EPR: | |

log (K1) - log (K, )

ML L log (hfz )

pL

ML; ML M

Una vez obtenida la nueva EPR, se repite el protocolo para identificar si alguno de los
anfolitos aun presentes en esta escala no puede predominar. Ahora quedan solamente los

anfolitos ML3 y ML:

Y ambos pueden predominar ya que:

1) El par que contiene al anfolito actuando como donador se encuentra a la derecha del

par que contiene al anfolito actuando como aceptor, tanto para MLs3 como para ML.

O bien porque:
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2) La flecha que indica la direccion de la transferencia de particula va en la direccion
contraria al eje pL, lo que indica que el log(Kdism) es negativo (igual que la

direccion de la flecha), o sea la Kdism < 1, tanto para ML3 como para ML.

Entonces, cuando todas las especies presentes en la EPR pueden predominar, utilizamos la
informacion en esta escala para construir los diagramas de zonas de predominio. Para el
ejemplo anterior el DZP quedaria como:

EpR: MLt | MLy | ML | M

I -
~log(K3£:,) ~ o (K1) “log(kify)  pL

De este modo, utilizando la EPR podemos construir DZPs sin necesidad de tener primero

los diagramas de distribucion.

Ejercicios:

Construya los DZP de:
1. Acido fosférico (pKal=2.2, pKa2=7.2, pKa3=12.3)
2. Fe(I)-OH" (logP1=3.8, logP32=7.2, log3=8.6, log4=9.65)
3. Fe(Ill)-OH" (logPB1=11.81, logB2=22.33, logP3=29.44, logB4=34.4)
4. Fe(II)-NHs3 (logB1=1.5, logP2=2.5, logB3=3.0, log4=3.2)

5. Ni(II)-NHs (logP1=2.73, logP2=4.9, log3=6.9, log4=7.8, log5=8.9, 1og6=9.0)

4.3. Calculo de pH y condiciones de equilibrio

4.3.1. Condiciones iniciales: una sola especie
Otra aplicacion de la EPR es para el calculo de condiciones de equilibrio bajo la

aproximacion de un solo equilibrio representativo. Esta se base en escoger dentro de los

equilibrios posibles para el sistema de interés, aquel que mejor lo representa (el dominante,
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o mas importante, si se quiere). Pero, ;como hacer esta seleccion? Para eso es que

utilizamos la EPR.

Digamos por ejemplo que tenemos una solucién de acido acético en agua, con [HAc] =
0.01 M. Y sabemos que el pKa del HAc es 4.75. En este caso la particula es el proton por lo
que la EPR tendra escala de pH:

H,0* HAc H,0O
EPR: ‘ | >
0.0 4.75 14 pH

H,0 Ac OH

En la EPR encerramos en un circulo las especies presentes, y analizamos todos los

equilibrios posibles entre ellas, dibujando flechas en direccion donador aceptor:

4 i
) @
. 4.75

14
P
OH"

EPR:

El conjunto completo de equilibrios posibles sera:
D HAc+H,0 = Ac” +H,0"
I 2H,0=H,0"+0OH"
(Il) H,0+Ac” = HAc+OH~
(V) H,0'+Ac” = HAc+H,0
(V) HAc+OH <= Ac +H,0
Sin embargo para escoger el equilibrio representativo solo consideramos los dos primeros

porque son aquellos correspondientes a las especies presentes al inicio (las encerradas en

circulos):

() HAc+H,0 = Ac” + H,O"
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I 2H,0=H,0"+0OH"
Que pueden escribirse simplificadamente, con el agua implicita, como:
) HAc= Ac +H" Ka=10*"M
I HO=H +0H Kw=10"*M
Entonces de estos equilibrios, se escogera como equilibrio representativo (ER) del sistema

aquel que tenga la mayor constante de equilibrio. En este caso el (I). Y hacemos el analisis

en las condiciones de equilibrio segun:
ER: HAc = Ac + H*
Inicio: 0.01

Equilibrio 0.01(1-a) 0.0lac  0.01a

De modo que:

Ka = [H+][Ac_] _ (O-Ola)(O.Ola)

[HAC] 0.01(1-ec)

Y resolviendo la ecuacién cuadrética correspondiente, obtenemos o=10"1-%,

Por lo tanto en el equilibrio [H]=[Ac]=107*% M, [HAc]= 101> M y pH=3.38.

Esta estrategia puede aplicarse también cuando la concentracion inicial que conocemos no
es del donador (acido acético en el ejemplo anterior) sino de un anfolito o del aceptor y
tanto para sistemas monodonadores como polidonadores. Veamos entonces otro ejemplo.
Supongamos que tenemos un sistema oxalato 4cido de sodio de concentracion 0.01 M (los

pKas del acido oxalico son 1.25 y 4.3).

Primeramente consideramos la disociacion completa de electrolitos fuertes (si hay alguno).

En este caso el oxalato acido de sodio lo es, por lo tanto:
NaHOx = Na + HOx™

Inicio: 0.01

Equilibrio ~0 ~0.01 =0.01
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Por lo tanto la EPR en este caso quedaria como:

H' H,0x(HOX)

@ (IIT)
(Im awv)

1,0

43

H,O¢JHOx") Ox*

7 PH

OH-

El conjunto completo de equilibrios posibles pare este sistema sera:

(D HOx =0x" +H"

(II) 2HOx = H,Ox+Ox™

)y H,O=H'+0H"

(IV) HOx +H,0 = H,0x+OH"
(V) H,Ox=HOx +H"

(V) H,0+0x" = HOx +OH"

De este conjunto de equilibrios los 4 primeros son los candidatos posibles para elegir el

equilibrio representativo, ya que son los que involucran a las especies presentes en el

sistema de interés:
(D) HOx =0x"+H"
(II) 2HOx™ = H,0x+Ox>
{1y H,O=H" +0OH"

(IV) HOx +H,0 = H,0x+OH"

Ka=10**M
Kdism=1 0-3'05
Kw=10"*M

Kb:10-12.75

El equilibrio representativo sera entonces el equilibrio (II), o sea el equilibrio de

dismutacion de HOx™ ya que es el que presenta la mayor constante. Entonces hacemos los

calculos utilizando este equilibrio:
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ER: 2HOx = H,Ox + Ox™
Inicio: 0.01

Equilibrio 0.01(1-2a) 0.0la  0.0la

De modo que:

[H.0x J[0ox] (0.012)(0.01a)

[HOx' ] (0.01)(1-2a)

dism —

2

:a—
dism (1—2&)2
(1-2a)

De donde a=10""%° y por lo tanto:
[H20x]=[0x>]=0.010=10"3>" M
[HOX]=0.01(1-200)=102925 M,

Pero como H' no aparece en el equilibrio representativo, no podemos obtener [H']

directamente de este analisis y por lo tanto tampoco el pH.

Para ello vamos a necesitar un equilibrio auxiliar donde esta especie si aparezca

explicitamente. Por ejemplo el equilibrio correspondiente a la primera constante de acidez:

H,Ox <= H"+HOx" Kw=10"12

Ka - | HOx™ || H" | - [H]- Ka,[H,0x]

[H,0x] [HOx" ]
—1.25 -3.550
[H" )= % =107 pH=2.775

Del mismo modo podria utilizarse el equilibrio correspondiente a la segunda constante de

acidez y el resultado tiene que ser el mismo:

HOx = H' +Ox* Ka=10*3
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S L R

[ HOx™ |

10—4.3 10—2.025
+ -2.775 _
EdE — g =10 =) pH=2.775

Para obtener el unico dato que nos falta, la concentracion de Na', nos auxiliamos del

balance de cargas:

[HOx™ |+2[Ox* |=[H" |+[Na" ]
[Na* |=[HOx" |+2[Ox* |-[H" ]
[Na* |=107"+2(107%)-1077"
[Na* |=107" M

Ejercicios:

Utilizando la aproximacion del equilibrio representativo, calcule el pH y las condiciones de

equilibrio para las siguientes condiciones iniciales:
1. [H3PO4]=0.01 M
2. [NaH2PO4]=0.01 M
3. [Na2HPO4]=0.01 M
4. [H2PO4*1=0.01 M
Datos:

Acido fosforico (pKai1=2.2, pKa>=7.2, pKas=12.3)

4.3.2. Condiciones iniciales: mas de una especie (mezclas de interaccion)
La aproximacioén de un equilibrio representativo puede aplicarse también a sistemas mas

complejos donde coexista mas de una especie. Tomemos como ejemplo el sistema:
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Na,S, 0.1 M
NaHS, 0.01 M

Datos: H2S (pKai1=7.1, pKax=12.9)

Primero consideramos la disociacion completa de electrolitos fuertes (si hay alguno). En

este caso tanto el sulfuro como el hidrogeno-sulfuro de sodio lo son, por lo tanto:
Na,S = 2Na*+ S*
Inicio: 0.1

Equilibrio ~0 ~0.2 =0.1

NaHS = Na"+ HS™

Inicio: 0.01

Equilibrio ~0 ~0.01 =0.01

Solamente por esta vez, pensemos por un momento en todos los equilibrios posibles para
un sistema como este. Para ello identifiquemos a las diferentes especies que pueden actuar
como donadores, por ejemplo, y analicemos todos los equilibrios en los que pueden estar
involucrados. Podriamos utilizar igualmente a los aceptores y llegariamos al mismo
conjunto de equilibrios pero escritos en la direccion contraria. Usando los donadores

tenemos:
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H+

0.0

H,0

De modo que los equilibrios serian
) HS<=HS +H'
)  H,S+S8" =2HS"
(1) H,S+O0H <= HS +H,0
(IV) HS =S " +H'
(V) 2HS = H,S+S5
(VI) HS +OH =8> +H,0
(VI) HO=H'+0H"
(VIIl) H,O0+HS <= H,S+O0H"

(IX) H,0+HS = H,S+O0H"

Sin embargo hay varios equilibrios repetidos, solo que escritos en sentido inverso. El
equilibrio V es = - el equilibrio II, el equilibrio VII es = - el equilibrio III, y el equilibrio IX
es = - el equilibrio VI. De modo que habria que excluir un equilibrio para cada par de
equilibrios repetidos. Ademas no todos los equilibrios involucran a las especies existentes
en nuestro sistema y necesitamos identificar uno de ellos como equilibrio representativo.

Utilizando la EPR para representarlos, tendriamos:
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o IS HSYH,0

Podemos reconocer entonces que existe un subconjunto de 5 equilibrios que son los

candidatos posibles para elegir el equilibrio representativo:

(IV) HS =8 +H" Ka=10">"M

(V) 2HS = H,S+S8* Kaism=107%
VII) HO=H +O0H" Kw=10"M

( 2

(VIII) HS +H,0<=H,S+OH" Kb1=10%9

(IX) H,0+S" = HS +OH" Kb=10"11

Como las constantes de todos estos equilibrios son <1, esto hace que el sistema pueda
clasificarse como mezcla de interaccion. O sea podemos considerar que no hay reacciones
entre las especies que forman la mezcla. Basta con que una de las constantes de equilibrio

sea >1 para que la mezcla no sea de interaccion, sino de reaccion.

Una vez identificada la mezcla como de interaccion, continuamos con un tratamiento

similar al caso de una sola especie.

El equilibrio representativo sera entonces el equilibrio (IX), o sea el equilibrio de ya que es
el que presenta la mayor constante. Entonces hacemos los calculos utilizando este

equilibrio:
ER: H,O + S = HS + OH"
Inicio: 0.1 0.01

Equilibrio 0.1(1-a) 0.01+0.1a  0.1a
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De modo que:

[HS™][OH | (0.01+0.1a)(0.1a)

Kb, =107 = -

(s> T 0.1(1-a)

Con lo que se llega a la ecuacion cuadratica:
0.1¢” +(0.01+10™" )& =107 =0

De donde a=10""%¢, y por lo tanto:
[S¥]=0.1(1-a) = 10" M

[HST = 0.01+0.10 = 10"1° M
[OH]=01a=10"2M vy

H']= Kw/[OH] = 10410 = 107" M
[

Por lo tanto pH = 12.74

Como H2S no aparece en el equilibrio representativo, no podemos obtener [H2S]

directamente de este andlisis. Para esto necesitamos un equilibrio auxiliar donde esta

especie si aparezca explicitamente. Por ejemplo el equilibrio correspondiente a la primera

constante de acidez:

2HS = H,S+S5* Kaism=107%

IS IS] g syl T

K,
dism I:HASV ]2

10—5.8 10—1.19

( 1.35 )2 =107
107

[HZS]:

Por tltimo para obtener la concentracion de Na*, nos auxiliamos del balance de cargas:
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Veamos ahora otro ejemplo para el cual lo que sabemos de las condiciones iniciales es la

informacion que tenemos cuando preparamos mezclas en un laboratorio.

Queremos conocer las condiciones de equilibrio de un sistema que se form6 mezclando 20

m{ de NaH2PO4 de concentracion 0.05 m con 30 m{ de H3PO4 de concentracion 0.02 M:

YA

20 m, 30 mt,
0.05M 0.02M

Datos: Acido fosforico (pKai=2.2, pKa>=7.2, pKa;=12.3)

En este caso lo primero que tenemos que determinar son las concentraciones formales de
las diferentes especies una vez mezcladas. Para ello nos auxiliaremos de que sabemos que
las cantidades de sustancia no pueden variar. Etiquetemos con 1 las condiciones antes de
hacer la mezcla y con 2 las condiciones después de mezclar. Entonces se cumple que:

n, =n,

G =GV,

De donde podemos conocer las concentraciones de las especies en la mezcla, si conocemos

el volumen final como:

4

C =
2 v,
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Y considerando que los volumenes son aditivos (lo que sabemos que es una aproximacion),
el volumen de la mezcla serd la suma de los volimenes de las soluciones que mezclamos, o

sea V2= 50 m{. Por lo tanto en la mezcla:

C,(NaH,PO,)V,(NaH,PO,) _ 20m( 0.05M

[NaH,PO,]= =0.02M
v, 50me
[#,P0,] - C,(H,PO,)V,(H,PO,) _30mL0.02M _ 0oy
v, 50m/
O sea:
N 7

NaH,PO,, 0.02 M
H,P0,, 0.012 M

Una vez en este punto, realizamos un procedimiento similar al del ejemplo anterior.

4.3.3. Condiciones iniciales: mas de una especie (mezclas de reaccién)
No todas las mezclas son mezclas de interaccion, también puede pasar que algunas de las
especies de una mezcla puedan reaccionar entre si. Como vimos antes esto podemos saberlo

auxilidandonos de la escala de prediccion de reacciones.

Tomemos como ejemplo la siguiente mezcla de acido ftalico y ftalato de potasio, a los que

representaremos con los acronimos HoFt y KoFt:

] (

H,Ft, 0.1 M
K,Ft, 0.2 M

Datos: HoFt (pKai=2.8, pKa>=5.1)
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Primeramente consideramos la disociacion completa de electrolitos fuertes (si hay alguno).

En este caso tanto el K2Ft lo es, por lo tanto:
K,Ft = 2K+ Ft~
Inicio: 0.2

Equilibrio ~0 ~04 =0.2

De modo que la EPR, incluyendo solamente a los equilibrios que involucran a las especies

presentes en nuestro sistema, quedaria como:

01M
i+ (HF) HFt
@ an
0.0 & 54— VIR
H,0) HFt 2)02M OH-

Y el conjunto de equilibrios relevantes para elegir el equilibrio representativo, sera:

(D) H,Ft= HFt +H" Ka/=102% M
(1)  H,Ft+Ft~ =2HFt K=10"23
() HO=H"+0OH" Kw=10"M
(V) H,0+Ft©™ = HFt +OH" Kb=10%7

Como la constante del segundo equilibrio es >1, esto hace que el sistema se clasifique
como mezcla de reaccion. Por lo tanto en este caso el tratamiento matematico difiere del
que vimos para mezclas de interaccion, al menos en la primera parte. Primeramente
utilizamos una aproximacion que consiste en considerar que la reaccidn ocurre

completamente. Entonces avanzamos la reaccion a un 100% segin:
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H,Ft + Ft*" = 2HFt

Inicio: 0.1 0.2
DR1 ~0 0.1 0.2

Donde DR1 quiere decir: después de avanzar al 100% la primera reaccioén que ocurre en el

sistema.

Es importante notar que la relacion estequeométrica de los reactivos es 1:1 pero sus
concentraciones (y por tanto sus cantidades asumiendo volumen constante) no lo son. Por
lo tanto hay que identificar la sustancia limitante antes de decidir cuanto de cada especie
tendremos al finalizar la reaccion. En este caso la sustancia limitante es el HzFt, por lo que

serd el tinico reactivo cuya concentracion sera aproximadamente 0 al terminar la reaccion.

Luego de avanzar la reaccion representada en el equilibrio (II) construimos una nueva EPR

con las nuevas condiciones:

02M

' ILFt (Iro

Y el nuevo conjunto de equilibrios relevantes para elegir el equilibrio representativo, sera:

(1) HO=H +0H" Kw=10"4M
(IV) H,O0+Ft™ = HFt +OH" Kb=10"%7
(V) HFt = H +Ft" Ka=10°1'M
(V) 2HFt = H,Ft+Ft”~ Kaism=1023
(VII) H,0+HFt = H,Ft+OH" Kb=10"112
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En este punto las constantes de todos los equilibrios son <1, por lo que el sistema se
clasifica como mezcla de interaccion. Una vez que llegamos a una mezcla de interaccion
realizamos el procedimiento ya explicado anteriormente que comienza por identificar el

equilibrio representativo que en este caso es:
(V) 2HFt = H,Ft + Ft~ Kaism=1023
DRI1 0.2 0.1

Equilibrio  0.2(1-2a) 0.2a 0.1+0.2a

De modo que:

_[HLF[Fr ] (022)(0.1+020)

— 10—23 . — .
[ HF ] [02(1-2a)]

Con lo que se llega a la ecuacion cuadratica:
10" a” +107°""a-107" =0

De donde a=10">%, y por lo tanto:

[H2Ft] = 0.2a.= 102" M

[HFt] = 0.2(1-2a)= 10" M

[Ft*] = 0.1+0.20= 10" M

Pero como H" no aparece en el equilibrio representativo, no podemos obtener [H']
directamente de este andlisis y por lo tanto tampoco el pH. Para ello vamos a necesitar un
equilibrio auxiliar donde esta especie si aparezca explicitamente. Por ejemplo el equilibrio

correspondiente a la primera constante de acidez:

H,Ft = HFt +H" Ka=10** M

_[mrc ]
B A R

.7 Ka [Hth]
T
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I:H+] _ 1072,8 1072.73

0]

=10"*% y por lo tanto

pH=4.83

Ahora solo falta la concentracion de iones hidroxilo. Para obtenerla usamos el equilibrio de

autoprotolisis del agua:

o]0y

Ejercicios:

Utilizando la aproximacion del equilibrio representativo, calcule el pH y las condiciones de

equilibrio para los siguientes sistemas:

" (1) , \ 2) . \ A3) ,
NaClO, 0.01 M
’ NH,Cl, 0.1 M
NH,HSO,, 0.01 M Cl
e HCIO, 0.02 M NaHSO,, 0.001 M
NH,CI, 0.02 M
40me, 20 me,
\ . H,S0,, H4PO,,
03M 0.4 M
Na,S, 0.01 M m @ f\ m JL f\
H,S, 0.02 M 40 me, 20me, 20 me, 10 m,
NH,Cl, 0.02 M K,SOs, NaHSO,  K4PO,, Na,HPO,,
\ y 02 M 01M 0.05 M 0.01 M
4 ) (6)
Datos:

HSO4 (pKa=2.1), NHs" (pKa=9.2), HCIO (pKa=7.1), H2S (pKai1=7.1, pKa>=12.9),

H3PO4 (pKai=2.2, pKax=7.2, pKas=12.3), H2SOs (pKai=1.9, pKa>=7.2),

H20x (pKai=1.25, pKar=4.3),
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5. Valoraciones acido-base

Las valoraciones (también conocidas como titulaciones o volumetrias) son técnicas de
analisis cuantitativo ampliamente utilizadas en la quimica. En general consisten en
determinar la concentracion de una solucion problema mediante la adicion de volumenes

medidos de otra solucion de concentracion conocida.

Como su nombre lo indica, en las valoraciones acido-base las dos soluciones utilizadas son

una base y un acido.

5.1. Definiciones

Analito: solucion problema de concentracion desconocida.
Valorante: solucion de volumen variable (la que se coloca en la bureta)
Estandar: solucion de concentracion conocida.

Punto de equivalencia: es el punto de la valoracion en que ha se completado la reaccion de
valoracion exactamente (o sea sin exceso de ninguno de los reactivos). Es un punto
imposible de localizar de manera exacta ya que para reconocerlo necesitamos realizar

mediciones u observaciones y estas siempre incluyen un margen de error.

Punto final de la valoracion: es el punto en el que basandonos en algin criterio (cambio de
color por ejemplo) decidimos que la reaccion de valoracién ha concluido. Mientras mejor
sea nuestro criterio, el punto final de la valoracién sera mas cercanos al punto de
equivalencia. Lo ideal seria que pudiéramos hacerlos coincidir exactamente. El punto final

de la valoracion es practico, mientras que el de equivalencia es teorico.

Indicadores: Los indicadores mas utilizados en valoraciones acido base son compuestos

que cambian de color al modificarse el pH.

Para decidir cuél indicador nos conviene mas en cada caso es necesario conocer el pH del
punto de equivalencia. Para ello necesitamos obtener primeramente la curva de valoracion

teorica.
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5.2. Curvas de valoracion tedricas
Las valoraciones acido base pueden considerarse como mezclas de reaccion donde el
volumen de una de las disoluciones en la mezcla (y por lo tanto también el volumen total)

va cambiando en el tiempo.

Por lo tanto se pueden obtener curvas de valoracion teoricas utilizando la aproximacion de

equilibrios representativos. La estrategia a seguir puede englobarse en tres grandes pasos:

1) Calcular las condiciones de equilibrio al inicio y en los puntos de equivalencia.
2) Calcular la cuantitatividad de la reaccion en los puntos de equivalencia.
3) A partir de estos resultados definir el nimero de equilibrios que necesito en cada

etapa de la valoracion.

En el caso de un 4cido monoproético HA, solo existe un punto de equivalencia y por tanto
las etapas de la valoracion seran inicio (In), antes del punto de equivalencia (APE), punto

de equivalencia (PE), y después del punto de equivalencia (DPE).

Sin embargo para un acido poliprotico HnA, las etapas de la valoracion son: inicio (In),
antes del primer punto de equivalencia (APE1), primer punto de equivalencia (PE1), antes
del segundo punto de equivalencia (APE2), segundo punto de equivalencia (PE2) y asi
sucesivamente hasta antes del enésimo punto de equivalencia (APEn), enésimo punto de

equivalencia (PEn), y después del enésimo punto de equivalencia (DPEn).

Para utilizar una escala de predicciones de reacciones Unica para todo el proceso de

valoracion, definiremos la siguiente simbologia:

> Inicio C Valorante
|:| Punto de equivalencia

Veamos ahora un ejemplo hipotético de valoracién de una base fuerte con un acido fuerte:
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En el vaso: BOH = B' + OH"

HA
) In:  CoVo
DDI1: =0 ~CoVo =CoVo
Vo ) - -
BOH En la bureta: HA = H" + A
Co
In: CV

DD2: =0 ~CV =CV
(todo en moles o milimoles)

En general cuando hacemos valoraciones la concentracion de la solucion en la bureta (C en
este caso) debe ser al menos 10 veces mayor que la concentracion de la solucion en el vaso

(C en este caso) para evitar efectos de dilucion.

5.2.1. Condiciones de equilibrio al inicio y en los puntos de equivalencia
La escala de prediccion de reacciones la construiremos considerando lo que sucede dentro

del vaso de precipitados.

Asi al inicio de la valoracion (cuando todavia no se ha afnadido nada del 4cido):

H* (H,0

0.0 14.0
1,0 (O
CoVo

Es una mezcla de interaccion y por lo tanto utilizamos el equilibrio representativo, en este
caso el unico posible que corresponde a la autoprotolisis del agua, para calcular las

condiciones de equilibrio:

ER: HO = H' + OH
DD: CoVo
Eq.: aCoVo  CoVotaCoVo
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Segun el analisis del equilibrio representativo, en el equilibrio:
[r7]=24 g,
4

CVy(1+a)

(o™ |= =C,(1+a)

0

En agua pura:
| H" |=aC, =107

Por lo tanto

De modo que Co tiene que ser mayor que 10 M para poder considerar a. << 1 (o sea a. = 0)
y por tanto que la disociacion del agua es despreciable, para un 10% de error. Si queremos
mayor exactitud, por ejemplo 1% de error, entonces para usar esta aproximacion Co tiene

que ser mayor que 10> M.

En la mayoria de los casos que se presentan en el laboratorio este es el caso (Co >10 M), y

entonces, para el problema que estamos analizando:

loH|=c,
. _10—14
[H ]_ C,

Con lo cual ya tenemos las condiciones de equilibrio al inicio de la valoracion.

Para el punto de equivalencia, lo primero es estimar el volumen de la solucion en este
punto, recordemos que al volumen inicial se le ha afiadido otro volumen, el necesario de la
solucién de HA (Vee). Para ello usamos las cantidades de sustancia que sabemos tienen que

cumplir en el punto de equivalencia con:
n(HA) = n(BOH)
por lo tanto

C Vpe=Co Vo
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En este punto la EPR cambia a:

CVee

Ahora tenemos una mezcla de reaccidn, a causa de la reaccion de valoracion (RV) por lo

\

pH

@
[=]
=
(=}

tanto avanzamos esta reaccion al 100%:
RV: H" + OH = H,0
DD:  CVee CoVo
DRV.: &pe CoVo epre CoVo
donde ere representa la fraccion que quedo sin reaccionar.

Como estamos asumiendo que la reaccidon avanza al 100%, o sea que ere =0, entonces

después de la reaccion de valoracion nos queda que [H']=[OH ]=0.

De modo que la nueva EPR queda:

H* H,0

> pH
H,O OH-

O sea solo tenemos agua, y la mezcla es de interaccion. El equilibrio representativo del

punto de equivalencia (ERpE) es:
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H,O = H'+ OH , Kw=10"
DRV:

Eq.: are CoVo areCoVo

De donde:

[H+] _ [OH—] _ GV _ a5 GV, G
I/0 +VPE V. +% l+g
‘o C C

Y como [H']=[OH], pH=7

Estas son las condiciones de equilibrio en la valoracion de una base fuerte con un acido

fuerte (o viceversa).

5.2.2. Cuantitatividad de la reaccién en el punto de equivalencia

La cuantitatividad (Q) es una medida de cuanto de la cantidad inicial se consumié durante
la reaccion de valoracidon. Si se consume toda la cantidad inicial (CoVo) entonces la
cuantitatividad de la reaccion es del 100%, o sea la fraccion que queda sin reaccionar es

aproximadamente cero (¢ =0).

Analizaremos Q solamente en los puntos de equivalencia y no en los puntos intermedios a
estos ya que la menor cuantitatividad ocurre justamente en los puntos de equivalencia. Por
lo tanto si en estos puntos Q es suficientemente alta, en el resto de las etapas de la

valoracion también lo sera.

Calculamos Q en estos puntos como:

0
nOH’

0 PE
QPE _ Mo~ Mon- JXIOO

QPE _ CoVo B EPECOVJXIOO
CoVo

O™ =(1—&,,;)x100
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La calidad de los resultados obtenidos puede hacerse en base a la cuantitatividad calculada:

OPF < 95%: inaceptable

95% < QPE <97%: calculos aproximados

97% < OPF <99%: suficiente para curvas de valoracion (criterio practico)

OPE > 99%: necesario para analisis cuantitativo

O sea que para los objetivos de este curso es suficiente con epe < 0.03.

5.2.3. Esquema reaccional

Es una tabla en la que se incluyen tanto las reacciones de valoracion, que corresponden a
las etapas de antes de puntos de equivalencia, como los equilibrios representativos de las
condiciones iniciales (antes de comenzar las reacciones de valoracion) y de los puntos de
equivalencia (terminadas las reacciones de valoracion). También incluiremos los
volimenes afiadidos y anotaciones con respecto a la fortaleza del acido, cuando éste sea

débil o de fuerza media.

Para el caso que estamos viendo:

Volumen | Reacciones de Valoracion Equilibrios representativos
anadido de puntos relevantes
Inicio | V=0 H,O=H" +OH  K=10"

RV 1 V<Vee | H'+OH =H,0 K=10"

PE V = VeE HO=H +OH K=10"

5.2.4. Tabla de variacién de cantidades molares
Esta tabla la hacemos en base a las reacciones de valoracion y expresando todo en
cantidades de sustancia (milimoles). La informacion contenida en ella nos permitira obtener

expresiones para calcular el pH en cada etapa y por tanto construir la curva de valoracion.
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Volumen

RV H* OH — H20
anadido

Inicio V=0 Se agrega: CV | Vaso: CoVo -

APE V < Ve ~0 CoVo-CV -

PE V = Vpe ere CoVo epe CoVo —

DPE V > Vre CV - CoVo =0 -

Recordemos que epe representa la fraccion que quedd sin reaccionar en el punto de

equivalencia.

5.2.5. Expresiones para obtener la curva de valoracion

Con la informacion de las tablas anteriores ya podemos obtener las expresiones de pH para

las diferentes etapas de la valoracion:

Inicio:

Aplicando logaritmos:

log[Hﬂ = log[l(éMj

0

log[H+] = 10g(10_14) —log(C,)

—pH =-14-1og(C,)

pH =14 +1og(C,)

Antes del punto de equivalencia (APE):

4 CY,-CV
|oH ]z—OV:W

[H]=10" (

Vo +V

cy,-Cv

|
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Aplicando logaritmos:

log[HJ'J = log(lO"”) + log(VO + V) - 10g(CoVo - CV)
—-pH = —14+10g(V0 + V)—log(COV0 — CV)

CV,-Ccv
Vo+V

pH :14+10g(

O sea que va variando con el volumen anadido.

En el punto de equivalencia (PE):

|:H+] =&p Gy

Si tenemos alta cuantitatividad, o sea que lo que quedo sin reaccionar fue una fraccion muy

pequena (ere < 0.03), podemos considerar que:

[H*]=10’7
pH =17

Después del punto de equivalencia (DPE):

_Cr-G),

H
[ +] Vo+V

Aplicando logaritmos:
_Cr-¢Gj,
Vo +V
1og[H+] =log(CV -CV,)—log(V,+V)
pH =—log(CV —CV,)+log(V, +V)

pH =log NtV
CV -CyV,

[ +]
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5.2.6. Casos tipo

5.2.6.1. Valoracion de base fuerte con dcido fuerte:

Obtenga la curva de la valoracion de 30 m€ de KOH (0.01 M) con HC1 0.1 M.

Esta es una valoracion de base fuerte con acido fuerte, asi que aplicaremos la misma

estrategia utilizada en el ejemplo hipotético anterior.

En el vaso: KOH = K" + OH"
HCI
0-1M In: 03
DDI1: =0 0.3 0.3
30 me En la bureta: HCl = H" + CI”
KOH
0.01M
In: 0.1V
DD2: =0 0.1V 0.1V

(todo en milimoles)

Al inicio de la valoracién:

H* H,0
|

> pH
0.0 140
B0 O
0.01M

Es una mezcla de interaccion y su equilibrio representativo es:

ER: HO = H' + OH todo en M
DD: 0.01
Eq.: 0.0l ¢ 0.01(1+a)

74



Pero como Co<<10%, podemos considerar o~0 (también podemos usar el criterio de Ka/Co)

y por lo tanto [OH]=0.01M.

De modo que:

[H*] _107 1072, 0 sea pH=12
0.01 O 5EAP

Para el punto de equivalencia:

_0.01M -30ml
0.1

3m/l

PE

Este punto se corresponde entonces a la mezcla:

'

3mt,

30 me, HCI, 0.1 M
KOH, 0.01 M

Teniendo en cuenta el efecto de la dilucidn, las concentraciones en esta mezcla seran:

[KOH] = 30me 0.01M _ 0.009M
33m/l
(e =20 _ 6 000
33m/l

Y la escala de prediccion de reacciones correspondiente es:

009 M
N'% W00
Ry
rH
00 14.0
1,0 (O
0.09M

Ahora tenemos una mezcla de reaccion. Avanzamos esta reaccion al 100%:
RV: H" + OH = H,0

DD: 0.009 0.009
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DRV.: 0.009¢pe 0.009¢pe

Pero como estamos asumiendo que la reaccion avanza al 100%, o sea que ere =0, entonces

[H']=[OH]=0

De modo que la nueva EPR queda:

H* H,0
PH
0.0 Rt 14.0
H,0 OH

Esta mezcla es de interaccion y su equilibrio representativo es
ER: H,O = H" + OH , Kw=10"
DRV:
Eq.: 107 107
Para calcular la cuantitatividad en este punto, primero hay que obtener &pz:

0.009¢,, =107

1077
s — — 10—4.96
PE0.009

Como este valor es < 0.03 ya sabemos que la aproximacion de un equilibrio representativo

es suficiente. La cuantitatividad sera:
0" =(1-£,,)x100 = (1-10"*") = 99.996%

Construimos entonces el esquema reaccional:

Volumen | Reacciones de Valoracion Equilibrios representativos
anadido de puntos relevantes
Inicio | V=0 HO=H" +OH  K=10"

RV 1V<3ml | g*+OH =H,0 K=10"

PE V=3ml HO=H"+OH K=10"
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Y la tabla de variacion de cantidades molares (en mmol):

Volumen

RV H* OH H,0
anadido

Inicio V=0 Se agrega: 0.1V | Vaso: 0.3

APE V<3ml ~0 03-0.1V

PE V=3ml 0.3¢rE 0.3¢rE

DPE V>3ml 0.1V-0.3 ~0

Las expresiones para obtener la curva de valoracidon entonces seran:

Inicio:

[oH]= 0.3mmol _ ) 011
30m/

[Hj = 100(_: =10""M

paraV=0ml

Antes del punto de equivalencia (APE):

o 03-0.1V
[oA"]= 304V

IS N 30+V
[#7]=10 l4(0.3—0.11/]

0.3—0.1Vj

para V<3 ml
30+V

pH = 14+10g(

En el punto de equivalencia (PE):

|OH™ |=[H"|=10"

para V=3 ml
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Después del punto de equivalencia (DPE):

701V -03
[H }_ 30+V

szlog[ 30+V

0.1V -0.3

|

para V>3 ml

Para construir la curva de valoracion le damos valores a V 'y vamos evaluando los valores

de pH segun la expresion correspondiente. Por ejemplo:

V pH \Y pH

0.00 12.00 3.00 7.00
0.15 11.98 3.02 4.22
0.30 11.95 3.05 3.82
0.45 11.92 3.10 3.52
0.60 11.89 3.15 3.34
0.75 11.86 3.30 3.05
0.90 11.83 3.45 2.87
1.05 11.80 3.60 2.75
1.20 11.76 3.75 2.65
1.35 11.72 3.90 2.58
1.50 11.68 4.05 2.51
1.65 11.63 4.20 2.45
1.80 11.58 4.35 2.41
1.95 11.52 4.50 2.36
2.10 11.45 4.65 2.32
2.25 11.37 4.80 2.29
2.40 11.27 4.95 2.25
2.55 11.14 5.10 2.22
2.70 10.96 5.25 2.19
2.85 10.66 5.40 2.17
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2.90 10.48 5.55 2.14
2.95 10.18 5.70 2.12
2.98 9.78 5.85 2.10

6.00 2.08

Y con estos valores construimos la curva de valoracion:

14.0

12.0 A

10.0 A

8.0

pH

6.0 4

4.0 4

2.0 4

0.0

25

V (ml)

4.5

En la cual el punto de maxima pendiente se corresponde al punto de equivalencia, y a partir

de una curva de valoracién podemos obtener tanto el pH como el V de este punto.

Ademas de esta curva podemos graficar también las de primera y/o segunda derivada del

pH en funcidn del volumen, lo que permite identificar con mayor facilidad el volumen del

punto de equivalencia:

==l

i

——1ra derivada

1 15 2 25

3

V (ml)

35 4 45

—— 2da derivada

10 15 20 25 }T} 35 4.0 45 5.0

V (ml)
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Las expresiones generales para el calculo de pH en este caso son:

Inicio pH = 14+10g(c0)
APE _
pH =14+log CH=CV
V,+V
PE pH =17
DPE
pH =log NtV
CV -CyV,

Para el caso inverso, es decir valoracion de 4cido fuerte con base fuerte, puede demostrarse

que las expresiones generales son:

Inicio pH =-log(C,)
APE
pH =log MotV
CV,—-CV
PE PH =7
DPE -
= log| SH=CV
Vo+V

Efecto de la concentracion

El tamafio del salto de pH en los alrededores del punto de equivalencia es inversamente

proporcional a las concentraciones del 4cido y la base:
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Acido fuerte con base fuerte

2 Concentraciones (M)

0+ Acido Base

g 0.1 1.0
0.01 0.1

6 4
0.0001 0.001

4 1 0.00001 0.0001

2 4

0 T T T T T T T T T T T |

0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 6
V (ml)

Como vemos en la figura, en la medida en que las concentraciones de las sustancias que

reaccionan disminuyen, el salto se hace mas pequefio y por lo tanto los errores cometidos al

valorar aumentan, o sea hay mayor diferencia entre el punto final de la valoraciéon y el

punto de equivalencia. Es por esto que no se recomienda utilizar soluciones muy diluidas

en las valoraciones.

5.2.6.2. Valoracion de dcido débil con base fuerte:

Obtenga la curva de la valoracion de 30 m€ de HAc (0.1 M) con KOH 1 M.

Dato: pKa(HAc) =4.75

En el vaso: 30 m¢ HAc, 0.1 M (3 mmol)

KOH
1M

En la bureta:

In:
DD2:

(todo en milimoles)

KOH = K' + OH

v

~0 v v
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Al inicio de la valoracién:

|

a0 P

OH-
Es una mezcla de interaccion y su equilibrio representativo es:
ER: HAc = H' + Ac” todo en M

DD: 0.1

BEq: 0.1(1-¢) O.la O0.la

Utilizamos el criterio de Ka/Co para ver si podemos hacer alguna aproximaciéon con

respecto a la fortaleza del acido:

ﬁ B 10—4.75
¢, 01

— 10—3.75 < 10—3.03

O sea que lo podemos considerar como un acido débil (casi no disocia) para un 97% de

confianza, de modo que [HAc] = 0.1 M.

Entonces utilizando la expresion de la constante de acidez como ley de accidon de masas y

sabiendo que en el equilibrio [H']=[Ac]:

[ [T

[HAC] [HAC]

[ H*]=/Ka[HAC]
[H]=N10"710" =107 M, o sea pH=2.875
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Para el punto de equivalencia:

_0.IM-30m¢
M

Vop 3ml

Este punto se corresponde entonces a la mezcla:

4N\

3Imt

30 mt, KOH. 1 M
HAc, 0.1 M

Teniendo en cuenta el efecto de la dilucidn, las concentraciones en esta mezcla seran:

[HAC] = 30me 0.1M _ 0.091M
33m/l

[koH] ="M _ 6 09101
33m/l

Y la escala de prediccion de reacciones correspondiente es:

0091 M o
e = "

lel@ AC 0.091 M

Ahora tenemos una mezcla de reaccion. Avanzamos esta reaccion al 100%:

RV: HAc + OH = Ac + H,0

DD: 0.091 0.091
DRV.: 0.091

Ya que como estamos asumiendo que la reaccion avanza al 100%, epe =0.

La nueva EPR queda:
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H* HAc H,0

H
0.0 475~ a0
H,O Ac OH-
0.091 M

Esta mezcla es de interaccion y su equilibrio representativo es:
Acc + H,O = HAc + OH , Kw=107%
DRV: 0.091
Eq.:  0.091(1-a) 0.091ac  0.091a
Antes de resolver la ecuacion cuadratica correspondiente analizamos fortaleza de la base:

Kb 107%

C, 0.091

— 1078.21 << 1073.03

Por lo tanto podemos considerar Ac” como una base débil (casi no disocia) para un 97% de

confianza, de modo que [Ac’] = 0.091 M.

Entonces utilizando la expresion de la constante de basicidad como ley de accion de masas

y sabiendo que en el equilibrio [HAc]=[OH]:

o [Hac Jon ] _ [oH T

] [l
[OH |=, /Kb[Ac’]
(01 ]=+107%0.091 =10 M

Y usando el equilibrio de autoprotolisis del agua

_14
[[-F] = 110— =10"*%M,  por lo tanto pH=8.855

0—5.145

Ahora calculamos la cuantitatividad en este punto:
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0
Nye

o = (”;OMC ~ My, j %100

07 = [O.IM x 30ml =107 M x 33m/

x 100 =99.99%
0.1M x30m/¢

Como este valor es > 97% hemos comprobado que la aproximaciéon de un equilibrio

representativo es suficiente en este caso.

Construimos entonces el esquema reaccional:

Volumen | Reacciones de Valoracion Equilibrios representativos
anadido de puntos relevantes
Inicio | V=0 HAc= Ac  +H"

K,, =107 (4cido débil)

RV V<3ml | Hic+OH = Ac” + H,0
KRV 2109.25

PE | V=3ml Ac” +H,0=HAc+OH"

K,, =107% (base débil)

Como el acido es débil su equilibrio de disociacion no afecta a la reaccion de valoracion.

Si fuera de fuerza media seria necesario considerar la influencia de la disociacidn acida

sobre la reaccion de valoracion.

Y la tabla de variacion de cantidades molares (en mmol):

Volumen
RV HAC + OH- = Ac H>O
anadido
Inicio | V=0 vaso: 3 Se agrega: 1V | — —
APE V<3ml |3-1V 3erE v —
PE V=3ml | 3ere 3epE 3 —
DPE V>3ml | 3epre V-3 3 -
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Las expresiones de pH en funcion del volumen afiadido en las diferentes etapas, necesarias

para obtener la curva de valoracion seran:

Inicio: Ya lo calculamos anteriormente

| pH =2.875 | para V=0m{

Antes del punto de equivalencia (APE):

ka1 4°]
[HAc]

Aplicando logaritmos:

log(Ka)= log[H+]+log[[AC]J

Ka = pH —1o
pka = pH log|
[Ac’] .
pH = pKa +log Ecuacion Henderson-Hasselbalch
[HAC]
pH =475+1og| —— |[39+V
30+V )\ 3=V
V
pH =4.75+1og —j para V<3 m(
3-V
En el punto de equivalencia (PE):
Ya lo calculamos anteriormente
pH =8.855 | paraV=3m{
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Después del punto de equivalencia (DPE):

V-3
30+V

[OH’] =

pH:l4+10g(V_3j para V>3 ml

Para construir la curva de valoracion vamos variando los valores de V, por ejemplo desde 0

hasta 6 y evaluamos los valores de pH seglin la expresion correspondiente. Y con estos

valores de pH y V construimos la curva de valoracion:
14 -
12

10 ~

0 T T T T T T T T T T T 1
0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 355 6

V (ml)

Las expresiones generales para el calculo de pH en este caso son:

Inicio pH = —log<4 |KaC, )




APE v

H = pKa +log| ————

pr=p g(COVO—CVJ
PE

pH =14+log| ,|Kb G

Vo +Vog

DPE _

DH =14+ log MJ

Vo +V

5.2.6.3. Valoracion de dcido débil con base débil:

Obtenga la curva de la valoraciéon de 30 m€ de HAc (0.1 M) con NH3 1 M.

Datos: pKa(HAc) =4.75, pKa(NH3)=9.25

Este caso es idéntico al anterior, excepto porque en lugar de usar una base fuerte usamos

una débil. Haciendo un procedimiento similar al ya descrito se llega a la siguiente curva de

valoracion:

12

10

V (ml)

0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 6

Las expresiones generales para el calculo de pH en este caso son:
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Inicio pH = —log<« |KaC, )
APE
pH = pKa +log _r
CV,-CvV
PE
a Ka
H = pKa—-log| —— | con a=
P P g( 1- a} 1+ Ka
DPE _
pH =14 - pKa +log V=CJ,
COVO
Efecto de la fortaleza
7 acido
12 1 débil
+
107 base
- 8 fuerte
=6 —pKa=9.1
4 - —pKa=6.3
—pKa=4.7
2 _—_’_’// ——pKa=3.0
—acido fuerte
O T T T T T T T T T T T 1

0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 6

V (ml)

0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 6
V (ml)

acido
debil
+
base
debil
—pKa=3.8
—pKa=4.7

—pKa=5.8
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Como se puede apreciar, el salto de pH en los alrededores del punto de equivalencia se hace
menor en la medida en que disminuyen la fortaleza del acido y/o de la base. Esto hace que
al detectar este punto se cometan errores relativamente grandes (ver seccion de seleccion de
indicadores). Por ese motivo en las valoraciones acido base se evita esta situacion y se

disefian de manera que al menos el acido o la base sean fuertes.

5.2.6.4. Valoraciones dcido-base con varias reacciones de valoracion
En estos casos existe mas de una reaccion de valoracidon, o sea hay varios puntos de
equivalencia. Por lo tanto en las curvas correspondientes veremos mas de un salto de pH,

cada uno correspondiente a un punto de equivalencia.

El orden en que aparecen depende de los valores de las constantes de acidez involucradas
en cada equilibrio. Cuando tenemos al inicio (en el vaso) un acido poliprotico o una mezcla
de 4acidos y valoramos con una base fuerte, apareceran primero (a menores volumenes
afnadidos) los acidos mas fuertes (o sea con mayores valores de Ka, que es lo mismo que

decir con menor pKa).
Veamos un ejemplo concreto:

Al valorar una mezcla de 30ml formada por acido acético y cloruro de amonio, con

hidroxido de sodio 0.10 M, se obtuvo la siguiente curva de valoracion:

(vl ) ‘mmol

V /mL
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Y sabemos que:
pKa (HAc) =4.7
pKa (NH4") =9.2

Para entender la forma de la curva de valoracion nos auxiliamos de la escala de prediccion

de reacciones. El sistema puede representarse esquematicamente como:

| '?;_.;’
‘0.0 47
1 29‘ Ac

Lo que nos indica que tenemos una mezcla de reaccién con dos posibles reacciones de

valoracion:

RV1: HAc+OH = Ac +H,0, K=10°3
RV2: NH; +OH = NH,+H,0, K=10*

De esta informacion podemos concluir que la reaccion RV1 ocurre primero, hasta que se
agota todo el HAc presente en la solucion problema y luego ocurre RV2. Esto es porque la
constante de equilibrio de RV1 es mayor que la de RV2. O sea el punto de equivalencia que
aparece mas a la izquierda corresponde a RV1 y el que aparece mas a la derecha

corresponde a RV2.

De la curva de valoracion también podemos saber las concentraciones de HAc y NH4Cl en
la mezcla. Esta es una informacion muy importante ya que en general las valoraciones ser
realizan justamente para estimar concentraciones de analitos en soluciones problema. Para

ello necesitamos conocer los volumenes de punto de equivalencia (V).
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") /mimol

2 \|
b |
ST T

Veer=6mL  Vpe2=9mL

15 20 25 1)
V /mL

O sea que se necesitaron 6 m{ de NaOH, 0.10 M, para hacer reaccionar todo el HAc. Esto,

logicamente es asumiendo que la reaccion tiene una cuantitatividad del 100%.

En total se consumieron 9 m{ lo que quiere decir que para hacer reaccionar todo el NH4" se

necesitaron (9-6) m{ =3 m{.

Para conocer las concentraciones iniciales, reduzcamos el problema a las siguientes
situaciones separadas. Para la primera parte ignoramos la presencia del NH4", ya que
estamos asumiendo que este no comenzara a reaccionar hasta que se agote el HAc. O sea,
hasta que esto suceda el NH4" serd solamente una especie espectador. Esto quiere decir que
lo relevante de esta etapa es que se necesitan 6 m{ de NaOH, 0.10 M, para hacer reaccionar

todo el HAc.

Con esta informaciéon podemos calcular entonces la concentracion de HAc en la mezcla

problema:

n’ (HAc) =pn"! <OH’)
C,(HAc)-V,=C(OH )V,

C(OH )V,

C,(HAc)=
0
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0.10M 6m/
CO (HAC) = W =0.02M

Para estimar la concentracion de NH4" en la mezcla inicial entonces:
n’(NH;)=n""?(OH")-n""(OH")
G (NH:) Vo= C(OH_)(VPEZ - VPEI)

C<OH7)(VPE2 o VPEI)
4

Cy(NH; )=

0.10M (9 - 6)m€
30m/t

Cy(NH; )= =0.01M

De la curva podemos conocer ademas los pH aproximados del punto inicial y de los puntos

de equivalencia:

14 -
=
=,

12 4

pHPF2=10.5
10 +

d(pH)/d(vC) /mmol!

0 5 10 15 20 2 3
V /mL

Sin embargo si no tuviéramos la curva también podriamos calcularlos. De hecho como
vimos anteriormente es necesario saber hacer esto para poder construir curvas de
valoracion. Ademas como se ve en la figura anterior (zonas sombreadas), como hacemos la
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interpolacion hacia una region que es casi una linea vertical, la lectura directa de la grafica

introduce una incertidumbre apreciable.

Para calcular los valores de pH en estos puntos consideramos a cada uno de ellos como

mezclas independientes.

Mezcla inicial:

Al inicio, cuando todavia no se ha anadido nada del valorante

| (

30 me
HAc, 0.02 M
NH,", 0.01 M

La escala de prediccion de reacciones en este punto entonces sera:

0.02M 0.01M
/IH3O+
" o
EPRyy: | 0.0 47 ‘9.2

’14 PH
“H,0) Ac NH; OH

Es una mezcla de interaccion y el equilibrio representativo es:
ERin: HAc = Ac + H', K=10%
In: 0.02 — —
Eq.: 0.02(1-atin) 0.020in~ 0.020tin

Utilizando la constante de equilibrio como ley de accién de masas:

[T 002 )002a)

[HAC] 0.02(1—a )

mn
Y de la solucién de la ecuacion cuadratica correspondiente:
_1n-ls
a, =10
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Con este valor podemos calcular [H'] segun:

[H']=0.02a,, =107

pH" =3.21

Enel PEI:

Tenemos la mezcla resultante de anadir 6 m{ de NaOH a la mezcla inicial:

L)

6 mf

30mt NaOH. 0.1 M

HAc, 0.02 M

NH,*, 0.01 M

Primeramente necesitamos conocer las concentraciones de la mezcla formada teniendo en

cuenta la dilucion causada por afiadir la solucion de NaOH:

30m¢ 0.02M

[HAc]= =222 0.017M
36m/l
[NH;] _30ml0.0lM _ o 50eas
36ml
[NaoH] =0 6 o170
36ml

Luego disociamos completamente el NaOH:
NaOH = Na* + OH , K=10*
In: 0.017 - -
DD: — 0.017 0.017

Ahora ya podemos construir la escala de prediccion de reacciones en este punto:
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0.017M

Es una mezcla de reaccion con dos reacciones posibles (RV1 con Krvi= 10°? y RV2 con

KRV2=10%*8). Entonces avanzamos al 100% la reaccién con mayor constante:

RVI: HAc + OH = Ac + H,0

DD: 0.017 0.017 - -

DRV1: -

0.017

Construimos una nueva escala con las nuevas condiciones:

0.008M -
H;0* HAc (NH,* (H,0)
PR I A - I T

’00

47 s | |14 pH

(H,0) Z(-E} NHSA/ OH-

0.017M
Ahora tenemos una mezcla de interaccion, y el equilibrio representativo es:
ERpEi: Acc + NH; = HAc + NH,, K=10*>
DRVI: 0.017 0.008 — —
PE1: 0.017-0.008ape1r  0.008(1-ape1) 0.008cper  0.0080tpE!
Utilizando la constante de equilibrio como ley de accion de masas:

_ [HAC][NH,] (0.008a,,, )(0.008cz,,,, )

= = — 1074.5
[4c ][NH; | (0.017-0.008c,,,)(0.008 - 0.008z,,, )

Y de la solucién de la ecuacion cuadratica correspondiente:
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10205
Appy =10

Con este valor podemos calcular [HAc] y [Ac’], por ejemplo, para con un equilibrio auxiliar

obtener [H'].

[HAc]=0.008c,,, =107+

[ 4c™]=0.017-0.008cz,,, =107

Utilizando el siguiente equilibrio auxiliar:
HAc = Ac” + H', K=10"%7
Ac” || H”
LA ][]
[HAc]

B K[HAC] B 10—4.7 10—4.19

)= [4c] 1077

— 107711

pH, =711

En el PE2:

Tenemos la mezcla resultante de anadir 9 m{ de NaOH a la mezcla inicial, que es idéntica a

considerar afnadir 3 mf¢ de NaOH a la mezcla resultante del PE1:

L)

9mé
NaOH, 0.1 M

30 me
HAc, 0.02M

NH,", 0.01 M

Primeramente necesitamos conocer las concentraciones de la mezcla formada teniendo en

cuenta la dilucion causada por anadir la solucion de NaOH:

[HAC] = W =0.015M
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[NH+] _30mf0.01M _ 0.008 M

N 39m/

[NaOH = W = 0.023M
m

Luego disociamos completamente el NaOH:
NaOH = Na* + OH , K=10*7
In: 0.023 — -
DD: — 0.023 0.023

Ahora ya podemos construir la escala de prediccion de reacciones en este punto:

0.015M 0.008M
H:0*  (HAe) (NI  (HO
| Rv; IP’?
EPRpey: ’0_0 K ’4_7 9 14 j pH
Ac NH, OH;

0.023M

Es una mezcla de reaccion con dos reacciones posibles (RV1 con Krvi= 10°* y RV2 con

KRV2=10%*8). Entonces avanzamos al 100% la reaccién con mayor constante:

RV1: HAc + OH" <& Ac + H,0
DD: 0.015 0.023 — —
DRVI: — 0.008 0.015 —
Construimos una nueva escala con las nuevas condiciones:

0.008M

H,O" HAc (NH H,0

0.008M
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Sigue siendo una mezcla de reaccion, avanzamos al 100% la unica reaccion posible:
RV2: NH, + OH = NH, + H,0
DRVI1: 0.008  0.008 - -

DRV2: — — 0.008 -

Y actualizamos la escala de prediccion de reacciones:

1,0 HAC NH4
|
EPRygy: A

’oo / ’14 pH

0 015M 0.008M
Ahora tenemos una mezcla de interaccion y escogemos el equilibrio representativo, que

sera aquel con mayor constante de equilibrio. En este caso:

ERpe2: NH, + H,O = NH; + OH , K=10**
DRV2: 0.008 — — —
PEI: 0.008(1-ctpE2) - 0.008apE2  0.008atpE2

Utilizando la constante de equilibrio como ley de accidon de masas:

[ [0oHT] (0.008,,,)(0.008a,,,)
- [NH[H,0] T 0.008(1-a,,,)

— 10—4.8

Y de la solucién de la ecuacion cuadratica correspondiente:
10185
Opp, =10
Con este valor podemos calcular [OH] como:

[ OH™ ] =0.008ct,,,, =107

Y usando el equilibrio de autoprotdlisis del agua:
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ZaRCI

pH ., =10.03

5.3. Seleccion de indicadores para detectar puntos de equivalencia

Existen muchos de estos indicadores, de modo que hay que elegir el que se va a usar en
cada valoracion. Para ello el criterio es que el pH al cual ocurre el cambio de coloracién (o
punto de viraje) del indicador debe coincidir tanto como sea posible con el pH del punto de

equivalencia.

Lo mas comun es que los indicadores sean acidos o bases organicos débiles y su zona de
viraje se encuentra aproximadamente entre una unidad de pH por debajo y una unidad por

encima del valor de su pKa:

Zona de viraje= (pKa-1, pKa+1)

Algunos de los indicadores 4cido base mas comunes:

Nombre Zona de | Color Color
viraje (acido) (basico)
Violeta de metilo 0.0-1.6 Amarillo Violeta
Rojo de cresol 0.2-1.8 Rojo Amarillo
Azul de timol 1 1.2-2.8 Rojo Amarillo
Purpura de cresol 1.2-2.8 Rojo Amarillo
Eritrosina disddica 2.2-3.6 Naranja Rojo
Naranja de metilo 3.1-4.4 Rojo Amarillo
Rojo congo 3.0-5.0 Violeta Rojo
Naranja de etilo 3.4-4.8 Rojo Amarillo
Verde de bromocresol 3.8-5.4 Amarillo Azul
Rojo de metilo 4.8-6.0 Rojo Amarillo
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Rojo de clorofenol 4.8-6.4 Amarillo Rojo
Parpura de bromocresol 5.2-6.8 Amarillo Puarpura
p-nitrofenol 5.6-7.6 Incoloro Amarillo
Tornasol 5.0-8.0 Rojo Azul

Azul de bromotimol 6.0-7.6 Amarillo Azul

Rojo de fenol 6.4-8.0 Amarillo Rojo

Rojo neutro 6.8-8.0 Rojo Amarillo
Rojo de cresol 7.2-8.8 Amarillo Rojo
a-naftolftaleina 7.3-8.7 Rosa Verde
Purpura de cresol 7.6-9.2 Amarillo Purpura
Azul de timol 2 8.0-9.6 Amarillo Azul
Fenolftaleina 8.0-9.6 Incoloro Rojo
Timolftaleina 8.3-10.5 Incoloro Azul
Amarillo de alizarina 10.1-12.0 Amarillo Rojo-naranja
Nitramina 10.8-13.0 Incoloro Marrén-naranja
Tropeolina O 11.1-12.7 Amarillo Naranja

Seglin los valores de esta tabla los indicadores adecuados para usar en las valoraciones de

los ejemplos anteriores seria:

Caso tipo I: pH(PE) =7.0

Indicadores adecuados: p-nitrofenol, tornasol, azul de bromotimol, rojo de fenol, y rojo

neutro.

Para escoger entre todos los indicadores adecuados se consideran entonces aspectos

practicos como disponibilidad y precios.

Es importante tener en cuenta que para este caso en la practica suele utilizarse fenolftaleina
a pesar de que el pH del punto de equivalencia (7) estd fuera de su zona de viraje (8.0-9.6).
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Esto puede hacerse porque en los alrededores del punto de equivalencia la pendiente de la
curva de valoracion es tan empinada (el cambio de pH es tan dramdtico) que el volumen

correspondiente al cambio de color del indicador es el mismo que el del punto de

equivalencia:
14.0 -
12.0
10.0 Zona de viraje de
la fenolftaleina
m 8.0
2, pH del punto de
6.0 - equivalencia
4.0 A
2.0 A
0.0 T T T T T T T 1
1 1.5 2 2.5 3 35 4 45 5
V (ml)

De modo que la estimacion de la concentracion de la solucién problema no se veria

afectada, ya que el Vre obtenido seria 3.0 m¢.

Sin embargo es importante prestar atencion al hecho de que en la medida en que se
disminuyen las concentraciones de las soluciones acida y basica, el salto de pH en el
entorno del punto de equivalencia se hace menor. Esto hace que sea necesario ser muy
cuidados en la seleccion del indicador. Y aun asi pueden cometerse errores significativos

debido al “aplanamiento” de la curva.

En la siguiente figura se muestran tres casos diferentes, el que ya vimos anteriormente
(pero valorando el acido con la base) y dos mds en las que las concentraciones tanto de base
como de acido se reducen 10 y 100 veces, respectivamente. Las lineas discontinuas
representan los limites inferior y superior de la zona de viraje del rojo de fenol (pH=6.4-

8.0).
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En los dos primeros casos el punto final de la valoracion obtenido segun el cambio de color
de este indicador nos permite obtener un volumen de punto de equivalencia idéntico al
teorico (3 ml). Sin embargo para la solucion mas diluida los valores extremos de Ve que
obtendriamos dependiendo de si lo que se agrega es el acido o la base serian Va=2.85 ml y

Va=3.35 m{.

14
Cy, C

12 //”
10

i 8 EEEErE e m
=y

L/Va
0 0.5 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 4

V /mL

Estos valores implican un error con respecto al valor tedrico de:

_2'85x100=5.0%

Yoerror, =

33573 100=11.7%

Yoerror, =

En ambos casos el error es superior al 3%, o sea por encima de lo deseado para titulaciones.

Caso tipo II: pH(PE) = 8.855
Indicadores adecuados: purpura de cresol, azul de timol 2, fenolftaleina y timolftaleina.

Analizando los errores que se cometen al usar por ejemplo fenolftaleina (zona de viraje:

8.0-9.6), vemos que estos son despreciables.
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12 K/
10 -

0 05 1 16 2 25 3 35 4 45 5 55 6
V (ml)

Caso tipo III: pH(PE) =7.125

Indicadores adecuados: p-nitrofenol, tornasol, azul de bromotimol, rojo de fenol y rojo
neutro. Si tomamos por ejemplo el azul de bromotimol podemos apreciar el error que
aparece a causa del uso de este indicador, a pesar tener su zona de viraje en la region

adecuada de pH:

0 05 1 15 2 25 3 35 4 45 5 55 6
V (ml)
Mientras mas débiles sean la base y el acido utilizados, menor sera el salto de pH en los

alrededores del punto de equivalencia y mayor sera el error cometido al determinar el punto

final de la valoracion.
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De acuerdo con la figura anterior, donde las lineas discontinuas representan los limites
inferior y superior de la zona de viraje del rojo de fenol (pH=6.4-8.0), los valores extremos

de Ve que obtendriamos dependiendo de si lo que se agrega es el acido o la base serian

Va=2.9 ml y Va=3.2 m(.
Estos valores implican un error con respecto al valor tedrico de:

Yerror, = %x 100=3.3%

Yoerror, = %x 100=6.7%

En ambos casos el error es superior al 3%, o sea por encima de lo deseado para titulaciones.

Es por ello que para las valoraciones acido base se recomienda que al menos uno de ellos

sea fuerte.
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Ejercicios
1. Al valorar una mezcla de 60ml formada por acido acético y cloruro de amonio, con

hidroxido de sodio 0.15M, se obtuvo la siguiente curva de valoracion:
14 8

13 -
2
" -
10 A (

d(pH)/d(vC) /mmol!

9
8
7
6
5 -
4
3
2

0 T T T T T T T T T T T T T T T T 0
0 10 20 30 40 50 60 70 80 9 100 110 120 130 140 150 160 170

V /mL

a) Determine las concentraciones de HAc y NH4Cl en la mezcla inicial

b) Explique la forma de la curva , utilizando la escala de prediccion de reacciones

c) Calcule el pH en la mezcal inicial y en los puntos de equivalencia

d) /Se puede usar azul de bromotimol para detectar el primer punto de equivalencia dentro de
un 3% de error?

e) ¢(Se puede usar amarillo de alizarina para detectar el segundo punto de equivalencia dentro
de un 3% de error?

f) Escriba la tabla del esquema reaccional.

g) Escriba la tabla de variacion de cantidades

h) Obtenga las expresiones de pH=f(V) para cada etapa de la valoracion.

1) Calcule la cuantitatividad en cada punto de equivalencia.

Datos:
pKa (HAc) =4.7
pKa (NH4)=9.2

Indicador Intervalo de viraje
Azul de bromotimol 6.0<pH<7.7
Amarillo de alizarina 10.1 <pH<12.1

106



2. Al valorar una mezcla de 30ml formada por los acidos hipocloroso, benzoico y
dicloroacético, con hidroxido de potasio 0.5M, se obtuvo la siguiente curva de valoracion:

14 90

80

11 = 70

= B0

M-n

@
»
-

5]
<

pH
-

N
=

d(pH)/d(vC) /mmol™

2%

>

n
w
=1

rad

w
*
=]
S

‘--
H
1T

v /mL

a) Determine las concentraciones de los acidos en la mezcla inicial

b) Explique la forma de la curva , utilizando la escala de prediccion de reacciones

c) Calcule el pH en la mezcal inicial y en los puntos de equivalencia

d) Estime cual es el error madximo que se cometeria si utilizaramos eritrosina disddica
como indicador para detectar el primer punto de equivalencia

e) Estime cual es el error maximo que se cometeria si utilizdramos puarpura de
bromocresol como indicador para detectar el primer punto de equivalencia

f) (Se puede usar fenolftaleina para detectar el tercer punto de equivalencia dentro de
un 3% de error?

g) Escriba la tabla del esquema reaccional.

h) Escriba la tabla de variacion de cantidades

i) Obtenga las expresiones de pH=f(V) para cada etapa de la valoracion.

j) Calcule la cuantitatividad en cada punto de equivalencia.

Datos:

Acido hipocloroso: pKa=7.1
Acido benzoico: pKa =4.2
Acido dicloroacético: pKa = 1.3

Indicador Intervalo de viraje
Eritrosina disddica 22<pH<3.6
Purpura de bromocresol 52<pH<6.8
Fenolftaleina 8.0<pH<9.6
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3. Al valorar 40 ml de una mezcla de acido maléico y HCN, con hidréxido de potasio
0.15M, se obtuvo la siguiente curva de valoracion:

0

pH

N,
d{pH)d(vC) fmmal”

|

| I\

g)
h)

)

Datos:

A 10 14 0 25 20 & ai
v imL

Determine las concentraciones de acido maléico y HCN en la mezcla inicial
Explique la forma de la curva , utilizando la escala de prediccion de reacciones
Calcule el pH en la mezcal inicial y en los puntos de equivalencia

(Se puede usar naranja de etilo para detectar el primer punto de equivalencia dentro
de un 3% de error?

Estime cual es el error médximo que se cometeria si utilizaramos fenolftaleina como
indicador para detectar el segundo punto de equivalencia

Estime cual es el error maximo que se cometeria si utilizdramos amarillo de
alizarina como indicador para detectar el tercer punto de equivalencia.

Escriba la tabla del esquema reaccional.

Escriba la tabla de variacion de cantidades

Obtenga las expresiones de pH=f(V) para cada etapa de la valoracion.

Calcule la cuantitatividad en cada punto de equivalencia.

Acido Maleico: pKai = 1.93, pKa2=6.58
HCN: pKa=9.3

Indicador Intervalo de viraje
Naranja de etilo 34<pH<438
Fenolftaleina 8.0<pH<9.6
Amarillo de alizarina 10.1 <pH<12.1
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6. Soluciones Amortiguadoras.
En quimica es frecuente que necesitemos mantener la concentracion de una determinada
especie en los alrededores de un valor especifico. Para lograr este proposito se utilizan las

soluciones conocidas como bufer, amortiguadoras, reguladoras o tampones.
Un sistema amortiguado en L sera entonces aquel en el que se cumple que:
pL=pL+ApL

Lo que realmente queremos es que el término ApL sea tan cercano a cero como sea posible.
Sin embargo este ideal no siempre es alcanzable. De hecho la calidad de una solucion
amortiguadora se juzga justamente por la variaciéon de los valores de pL (o sea de la

concentracion de la especie que se quiere amortiguar). Asi:

- Si|ApL| <£0.1, el amortiguador es bueno
- Si0.1<|ApL| <0.5, el amortiguador es aceptable

- Si|ApL| > 0.5, el sistema no se encuentra amortiguado en L

En general para que un sistema sea considerado como amortiguador es necesario que su
concentracion sea al menos 50 veces mayor que la de las otras especies presentes (de ser
posible 100). Ademds es necesario que el amortiguador no reaccione con ninguna de las

especies presentes en el sistema, o sea que no interfiera con el proceso quimico de interés.
Los sistemas amortiguadores pueden clasificarse en dos grandes grupos:

- Para un valor especifico de pL

- De amplio espectro

6.1. Sistemas amortiguadores de pH
Probablemente los sistemas amortiguadores mas conocidos sean los de pH, o sea aquellos

que garantizan una concentracion deseada de H'.

En el caso de los amortiguadores de pH para un valor especifico, las estrategias mas

comunes son:
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- Para amortiguar a pH < 2 se suele utilizar simplemente un acido fuerte de
concentracion adecuada.

- Para amortiguar a pH > 12 se suele utilizar simplemente una base fuerte de
concentracion adecuada.

- Para amortiguar a 2 < pH < 12 se suele utilizar un par acido/base conjugada, HA/A".
Para ello se escoge un acido cuyo pKa cumpla con (pKa-1) < pH a imponer <

(pKa+1).

En el caso de amortiguadores de pH de amplio espectro, estos consisten en una mezcla de
polidonadores de particula con varios valores de pKa, distribuidos en la escala de pH,
procurando que las diferentes especies del amortiguador sean lo mas inertes posible hacia

las especies en estudio.

6.2. Capacidad amortiguadora

La capacidad amortiguadora, o capacidad buffer, se define como:

dv “C
dpH

O sea el inverso de la variacion de pH con el volumen afnadido por la concentracion. Esto

quiere decir que cuando la variaciéon de pH con el volumen afiadido es minima, la

capacidad buffer es maxima.

Veamos algunos ejemplos practicos para demostrar el efecto de las soluciones

amortiguadoras sobre el pH.

Ejemplo 1:

Primeramente analizaremos el efecto de afiadir 10 m{ de NaOH, 0.001 M, a un sistema sin

amortiguar, digamos 20 m{ de agua:

£

10 me,
20 m¢ NaOH,
H,0 0.001M
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Antes de anadir el NaOH tenemos agua pura, por lo tanto al inicio:
pHin = 7
Luego de afiadir los 10 m€ de NaOH, considerando el efecto de la dilucion:

[NaoH] =10 O00IM _ 65033

30m/

Y como podemos considerar que el NaOH disocia completamente:
NaOH = Na* + OH , K=10*7
In:  0.00033 — —

DD: — 0.00033  0.00033

De modo que después de la disociacion:

H (H,0)

>

\‘ L “’ 14.0

0.00033 M

Es una mezcla de interaccion y el equilibrio representativo es:
H,O = H' + OH , Kw=10"
Y como:

Kw "

C, 0.00033

— 10710.52 < 107303

Podemos considerar que el agua no disocia para un 97 % de confianza y por lo tanto:

[OH’] =0.00033M

Kw=[H"|[OH |=10™"
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. kw10t
[#7]- [or~] 0.00033 107

O sea que:
pH,, =10.52
De manera que
|ApH|=|pH,, - pH,,|=[10.52-7|=3.52>>0.5

Lo que demuestra que el sistema no esta amortiguado en H'.

Ejemplo 2:

Ahora analizaremos el efecto de afiadir 10 m{ de NaOH, 0.001 M, a un sistema que

contiene 20 m{ de solucién con [HAc]=0.01 M y [NaAc]=0.01 M:

HAc, 0.01 M
NaAc, 0.01 M

20 me

pKa(HAc)=4.75

Antes de afnadir el NaOH, y después de disociar completamente al NaAc, tenemos:

0.01 M
H* (HA) (H,0
f ‘ & _"_ ) [
iz g
\5\11_10\ CAc) OH-
001 M

Que es una mezcla de interaccion, con equilibrio representativo:
HAc = Ac + H', Ka=10*7

Como:
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Ka _ 10_4‘75 _ 107275

c, 001

Y este valor es intermedio entre 1039 y 10'°°, el 4cido se comporta como de fuerza media,

para un 97% de confianza, y es necesario resolver la ecuacion cuadratica que sale de:
HAc = Ac + H', Ka=10*7
DD: 0.01 0.01 —

Eq:  0.01(1-a) 0.01(1+a) 0.01a

[4c |[H"] 0.01(1+a)0.0la

K — — _1074.75 :10*2.75
T HAC 0.01(1-) b «

Y por lo tanto

[H+] =0.0la=10"*"M

pH, =45

Antes de afiadir el NaOH, tomando en cuenta la dilucién y la disociaciéon completa del

NaAc:

[NaoH]=10mEO00IM _ 000330
30m/
[HAc]= 20m¢ 0.01M _ 0.0067M
30m/t

[Ac-] _20mEO0IM _, ho671

30ml

Por lo tanto:
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0.0067 M

H+ 4 HA(:, (Iﬁ_z_CD
( Hz@ \( (OH?
0. 0067 M 0 00033 M

Tenemos una mezcla de reaccion. Avanzando R al 100%:
HAc + OH <= Ac + H,0
DD:  0.0067 0.00033 0.0067 —
DR:  0.0063 — 0.0070 —

Que se corresponde a:

0.0063 M -
H+ \ HAC\ (HQO\
o1 i
JD.D s - Jjj’ ‘14 H

H0  CAc) OH-
0.0070 M

Que es una mezcla de interaccion, con equilibrio representativo:

HAc = Ac + H', Ka=10*7

Como:

Ka B 10—4.75

o — 1072.55
C,  0.0063

Y este valor es intermedio entre 1039 y 10!, el 4cido se comporta como de fuerza media,

para un 97% de confianza, y es necesario resolver la ecuacion cuadratica que sale de:

HAc = Ac + H*, Ka=10*7

e

DR: 0.0063 0.0070 —

Eq: 0.0063(1-0) 0.0070+0.0063a 0.0063a
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[4c” |[H" ] _(0.0070+0.00632)0.0063a _ s :

— — 10—2.60
[Hac] 0.0063(1-a) “

Ka =

Y por lo tanto

[H*] —0.0063a =107 M1
pH,, =4.80

De manera que

|ApH| =|pH,, — pH,,| = |4.80 - 4.75| = 0.05 < 0.1

Lo que demuestra que para el caso estudiado la mezcla de HAc/Ac® amortigua

adecuadamente en H'.

Si hiciéramos célculos sistematicos de variaciones de pH con el volumen afiadido (o sea
dando valores crecientes a este Ultimo y calculando el pH en cada caso) podriamos

construir curvas de capacidad amortiguadora:

020
0.18 -
0.16 -
0.14
0.12 -
0.10 +
0.08 -
0.06 4
0.04 -

0.02
T T T T T T T I_/

0.00 ; r 1
0 1 2 3 4 5 B 7 8 9 10 11 12 13 14
pH

Cap. Buffer /mmol

Esta curva se corresponde al ultimo ejemplo visto, con la mezcla de HAc/Ac™ actuando
como solucién amortiguadora de pH, y en ella se ve claramente que el maximo
amortiguamiento ocurre en los alrededores del pKa del 4cido acético. Lo mismo sucede

para las otras mezclas de 4cidos con sus bases conjugadas. Por eso es que para amortiguar a
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un pH especifico, la mejor opcién seria hacerlo usando un acido con pKa tan cercano como

sea posible al pH de amortiguamiento. Lo mismo se cumple para amortiguar cualquier otro

L y el pL del buffer.

La siguiente figura muestra como se puede ir incrementando la capacidad buffer en

diferentes regiones de pH, modificando la composicion de la solucion.

12.0

E 10.0
i 8.0
=
£ w0 [H;P0,]=0.1M
2 4 \\_ / [NaH,PO,]=0.1M
- ™ //\\ //
- _ N
0.0 2.0 4.0 8.0 8.0 10.0 12.0 14.0
120
< 100 ‘
[ [H,PO,]=0.1M
NS [NaH,P0,]=0.1M
S N\ N / [Na,HPO,]=0.1M
L \ FaN FEESE [Na;PO,]=0.1M
) N
0.0 20 4.0 6.0 8.0 10.0 12.0 14.0
120
g o \\ [H,P0,]=0.1M
o o \ [NaH,P0,]=0.1M
g 60 [Na,HPO,]=0.1M
:? 40 \\//A\//\\ // [Na3PO4]=0.1M
20 \ [NaAc]=0.3M
o 0.0 2.0 4.0 6.0 8.0 10.0 12.0 14.0
pH
Ejercicios:

1) Investigue la composicion del amortiguador de Britton Robinson.

2) Diga si la siguiente solucién actia adecuadamente como amortiguador ante la

adicion de 10 mC de NaOH, 0.001 M:
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HyPO,, 0.01 M
NaH,PO,, 0.01 M
Na,HPO,, 0.01 M

20 m¢

H3POs (pKal=2.2, pKa2=7.2, pKa3=12.3)
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7. Apéndices

Apéndice |

Ecuacion de balance del componente A:
[HA]+[ 4" |=C,
Condicion de electroneutralidad:

[+ Yo ]=[n°]

Leyes de accidon de masas para ambos equilibrios:

oL 114 ]

[Ha] -~
Kw=|H"| OH" |
Reescribiendo la ecuacion 1 como
|47 |=¢C, ~[H4]
Y la ecuacion 2 como:
[ )=[a)on ]
Podemos establecer la igualdad:

C,-[HA)=|H* |-[OH |

Ecuacion 1

Ecuacion 2

Ecuacion 3

Ecuacion 4

Ecuacion 5

Ecuacion 6

Ecuacion 7

Despejando [HA] de la ecuacion 3 y [OH'] de la ecuacidn 4 y sustituyendo en la ecuacion 7:

o L] e ke
° Ka K Ed

Ecuacion 8
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Despejando [A47] de la ecuacion 2 y sustituyendo en la ecuacion 8:

o[H ]_[Z]([HT_KW):[H Tk
¢[u J—[lj{;}3+KWIEf+]:[H Tk

o
I§I
a

N-[H T + Kw[H ] =Ka[ H'] ~ Kakw

[H ] +Ka[H' ] ~(KaC, + Kw)[ H" |~ Kakw=0
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