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REACCIONES ACIDO-BASE: CONCEPTOS TEORICOS BASICOS

CONCEPTO DE ACIDO Y BASE:

ARRHENIUS los define Gnicamente para disoluciones acuosas:
- Acido es toda sustancia que al disociarse en disoluciones acuosas origina iones H* (H,0 ™)
- Base es toda sustancia que al disociarse en disoluciones acuosas origina iones OH"
- Sal es toda sustancia que al disociarse en disoluciones acuosas origina cationes diferentes al H* y aniones
diferentes al OH ".

BRONSTED y LOWRY: los definen para cualquier disolucién
- Acido es toda sustancia capaz de ceder protones (iones H*) al disolvente
- Base es toda sustancia capaz de aceptar protones del disolvente.
Cuando un &cido cede protones, se convierte en su base conjugada y viceversa.

Sustancias anféteras o anfipréticas: Son aquellas que pueden actuar a la vez como acidos o como bases,
dependiendo de las otras sustancias a las que se enfrente: H,0, HCO, , HSO, ", etc.

Autoionizacién (o autoprotolisis) del agua: H,O0+ H,0<===> H,0" + OH": donde

al ser practicamente constante la concentracion del agua ==>K,=10""=[H,0"].[OH"]

LEWIS: Generaliza el concepto acido base incluso para ciertos procesos redox:
- Acido es toda sustancia capaz de aceptar pares de electrones
- Base es toda sustancia capaz de ceder pares de electrones solitarios

REACCIONES ACIDO-BASE: Cuando mezclamos un &cido y una base se obtiene la sal correspondiente y
agua. En cualquier caso se cumple siempre que el n° de equivalentes de acido y de base que reaccionan es el
mismo. (Punto de equivalencia de una reaccion):

ACIDO + BASE —> SAL + AGUA:

N° equivalentes de acido = N° equivalentes de base ===> V,p0-N acioo = Vease -N sase

Indicadores acido-base: son acidos o bases débiles que se caracterizan por cambiar de color cuando lo hace el
pH de la disolucion en la que se encuentran. Para cada reaccion debe utilizarse el indicador mas apropiado,
gue sera aquel cuya intervalo de viraje del color coincida con el del punto de equivalencia de dicha reaccién.

CONCEPTO DE pH: El pH fue establecido por Sérensen y no es mas que una férmula matematica, se define
como PH =-Lg [H +] . Analogamente: POH = - Lg[OH ] Ambos conceptos estan relacionados
por el producto i6nico del agua: [H*].[OH ] =10 * =K, por lo que se cumple siempre que:

P P = . De acuerdo con el valor del pH, las disoluciones pueden ser:
- ACIDAS (pH<7),
- NEUTRAS (Ph=7) 6
- BASICAS (Ph>7).

CALCULO DEL pH EN DISOLUCIONES ACUOSAS: En todos los casos se calcula teniendo en cuenta
gue se la disociacion de los acidos, bases o sales son equilibrios quimicos, y las constantes de disociacion son
casos particulares de la Kc.

CASOS POSIBLES:

A) ACIDOS Y BASES FUERTES: Son aquellos que en disolucion estan completamente disociados. Se
consideran asi los siguientes acidos: H CIO ,, HI, H Br, H CI, HNO ;, H, SO, (ambos protones), asi como un
proton de los H, SO, y H,PO,. Las bases se consideran todas fuertes excepto el NH ; y las aminas
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WA [ <==> A" + [nH"

Concentracion inicial c || - | pH=-Lg[H']==>pH =- Lg(n.c)

Conc. en equilibrio | = ----- c n.c

Para el caso de las bases se calcula el pOH de manera analoga y a partir de él, el pH.

B) ACIDOS Y BASES DEBILES: Son aquellos que en disolucién NO estan completamente disociados. En estos
casos hemos de tener presente siempre su constante de disociacién (Se trata de una Kc a la que se suele
llamar Ka para los acidos y Kb para las bases).

En el caso de los acidos monoproticos (un solo proton disociable) es:

HA <==> [ A~ + H*

Concentracioén inicial c | | - | -
Conc. En equilibrio c-X X X
Siendo “x” el N° de mol/l de &cido disociados. Asi: . Cuando Ka < 10°, podemos despreciar

“x" frente a “c” en el denominador, considerando practicamente constante la concentracion del acido:
, calculandose desde aqui el valor de “x” y con ella el pH. Igual tratamiento se hace con las bases

débiles, aunque en este caso se determina su pOH.

En el caso de los acidos o bases poliproticos hemos de tener presente que las sucesivas constantes de
disociacién tienen diferentes valores, por lo que se tendria que plantear el correspondiente sistema de
ecuaciones con todas las constantes de los sucesivos equilibrios o bien utilizar un método grafico.

Grado de disociacion de un acido o base débil (&) : Es la proporcion del mismo que esta disociado. En el
caso del equilibrio anterior, si “x” es el n° de mol/L disociados y “c” es la concentracion inicial de este acido

(o base), el grado de disociacién es: , (@ veces se indica también como %: )

C) DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS, REGULADORAS O TAMPON: Son disoluciones formadas por un
acido o una base débil y una de sus sales, la cual esta muy disociada. Tienen la propiedad de mantener
constante el valor del pH de la disolucion aunque ésta se diluya o se le afiadan pequefias cantidades de acido o
de base.

Las disociaciones de ambos son:

En este caso como el acido es débil (y por tanto esta poco disociado) y la
Acido; HA <==> H* + A~ sal esta completamente disociada, podemos suponer que todo el A~
presente en la disolucion procede de la disociacion de la sal: [MA] = [A ]
Sal: MA<==>M%* + A~ mientras que la concentracidn del acido en el equilibrio es practicamente
igual a la inicial, por tratarse de un acido débil

La expresion de la Ka para el acido es: ==> donde podemos

calcular ya[H "]y con ella el pH.

Si se tratara de una base débil, procederiamos de forma analoga.
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D) DISOLUCIONES DE SALES. HIDROLISIS: Existen algunas sales neutras (sin H ni OH) las cuales al
disolverlas en agua producen disoluciones que tienen una cierta acidez o basicidad. Este fenémeno recibe el
nombre de hidrolisis, y no es mas que la reaccién de alguno o todos los iones procedentes de la sal con el agua
para formar un 4cido, una base o ambas cosas.

Cualitativamente puede predecirse la acidez o basicidad de una sal teniendo en cuenta la fortaleza del acido y
de la base formadores de la misma:

Sal de acido fuerte y base fuerte............. Disolucion NEUTRA

Sal de acido fuerte y base débil............... Disolucion ACIDA

Sal de un acido débil y una base fuerte.. Disolucion BASICA

Sal de un acido débil y una base débil... No puede predecirse ya que depende de la fortaleza relativa de

ambas, teniendo el caracter del mas fuerte
Para determinar el pH hemos de tener en cuenta que en la disolucién se produce simultdneamente la
disociacién de la sal, que es total pues suelen ser electrolitos fuertes, y la del agua, interaccionando después
los iones procedentes de ambas disociaciones ya que hemos de tener presente también el equilibrio de
disociacion de ese 4cido o base débil.

Inicialmente se produce la disociacién completa de la sal : NaAc <==>Na® + Ac”, y en un segundo paso,
los iones Ac " interaccionaran con el agua (los iones Na* no reaccionarian por proceder de una base fuerte),
reaccionando con los iones procedentes de la disociacion de ésta de acuerdo con:

Ac” +H,0 <==>Ac” +H" +0OH" <==> HAc + OH", (Reaccién de hidrdlisis)

por lo que su constante de equilibrio (Cte de hidrdlisis) es: ==> . El

valor de Kh se obtiene de esta expresion: ==> ==>

donde el primer paréntesis corresponde a la inversa de la constante de
disociacion del acido débil (HAc <==>Ac"~ + H",y el segundo es la constante de disociacién del agua (Kw),

asf: ==>

Para esta reaccion tendremos:

Ac + |H,O0 <==> | HAc + | OH"

Concent. Iniciales c - -

Conc. en equilibrio c-X X X

Siendo “X” el n°® de mol/L de iones Ac™ que se hidrolizan (reaccionan con el agua). Asi:

==> Cuando la constante de hidrélisis es muy pequefia, puede

despreciarse “x” frente a “c”, simplificandose mucho la ecuacion: y desde aqui, puede calcularse
“x", que es [OH ] y con ello el pOH y posteriormente el pH.

En el caso de una sal procedente de una base débil y un acido fuerte, se procederia de igual forma, pero
en este caso calculariamos directamente el pH.
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Grado de hidrdlisis de una sal (&) : Es la proporcion de la misma que ha reaccionado con el agua. En el
caso de la sal del ejemplo anterior, si “x” es el n°® de mol/L hidrolizados y “c” es la concentracion inicial de

esta sal, el grado de disociacion es: , (@ veces se indica también en %:

FUERZA DE LOS ACIDOS TERNARIOS
La fuerza acida de los &cidos ternarios que contienen el mismo elemento central aumenta con el estado de

oxidacion de dicho elemento. Si contienen distintos elementos del mismo grupo y en el mismo estado de oxidacion,
aumenta al hacerlo la electronegatividad de ese elemento central.
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ENUNCIADOS DE LOS PROBLEMAS DE ACIDOS Y BASES RESUELTOS

(Algunos de ellos se podrian incluir en varios grupos)

Los no sefialados con asteriscos, son de baja dificultad: aplicacion directa de las férmulas y/o conceptos. Aquellos
sefialados con un asterisco, son de dificultad media, ya sea por los conceptos necesarios para resolverlos o por
tener que relacionar varios de ellos. Los sefialados con dos asteriscos, se consideran ya de una cierta dificultad ya
sea conceptual o de célculo

Grupo A- CONCENTRACIONES DE ACIDOS Y BASES. CALCULO DE pH
Grupo B- ACIDOS Y BASES FUERTES

Grupo C- ACIDOS Y BASES DEBILES

Grupo D- ACIDOS POLIPROTICOS

Grupo E- CALCULO DEL pH EN DISOLUCIONES DE SALES

Grupo F- DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS o TAMPON

Grupo G- REACCIONES ACIDO-BASE
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Grupo A- CONCENTRACIONES DE ACIDOS Y BASES. CALCULO DE pH

A-01 - El &cido fosforico: H; PO, , puede perder tres protones. Escribanse las ecuaciones correspondientes a la
pérdida del primero, segundo y tercer protdn

A-02 - Si el pH de una disolucién es 3, ¢cual es el pOH?
A-03 - Calculese el pH de una disolucion cuya concentracion de protones es 1,5.10 3
A-04 - El pH de una disolucion vale 6,75. Calculese la concentracion de iones H,O*

A-05 - Calculese la concentracidn de iones hidréxido en cada una de las siguientes disoluciones:
a)[H']1=1.10 *M,b)[H'] =1.10 "M, c)[H*]=1.10"M,d) [H*] = 1.10 M.

A-06 - Aplicando la teoria de Bronsted y Lowry razona si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones: a) Un
acido fuerte reacciona con su base conjugada dando una disolucién neutra. b) La base conjugada de un
acido débil (Ka = 1,8.10°°) es una base fuerte. ¢) Un acido y su base conjugada se diferencian en un
proton.

A-07 - El ion hidrogenosulfato (HSO ,) es anfotero.
a) Escriba y nombre todas las especies que participan en la reaccion del anién hidrogenosulfato con
agua cuando actia como acido.
b) Escriba y nombre todas las especies que participan en la reaccién del anidon hidrogenosulfato con
agua cuando actia como base.
¢) Identifique los pares acido-base para las dos reacciones anteriores.

A-08 - Para cada una de las siguientes reacciones acuosas identifique el acido, la base, el acido conjugado y la
base conjugada. Justifique la respuesta.
a) HF + H,0<===>F +H,0"
b)H,SO, +H,0<===> H;0" + HSO,’
C)HSO, + H,0<===>S0,? + H,0"

A-09 - Para las siguientes especies ¢ Cuales de ellas se comportan como acidos y cuales lo haran como bases:
Cl” ;Fe®" ;H,0" ;NH, ;NH,"ySH".

A-10 - Indique la base o el acido conjugado, en solucién acuosa, de las siguientes especies: Escriba en cada
caso, la reaccion acido base correspondiente: H,O*; b) NH,; ¢c) Cl"; d) B3*; e) Bl,; f) NO,; g) HF ; h)
HCO,"

A-11 -¢Cual es la concentracién de H* en una disolucién acuosa cuya concentracion en OH™ es 5.10 *
mol/L?

A-12 - La concentracion de [H*] de una disolucién 0,100 M de CH,COOH es 1,33.10° mol/l. ¢ Cuél es la
concentracion de OH™ de esa disolucion?

A-13 - La concentracion del ion hidrégeno, [H *], en una disolucién de acido clorhidrico diluida es de 0,0076
mol/l. Calculese el pH.

A-14 - La concentracion de iones hidroxonio, (H ;O *), de una disolucién es igual a 5.102 iones-gramo /litro.
Calcular el pH.

A-15 - Escriba las ecuaciones idnicas para la reaccion en disolucién acuosa, en caso de haberla, de cada uno
de los siguientes iones, indicando si la disolucién final sera acida, basica o neutra.

a) NH,*
b) Cl-
C) K*

d) CH, - COO"

A-16 - El pH de una lluvia &cida caida en un bosque fue de 2,40. La concentracion de ion hidrogeno en ese agua es:
a) 0,0254 mol/L
b) 0,0421 mol/L
c) 0,00398 mol/L

d) 0,00300 mol/L


USUARIO
Texto escrito a máquina

USUARIO
Texto escrito a máquina

USUARIO
Texto escrito a máquina
A-16 - El pH de una lluvia ácida caída en un bosque fue de 2,40. La concentración de ion hidrógeno en ese agua es:
           a) 0,0254 mol/L
           b) 0,0421 mol/L
           c) 0,00398 mol/L
           d) 0,00300 mol/L


ACIDO-BASE - A-01

El &cido fosforico: H, PO, , puede perder tres protones. Escribanse las ecuaciones correspondientes ala
pérdida del primero, segundo y tercer protén

RESOLUCION

Las sucesivas pérdidas de los protones del acido fosférico tienen lugar de acuerdo con las ecuaciones:
H;PO, <==> H" + H,PO,’
H,PO, <==> H" + HPO "
HPO,?>" <==> H' + PO,*



ACIDO-BASE - A-02

Siel pH de una disolucidn es 3, ¢cuél es el pOH?
La relacién entre los valores del pH y del pOH se obtiene a partir del producto idnico del agua,
cuya disociacion es: H,0 <===>H * 4+ OH" , enlacualla constante de disociacion es:
10 * =[H*].[OH ], en la cual, al aplicar logaritmos y cambiar de signo: 14 = (-Ig [H *]) + (-Ig [OH 1),
donde llamamos pH =-lg[H*] Y pOH =-Ig[OH ], porlo que pH + pOH = 14.

Por lo tanto en este caso sipH =3,==>pOH =14 -3 =11



ACIDO-BASE - A-03

Calculese el pH de una disolucion cuya concentracién de protones es 1,5.10 2
RESOLUCION
El concepto de pH fue definido por Sérensen como: pH =- Lg [H +]

Por tanto, dado que nos dan la concentracion de protones de la disolucién: [H*] =1,5.10"2,
sustituimos directamente en la férmula, y nos quedara:

pH=-Lg[1,5.10%] = 2,82



ACIDO BASE - A-04
El pH de una disolucion vale 6,75. Calculese la concentracion de iones H,0*

RESOLUCION

Cuando se disocia un acido en disolucion acuosa, deja libres protones: H Cl <===>Cl "+ H"
siendo la concentracién de éstos la que nos va a indicar la acidez de esa disolucion. No obstante, al existir
en esa disolucién moléculas de agua, cada protén se combinara con una molécula de agua uniéndose
mediante un enlace covalente coordinado al atomo de oxigeno para formar hidrogeniones de acuerdo con
la reaccion: H* +H,0 <===>H,0 ", de ahi que se utilicen indistintamente los protones o los
hidrogeniones para indicar la acidez de una disolucion, aunque es mas correcto utilizar los hidrogeniones,
ya que es la forma en la que se encuentran los protones en las disoluciones cuosas.

El pH es una herramienta matematica que se utiliza para expresar con mas facilidad en caracter
acido de una sustancia. Viene dado por la expresion; pH = -1g [H;0 ], por lo que aplicandolo a estos

datos, tendremos que: 6,75 =-1g[H,0*];porlo que: [H,O*]=10"°%"=1,78.10""



ACIDO-BASE - A-05

Calculese la concentracidon de iones hidroxido en cada una de las siguientes disoluciones:
a)[H']1=1.10 ¥M,b)[H*] =1.107"M,c)[H*]=1.10 M, d)[H*] = 1.10 M. *
RESOLUCION
La relacién entre los valores del pH y del pOH se obtiene a partir del producto i6nico del agua,
cuya disociacién es: H,0 <===>H* + OH" , en la cual la constante de disociacién es: 10 * = [H*].
[OH ], en la cual, al aplicar logaritmos y cambiar de signo: 14 = (-Ilg [H *]) + (-lg [OH '] ), donde llamamos
pH=-lg[H"] Y pOH =-Ig[OH], porlo que pH + pOH = 14.

En este caso, podemos calcular directamente la concentracion de iones hidroxido sin méas que
sustituir en la expresién del producto i6nico del agua:

, 0 bien hacerlo por medio del pH: pOH = 14- pH

a)[H']=1.10 M ; O bien: pH=-1g(1.10 ") =14 ;pOH=14-14=0;

[OH ]1=10°=1 Molar,

b)[H*]=1.10 "M ;O bien: pH=-1g(1.10 ")=7;pOH=14-7=7 ;
[OH ]1=10 "Molar,

c)[H']=1.10 M : O bien: pH=-1g(1.10 *°)=10;pOH=14-10=4
[OH ] =10 “*Molar,

d)[H']=1.10 M ;O bien: pH = -1g(1.10 ) =12 ; pOH=14-12=2 ;

[OH ] =10 2Molar,



ACIDO-BASE A-06

Aplicando la teoria de Brénsted y Lowry razona si son ciertas o falsas las siguientes afirmaciones:
a) Un acido fuerte reacciona con su base conjugada dando una disolucién neutra.
b) La base conjugada de un acido débil (Ka =1,8.10"°) es una base fuerte.
c) Un acido y su base conjugada se diferencian en un protén.

RESOLUCION

La teoria de Bronsted y Lowry establece el concepto de &cido y base conjugados, de tal manera que un &cido es
aquella sustancia capaz de ceder un proton al disolvente, mientras que una base es aquella sustancia capaz de
aceptar un proton del disolvente.

De esta manera, cuando un acido cede un protdn al disolvente se convierte en una especie que es capaz de
aceptar un proton del disolvente, es decir, se ha convertido en una base, llamada base conjugada.

Asi, el acido HA en agua: HA+H,0 <===>A" +H,0"

donde el acido es el HA, pues le cede su proton al agua, convirtiéndose en el ion A", que es su base conjugada ya
que si acepta un proton del disolvente, se convertira de nuevo en el acido HA.

Cuando se trata de un acido fuerte (aquel que se encuentra totalmente disociado) esa reaccién esta muy
desplazada hacia la derecha, lo cual indica que el acido tiene mucha tendencia a ceder el protdn (acido fuerte)
mientras que su base conjugada tiene muy poca tendencia a aceptar el protén del disolvente (base débil). Sise
tratase de un acido débil, la reaccion anterior se encontrara muy desplazada hacia la izquierda dado que el acido al
ser débil tiene poca tendencia a ceder protones al disolvente, mientras que su base conjugada tendra mucha
tendencia a aceptar protones del disolvente, de manera que en la disolucién se encontrara mayoritariamente en forma
de 4cido HA.

A) Por todo lo anterior, podemos deducir que un acido NO REACCIONA con su base conjugada ya que ésta es, en si
misma, una parte del propio acido. Por tanto la afirmacién A) es FALSA

B) Si el 4cido es débil su base conjugada es fuerte: Esta afirmacion es CIERTA, como ya hemos explicado antes.

C) La propia definicién de acido y base conjugados ya nos indican que se diferencian ambos en un protén, por lo que
esta afirmacion es también CIERTA.



ACIDO-BASE - A-07

El i6n hidrogenosulfato (HSO ,") es anfétero.
a) Escribay nombre todas las especies que participan en lareaccion del anién hidrogenosulfato
con agua cuando actia como &cido.
b) Escribay nombre todas las especies que participan en lareaccion del anién hidrogenosulfato
con agua cuando actiia como base.
¢) Identifique los pares &cido-base para las dos reacciones anteriores.

RESOLUCION:

De acuerdo con la teoria de Bronsted y Lowry, un &cido es aquella especie que es capaz de ceder
protones al disolvente, mientras que una base es aquella especie capaz de aceptar protones del disolvente.

A) Si el ion hidrogenosulfato se encuentra en disolucidn acuosa, actuard como acido cuando le ceda el proton
que tiene al agua:
HSO, +H,0 —> SO,* + H,0" donde los pares acido-base que actian son
Acido-1: HSO, ; Base conjugada-1: SO ,?"
Base-2: H,0 ; Acido conjugado-2: H,O"

B) Pero si este ion hidrogenosulfato acepta un proton del agua, actuara como base:
HSO, +H,0—>H,SO, +OH" donde los pares acido-base que actian son
Acido-1: H,O ; Base conjugada-1: OH"
Base-2: HSO, ; Acido conjugado-2: H,SO,



ACIDO-BASE - A-08

Para cada una de las siguientes reacciones acuosas identifique el acido, la base, el &cido conjugado y la
base conjugada. Justifique la respuesta.

a) HF + H,0<===>F +H,0"

b)H,SO, +H,0<===> H,0" + HSO,"

C)HSO, + H,0<===>S0,? + H,0"

RESOLUCION

El concepto de &cido y base conjugado procede de la teoria acido-base de Brénsted, que define los
acidos como “aquellas sustancias que son capaces de ceder protones al disolvente”, mientras que las bases
seran “aquellas sustancias capaces de aceptar protones del disolvente”, teniendo en cuenta estas definiciones,
cuando una sustancia cede un proton al disolvente, se comporta como un acido y, al ceder ese proton, se
convierte en una especie susceptible de volver a aceptarlo (es su base conjugada) y viceversa: Cuando una
sustancia acepta un proton del disolvente, se convierte en una especie susceptible de perderlo, es decir, en un
acido (el 4cido conjugado).

Por tanto un acido y su base conjugada se diferenciaran en un protén (el acido tiene un protén mas que
la base).

Para las sustancias dadas son:

ACIDO 1 BASE 2 BASE 1 ACIDO 2
HE + H,O <===> F+ H,O0"

H,SO, + H,O <===> HSO, + H,O*

HSO, + H,O <===> SO,% + H,O"

Siendo BASE 1 la base conjugada del ACIDO 1y BASE 2 la base conjugada del ACIDO 2




ACIDO-BASE - A-09

Para las siguientes especies ¢ Cuales de ellas se comportan como &acidos y cuales lo haran como bases:
Cl~ ;Fe®" ;H,0" ;NH, ;NH,"ySH"

RESOLUCION

El los dos primeros casos vamos a tener presente la teoria acido-base de Lewis: “Un acido es cualquier
sustancia, radical o ion capaz de aceptar pares de electrones”, mientras que una base “es cualquier sustancia,
radical o ion capaz de ceder pares de electrones”.

Por tanto, el ion Cl  es union muy estable que no es capaz de aceptar electrones por tener completa su

envoltura electrénica, pero tampoco tiene tendencia a ceder sus electrones de la Ultima capa, por
lo que tampoco se comportard como base.

El cation Fe ** no tiene tendencia a ceder mas electrones, por lo que no se comportara como base, pero
si puede aceptar pares de electrones, por lo que se comportard como un acido de Lewis.

Para el resto de los casos, su acidez o basicidad la podemos explicar por medio de la teoria acido-base
de Bronsted: “Un acido es cualquier sustancia, radical o ion capaz de ceder protones al disolvente” , mientras que
una base “es cualquier sustancia, radical o ion capaz de aceptar protones del disolvente”

Por tanto, se comportaran como acidos aquellos que contengan protones susceptibles de ser cedidos, a
saber: H,O0" ; NH,"y SH™ . Si el disolvente fuera el agua, sus reacciones serian:
H;O0" + H,0<===> H,0+ H,0"
NH,” + H,0<===> NH;+ H,0"
SH™ + H,0<===>S%+ H,0"

Mientras que los que se comportardn como bases son NH, y SH", pues ambos son capaces de aceptar
protones. Si el disolvente fuera el agua, sus reacciones serian:

NH;+ H,0<===> NH,"™+ OH"
SH™ + H,0 <===> SH,+ OH"

Donde, como vemos, el SH™ se comporta como acido y como base, es, pues, una sustancia anfotera



ACIDO-BASE - A-10
Indique la base o el acido conjugado, en solucién acuosa, de las siguientes especies: Escriba en cada
caso, lareaccion acido base correspondiente: a) H,O"; b) NH,; ¢)Cl; d)B?®**; e)Bl,; f)NO, ; g) HF;
h) HCO ;-
RESOLUCION

El concepto de &cido y base conjugado procede de la teoria acido-base de Bronsted, que define los
acidos como “aquellas sustancias que son capaces de ceder protones al disolvente”, mientras que las bases

seran “aquellas sustancias capaces de aceptar protones del disolvente”, teniendo en cuenta estas definiciones,

Se comportardn como acidos las siguientes sustancias:

H,0" + H,0<==> H,0 +H,0" La base conjugada del H,O0" seraelH,O

HF + H,O<==>F" +H,0" La base conjugada del HF serdel F-

HCO, + H,0<==> CO,?>" +H,0" La base conjugada del HCO," serd el CO,?"
Se comportaran como bases las siguientes sustancias:

NH, + H,0<==>NH," +OH" El acido conjugado del NH, sera el NH,*

Cl- + H,0<==>HCI +OH" El acido conjugado del Cl- sera el H ClI

NO,  + H,0<==>HNO, +OH" El 4cido conjugado del NO ;™ serd el HNO,

HCO, + H,0<==>H,CO, +OH" El &cido conjugado del HCO ;" serdelH,CO,

En los casos del B3*y del Bl, hemos de tener en cuenta la teoria acido-base de Lewis, que define los
acidos como aquellas sustancias capaces de aceptar pares de electrones. En este caso ambos se comportaran
como &cidos ya que el atomo de B tiene defecto de electrones y es capaz, por tanto, de aceptar el par de
electrones solitarios que tiene el oxigeno del agua formando un compuesto de adicion (ion 0 compuesto
hidratado) no pudiendo hablarse propiamente de base conjugada

B3+ H,0<==>H,0:B%* Y Bl, + H,0<==>H,0:Bl,



ACIDO-BASE- A-11

¢ Cudl es la concentracion de H* en una disolucién acuosa cuya concentraciéon en OH" es
5.10 * mol/L?

RESOLUCION
La relacion entre el pH y el pOH viene dada por el producto i6nico del agua: [H*].[OH ] =

10"y de ahi: ; :[H*] =0,2 Molar




ACIDO-BASE - A-12

La concentracién de [H*] de una disolucién 0,100 M de CH,COOH es 1,33.10° mol/l. ¢;Cual es
la concentracion de OH de esa disoluciéon?

RESOLUCION

La relacion entre las concentraciones de [H*] y de los [OH7] en las disoluciones

cuosas viene dada por el producto iénico del agua: [H*] .[OH] = 10", por lo que como
en este caso conocemos la concentracién de protones, tendremos:

(1,33.10°°).[OH] = 10 ** de donde [OH ] = ;

[OH ] =7,52.10 * Molar



ACIDO-BASE - A-13

La concentracién del ion hidrégeno, [H*], en una disolucién de acido clorhidrico diluida es de
0,0076 mol/l. Calculese el pH.

RESOLUCION
El concepto de pH fue definido por Sérensen como: PH = - Lg [H +]

Por tanto, dado que nos dan la concentracion de protones de la disolucién: [H*] =
0,0076 , sustituimos directamente en la formula, y nos quedara:

pH =-Lg [0,0076] = 2,12



ACIDO-BASE A-14

La concentracién de iones hidroxonio, (H,O"), de una disolucién es igual a 5.10 2
iones-gramo /litro. Calcular el pH.

RESOLUCION

El pH se define como: pH =-Lg [H,O *], por lo que en este caso sustituimos directamente
en esta expresion :

pH=-Lg (5.10%)=1,3



ACIDO-BASE - A - 15

Escriba las ecuaciones idnicas para la reaccién en disolucion acuosa, en caso de haberla, de
cada uno de los siguientes iones, indicando si la disolucién final sera acida, basica o neutra.

a) NH,*
b) Cl-
c) K~

d) CH, - COO"
RESOLUCION

Si se trata de iones procedentes de acidos o bases fuertes, no reaccionaran con los iones
procedentes de la disociacién del agua: H* o bien OH", pero si proceden de la disociacién de
acidos o bases débiles, si reaccionaran con el agua intercambiando protones con ella; asi, tenemos
que:

a) NH,": se trata de un ion procedente de la disociacién de una base débil (el amoniaco) por tanto
reaccionara con el disolvente, agua, cediéndole a ésta un proton, por lo que se trata de un
acido de Bronsted, la reaccion que tiene lugar entre ambos es:

NH,"+H,0<==>NH, +H,0"

b) Cl- es un ion procedente de la disociacién de un acido fuerte (el HCI) por lo que no reaccionara
con el disolvente, agua

¢) CH,; - COO" es un ion procedente de la disociacion de una base fuerte (el KOH) por lo que no
reaccionara con el disolvente, agua

D) CH, - COO" se trata de un ion procedente de la disociacién de un acido débil (el ac. Acético:
CH, - COOH) por tanto reaccionara con el disolvente, agua, aceptando de ésta un proton,
por lo que se trata de una base de Brénsted, la reaccion que tiene lugar entre ambos es:

CH, - COO" +H,0 <==>CH, - COOH + OH"



ACIDO-BASE - A-16

El pH de una lluvia &cida caida en un bosque fue de 2,40. La concentracion de ion hidrégeno
en ese agua es:

a) 2,54 .10 2moles /L

b) 4,21.10 2 moles /L

c) 3,98. 10° moles/L

d) 3,00. 10° moles/L

RESOLUCION
pH=-Ig[H" ; 2,40 =-Ig[H"==> [H"] =10 %% =3,98.103 (Opcién C)



Grupo B- ACIDOS Y BASES FUERTES

B-01 - Se disuelven 2,3 g de acido nitrico en agua suficiente para obtener 150 mL de disolucién. Calcular el pH,
si se supone la disociacion completa. DATOS: H=1,0;N=14,0;0 =16,0

B-02 - Calcular el pH de las siguientes disoluciones acuosas: a) 5,5.1 0 > M de HNO, b) 2,5.10 " M de KOH
B-03 - Calcule los[H;07],[OH ], el pHy el pOH de H CI 0,01 M
B-04 - Calcule de un modo razonado:
a) ¢,Cual es el pH de 100 mL de agua destilada?
B) ¢ Cual sera el pH después de afiadirle 0,05 cm ® de acido clorhidrico 10M?
B-05 (*)- Calcule el pH de una disolucion 2.10 8 M de acido clorhidrico.

B-06 - Calcular [H*] y pH de una disolucién de HNO, 0,002 M, si estéa ionizada el 100%.

B-07 - Se tiene un &c. Nitrico diluido al 50% en peso y d=1,3100 g/mL. Calcular su pH asi como la cantidad de la
misma que se necesitara para neutralizar 200 mL de una disolucién 0,5 M de NaOH

B-08 (*)- El pH de 1 litro de disolucién de hidréxido sédico es 12.
a) Calcular los gramos del &lcali que se utilizan en la preparacion de esta disolucion.
b) ¢ Qué volumen de agua hay que afiadir a la disolucién anterior para que el pH sea 11 ?

B-09 - ¢ Cuél es el pH de una disolucion 0,05 M de &cido clorhidrico?
B-10 - 200 ml de una disolucién acuosa al 35% de cloruro de hidrogeno y densidad 1,180 g/ml se diluyen hasta

un volumen de 1 litro. Calcule el pH de la disolucidn resultante si la densidad de la misma es de 1,040
g/mi




ACIDO-BASE B-01
Se disuelven 2,3 g de acido nitrico en agua suficiente para obtener 150 mL de disolucidn.
Calcular el pH, si se supone la disociacién completa.
DATOS: H=1,0; N=14,0; 0 =16,0
RESOLUCION

El Peso molecular del &cido nitrico es: HNO ;=1,0 + 14,0 + 3.16,0 = 63

La molaridad de la disolucion obtenida es:

M =0,24 Molar

Para determinar el pH de esta disolucién, hemos de tener en cuenta la estequiometria de la
disociacién del acido nitrico, que es:

HNO, <===> H*Y + NO,;~

inicial 0,24 i -

En equilibrio 0,24 0,24

Y teniendo en cuenta que el pH es: pH = - Ig[H *] = - 1g[0,24] => pH = 0,61



ACIDO-BASE - B-02
Calcular el pH de las siguientes disoluciones acuosas: a) 5,5.1 0 > M de HNO ;, b) 2,5.10 2 M de KOH
RESOLUCION

En ambos casos se trata de electrolitos fuertes, y por tanto completamente disociados. Sus equilibrios
de disociacién son:

HNO, <=> HY + NO ,~ pH=-lg[H"]; pH=-1355.10?
Inicial 5,5.10 2 —
pH=1,26
En equilibrio 55.10°2 | 55.10 2
KOH <=> K* + OH - pOH =-lg [OH*]; pOH=-1g2,5.10°?
Inicial 2,5.10 2 pOH =1,6 jy como pH + pOH = 14

En equilibrio 251077 | 2510°% | pH=14-1,6=12,4; pH=12/4




ACIDO-BASE - B-03
Calculelos [H,O0"],[OH ], el pHy el pOHde HCI 0,01 M
RESOLUCION
Dado que el H Cl es un electrolito fuerte, en disolucién acuosa estara completamente disociado, por lo que al

establecerse el equilibrio no nos quedara nada de H ClI sin disociar, y se habra formado esa misma cantidad de los
dos iones que se producen: el H,O "y el Cl". Asi, su equilibrio de disociacion sera:

HCl<===> | H,0* + | CI" [H3O +]=0’01=10-2
Inicial 0.01 -~ | pH=-Ig[H*]=-1g0,01=> P H=2
En equilibrio 0.01 0,01

El pOH se determina teniendo en cuanta que la relacion entre éste y el pH es: pH + pOH = 14, por lo tanto:
2+pOH=14; pOH =12 v por tanto, como pOH =- Lg [OH ] ==> [OH ] =10 12



ACIDO-BASE - B - 04

Calcule de un modo razonado:
a) ¢ Cual es el pH de 100 mL de agua destilada?
B) ¢Cual seré el pH después de afiadirle 0,05 cm ® de acido clorhidrico 10M?

RESOLUCION

A) La disociacién del aguaes: H,O<===>H" + OH" donde vemos que se forma la misma cantidad de
iones H* que de iones OH ", por lo que la concentraciéon de ambos en el equilibrio es la misma, es decir,
que en la disociacion del agua destilada de cumple que: [H*] = [OH "] y dado que la expresién del

producto ionico del aguaes: [H*].[OH ] =10 ** resultara que:
[H*'][H']=10""==>[H*]*=10"" ; [H"] =10 "yportantopH=-1Ig[H*]=-1g 10"

PH=7
B) Al afiadirle 0,05 mL de H CI 10 M, el nimero de moles de acido que le afiadimos, obtenido a partir de la
expresion de la Molaridad, es: M = ; 10 = :N° moles de H Cl =5.10"*

y estas moles estaran disueltas en un volumen que es la suma del volumen del agua destilada
(100 mL) mas el volumen de esta disolucion que le hemos afiadido (0,05 mL), que hacen un total de
100,05 mL. Asi, la concentracion en H Cl de la disolucion obtenida es:

M = =5.10"*Molar

Dado que el H Cl es un &cido fuerte, estard completamente disociado:

H Cl <===> H + Cl-

INICIAL 5.10°° -—-- —

EN EQUILIBRIO ---- 5.10°° 5.10°°

pH=-IgH*]= -1g5.10%; pH = 2,30



ACIDO-BASE - B 05

Calcule el pH de una disolucién 2.10 8 M de acido clorhidrico.

RESOLUCION

Teniendo en cuenta que se trata de un acido fuerte, y por tanto esta completamente disociado, si
realizdsemos los calculos de la forma habitual, nos quedaria:

HCl <===> H,0" + | CI~

INICIAL 2.10°® pH=-Ig[H,0"]

pH=-1g 2.10°8=7,70

EN EQUILIBRIO | - 2.10°8 2.10°8

Obviamente al tratarse de una disolucion de un &cido fuerte en agua, el pH de la disolucidn resultante
debe ser siempre menor de 7 (disolucién acida), cosa que no sucede si realizasemos los célculos sde esta
forma.

En estos casos de disoluciones extremadamente diluidas no podemos despreciar la disociacion del agua,
la cual, al disociarse, también aporta iones H, O * a la disolucién

H,0 <===> H,0* + OH",y debe cumplirse que [H,O"] .[OH ]=10""

Por lo tanto, en este caso hemos de contemplar la simultaneidad de ambos procesos de los cuales el
correspondiente a la disociacion del H Cl es completo, por lo que en el equilibrio tendremos:

- iones CI" los procedentes de la disociacién del H Cl : [CI']=2.10"8

- iones OH " los procedentes de la disociacion del agua

- iones H, 0 " los procedentes de la disociacion del H Cl ( que son 2.10 ®) mas los procedentes de la

disociacién del agua

Ademas, al hacer un balance de las cargas eléctricas, el niUmero de cargas positivas, que son las de los
iones H,0O ") ha de ser igual al de cargas negativas (las de los iones Cl- mas las de los iones OH ).
[H;O0*]=[CI']+[OH"].

Con todas estas ecuaciones, planteamos un sistema que hemos de resolver:

Vamos a eliminar [OH "] despejandola en la 32 y sustituyendo en la 12, y asi:

y asi:

donde nos queda la ecuacién de 2° grado siguiente: [H,O*]% - 2.10°%.[H, 0] - 10 ** = 0, la cual hemos

de resolver: la cual solamente nos da una solucién vélida (la otra es

negativa y una concentracién no puede serlo), que €s [H;O*] = 1,105.10 "y por tanto el pH es:

pH=-1g[H,0"]=-1g 1,105.10 7; pH = 6,957

En estos casos de disoluciones extremadamente diluidas, podemos despreciar los protones procedentes
de la disociacion del acido, por lo que en la disolucién solamente consideraremos los procedentes del agua, con
lo cual podemos decir que con mucha aproximacion el pH = 7



ACIDO-BASE B-06
Calcular [H'] y pH de una disoluciéon de HNO, 0,002 M, si esta ionizada el 100%.
RESOLUCION

Para determinar el pH de esta disolucién, hemos de tener en cuenta la estequiometria de la
disociacién del &cido nitrico, en la que al estar completamente disociado sera:

HNO, <===> H* + | NOy°

inicial 0,002

En equilibrio - 0 0

Donde vemos que [H +] = 0,002
Y teniendo en cuenta que el pH es: pH = - Ig[H "] = - 1g[0,002] => D H = 2,7



ACIDO-BASE - B-07

Se tiene un 4c. Nitrico diluido al 50% en peso y d=1,3100 g/mL. Calcular su pH asi como la cantidad de la
misma que se necesitard para neutralizar 200 mL de una disolucién 0,5 M de NaOH

RESOLUCION
Determinamos el peso molecular del soluto, en este caso el acido nitrico:
HNO, =>11+14.1+16.3 =63,0
Para completar la tabla, tenemos que tomar una cantidad de partida, que puede ser cualquiera, ya sea
cantidad de disolucion, soluto o incluso disolvente. En este caso vamos a tomar como referencia 1 litro de
disolucién, dato que colocaremos en la tabla en la correspondiente casilla

SOLUTO DISOLVENTE DISOLUCION
Masa 539 g = 8,55 moles + 561 g = 1100 g
Volumen .- - - 1 litro = 1000 ml

A partir de él, determinamos la masa de la disolucién partiendo de la densidad de la misma (1,1000
g/ml), quees: m=v.d=1000.1,3100=1310¢g

De esta cantidad sabemos que el 50% es soluto y asi: g soluto = 1310 . 0,50 = 655 g soluto &c. Nitrico,
por lo que la cantidad restante sera disolvente agua: 1310 - 655 = 655 g de agua.

Este dato lo colocamos en la tabla, expresandolo también en moles: n = 655/63 = 10,39 moles

Y ya con estos datos, se calcula la Molaridad de la disolucion: ; =10,39

Molar Y para determinar el pH, hemos de tener en cuenta que el acido nitrico es un acido fuerte, por lo que
estard completamente disociado, asi:

HNO ; <===> H™ + NO, | pH=-Ig[H"]

Inicial 10.39 pH =-1910,39 ; pH = - 1,02

En equilibrio 10,39 10,39

Para calcular la cantidad que reaccionara con el NaOH, hemos de tener en cuenta la reaccion entre
ambos:

HNO, + NaOH —> NaNO, + H,O
Inicial 1 mol 1 moles 1 mol 1 moles
En equilibrio X 0,1 moles

Donde la cantidad de NaOH la obtenemos a partir de la expresion de la Molaridad:

; N° moles NaOH: 0,5.0,2 = 0,1 moles, y asi, la cantidad de &cido nitrico necesaria es:

= 0,1 moles de acido nitrico, y el volumen que contiene ese n° de moles se obtiene también a partir

de la expresién de la molaridad: ;V=9,62.10 °Litros = 9,6 mL de HNO,



ACIDO-BASE - B-08

El pH de 1 litro de disolucién de hidréxido s6dico es 12.
a) Calcular los gramos del alcali que se utilizan en la preparacion de esta disolucion.
b) ¢Qué volumen de agua hay que afiadir a la disoluciéon anterior para que el pH sea 11 ?

RESOLUCION
SielpH=12==>pOH =14 -pH =14-12=2, porlo que: [OH ] =10"%2=0,01 M

Teniendo en cuenta que el hidroxido de sodio es un electrolito fuerte y estd completamente disociado, la
estequiometria de su disociacién es (Suponemos una concentracion inicial “c”)

NaOH <===> Na* + OH"

Inicial c I

En equilibrio c c

y dado que [OH "] = 0,01 = c, la concentracién inicial del NaOH es: [NaOH] = 0,01 Molar

La cantidad del mismo que se necesita para preparar esta disoluciéon se obtiene partiendo de la expresién que nos
da la Molaridad de una disolucién:

; .dedonde g = 0,4 g de NaOH se necesitaran

Si ahora le afiadimos agua hasta que el pH sea 11, repetiremos los célculos anteriores para determinar la
concentracion de la disolucion de NaOH:

Siahora el pH = 11 ==>pOH = 14 - pH = 14 - 11 = 3, por lo que: [OH] =107 = 0,001 M

Teniendo en cuenta que el hidréxido de sodio es un electrolito fuerte y estd completamente disociado, la
estequiometria de su disociacién es (Suponemos una concentracion inicial “c”)

NaOH <===> Na* + OH"

Inicial [

En equilibrio C C

y dado que [OH "] = 0,001 = c, la concentracién inicial del NaOH es: [NaOH] = 0,001 Molar

Dado que para preparar esta disolucion le hemos afiadido solamente agua, la cantidad de soluto NaOH
sera exactamente la misma que teniamos en la primera disolucién: 0,4 gramos, por lo que con este dato y con la

concentracion de esta ultima disoluciéon, vamos a calcular el volumen de la misma: , de donde

obtenemos que: V=10 Litros, y como el volumen de la disolucion inicial era de 1 litro, le

hemos tenido que afadir la diferencia: V agua afiadido =10-1= 9 litros de agua



ACIDO-BASE B-09

¢Cual es el pH de una disolucién 0,05 M de acido clorhidrico?

RESOLUCION

Se trata de un acido fuerte, y por tanto completamente disociado. Su equilibrio de disociacion es:

H Cl <=> HY + Cl- pH=-lg[H"]; pH=-1g 0,05

Inicial 0,05 pH=1,30

En equilibrio 0,05 0,05




ACIDO-BASE B-10

200 ml de una disolucion acuosa al 35% de cloruro de hidrogeno y densidad 1,180 g/ml se diluyen

hasta un volumen de 1 litro. Calcule el pH de la disolucidon resultante si la densidad de la misma es
de 1,040 g/ml

RESOLUCION

La cantidad de soluto que tenemos en la disolucion inicial es la que tendremos en la disolucion
final que vamos a preparar, y la calculamos teniendo en cuenta los datos que nos dan: 35% y d = 1,180
g/ml

Soluto Disolvente Disolucion
Con la densidad: ;g=236¢
82,6 + 1534 = 236 g
de los que el 35% es soluto: =82,6¢
200 mL de soluto

Y estos 82,6 g de soluto seran los que tenemos en la segunda disolucién, los cuales se han
diluido hasta un volumen total de 1 litro afladiéndole més agua. La masa total de esta disolucién se
puede determinar a partir de la densidad de la misma, aunque es un dato que no necesitamos

Soluto Disolvente Disolucién
Con la densidad: ;9g=1040¢
82,6 + 1534 = 236 g
1000 mL
La Molaridad de esta segunda disolucion es: = = 2,26 M

Dado que el acido clorhidrico es un acido fuerte, estara completamente disociado, por lo que:

HCl |<==>| H* + |cCI pH =-Ig[H"]

Inicial 2,26

pH=-1g226 ;pPH =-0,35
En equilibrio 2,26 2,26




Grupo C- ACIDOS Y BASES DEBILES

C-01 - Calcule el pH de una disolucion 0,01 M de acido cianhidrico.
DATO: Ka para el acido cianhidrico : Ka = 4,93.10 %

C-02 - Calcular el pH de una disolucién 0,04 M de &cido acético y su grado de ionizacion.
C-03 (*)- Calcular el pH de una disolucion acuosa de un acido débil HA, cuyo grado de disociacion o =102
Dato: Ka=10"°.

C-04 - Sabiendo que la constante de ionizacion del acido acético (Ka) tiene un valor de 1,8.10°°, calcule el
grado de disociacion del &cido acético y el pH de una disolucion 0,01 M de dicho acido.

C-05 (*)- El pH de una disolucién 0,5 M de &cido hipocloroso a 25°C es 3,8. Calcule: A) El porcentaje de
disociacion del acido hipocloroso en estas condiciones. B) La constante de ionizacidon acida del acido
hipocloroso a 25°C

C-06 - La concentracién de iones [H*] de una disolucién 0,100 M de &acido acético es de 0,00133 mol/l.
Determinar el pH y pOH de dicha disolucion asi como la constante de disociacion del este acido en esas
condiciones.

C-07 - El pH de una disolucién 0,500 M de acido formico (HCOOH) es 2,05. Calculese la constante de equilibrio
para la disociacién de dicho &cido.

C-08 (*)- ¢, Qué concentracion deberia tener una disolucién acuosa de un acido monoprético HA, cuya constante
de ionizacion es K= 1,5 .10 ®, para tener el mismo pH que una disolucion acuosa de &acido clorhidrico 10 #M.

C-09 - A 25°C una disolucién de amoniaco contiene 0,17 g/l de ese compuesto y esta ionizado al 4,3%. Calcule:
a) La Constante de disociacion Kc a esa temperatura. B) El pH de la disolucion

C-10 - Se dispone de una disolucién acuosa de un acido HA y su concentracion es de 8 g/L. Sabiendo que su
masa molecular es 62 y que esta disociado en un 30%, . Calcule la constante de disociacién de ese acido.

C-11 (*)- Calcular la concentracion y el pH de una disolucién de metilamina obtenida al disolver en agua 80 cm®
de dicha amina gaseosa, medidos a 25°C y 690 mm Hg,. hasta completar un volumen de 500 ml de
disolucion La Kb de la metilamina a 25°C vale 5,0-10*

C-12 - Calcule los gramos de acido acético que se deben disolver en agua para obtener 500 mL de una
disolucién que tenga un pH de 3,0.
DATOS: Ka = 1,75x10 "°;Pesos atomicos : C = 12,01 ; H= 1,008 ; O = 16,00

C-13 - Calcule el pH de una disolucion que contienen 1.10 3 moles de acido hipocloroso en 100 mL de
disolucion. DATO: Ka para el acido hipocloroso: 3.10 8

C-14 - Calcule la concentracion de iones acetato y el pH de una disolucion obtenida al disolver 3,00 g de acido
acético glacial en agua hasta completar 250 mL.
DATOS: Pesos atomicos: C=12,0;H=1,0;0=16,0;Ka=1,8.10"°

C-15 - Calcule la concentracidn que ha de tener una disolucién de acido nitroso para que su pH sea 3.
DATO: Ka para el acido nitroso : Ka =5,1.10"*

C-16 - Se dispone de un litro de una disolucién de un acido monoproético débil con una concentracién 0,2 M. El
grado de disociacion es del 22 %. Calcule: a) La constante de equilibrio de disociacion del acido. b) El pH de
la disolucién. c) Dibuje el siguiente material de laboratorio: bureta, probeta y matraz erlenmeyer.

C-17 - Calcular el grado de disociacion y la molaridad de una disolucion de acido acético en agua cuya
concentracion de protones es 1,34 - 10 % My la constante de disociacion acida Ka=1,8 - 10°°.

C-18 (*)- a) Calcule el porcentaje de ionizacion del acido acético en agua para las dos concentraciones
siguientes: 0,6 My 6,0.10 * M.
b) Explique el resultado.
Dato: La constante de disociacion del acido acético es Ka = 1,85x10°.



C-19 - El fluoruro de hidrégeno es un acido que en disolucion 0,1 Molar se disocia un 10%. Calculese el pH de
una disolucién 0,1 M de HF.

C-20 - Calcule el pH de una disolucién 10 ° Molar de &cido cianhidrico . DATO: Ka para el acido cianhidrico :
Ka=4,93.10""

C-21 - Calcule el pH y el grado de disociacion de la etilamina en una disolucion 0,1 M de la misma. DATOS Ka
para la metilamina: 6,5.10 " *

C-22 (*)- Se tiene una disolucién de ac. Acético 1 My se le afiaden unas gotas de acido clorhidrico concentrado
de forma que la concentracion de éste sea 0,01 M. Calcule el pH de la disolucién resultante DATOS: Ka
para el acido acético: 1,8.10°°

C-23 - El grado de disociacion de una disolucion de amoniaco en agua es igual al 0,1 %, y su constante de
equilibrio K, = 1.80x10°°. Escriba la expresion de la constante Kc para este equilibrio. Calcule la
concentracion inicial de esta disolucién, asi como su pH.

C-24 - Se disuelven 12,2 g de acido benzdico (C 4H ;-COOH) en 10 L de agua. Determine:
a) El pH de la disolucion si la Ka es 6,65 x 10 ">
b) Grado de disociacién del acido benzéico.

C-25 - El acido monocloroacético (CICH ,-COOH) es un acido de fuerza media con un valor de su constante de
disociacion K, = 1,4.10 .Calcule:
a) El pH de una disolucién acuosa 0,05 M de &cido monocloroacético.
b) La concentracién de iones monocloracetato y de acido sin disociar.

C-26 (*)- Se tiene una disolucién acuosa de un acido monoprético, HA, cuya concentracion es de 8 g/L.
Sabemos que su masa molecular es 62 y que el grado de disociacion a, es igual a 0,30. Con estos datos, y
las masa atomicas del Cl = 35,5y del H = 1, sefiale la respuesta correcta en las siguientes preguntas:

13- La Molaridad y fraccion molar de esta disolucién del acido HA son, respectivamente:

a)1,3y0,023 b)0,13y0,023 c) 0,13y 0,0013 d)1,3.10'y2,3.10°3
22 - La constante de disociacion del &cido sera:

a)1,7.10* b) 1,7.10°3 ) 1,7.10° d) Ninguno de ellos
32 - El pH de esta disolucion inicial de HA es:

a) 1,41 b) 0,89 c) 1,77 d) 2,64

42 - Sj a 100 mL de la disolucién inicial de acido le afiadimos 1 gramo de HCI, contenido en un volumen
despreciable frente al de la disolucion, el grado de disociacién sera:
a) 0,050 b) 0,053 c) 0,055 d) 0,057

52- La concentracion de iones H* y el pH de la disolucién resultante seran respectivamente:
a) 0,281mol/L y 0,340 b) 0,281mol/L y 0,550 c) 0,340mol/L y 0,287 d) 0,540mol/L y 0,287

C-27 (*)- El acido clorhidrico es un acido fuerte mientras que el &cido acético, CH ;-COOH, es un acido (débil
con una constante de disociacién igual a 1,8. 10°° .
a) Calcule el grado de disociacion (en %) de una disolucién 1 M de cada acido.
b) Calcule el grado de disociacién (en %) de una disolucion 102 M de cada &cido.
¢) Relacione las respuestas anteriores y justifique las variaciones que observe.

C-28 (*) - El grado de disociacion de una disolucién 0,1M de &cido acético en agua vale: a=1,2 102, ¢ ¢Qué
concentracion de HCI en agua produciria el mismo pH y cual seria su valor?. Nota: EI HCI en agua esta
totalmente disociado.

C-29 (*)- Se desean preparar 250 ml de una disoluciéon de amoniaco 1,0 M a partir de una disolucion de
amoniaco del 27 % en masa y de 0,9 g/ml de densidad. Calcule:
a) El volumen que hay que tomar de la disolucién del 27 %.
b) El pH de ambas disoluciones.
DATO: Kb (amoniaco) = 1,8.10°.

C-30 - Determine el pH de un vinagre, de densidad 1,004 g/mL, que tiene un 4% en masa de ac. Acético. ¢ Cual
es el grado de disociacién del acido acético en este vinagre? DATO: Ka para el ac. Acético: 1,8.10°°

C-31 (*)- a. Calcule la constante de ionizacién de un acido débil monoprético que esté ionizado al 2,5 % en
disolucién 0,2 M.
b. Se desea preparar 1 litro de disolucién de acido clorhidrico que tenga el mismo pH que la disolucién
anterior. ¢ Qué volumen de HCI de concentracién 0,4 M habra que tomar?



C-32 - Un acido monoprético HB esta ionizado un 4,11% en disolucién 10 2 M. Calcularla constante de
ionizacion de dicho acido

C-33 (*)- La adicién de 0,4 moles de una base débil a un determinado volumen de agua permite la obtencion de
0,5 L de una disolucion con pH igual a 11. Calcule:
a) La concentracion inicial de la base en esta disolucién.
b) La concentracién de iones OH"™ de la misma.
¢) La constante de la base Kb.

C-34 - Una disolucién 0,20 M de acido acético esta ionizada el 0,95 %. Calcule:
a) La constante del acido Ka.
b) El grado de disociacion de una disolucién 0,10 M de dicho &cido.
c¢) El pH de ambas disoluciones acidas.

C-35 - Determinar el % en que se encuentra disociado el 4cido carbdnico a la temperatura ambiente, sabiendo
que su primera constante de disociacion es 3.10” , en una solucién 0,1 M. (Despréciese su segunda
disociacion).

C-36 - Calcular el pH de una solucién 0,01 M de H,PO,. Ka, ==7,69.10"2

C-37 (**)- Se dispone de una disolucién acuosa de un acido monoproético débil HA con una concentracién es de
12 g/L. Sabiendo que su masa molecular es 80 y que esta disociado en un 25%, . Calcule la constante de
disociacion del 4cido . Después de afiadir a 100 cm ® de la disolucién anterior, un volumen de HCI
concentrado que contenga 1gramo de acido. Conocida la masa molecular del HCI = 36'5 y considerando
despreciable el volumen de HCI afiadido frente al de la disolucion, calcular el grado de disociacion, la
concentracion de protones en la disolucion resultante y su Ph.

C-38 (*)- El &cido sulfuroso es un &cido diprético, siendo sus constantes de disociacion: K,; = 1,23.10%y K, =
6,60.10°%. Se ha producido un vertido de dicho acido en un recipiente de agua, dando lugar a una
concentracion inicial de 0,050 M. Calcular el pH de dicha disolucion.

C-39 (*)- Calcular el pH de una solucién 0,1 M de &cido cloroacético (CICH ,-COOH), si la Ka del acido es
1,41.10°3

C-40 (*)- El &cido nicotinico es un acido monoprotico de férmula molecular HC;H,NO,. Una solucion 0,012 M de
4cido nicotinico tiene un pH = 3,39 a 25 °C.
Calcular:
a) La constante de ionizacién del acido.
b) La concentracién de cada una de las especies i6nicas de una solucién 0,1 M de acido nicotinico.
c¢) pH de la disolucion del apartado b.

C-41 - Ordene de mayor a menor acidez los siguientes acidos débiles. Justifique la respuesta

acido Ka pKa
a) | Tricloro acético: CCI,COOH 3,0x 10" 0,52
b) | Fenol: C;H;OH 1,3x10™% 9,89
c) | Acético: CH,COOH 1,8x10° 4,75
d) | Yddico: HIO, 1,7x10* 0,77

C-42 - Calcular el pH de la solucion resultante al disolver 9,5 g de HNO , en 200 mL de agua ¢ Cual es el
porcentaje de ionizacion del acido? Ka=4,5.10°*

C-43 - (*) El amoniaco esta disociado al 1,3% en una disolucion 0,1 M. Calcular el pH y la constante equilibrio de
la reaccion: NHg,) + HO ) <==> NH," 0 + OH



ACIDO-BASE - 01

Calcule el pH de una disolucién 0,01 M de acido cianhidrico.
DATO: Ka para el 4cido cianhidrico : Ka = 4,93.10 *°

RESOLUCION

El equilibrio de disociacion del &cido cianhidrico (HCN ) es:

HCN <===> H,0" +CN~ Donde su constante de disociacion es: Ka =

HCN <===> H,O0" + [CN~
INICIAL 0,01 i
EN EQUILIBRIO 0,01-X X X

Donde “x” es el numero de moles/LITRO de acido que se disocian por lo que se formaran también “x” moles
de ION CIANURO (CN ") y “x” moles de iones hidronio (H,0 ") , quedando sin disaciar: (0,01 - x) moles de
ACIDO CIANHIDRICO (la cantidad inicial menos la cantidad que se ha disociado), no obstante, dado que la
constante de disociacion es muy pequefia, a la hora de realizar el calculo de la constante Ka, podemos
despreciar “x” frente a 0,01. Asi, en la expresion de la constante de equilibrio tendremos:

Al sustituir en la expresion de la constante de disociacién: 4,93.10 % = y al despreciar X frente a

0,01, nos queda 4,93.10 % = , de donde x = ‘x =2,22.10°

Por tanto, tenemos que en el equilibrio : [H;0*] =x =2,22.10°°. Y dado que el pH se define como

pH=-Ig [H,0*]=-1g2,22.10°%; pH = 5,65



ACIDO-BASE - C-02

Calcular el pH de una disolucion 0,04 M de acido acético y su grado de ionizacion.

RESOLUCION

En el equilibrio de disociacion del acido acético (H Ac) vamos a llamar “x” al nimero de moles de
acido que se disocian, por lo que se formaran también “x” moles de ion acetato (Ac”) y “x” moles
de iones hidronio (H,O0") , quedando sin disociar: (0,04 - x) moles (la cantidad inicial menos la
cantidad que se ha disociado), no obstante, dado que la constante de disociacion es muy pequefia,
a la hora de realizar los calculos, podemos despreciar “x” frente a 0,04. Asi, el equilibrio de
disociacion sera:

HAc |[<==>|Ac" +| H,0"

Inicial 0,04

En el equilibrio 0,04 - x X X

La expresién de la constante de disociacién para el acido acético es:

en la cual al sustituir todos los valores nos queda:

desde donde se despeja “X":

Las concentraciones de las especies en equilibrio son, por tanto: [Ac ] =[H,0* =x=8,48.10"
elpHes:pH=-Ig[H,0*=-1g8,48.10*; pH = 3,07

El grado de disociacion es el nimero de moles disociadas por cada mol de reactivo. En este caso,
teniamos 0,04 moles de reactivo y se han disociado x = 8,48.10 *, por lo que es:

Puede expresarse también en %, que es el 2,12%



ACIDO-BASE - C-03

Calcular el pH de una disolucion acuosa de un acido débil HA, cuyo grado de disociacion a =102 .

Dato: Ka=10"°.

RESOLUCION

Dado que desconocemos la concentracidn inicial, vamos a llamarle “c”, de esta manera el equilibrio de
disociacion de este 4cido débil es:

HA <==>| A" + H,O"
Inicial C
En el equilibrio | C-C.10°? C.10°? C.10°?

donde al ser el grado de disociacion o =102, la cantidad de acido que se disocia es x = C.a = C.10 2, por lo
que se formaré esta cantidad de iones A"y de hidrogeniones H, O*, mientras que nos quedaran sin disociar la
cantidad que habia inicialmente (C ) menos la disociada (C - C.a) = (C - C.10 ?)=C.(1 - 10°?).

Con estos datos y, teniendo en cuenta la expresion de la constante de disociacion:

10°° - 10" =¢.10 " *; de donde C = 0,099, por lo que: [ H,0*] =0,099 . 10°2=9,9.10"*

, de donde:

yasi:pH=-1g[H,0";pH=-1g9,9.104 pH =3




ACIDO-BASE - C-04

Sabiendo que la constante de ionizacién del acido acético (Ka) tiene un valor de 1,8.10°°, calcule el
grado de disociacion del acido acético y el pH de una disolucion 0,01 M de dicho &cido.

RESOLUCION

En el equilibrio de disociacion del acido acético:

HAc |<==>| Ac™ + H,O"

Inicial 0,01

En el equilibrio 0,01-x X X

llamamos “x” al nimero de moles/litro de acido que se disocian, y es también el n° de molesde H,O* (6 H™)
y de iones Ac ™ que se forman, de acuerdo con la estequiometria de la reaccién. Dado que la constante de
disociacién es muy pequefia, la cantidad de H Ac que queda al alcanzarse el equilibrio es practicamente al

misma que habia al principio, pues 0,01 >> x, y por tanto podemos despreciar x y quedara: (0,01 - x) = 0,01

La expresién de la constante de disociacién para el acido acético es:

en la cual al sustituir todos los valores nos queda:

desde donde se despeja “x™:

Las concentraciones de las especies en equilibrio son, por tanto: [Ac'] =[H,0*]=x=4,24.10"
elpHes:pH=-Ig[H,0* =-1g 4,24.10™"; pH = 3,37
El grado de disociacion es el nimero de moles disociadas por cada mol de reactivo. En este caso,

teniamos 0,01 moles de reactivo y se han disociado x = 4,24.10"*, por lo que es:

Puede expresarse también en %, que es el 4,24 %



ACIDO-BASE - C-05

El pH de una disolucién 0,5 M de acido hipocloroso a 25°C es 3,8. Calcule:
A) El porcentaje de disociacion del acido hipocloroso en estas condiciones.
B) La constante de ionizacion acida del acido hipocloroso a 25°C

RESOLUCION

Asi, la disociacion de este acido, teniendo en cuenta el pH y la reaccion estequiométrica de su disociacion

sera
pH=-Ig[H;0"yasi: 3,8 =-Ig[H,0"] HCIO <==> H,O0" + ClO-
[H,0=10"%%=158.10"* Inicial 0,5
Final 0,5-1,58.10"* 1,58.10°* | 1,58.10°

Es decir, que de los 0,5 Moles/l iniciales de este acido se habran disociado 1,58.10 * mol/l.

El porcentaje de disociacion serd, por tanto: =0,0316 % disociado

La Constante de disociacién es: el la cual, al sustituir:

==>Kc =5.108



ACIDO-BASE - C- 06

La concentracion de iones [H*] de una disolucién 0,100 M de acido acético es de 0,00133 mol/l.
Determinar el pHy pOH de dicha disolucién asi como la constante de disociacion del este acido
en esas condiciones

RESOLUCION
El pH se define como: pH =- |g[H +] por lo que en este caso, sera:
pH = - Ig 0,00133 = 2,88
y teniendo en cuanta que siempre se cumple: pH + pOH = 14, tenemos que
pOH =14 -2,88 = 11,12

Para determinar la constante de disociacion escribimos la reaccién de disociacion de este
acido:

HAc <===> [ H" + Ac”
Inicial 0,100
En equilibrio | 0,100 - x X X

Siendo x = n° de mol/l de H Ac disociado que, de acuerdo con la estequiometria de la reaccion,
es también el n® de mol/l de H" y de Ac™ que se forman, y que es un dato que nos dan:
x =0,00133

Por tanto, teniendo en cuenta la expresion de la constante de disociacion ésta sera:

Ka = y asi: Ka = =1,79.10°°

Ka=1,79.10">=10"*"



ACIDO-BASE - C 07

El pH de una disolucidon 0,500 M de acido férmico (HCOOH) es 2,05. Calculese la constante de
equilibrio para la disociacién de dicho acido

RESOLUCION

El pH se define como: pH =- |g[H +] por lo que en este caso, la concentracion de

protones H* sera: 2,05=-Ig[H*] de donde: [H*"]=10*%=8,91.10°

Para determinar la constante de disociacion escribimos la reaccién de disociacion de este
acido:

HCOOH <===> H* + HCOO"

Inicial 0,500 ——- —-

En equilibrio | 0,500 - x X X

Siendo x = n° de mol/l de H Ac disociado que, de acuerdo con la estequiometria de la reaccion,
es también el n° de mol/l de H" y de Ac" que se forman, y que es un dato que nos dan:
x=8,91.10"°

Por tanto, teniendo en cuenta la expresion de la constante de disociacion ésta sera:

Ka = y asi: Ka = =1,62.10"*

Ka=1,62.10"%=10">"



ACIDO BASE - C 08

¢ Qué concentracion deberia tener una disoluciéon acuosa de un acido monoprético HA, cuya constante de
ionizacion es K, =1,5.10 “5, para tener el mismo pH que una disolucién acuosa de acido clorhidrico
10 "?M.

RESOLUCION

El pH de la disolucién de H CI 10 "% M, teniendo en cuenta que se trata de un acido fuerte y esta
completamente disociado, de cuerdo con la estequiometria de su reaccion de disociacién es:

HCI <==> | H,0*+ [ CI’ pH=-Ig[H,0"=-1g 10 ?=2

Inicial 102 pH = 2

En equilibrio | ---- 1072 1072

Para el caso del acido dado HA, su reaccion de disociacion es:

HA <==> |H,0"+ | A~ siendo X = n? de mol/l de HA disociados, y es
también, el n° de mol/lde H;O *formados, es
Inicial C decir:

[H,O0"]1=10 "2
En equilibrio C-x X X

Dado que en este caso se trata de un acido débil, la expresion de su constante acida nos permite obtener el
valor de la concentracidn inicial C:

y para este caso es: de donde C = 6,68 Molar




ACIDO-BASE - C 09

A 25°C una disolucion de amoniaco contiene 0,17 g/l de ese compuesto y esta ionizado al 4,3%.
Calcule: a) La Constante de disociacién Kc a esa temperatura.
b) El pH de la disolucién

RESOLUCION
La reaccién de disolucién y posterior disociacién del amoniaco en el agua es:

NH, +H,0<===> NH,OH<===> NH,"+OH"

La concentracion inicial de 0,17 g/l equivale a una molaridad: M = 0,01 M

Y si esta disociado un 4,3%, la cantidad disociada “x” sera el 4,3% de 0,01, es decir:

X = 4,3.10 * mol/l. De esta forma el equilibrio anterior nos queda:

NH; +H,0 <==>NH,OH<==> | NH,” + OH"
inicial 0,01
En equilibrio | 0,01 -4,3.10 *=9,57.10" 3 x=43.10" | x=4,3.10"*

Con estos datos, podemos determinar la Constante de disociacidon del Amoniaco, que es:

Kc = , en la cual al sustituir, nos queda: Kc = :Kc =1,93.10 > moll/l

Para calcular el pH, hemos de determinar primero el valor del pOH, que es:

POH = - Ig[OH "] = - Ig(4,3.10 %) => pOH = 3,37 ; pH = 14 - pOH = 14 - 3,37 => pH = 10,63



ACIDO-BASE - C10

Se dispone de una disolucion acuosa de un acido HA y su concentracién es de 8 g/L. Sabiendo
gue su masa molecular es 62y que esta disociado en un 30%, . Calcule la constante de
disociacién del acido

RESOLUCION

La concentracion inicial del acido es: :M =0,13 Molar

Teniendo en cuenta que se encuentra disociado un 30%, la cantidad del mismo que se disocia

serca el 30% de 0,13, es decir: = 0,039

El equilibrio de disociacion del acido es

HA <==> HY + A
Inicial 0,13
En equilibrio 0,13 -0,039 = 0,039 0,039
0,091

Y por tanto la constante de disociacion sera:

Ka=0,0167 =1,67.10"?



ACIDO - BASES - C-11

Calcular la concentracion y el pH de una disolucién de metilamina obtenida al disolver en agua 80 cm *de
dicha amina gaseosa, medidos a 25°C y 690 mm Hg, hasta completar un volumen de 500 ml de disolucion
La Kb de la metilamina a 25°C vale 5,0.10™

RESOLUCION

La cantidad de metilamina (CH ;-NH ,) disuelta se calcula a partir de la ecuacion general de los gases:

PV =nR.T==> 'n =2,97.10 ®* moles de metilamina disueltas.

La molaridad de la disolucién obtenida se determina aplicando la expresion de la Molaridad de una disolucién:

: M =5,94.10 2 Molar

Puesto que se trata de una base débil, su equilibrio de disociacion es:

CH,-NH,+H,0 | <==> CH,-NH,OH <==> | CH,-NH,* + OH"
Inicial 5,94.10 3
En equilibrio 5,94.10 % - x X X

Siendo “x” el nimero de mol/L de metilamina disociada.

La constante de disociacion de la metilamina es: , donde sustituimos:

. Al ser pequefio el valor de la constante (*), podemos despreciar “x” frente a

5,94.10 3 (*) y nos quedara: , de donde: y

asi: X = 1,72.10°3, por lo que: [OH ] =1,72.10 ®y asi: pOH = - 1g1,72.10 * = 2,76

Por tanto pH = 14 - 2,76; pH =11,24

(*) En este caso a pesar de ser muy pequerio el valor de Kb, también lo es la concentracion de la base por lo
gue realmente no se deberia despreciar “x” frente a 5,95.10 3. Sin despreciar este valor, la resolucién seria:

;5,0.10°%.(5,94.10 % - x) =x?;2,97.10 °-5,0.10 *x=x% x?+5.10%x-2,97.10°=0y

al resolver esta ecuacion: , de donde X = 1,49.10 3y asi:

pOH =-1g1,49.10 °= 2,83, de donde PH = 14 - 2,83 = 11,17

Donde puede comprobarse la pequefia diferencia entre ambos resultados (no llega al 1%)



ACIDO-BASE -C-12

Calcule los gramos de acido acético que se deben disolver en agua para obtener 500 mL de una disolucion
gue tenga un pH de 3,0. Describa el material y el procedimiento a seguir para preparar la disolucion
anterior.

DATOS: Ka = l,75><10‘5;Pesos atémicos : C=12,01; H=1,008; O =16,00

RESOLUCION

El equilibrio de disociacién del 4cido acético (CH ;-COOH o bien H Ac) es: (*)

H Ac <===> H"* + Ac~ Donde su constante de disociacion es: Ka =

Si el pH = 3, quiere decir que cuando se alcanza el equilibrio: [H *] = 10 ®= 0,001, por lo que si partimos
de una concentracion inicial de acido acético “c”, y dado que de acuerdo con la estequiometria del equilibrio
resulta que [H¥]=[Ac ], tendremos:

H Ac <===> H* + Ac”
INICIAL C --- ---
EN EQUILIBRIO C -0,001 0,001 0,001
Al sustituir en la expresion de la constante de disociacién: 1,75.10 ° = (**) y al despejar:
C -0,001= ;C=0,0581 M ylacantidad de acido necesaria para preparar 500 mL de esa

disolucion se calcula a partir de la expresion de la Molaridad: M =

Sabiendo que el peso molecular del CH ;-COOH es 2.12,01 + 4.1,008 + 2.16,00 = 60,052

0,0581 = . OsoLuto = 1,744 gramos de acido acético se necesitan

(*) Realmente el equilibrio deberia escribirse como: H Ac <===> H,0" +Ac" vy:Ka=

(**) Dado que la constante de disociacion es pequefia, podriamos hacer C - 0,001 = C aungue en este caso
no seria muy correcto ya que no conocemos el valor de C para poder hacer esa aproximacion



ACIDO-BASE - C-13
Calcule el pH de una disolucién que contienen 1.10 *moles de acido hipocloroso en 100 mL de

disolucién.
Dato: Ka para el acido hipocloroso: 3.10°8

RESOLUCION

La concentracion inicial del acido es: M = = = 0,01 Molar

El equilibrio de disociacion de este acido, que es un &cido débil, es: H CIO <===>H,0" + CIO ", por lo que la

expresidn que nos da la constante de disociacion sera: Ka =

Sitenemos en cuenta la estequiometria de la disociacion:

HCIO | <==> | CIO"- + | H,O"

Inicial 0,01

En el equilibrio 0,01 - x X X

Donde “Xx” es el nUmero de moles de acido que se disocian por lo que se formaran también “x” moles de ion
hipoclorito (CIO ") y “x” moles de iones hidronio (H; 0O "), quedando sin disociar: (0,01 - x) moles de acido
hipocloroso (la cantidad inicial menos la cantidad que se ha disociado), no obstante, dado que la constante de
disociacion es muy pequefia, a la hora de realizar el calculo de la constante Ka, podemos despreciar “x” frente a
0,01. Asi, en la expresion de la constante de equilibrio tendremos:

Ka = ==>3.10"%= ==>3.10"%= y de ahi:x*=0,01.3.10"%;x=1,73.10"°

Por tanto, tenemos que en el equilibrio : [H,0*] =x =1,73.10"°. Y dado que el pH se define como

PH=-Ig [H,0*]=-1g 1,73.10°°; PpH = 4,76



ACIDO-BASE - C-14

Calcule la concentraciéon de iones acetato y el pH de una disolucién obtenida al disolver 3,00 g de &cido
acético glacial en agua hasta completar 250 mL.
DATOS: Pesos atémicos: C=12,0;H=1,0;0=16,0; Ka=1,8.10"°

RESOLUCION

La concentracion inicial del acido es: M = = = 0,20 Molar

El equilibrio de disociacion de este 4cido, que es un &cido débil, es: H Ac <===>H,O"+ Ac", por lo que la

expresion que nos da la constante de disociacién serd: Ka =

Sitenemos en cuenta la estequiometria de la disociacion:

HAc [<==>| Ac™ + | H,;0"

Inicial 0,20

En el equilibrio 0,20 - x X X

Donde “Xx” es el nUmero de moles de acido que se disocian por lo que se formaran también “x” moles de ion
acetato (Ac”) y “x” moles de iones hidronio (H ;O ) , quedando sin disociar: (0,20 - x) moles de acido acético (la
cantidad inicial menos la cantidad que se ha disociado), no obstante, dado que la constante de disociacion es
muy pequefia, a la hora de realizar el célculo de la constante Ka, podemos despreciar “x” frente a 0,20. Asi, en
la expresion de la constante de equilibrio tendremos:

Ka= ==>1,8.10"°= ==>1,8.10"°= y de ahi: x?=0,20.1,8.10"%;
X = ;1 x=1,90.10"3
Y como sabemos que en el equilibrio : [Ac'] =[H,0*] =x =1,90.10"%. [AC ] =1,90.10° 3

Puesto que el pH se define como PH=-1g [H,0*] =-1g 1,90.103; pH - 2,72



ACIDO-BASE - C-15

Calcule la concentracion que ha de tener una disolucién de &cido nitroso para que su pH sea 3.

DATO: Ka para el acido nitroso : Ka=5,1.10"*

RESOLUCION

El equilibrio de disociacion del acido nitroso (HNO ,) es:

HNO ,<===> H,0" +NO,"

Si el pH = 3, quiere decir que cuando se alcanza el equilibrio: [H,0 "] = 10 %= 0,001, por lo que si partimos
de una concentracion inicial de acido nitroso “C”, y dado que de acuerdo con la estequiometria del equilibrio resulta

que [H;0"]1=[NO, ], tendremos:

Donde su constante de disociaciéon es: Ka =

HNO, <===> H,O" + [NO,"
INICIAL C
EN EQUILIBRIO C-0,001 0,001 0,001

Al sustituir en la expresion de la constante de disociacion:5, 1.10 4=

C-0,001 = ..c-0,001=000197: C=0,00296 M = 2,96.10 2 Molar

(**) Dado que la constante de disociacion es pequefia, es habitual hacer una aproximacioén: despreciar 0,001

frente a la concentracion inicial C, es decir, harfamos : C - 0,001 = C aunque en este caso no seria muy

correcto ya que no conocemos el valor de C para poder hacer esa aproximacion. De hecho, dado que la
concentracién obtenida es 2,96.10 * es del mismo orden que 0,001 (1.10*) por lo que en realidad no

podriamos hacer esta aproximacién.

(**) y al despejar:



ACIDO-BASE - C-16

Se dispone de un litro de una disoluciéon de un 4cido monoprético débil con una concentracién 0,2 M. El
grado de disociacion es del 22 %. Calcule: a) La constante de equilibrio de disociacién del acido. b) EI pH
de la disolucion. c) Dibuje el siguiente material de laboratorio: bureta, probeta y matraz erlenmeyer.

RESOLUCION

La reaccion de disociacion de este acido, al que llamaremos HA, y su estequiometria son:

HA <===> [ H* + A Si esta disociado un 22%, el n® de moles/L
disociadas es: x = 22% de 0,2 = 0,044
INICIAL 0,2 Se formaréan 0,044 moles/Lde H*yde A" y
guedaran 0,2 - 0,044 = 0,156 mol/l
EN EQUILIBRIO 0,156 0,044 0,044

Por lo que la constante de equilibrio de disociacion es: Ka = ; Ka=

Ka = 0,012

b) ElpH es: pH=-Ig[H"]=-1g0,044 ; pH = 1,36

[

o

¢) Material de laboratorio:
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ACIDO-BASE - C-17

Calcular el grado de disociaciéon y la molaridad de una disolucién de acido acético en agua cuya
concentracion de protones es 1,34 - 10" ®* My la constante de disociacién 4cidaKa=1,8-10"°.

RESOLUCION

Es un acido débil y por tanto esta disociado parcialmente, luego el equilibrio de disociacion del acido
quedaria:

HAC + H,O0<===> | H;0"+ [ Ac"

INICIAL C - -

EN EQUILIBRIO C-X X X

Siendo X = N° moles/L de HAc disociados, que es también el n° de Moles/L de H,O "y de Ac formados
Yes: x=1,34-103%M

La expresion de Ka es: Ka= donde, al sustituir: 1,8.10 °=

1,8.10°5.(C - 1,34.10 %) = (1,34.10 ®)% C = - C=0,101 Molar

Y por tanto, el grado de disociacion es: X =

;. o =0,0133 =1,33%



ACIDO-BASE - C-18

- a) Calcule el porcentaje de ionizacion del acido acético en agua para las dos concentraciones
siguientes: 0,6 My 6x10°* M.

- b) Explique el resultado.
Dato: La constante de disociacién del acido acético es Ka =1,85x10"°.

RESOLUCION
En el equilibrio de disociacion del acido acético es idéntico para ambas disoluciones, aunque al ser de

diferente concentracion algunos aspectos seran ligeramente diferentes, asi, para la primera de las dos
disoluciones (0,6 Molar), tenemos::

HAc |<==>| Ac™ + H,O"

Inicial 0,6

En el equilibrio 0,6 - X X X

llamamos “x” al nimero de moles/litro de acido que se disocian, y es también el n° de molesde H,O" (6 H")y
de iones Ac ™ que se forman, de acuerdo con la estequiometria de la reaccion. Dado que la constante de
disociacién es muy pequefia y la concentracién inicial no lo es, la cantidad de H Ac que queda al alcanzarse el
equilibrio es practicamente al misma que habia al principio, pues 0,6 >> X, y por tanto podemos despreciar X y

quedara: (0,6 - x) = 0,01

La expresién de la constante de disociacién para el acido acético es: en la cual al

sustituir todos los valores nos queda: desde donde se despeja

y el grado de dicociacién (proporcion de acido acético disociada)

seréa: D= 5,55.10'3 ==> 0,55%

Para la segunda de las disoluciones, hariamos el mismo tratamiento inicial:

HAc |<==>| Ac  + H,O"

Inicial 6.10°*

En el equilibrio | 6.10°%-x X X

llamamos “x” al nimero de moles/litro de acido que se disocian, y es también el n° de molesde H,O" (6 H")y
de iones Ac ™ que se forman, de acuerdo con la estequiometria de la reaccién.

En este caso y aunque la constante de disociacion es muy pequefia, la concentracion inicial del acido
también lo es, por lo que ya no podemos despreciar “x” frente a la concentracion inicial y por tanto tendremos que
resolver la ecuacion que nos queda:

La expresion de la constante de disociacion para el cido acético es:

en la cual al sustituir todos los valores nos queda:

==>x?+1,85.10 °x-1,11.10 =0

;X =9,65.10"°y el grado de dicociacion (proporcion de acido acético



disociada) sera: - o =0,161 ==>16,1%

La gran diferencia entre ambos resultados, como ya se ha indicado se debe a que en el primer caso la
disolucién es relativamente bastante concentrada, por lo que al ser la constante de disociacion muy pequefia, la
cantidad disociada es despreciable frente a la cantidad total, mientras que en el segundo caso, al ser la
disolucién muy diluida, aproximadamente del mismo orden que la constante de disociacion, la cantidad disociada
X tiene un valor que no podemos despreciarlo ya frente a la concentracion inicial.



ACIDO-BASE - C-19

El fluoruro de hidrégeno es un acido que en disolucién 0,1 Molar se disocia un 10%. Calculese el pH de
una disolucién 0,1 M de HF

RESOLUCION

Si el acido esta disociado un 10%, la cantidad del mismo disociada es el 10% de 0,1 ==> 0,01 mol/l
disociadas. Por tanto, si establecemos el equilibrio de disociacion:

HF <==> H* + | F" Siendo X el n® de mol/L de HF
disociadas, que como hemos calculado
Conc. Iniciales 0,1 .- | es 0,01 mol/L. Por la estequiometria de
este proceso(1-1-1), se formaréan tantos
moles de H* y tantos de F* como moles
de HF se disocien

Conc. En equilibrio 0,1-X X X

Por tanto, las concentraciones en el equilibrio seran:
[HF]=0,1-X=0,1-0,01=0,09 mol/L
[H*]=[F]=X=0,01 moliL

YdadoelelpHes:pH=-Lg[H"] :pH=-Lg 0,01;pH =2



ACIDO-BASE - C-20

Calcule el pH de una disolucion 10°° Molar de acido cianhidrico .
DATO: Ka para el 4&cido cianhidrico : Ka =4,93.10 %

RESOLUCION

Teniendo en cuenta que se trata de un acido débil, y por tanto no estd completamente disociado, ademas,
con una concentracién muy pequefia, lo que nos permite despreciar el equilibrio de disociacion del agua, que tiene
lugar simultaneamente; estos dos equilibrios, con sus respectivas disociaciones, son:

HCN <===>H,0" + CN" H,O <===>H,0" +OH"

4,93.10 9= 10" =[H,0"].[OH]

Entre estas dos ecuaciones tenemos cuatro concentraciones, que son:
[H ;0 *] que proceden tanto de la disociacion del HCN como del H,0
[CN'] Que proceden todos de la disociacion del HCN
[HCN] Que es el acido cianhidrico que queda sin disociar
[OH"] Que proceden todos de la disociacién delH,0

Por tanto, para poder resolver el sistema, hemos de plantear otras dos ecuaciones, las cuales corresponden:

- La tercera de las ecuaciones la obtenemos al hacer un balance de materia para el ion cianuro, en el cual el que
tenemos inicialmente (10 “° Molar) se reparte entre el que se encuentra disociado en forma de ion cianuro
(CN ")y el &cido cianhidrico que queda sin disociar: 10> = [HCN] + [CN "]pero dado que la constante de
disociaciéon de este acido es muy pequefia, si podemos despreciar la concentracion de iones cianuro (CN -
) frente a la del &cido (HCN), por lo que de aqui nos quedaria: 10 °=[HCN]

- La dltima la obtenemos al hacer un balance de cargas en la disolucién, ya que en ella tiene que cumplirse que

el nimero de cargas positivas (s6lo estan en los iones H, O ™) ha de ser igual al de cargas negativas, que
se encuentran tanto en los iones cianuro: CN ™ como en los iones hidréxido: OH™ : [H,O"] =[CN"] + [OH

]

Con todo ello, el sistema de ecuaciones a resolver es el siguiente:

Despejando [CN ] enla 42 [CN']=[H,0O"]-[OH"]y sustituyendo en la
12, en la cual también sustituimos la 3%, nos queda:

Y al simplificar ésta, queda:

4,93.10 **=[H,0"]? - [H;0"].[OH ]y teniendo en cuenta la
segunda de las ecuaciones del sistema: 10 ** = [H,0*].[OH ], nos quedara:

4,93.10 ®=[H,0"]? - 10"* de la cual podemos ya calcular la
concentraciéon de [H,O "] = ; [H;07]1=1,22.10""

y de ahi, calculamos ya el pH: pH=-Ig[H,0"]=-1g1,22.10°""; pH =6,913

Si quisiéramos calcularlo sin tener en cuenta la disociacion del agua:

4,93.10 = ;4,93.10 °= ;X =7,02.10"%; [H,0%]=7,02.10"%; pH =-1g 7,02.10 8= 7,15, lo

cual indica que es una disolucién basica y obviamente debe ser acida al tratarse de una disolucién de un acido.



ACIDO BASE C-21

Calcule el pH y el grado de disociacion de la etilamina en una disolucién 0,1 M de la misma.
DATOS Ka para la etilamina: 6,5.10 *

RESOLUCION
Para determinar el pH de la disolucion, hemos de tener en cuenta el equilibrio de disociacion. La

etilamina, al igual que le sucede al amoniaco y a las demas aminas, se combina con el agua para dar el
correspondiente hidréxido, el cual inmediatamente se disocia:

CH,-CH,-NH, +H,0 | <==> CH,-CH, -NH ,OH <==> | CH,-CH, -NH,* + | OH"

Inicial 0,1 --

En equilibrio 0,1-x X X

Y conociendo el valor de la constante de disociacion, que es: Kb =

tendremos: 6,5.10 * = , expresion en la cual podemos despreciar x frente a 0,1 debido al pequefio valor

de la constante de disociacioén: 0,1 - x ==> 0,1, con lo que la expresidn anterior nos queda:

6,5.10 * = ,, de donde: x = 8,06.10 "3, por lo que cuando se establece el equilibrio de disociacion resultara
que: [OH]1=x=8,06.10"*=10"%"yasi: pOH =-1g 10 %% =2,09
pH=14-2,09=1191

El grado de disociacion es la proporciéon disociada: dado que teniamos una disolucién 0,1 Molar y se ha

disociado “X = 8,06.10 *“, tendremos que: = 0,0806 ==> 8,06%



ACIDO-BASE -C 22

Se tiene una disolucién de 4c. Acético 1 My se le afladen unas gotas de acido clorhidrico concentrado
de forma que la concentracién de éste sea 0,01 M. Calcule el pH de la disolucién resultante DATOS Ka
para el acido acético: 1,8.10°°

RESOLUCION

La cantidad de protones en la disolucién obtenida al mezclar ambas disoluciones sera la suma de los
procedentes de la disociacion de ambos &cidos:

HCIl <==> H*+ Cl- HAc <==> H + Ac”

Inicial 0,01 Inicial 1

En equil. ---- 0,01 0,01 En equil 1-x X X

Y dado que el 4cido acético es un acido débil, ha de cumplirse siempre la expresion de su constante de

disociacién, que es:: , donde la cantidad de H* ser& la procedente de la disociacién del
HCI, que es completa al tratarse de un acido fuerte, (0,01) mas la procedente de la disociacion del 4c. Acético
(x), mientras que la concentracion del ion acetato (Ac”) sera la procedente de la disociacion parcial del 4c.
Acético (x), y la concentracion del &cido acético sin disociar sera (1-x), pero dado que se trata de un acido muy

débil, podemos despreciar la x frente al 1de tal forma que no se comete error apreciable al considerar que la
concentracion del 4cido acético es 1; asi:

==> :1,8.10°=(0,01 -x).x;x*+0,01.x-1,8.10 °=0,

de donde: 'x=1,55.10"3

Y con este valor, calculamos ya la concentracion de protones: [H*]=0,01 + x = 0,01 + 1,55.103;

[H*]1=0,0116 ; pH=-Ig[H"]==>pH =-1g 0,0116 ==>pH = 1,94



ACIDO-BASE - C-23

El grado de disociacion de una disolucién de amoniaco en agua es igual al 0.1 %, y su constante de
equilibrio K, =1.80x10°°. Escriba la expresion de la constante Kc para este equilibrio. Calcule la
concentracion inicial de esta disolucion, asi como su pH.

RESOLUCION

El equilibrio de disociacidn del amoniaco en disolucién acuosa es:

NH; + H,0 <===>NH,OH <===> NH," +OH"

por lo que constante de disociacion para el equilibrio de disociaciéon del NH ,OH es:

Si el amoniaco se encuentra disociado en un 0,1%, al tener en cuenta la estequiometria de esta
reaccion, si se parte de una concentracion inicial “c”, se disociara el 0,1% de c: , 'y se formara esa
misma cantidad de NH,* y de OH ", mientras que quedard sin disociar el resto de la cantidad inicial de

amoniaco, que es: . La estequiometria de esta disociacion es, por tanto:

NH; + H,O0 <===> [ NH,OH <===> | NH," + | OH"

Inicial c

En equilibrio

Sustituyendo estos valores en la expresion de la constante de equilibrio:

, de donde: .c=17,98 Molar

Para calcular el pH, determinamos previamente el pOH, sabiendo que:

[OH ] = = = 0,018 Molar ; pOH = - 190,018 = 1,75

pH=14-p=H=14-1,75;pH = 12,25



ACIDO-BASE - C-24

Se disuelven 12,2 g de acido benzdico (C4H;-COOH) en 10 L de agua. Determine:
a) El pH de la disolucién sila Ka es 6,65 x 10-°.
b) Grado de disociacion del acido benzdico.

RESOLUCION

La molaridad de la disolucién inicial de ac. Benzoico, teniendo en cuenta que su peso molecular es:

Pm=7.12+ 6.1 +2.16 = 122, es: :M = 0,01 Molar

La reaccion de disociacion de este acido, que como sabemos es un acido débil, es:

C¢H;-COOH <===> CgHz-COO~ + H*
Inicial 0,01
En equilibrio 0,01 - x X X

Siendo “x” el nimero de mol/L de &c. Benzoico que se disocian, y seran también las de H*y de C (H -
COO "que se forman.

La constante de disociacién para este equilibrio es: en la cual al sustituir,
nos queda: y dado el pequefio valor de la constante de equilibrio, podemos despreciar “x”
frente al 0,01 en el denominador de esta fraccion, y asi: ‘x =8,15.10 "%

Por tanto: [H*]=x=8,15.10 *;yde ahi:pH=-Ig[H*] = -1lg 8,15.10°*; pH = 3,09
El grado de disociacién se calcula teniendo en cuenta que de los 0,01 mol/L iniciales se han disociado “x”,

es decir, 8,15.10 "%, y asf: :

(*) Aunque la constante de disociacién tiene un valor muy pequefio ( 6,65.10 ®) puesto que la concentracién
inicial de la disolucién es también pequefia (10 %) podriamos no despreciar “x”, asi nos quedaria:

i x2+6,65.10°°.x - 6,65.10 " = 0, y al resolver esta ecuacion:

; donde la Unica solucién valida es :

X =7,83.10 * =103y por tanto pH = 3,10, donde vemos el pH en ambos casos es
practicamente el mismo



ACIDO-BASE C-25

El &cido monocloroacético (CICH,COOH) es un acido de fuerza media con un valor de su constante de
disociaciéon K, = 1,4.10"3.Calcule:

a) El pH de una disolucidon acuosa 0,05 M de acido monocloroacético.

b)La concentracion de iones monocloracetato y de acido sin disociar.

RESOLUCION
La reaccion de disociacion de este acido, es:
CICH ,-COOH <===> CICH,-COO"~ + H*
Inicial 0,05
En equilibrio 0,05 - x X X

Siendo “x” el nimero de mol/L de ac. Cloroacético que se disocian, y seran también las de H * y del ion
cloroacetato CICH ,-COQO " que se forman.

La constante de disociacion para este equilibrio es: donde al sustituir: :

y dado el pequefio valor de la constante de equilibrio(*) , podemos despreciar “x” frente al

0,05 en el denominador de esta fraccion, y asi: : de donde x = 8,37.10 "3,

Por tanto: [CICH,-COO ] =[H*] =8,37.10 "% ydeahi: pH=-Lg[H"]=-Lg8,37.10°3; pH =2,08
[CICH,-COOH] = 0,05 - 8,37.10 * = 0,0416

(*) En este caso, el valor de la constante de disociacion nos indica un acido de fuerza media, como se nos indica
ademas en el enunciado del problema, por lo que no se deberia despreciar el valor de “x” frente al 0,05;
si lo hubiéramos hecho asi, seria:

:1,410°%,(0,05-x)=x% ; x2?+1,4103x-7.10°=0;

;. X=7,69.10"°

Por tanto: [CICH,-COO ] =[H*] =7,69.10 % ydeahi: pH=-Lg[H*]=-Lg7,69.10°%; pH=2,11
[CICH,-COOH] = 0,05 - 7,69.10 ® = 0,0423



ACIDOS y BASES DEBILES - C-26

Se tiene una disolucion acuosa de un &cido monobésico, HA, cuya concentraciéon es de 8 g/L. Sabemos
que su masa molecular es 62 y que el grado de disociacion a, es igual a 0,30. Con estos datos, y las
masa atomicas del Cl = 35,5y del H = 1, sefiale la respuesta correcta en las siguientes preguntas:

13- La Molaridad y fraccion molar de esta disolucién del acido HA son, respectivamente:

a)1,3y0,023 b) 0,13y 0,023 c) 0,13y 0,0013 d)1,3.10'y2,3.10°3
22 - La constante de disociacion del acido sera:

a)1,7.10" b)1,7.103 c) 1,7.1072 d) Ninguno de ellos
32 - El pH de esta disolucion inicial de HA es:

a) 1,41 b) 0,89 c) 1,77 d) 2,64

42 - Sia 100 mL de la disolucién inicial de acido le afiadimos 1 gramo de HCI, contenido en un volumen
despreciable frente al de la disolucion, el grado de disociacién sera:
a) 0,050 b) 0,053 c) 0,055 d) 0,057
52.- La concentracion de iones H" y el pH de la disolucién resultante seran respectivamente:
a) 0,281mol/L y 0,340
b) 0,281mol/L y 0,550
¢) 0,340mol/L y 0,287
d) 0,540mol/L y 0,287

RESOLUCION
La molaridad del &cido se calcula aplicando directamente la expresion que nos la da: , en
la cual conocemos todos los datos: = 0,13 Molar.

Para calcular la fraccion molar hemos de tener en cuenta que dado que la disolucién es muy diluida, el
volumen de disolvente ser& practicamente igual al de la disolucién: 1 litro, por lo que en esa cantidad tendremos
1 Kg de agua, asi, al aplicar la formula que nos permite calcular la fraccién molar del soluto, tendremos:

; =2,3.10°°

El equilibrio de disociacion de este acido es:

HA <===> [ H* + A Si el grado de disociacién es 0,30,
la cantidad de acido disociada
Inicial 0,13 sera:
x =0,30.0,13 = 0,039 moliL,
En equilibrio 0,13-0,039 = 0,091 0,039 0,039 quedando el resto sin disociar

El pH de esta disolucién se obtiene aplicando directamente la férmula que nos da el pH, que para este
casoes: pH=-Ig[H*]=-1g0,039: pH=1,41

La constante de disociacién para este equilibrio es:

donde, al sustituir: -Ka=1,7.10"2

Si se le afiade 1 g de HCl a 100 mL de disolucién, su Molaridad sera: =0,274 My

dado que se trata de un acido fuerte, estara completamente disociado: HCl <===>H"* + CI originando una
concentracion de protones: [H*] 0,274 Molar



Por tanto, si tenemos en cuenta ahora la disolucion del acido HA (Si hemos tomado esos 100 mL,

vamos a trabajar directamente con las concentraciones) las concentraciones iniciales, antes de producirse su
disociacion, seran:

[HA] = 0,13 Molar (la inicial)
[H*]=0,274 M (procedente de la disociacién del HCI afiadido

El nuevo equilibrio de disociacion de este acido HA es:

HA <===> HY + A Siendo “x” el nUmero de moles del acido
HA disociadas
Inicial 0,13 0,274
En equilibrio | 0,13 - x 0,274 + x X

Aplicando ahora la expresion de la constante de disociacion HA antes calculada:

de donde: x? + 0,291.x - 0,00221 = 0 y de ahi:

x =0,00741 moles de HA disociadas, por lo que: = 0,057, que es en nuevo grado de

disociacion.
El pH de la nueva disolucion se calcula a partir de la formula del pH, teniendo en cuenta que la

concentracion de protones es: [H*] = (0,274 + x) = 0,274 + 0,00741 = 0,281 Molar, y asi
pH=-1g 0,281 = 0,55



ACIDO-BASE C-27

El &cido clorhidrico es un 4cido fuerte y el acido acético, CH,-COOH, es un &cido débil con
una constante de disociacion igual a 1,8. 10°° .
a) Calcule el grado de disociacién (en %) de una disolucién 1 M de cada &cido.
b) Calcule el grado de disociacion (en %) de una disolucion 10 2 M de cada acido.
¢) Relacione las respuestas anteriores y justifique las variaciones que observe.

SOLUCION

El acido clorhidrico es un &cido fuerte, y como tal se encuentra siempre completamente
disociado, por lo que tanto para una disoluciéon 1 M como 10 ? Molar, su grado de disociacién es del
100%

El acido acético es un acido débil, por lo que su disociaciéon no es completa, teniendo que
cumplirse en todos los casos la expresién de la constante de disociacién, por lo que para los dos
casos dados, tendremos:

HACc <===> Ace + | HT

Inicial 1M --- ;

En equilibrio 1-x X X

donde podemos despreciar “x” en el denominador pues es despreciable frente a 1 dado el pequefio

valor de la constante de disociacién, y asi nos quedara: ==>x=4,24103yel

grado de disociacion sera: = 0,42%

Para la segunda disolucidn, al tratarse de una disolucién mas diluida, la proporcién de acido
disociada sera mayor. Se determina de la misma forma:

H Ac <==> | Ac" + H*

Inicial 0,01 M ;

En equilibrio 0,01-x X X

donde podemos despreciar “x” en el denominador pues es despreciable frente a 0,1 dado el

pequefio valor de la constante de disociacién, y asi nos quedara: ==>x =4,24.10*

y el grado de disociacion sera: - 4,24%



ACIDO-BASE C-28

El grado de disociacion de una disolucion 0,1M de acido acético en agua vale: a=1,2102. ¢

¢, Qué concentracién de HCI en agua produciria el mismo pHy cual seria su valor?. Nota: El
HCI en agua esté totalmente disociado.

RESOLUCION

El grado de disociacién nos indica la proporcion del ac. Acético que se encuentra disociada,
por lo que en este caso, la cantidad disociada sera:

Cantidad disociada: x =0,1.1,2.10°2=1,2.10"3,.

El equilibrio de disociacién para el acido acético es:

HAC <===> HY + Ac” pH =-Ig[H"]
Inicial 0,1 pH=-1g1,2.10°3
En equilibrio | 0,1-1,2.10°® 1,2.10°3 1,2.10°3 pH=2,92

Por tanto, la concentracion de H Cl que produciria el mismo pH seré aquella que aporte a la
disolucién la misma concentracién de protones, por lo que si tenemos en cuenta el equilibrio de
disociacion del H Cl, y que éste es un acido fuerte, por lo que estd completamente disociado,

tendremos que la concentracion inicial de dicho acido ha de ser igual a la concentracion final de
protones:

H ClI <===> H* + Cl-

Inicial 1,2.10°3

En equilibrio 1,2.10°8 1,2.10°°

Es decir: [H CI] = 1,2.10 °*Molar



ACIDOS-BASE - C-29

Se desean preparar 250 ml de una disolucién de amoniaco 1,0 M a partir de una disolucién de
amoniaco del 27 % en masay de 0,9 g/ml de densidad. Calcule:

a) El volumen que hay que tomar de la disolucion del 27 %.

b) El pH de ambas disoluciones.

DATO: Kb (amoniaco) = 1,8.10°.

RESOLUCION
La cantidad de soluto (NH ;) en ambas disoluciones debe ser la misma, ya que la mas diluida se obtiene
afiadiendo disolvente, agua, a la mas concentrada, por lo que vamos a determinar la cantidad de NH ; que

debe haber en la disolucién a preparar y con ella, calcular la cantidad de la disolucién concentrada que hemos
de tomar para que en ella tengamos dicha cantidad de NH ;:

Partiendo de la expresion de la Molaridad: ; ; Onws = 4,25 g y estos

4,25 g hemos de tomarlos de la disolucion que nos dan: del 27% y d = 0,9 g/mL

Soluto | Dvte Disolucion.
X =15,74 g de disolucion ,(densidad = 0,9 g/mL)

4,25 g 15,74 g

; yV=17,49 mL

Necesitamos tomar 17,49 mL de la disolucién que nos dan.

Para calcular el pH de ambas disoluciones hemos de tener en cuenta los correspondientes equilibrios
de disociacion del amoniaco:

Disolucién a preparar: 1 Molar

NH,+ | H,O0<==> | NH,"+ | OH"

Inicial 1 -- --

En equilibrio | 1-x X X

Al ser muy pequefio el valor de la constante Kb, en el denominador de la fraccion podemos despreciar
el valor de “x” frente al “1", por lo que asi: x = 4,24.10 % y éste es el valor de la concentracion de los OH ", y
con él se determina primero el pOH y después el pH:

[OH]=4,24.10 *==>pOH =-1g 4,24.10 *=2,37 ; pH = 14-2,37 =>pH = 11,63
Disolucion de se dispone: Su molaridad se puede determinar a partir de los datos que teniamos: 4,25 g de

soluto en un volumen de disolucién de 17,49 mL: = 14,29 Molar

NH, + H,O0<==> [ NH,"+ | OH"

Inicial 14,29 -- --

En equilibrio | 14,29 - x X X

Al ser muy pequefio el valor de la constante Kb, en el denominador de la fraccién podemos despreciar

el valor de “x” frente al “14,29", por lo que asi: x =0,016 y éste es el valor de la
concentracion de los OH ", y con él se determina primero el pOH y después el pH:

[OH]=0,016 ==>pOH = - Ig 0,016 = 1,79 ; pH = 14-1,79 => pH = 12,21




ACIDO BASE C-30

Determine el pH de un vinagre, de densidad 1,004 g/mL, que tiene un 4% en masa de &c. Acético.
¢Cual es el grado de disociacion del &cido acético en este vinagre?
DATO. Ka para el ac. Acético: 1,8.10°°

RESOLUCION

La Molaridad de este vinagre se determina partiendo de 1 L de disolucién, la cual contiene
un 4% de acido acético (Pm = 60)

Soluto Disolvente | Disolucién

;m=1004¢g
40,16 g | 963,84g |1004g

Soluto: 4% de 1004 = 40,16 g
1000 mL Disolvente: 1004 - 40,16 = 963,84 g

: :M = 0,67 Molar

La disociacion de este ac. Acético, que es un &cido débil, es:

HACc <==> | H* + | Ac"

0,67
0,67 - X X X . x=3,47.10°°

(*) Al ser muy pequenia la constante de disociacion del acido, podemos
despreciar el valor “x” frente a 0,67.

=-19(3,47.10° %) ; pH = 2,46

Grado de disociacion: De acuerdo con los datos de la disociacion, se disocian 3,47.10 *moles de
las 0,67 moles iniciales, por tanto, el grado de disociacion es:



ACIDO - BASE C-31

a. Calcule la constante de ionizaciéon de un acido débil monoproético que esta ionizado al 2,5 %
en disolucién 0,2 M.

b. Se desea preparar 1 litro de disolucién de acido clorhidrico que tenga el mismo pH que la
disolucion anterior. ,Qué volumen de HCl de concentracién 0,4 M habra que tomar?

RESOLUCION

La estequiometria de la disociacién de un acido monoprético débil es:

HA <==> AT+ H* Siendo X= N° moles/L de HA
disociados, que nos indican
Inicial 0,2 --- que es el 2,5% , es decir:
e x=2,5% de 0,2 = 0,005
En Equilibrio 0,2-X= 0,2-0,005 x = 0,005 X = 0,005
Y asi, Ka sera: : -Ka = 1,28104

El pH de esta disolucién es: pH = - Ig[H "] ; pH = -1g0,005 = 2,3

Para que una disolucion de H Cl tenga ese mismo pH, la concentracion de protones
en ella tiene que ser también la misma que en este acido: [H '] = 0,005. Teniendo en cuenta
la estequiometria de la disociacion del acido clorhidrico, que es un acido fuerte y por tanto
esta completamente disociado, tendremos que:

HCI | <==> | ClI™ + H* Si la concentracién de H* ha de ser 0,005
Molar, puesto que es un acido fuerte
Inicial (o completamente disociado, la
concentracion inicial del acido sera
En Equilibrio c ¢ =0,005 | también: ¢ = 0,005 Molar

Si se ha de preparar 1 litro de esa disolucion, la cantidad de acido necesaria sera

; ;N soLuto = 0,005 MOLES DE H CI se necesitan

Y si estos moles se han de tomar de una disoluciéon 0,4 Molar, el volumen de la misma que los

contendra es: ; L=0,0125L =12,5mL de la

disolucion 0,4 Molar se necesitan



ACIDO - BASE C-32

Un &cido monoprotico HB esta ionizado un 4,11% en disolucion 10 2M. Calcularla constante de ionizacion

de dicho acido
RESOLUCION

La estequiometria de la disociacion de un acido monoprotico débil es:

HB <==> A+ H* Siendo X= N° moles/L de HB
disociados, que nos indican
Inicial 0,01 --- que es el 4,11% , es decir:
X =4,11% de 0,01 ;
Equilibrio | 0,01-X=0,2 - 4,11.10"* x=4,11.10" | x=4,11.10"" | x =4,11.10"*
Ka=1,76.10"°

Y asi, Ka sera: ;




ACIDO-BASE - C-33
La adicion de 0,4 moles de una base débil a un determinado volumen de agua permite la
obtencién de 0,5 L de una disoluciéon con pH igual a 11. Calcule:

a) La concentracién inicial de la base en esta disolucion.

b) La concentracion de iones OH™ de la misma.
c) La constante de la base Kb.

RESOLUCION
La disolucion de 0,4 moles de base en un volumen final total de 0,5 L nos permite

calcular la Molaridad de la disolucion de la base, que es: = 0,8

Molar

El equilibrio de disociacion de la base, que suponemos contiene un solo OH ", es:

BOH <==> B~ + OH"
INICIAL 0,8
En equilibrio 0,8 - x X X

y puesto que se indica que el pH = 11, ==> pOH =14 - 11 = 3, de donde deducimos
la concentracién de los iones hidréxido, que es>: : [OH ] = 10 3= X

La constante de disociacion de esta base se obtiene al sustituir en la expresién de la
misma, teniendo en cuenta que x = 10 -3

Kb =1,25.10"°



ACIDO-BASE - C-34

Una disolucién 0,20 M de acido acético estaionizada el 0,95 %. Calcule:

a) La constante del acido Ka.
b) El grado de disociacion de una disolucién 0,10 M de dicho acido.
c) El pH de ambas disoluciones acidas.

RESOLUCION

El equilibrio de disociacion es

HAcC <==> Ac™ + H* Donde “X” es el n°de
mol/L de HAc disociadas, y
Inicial 0.20 _ . dado que esté ionizado el
’ 0,95%: x = 0,95% de 0,2
En equilibrio | 0,20 - x = 0,198 x=1,910"% [ x=1,9.10"° 'x=1,9.10"°
La constante de disociacién es: : -Ka=1,82.10"°
El pH se define como: , por lo que para esta disolucién es: pH = -Ig1,9.10 % ; pH = 2,72

Sitenemos ahora una disolucién de ese mismo acido, pero con una concentracion inicial de 0,1 M, el
equilibrio de disociacién es

HAc <==> Ac™ + H* siendo “X” el n° de moliL
de H Ac disociadas, y de
Inicial 0,10 - - acuerdo con este equilibrio

de disociacién, es también
eln°de mol/L de H*y Ac”
formadas

En equilibrio 0,10 - x X X

La constante de disociacién es: ; Puesto que ahora ya conocemos el valor de la

constante de disociacién y éste es muy pequefio, podemos despreciar “X” frente a 0,10, en la concentracién de

acido en el equilibrio, por lo que la expresion de la Ka es : de donde x = 1,35,10 "3, por lo que

el grado de disociacién sera: =0,0135 ==>1,35%

El pH se define como: , por lo que en esta disolucién es: pH = -Ig1,35.10 % ; pH = 2,87



ACIDO-BASE C-35

Determinar el % en que se encuentra disociado el 4cido carbonico a la temperatura ambiente,
sabiendo que su primera constante de disociacion es 3x 107, en una solucion 0,1 M.
(Despréciese su segunda disociacion)

RESOLUCION
La reaccioén de disociacion del 4cido carbdnico que tiene lugar es:

H,CO; + [—> |HCO; + H*

Inicial 0,1
En equil. 0,1-x X X
Al sustituir: , donde podemos despreciar “x” frente a 0,1 en el

denominador por ser muy pequefia, con lo que nos queda:

, X =1,73.10"*, que es el grado de disociacion, por lo que el % disociado sera:

=0,173%



ACIDO-BASE C-36
Calcular el pH de una solucién 0,01 Mde H,PO,. Ka, ==7,69.10"°
RESOLUCION

Aunque se trata de un acido poliprético, y dado que solamente nos dan la constante de la
primera disociacion, despreciaremos las otras dos disociaciones (*).

El equilibrio para esta primera disociacion es:

H,PO, <==> H* + H,PO,"
Inicial 0,01
En equilibrio 0,01-x X X

Siendo “x” el N° de Mol/L de acido disociadas, que es también el n°® de Mol/L de H”
y de H,PO, formadas.

Sustituyendo en la expresién de la constante de equilibrio:

En este caso no podemos despreciar la “x” frente a 0,01, en el denominador de esta
fraccion dado que el valor de la constante de disociacion no es excesivamente pequefia, por

lo que tenemos que resolver esta ecuacion: ==>
Y de ahi:

X =5,73.10" 3 (la otra solucién
no es valida(-1,3.10 ).

Y ya con este valor de “x”, determinamos la concentracion de protones en el
equilibrio y con ella, el pH: [H*] =x =5,73.10 " ==>pH = -Ig(5,73.10 %) => pH =
2,24,

(*) En el caso de este acido, las otras dos constantes (aunque no nos las dan) tienen unos
valores mucho mas pequefios: Ka, = 6,2.10° y Ka, = 2,2.10™*2 por lo que la segunda
y tercera disociacion pueden despreciarse ya que los protones procedentes de ellas
son despreciables frente a los procedentes de la primera disociacion




ACIDO-BASE - C-37

Se dispone de una disoluciéon acuosa de un acido monoprdético débil HA con una concentracion es de 12
g/L. Sabiendo que su masa molecular es 80 y que esta disociado en un 25%, . Calcule la constante de
disociacion del acido . Después de afiadir a 100 cm 3 de ladisolucion anterior, un volumen de HCI
concentrado que contenga 1lgramo de acido. Conocida la masa molecular del HCI = 36'5 y considerando
despreciable el volumen de HCI afiadido frente al de la disolucién, calcular el grado de disociacién, la
concentracion de protones en la disolucién resultante y su pH.

RESOLUCION

La concentracion inicial del acido es: :M = 0,15 Molar

Teniendo en cuenta que se encuentra disociado un 25%, la cantidad del mismo que habréa disociado es el

25% del total, es decir: =0,0375 mol/L.
El equilibrio de disociacion del acido es
HA <==> HY + A
Inicial 0,15 -—-- -—--
En equilibrio 0,15 - 0,0375=0,1125 0,0375 0,0375

Y por tanto la constante de disociacion sera:

Ka=0,0125=1,25.10"2

Si de esta cantidad se toman 100 ml, las cantidades de cada especie presentes en la disolucién de este
acido seran:
HA = 0,01125 moles ; H*=A =0,00375 moles

y se le afiade 1 g de HCI ( = 0,027 moles) el cual se disocia completamente en H "y CI".

Vamos a considerar que el acido HA no esta disociado cuando le afiadimos el HCI, de manera que las
cantidades (en moles) iniciales seran, teniendo en cuenta que se toma un volumen de 0,1 litro de ese acido
que era 0,15 M: HA = 0,015 moles (la cantidad total inicial del &cido que tenemos, H * tendremos el numero de
moles procedente de la disociacion total del HCI = 0,027 moles; de A" no tendremos nada, ya que estamos
considerando como punto de partida el acido HA sin disociar; ademas tendremos en la disolucién 0,027 moles
de Cl". Procedentes de la disociacion del HCI los cuales no influyen en el equilibrio.

Estas cantidades tienen que cumplir el valor de la constante de disociacion del acido HA, por lo que este
equilibrio se desplazara hacia la izquierda hasta que las concentraciones de todas las especies (HA,H y A")
cumplan esa Ka:

HA <==> H* + A°
Inicial 0,015 0,027 moles
En equilibrio 0,015 - x 0,027 + x X moles

Siendo X = n° moles de HA que se disocian, y es también el n° de moles de H*y de A~ formadas.

Y como estas cantidades en el equilibrio han de cumplir el valor de la constante de disociacion del acido
HA, la cual hemos calculado y vale Ka = 0,0167, tendremos que;

donde: expresion ésta que nos permite calcular el valor de X:

0,0125.0,1. (0,015 - x) = x . (0,027 + x) ==> x? + 0,0282.x - 1,875.10 °= 0

X = 6,49.10 4, qgue es la cantidad de HA disociada, y puesto que inicialmente teniamos 0,015 moles de este
acido HA, el grado de disociacion sera:



% disociado = =43 % : o =0,043

y la concentracién de protones (H,0 “ o bien H") es =0,276 M

Porlo que el pHes: pH=-lg0,276 ; pH = 0,56



ACIDO-BASE - C-38

El 4cido sulfuroso es un acido diproético, siendo sus constantes de disociacion: K,; =1,23.10%y K, =
6,60.10®. Se ha producido un vertido de dicho acido en un recipiente de agua, dando lugar a una
concentracién inicial de 0,050 M. Calcular el pH de dicha disolucién.

RESOLUCION

Debido a la gran diferencia entre las dos constante de disociacién para el primero y el segundo protén,
podemos despreciar la segunda frente a la primera y determinar el pH solamente con el primero de los dos
protones (esta aproximacion puede hacerse cuando la diferencia entre ambas sea superior a 100 veces y en
este caso, si comparamos los érdenes de ambas, pasamos de 102 a 10°®, es decir una diferencia de orden de
10°)

H,SO,; | <==> | HSO,; + H*

Inicial 0,050

En equilibrio 0,050 - x X X

En este caso, y dado que la constante de disociacion es relativamente grande, NO podemos despreciar
“x” frente a 0,050, por lo que tenemos que plantear y resolver la ecuacion de segundo grado obtenida al
desarrollar la fraccién de la primera constante de disociacién:

y de ahi: ;

; de donde sacamos que x = 0,019 ; pH =-Ig[H'] ;

pH = -1g0,019 = 1,72



ACIDO BASE C-39

Calcular el pH de una solucion 0,1 M de &cido cloroacético (CICH,-COOH), si la Ka del 4cido
es 1,41.10°®

RESOLUCION
La reaccion de disociaciéon de este acido, es:
CICH ,-COOH <===> CICH,-COO"~ + H*
Inicial 0,1
En equilibrio 0,15 - x X X

Siendo “x” el nimero de mol/L de ac. Cloroacético que se disocian, y seran también las de H *
y del ion cloroacetato CICH ,-COO " que se forman.

En este caso, el valor de la constante de disociacidon nos indica un acido de fuerza media,,
por lo que no se deberia despreciar el valor de “x” frente al 0,1; si lo hiciéramos asi, seria:

;1,41.10°%.(0,1-x) =x* ; x*+1,41.10%*x-1,41.10*=0;

x =0,0112

Por tanto: [CICH,-COO ] =[H"] =0,0112 ydeahi: pH=-Lg[H*]=-Lg0,0112;
pH=1,95



ACIDO-BASE - C-40

El &cido nicotinico es un acido monopraético de formula molecular HC,H,NO,. Una solucion 0,012 M de
acido nicotinico tiene un pH =3,39 a 25 °C.
Calcular:

a) La constante de ionizacién del 4cido.

b) La concentracién de cada una de las especies i6nicas de una solucién 0,1 M de &cido nicotinico.

¢) pH de la disolucién del apartado b.

RESOLUCION

a) Puesto que se trata de un &cido débil, llamaremos “x” al n°® de mol/L de &c. Nicotinico disociado, pero,
ademas, como conocemos el pH = 3,39, ==>[H'] = 4,07.10 *=x, tendremos:

HCsH,NO , <==> H + CgH,NO ,-
==>
Inicial 0,012 -- --
En equilibrio | 0,012-x=0,012-4,07.10* x=4,07.10* | x=4,07.10*
=0,0116

Por tanto: Ka =1,43.10° >

b) Si ahora tenemos una disolucion 0,1 M, volvemos a hacer la disociacion del acido, pero con esta nueva
concentracién y ahora, lo que no conocemos es la cantidad disociada, a la que llamaremos “x” : n°® de mol/L
de ac. Nicotinico disociado y asi:

HCH,NO , <==> HY + CsH,NO ,-
=-=>
Inicial 0,1 - -
En equilibrio 0,1-x X X

Ecuacion que para resolverla podemos despreciar “x” frente a 0,1 en el denominador de la fraccion, por ser

muy pequefio, y asi, nos queda: ==>x =1,19.10%y con ella determinamos las

concentraciones de todas las especies en el equilibrio, a saber:
-[HCH,NO, ]=01-x=0,1-1,19.10°=(0,09881) =~ 0,1
-[ CH,NO, ] =x = 1,19.10°°
- [H +] =x= 1,19.10 3y por tanto: pH = -Ig[H *] = - Ig 1,19.10%; pH = 2,92



ACIDO BASE - C-41

Ordene de mayor a menor acidez los siguientes acidos débiles. Justifique larespuesta

acido Ka pKa
a) | Tricloro acético: CCI,COOH 3,0x 10" 0,52
b) | Fenol: C;H;OH 1,3x 10" 9,89
c) | Acético: CH,COOH 1,8x10° 4,75
d) | Yddico: HIO, 1,7x10" 0,77

RESOLUCION
La constante de disociacion nos indica fuerza del 4cido: HA <==>H"* + A"y asi:

Cuanto mayor sea esta constante (Ka), mas disociado estaréa el acido y mayor concentracion de protones
presentard su disolucién, es decir, mas fuerte ser4, por lo que el orden de mas a menor fuerte seré:

d) Yédico > a) Tricloroacético > c) Acético = b) Fenol



ACIDO BASE C-42

Calcular el pH de la solucion resultante al disolver 9,5 g de HNO, en 200 mL de agua ¢ Cuél es el
porcentaje de ionizacién del 4cido? Ka=4,5.10"*

RESOLUCION

La molaridad de la disolucién inicial de ac. Nitroso, teniendo en cuenta que su peso molecular es:

Pm=1.1+1.14 + 2.16 = 47, es: :M=1,01 Molar

La reaccion de disociacion de este acido, que como sabemos es un acido débil, es:

HNO , <===> NO,  + H*
Inicial 1,01
En equilibrio 1,01 -x X X

Siendo “x” el nimero de mol/L de &c. Nitroso que se disocian, y seran también las de H*y de NO, “que
se forman.

La constante de disociacion para este equilibrio es: en la cual al sustituir, nos queda:
y dado el pequefio valor de la constante de equilibrio, podemos despreciar “x” frente al

1,01 en el denominador de esta fraccion, y asi: ; x =0,021

Por tanto: [H*] =x = 0,021 ;yde ahi:pH =-Ig[H*] = -1g 0,021 ; pH = 1,67



ACIDO BASE - C-43
El amoniaco esta disociado al 1,3% en una disolucién 0,1 M. Calcular el pH y la constante
equilibrio de lareaccion: NHyp,, + H,0 () <==> NH4+(aC) + OH'(y

RESOLUCION

El equilibrio de disociacion es

NH, + H,O | <==>| NH,” + OH

Inicial 0,10 -- --

En equilibrio | 0,10 - x = 0,0987 x=13.10"% [x=13.10"?

Donde “X” es el n° de mol/L de NH, disociadas, y dado que esté ionizado el 1,3%:

x =1,3% de 0,1: :x=13.10"3
La constante de disociacién es: : -Ka=1,71.10"°
El pOH se define como: , por lo que para esta disolucién es: pOH = -lg1,3.10 "3 ;

pOH=2,87 ;pH+pOH=14;pH=14-2,87 =11,13



Grupo D: ACIDOS POLIPROTICOS
D-01 (*)- Calcule el pH de una disolucién 0,010 Molar de &cido sulfarico sabiendo que Ka, = 1,2.10 2

D-02 (**)- Se dispone de los siguientes volimenes de dos disoluciones diferentes:
Disolucion 1: 50 mL de HCI 0,1 M
Disolucion 2: 50 mL de H,SO, 0,04 M (Ka, = 1,2.10?)
Calcular el pH de la disolucion obtenida al mezclar 25 mL de cada disolucién.
(Considerense los volimenes aditivos)

D-03 (*)- El acido sulfarico es el compuesto mas importante de la industria quimica y en disolucién acuosa se
comporta como un acido diprético fuerte. La constante de ionizacion de la segunda ionizacién es 1,1. 102
Si se parte de un &cido sulfdrico 0,02 M.
Calcular:
1. La concentracion de protones si se ignora la segunda ionizacion.
2. La concentracion de protones y el pH considerando la ionizacién de ambos protones.
3. El volumen de soluciéon acuosa de hidréxido aménico 1M que debe afiadirse a la solucion de sulfarico

0,02 M para convertir todo el sulfarico en un abono nitrogenado, sulfato aménico.

D-04 (*)- Calcule la concentracion molar de una disolucién de ac. Sulfdrico que tenga el mismo pH que otra de
ac. Acético 0,374 M (Ka, = 1,2.107 para el ac. Sulfarico)

D-05 (**)- El pH del agua destilada es 7 a 298 K. Sin embargo, cuando el agua esta en contacto con el aire se
va acidificando debido a la progresiva disolucién en ella del CO, existente en dicho aire.
A) Calcule la solubilidad total del CO, en un agua que se encuentre en contacto con un aire en el cual la
presion parcial del CO, sea de 5.12.10 * atm.
B) Determine el pH de dicha disolucion.
DATOS: Constante de la Ley de Henry para el CO, en agua: K, = 29,82 atm.L/mol
Constante de equilibrio para la disolucion del CO, en agua: K¢ = 2,62.10
Constantes de disociacion del &c. Carbonico en agua: K’'a, = 4,30.10 ’; Ka, = 5,61.10™

D-06 (**)- El acido sulfarico es un &cido diprético muy fuerte, siendo su primera constante de ionizacién (Ka ;)
muy alta (el equilibrio estara totalmente desplazado hacia la disociacion). Ademas se sabe que la segunda
ionizacién es Ka, = 0,0126. Hallar el pH y las concentraciones de todas las especies presentes en una
disolucion 0,09M de acido sulfurico.

D-07 (**)- A partir de una disolucién de acido sulfarico de pH=1,0 calcular la concentracién del acido en dicha
disolucion. K,, =1, 2 x102.

D-08 (**)- Calcule el pH de una disolucién 0,01 M de &cido carbdnico, asi como la concentracion de todas las
especies ionicas presentes en dicho equilibrio. (Datos pK,= 6,35; pK, =10,32)

D-09 (*) - El acido sulfuroso es un &cido diproético, siendo sus constantes de disociacion: K,; =1,23.10°y K, =
6,60.10°%.
Se ha producido un vertido de dicho acido en un recipiente de agua, dando lugar a una concentracién inicial
de 0,050 M. Calcular el pH de dicha disolucién.



ACIDO-BASE - D-01
Calcule el pH de una disolucién 0,010 Molar de acido sulfarico sabiendo que K ,,=1,2.10"?
RESOLUCION

El H,SO, es un acido diprotico que se ioniza en dos etapas, la primera de ellas es:

H,S0,<===>H" + HSO,", la cual corresponde a la ionizacién de un acido fuerte,
por lo que es completa :

H,SO, <===> H + HSO,"

Inicial 0,010

En equilibrio 0,010 0,010

En una segunda etapa se disociara el ion Hidrogenosulfato, pero ahora ya esta disociacion no es
completa:

HSO, <===> H* + 8042'
Inicial 0,010
En equilibrio 0,010 - x 0,010 + x X

Siendo “x” el n° de mol/L de ion HSO ,” que se disocian. Al alcanzarse este segundo equilibrio nos
guedaran en la disolucion (0,010 - x)mol/L de ion HSO ," (los que teniamos menos los que se han disociado);
(0,010+x) mol/L de iones H* (los que teniamos después de la primera disociacién mas los que se han formado
en esta segunda disociacion) y (x) mol/L de iones SO ,?", que se habran formado en esta segunda disociacion.

Sustituyendo todos estos valores en la expresion de la constante de equilibrio correspondiente a esta

segunda disociacion: ; expresion que, al desarrollarla,

nos queda: X% +2,2.10 2x-1,2.10 “=0 De la cual, al resolverla: X = 4,5.10 ®y con este dato podemos ya
determinar la concentracién de protones en el equilibrio:

[H*]=0,010 + x = 0,010 + 4,5.10 *=0,0145 mol/L ===>pH =-1g 0,0145; PH = 1,84



ACIDO-BASE - D-02

Se dispone de los siguientes volimenes de dos disoluciones diferentes:
Disolucién 1: 50 mL de HCI 0,1 M

Disolucién 2: 50 mL de H,SO, 0,04 M (Ka,=1,2.10?)

Calcular el pH de la disolucion obtenida al mezclar 25 mL de cada disolucién.
(Considerense los volimenes aditivos)

RESOLUCION:

Cuando se mezclan dos disoluciones de dos acidos fuertes, la cantidad de
protones presentes en la disolucion sera la suma de los procedentes de la disociacion
completa de ambos acidos. No obstante, en el caso del &cido sulfurico, la segunda
disociacion no es completa, por lo que en ella debemos tener en cuenta todos los
protones existentes en la disolucién, que son los procedentes de la disociacion del ac.
Clorhidrico y los procedentes de la primera disociacion:

Vamos a calcular la cantidad de protones (n° de moles) de H™ que se originaran
cuando se disocia completamente la cantidad de cada uno de los acidos presente en 25
mL de su disolucion.

Al mezclar estas dos disoluciones, hemos de tener en cuenta que se modifican
las concentraciones ya que el volumen final de la disolucién es el doble del inicial
(mezclamos cantidades iguales de ambas) por lo que las respectivas concentraciones se
reduciran a la mitad.

Si tomamos 25 mL de ac. Clorhidrico y le afiadimos otros 25 mL (de &c.
Sulfdrico) la concentracion del mismo se reducird a la mitad, ya que el volumen final es
de 50 mL por lo que tendremos una disolucién 0,05 M de ac. Clorhidrico, cuya
disociacion sera:

- DISOLUCION 1 (HCD):

HCI <===> H* + Cl-

Inicial

0.05

En equilibrio

0.05

0.05

- DISOLUCION 2 (H,S0,)

Con el ac. Sulftrico nos sucedera una cosa simililar: Si tomamos 25 mL de ac.
Sulfdrico y le afiadimos otros 25 mL (de ac. Clorhidrico) la concentracion del mismo se
reducira a la mitad, por lo que tendremos una disolucién 0,05 M de &c. Sulfdrico, cuya
primera disociacion sera:

H,SO, <===> H* + HSO,"

Inicial

0.05

En equilibrio

0.05

0.05

Pero el 4&c. Sulfarico es un acido diprotico que sufre una segunda disociacion. En
ella, el ion bisulfato (HSO,) procedente de la primera disociacion, cuya concentracion es
0,05 M, se disocia originando “x” mol/L de iones sulfato (SO,?) y otros “x” mol/L de
protones (H ") pero a éstos hay que afiadirles los existentes en la disoluciéon antes de
comenzar esta segunda disociacién, que son los procedentes de la disociacion del ac.
Clorhidrico (0,05 mol/L) y los procedentes de la primera disociacion del &c. Sulfdrico
(0,05 mol/L).

Por tanto al inicio de esta segunda disociacion tendremos: 0,05 mol/L de iones
bisulfato (HSO,) y (0,05 + 0,05= 0,10) mol/L de protones H"*

HSO, <===> H* + SO,”
Inicial 0.05 0.10
En equilibrio 0.05 - x 0.10 + x X




Al alcanzarse el equilibrio en esta segunda disociacién, nos quedaran:
- lones bisulfato (HSO,): (0,05 - x) (Los que habia menos los que se han disociado)
- Protones (H") : (0,10 + x) (Los que habia mas los que se han formado)
- lones sulfato (SO, ?) : (x) los que se han formado)

Al tratarse de un equilibrio, ha de cumplirse la expresion de la constante, por lo que

tendremos: ; y al desarrollarlo

nos queda: ;y de ahi: x=5,12.10°

Por tanto, una vez alcanzado el equilibrio los iones presentes en el mismo seran:
- lones bisulfato (HSO,): (0,05 - x) = 0,05 + 5,12.10°% = 5,51.10 2 mol/L

- Protones (H*) : (0,10 + x) = 0,10 + 5,12.10° = 0,105 mol/L

- lones sulfato (SO, %) : (x) = 5,12.10° mol/L

El pH de la disolucién serd, por tanto:
pH = -Ig[H'] = - 19(0,105) = 0,98



ACIDO-BASE D-03

El &cido sulfarico es el compuesto mas importante de la industria quimica y en disolucién acuosa se
comporta como un &cido diprético fuerte. La constante de ionizacién de la segunda ionizacién es 1,1.
102 Si se parte de un acido sulfarico 0,02 M.

Calcular:

1. La concentraciéon de protones si se ignora la segunda ionizacion.

2. La concentracién de protones y el pH considerando laionizacién de ambos protones.

3. El volumen de solucién acuosa de hidroxido aménico 1M que debe afiadirse a la solucion de
sulfarico 0,02 M para convertir todo el sulfarico en un abono nitrogenado, sulfato
amaonico.

RESOLUCION

a) Si ignoramos la segunda ionizacién, se trata de un acido monopraético fuerte, por lo que seré una ionizacion

completa
H,SO, <===> H + HSO,- [H*]=0,02; pH=-Lg[H"]
Inicial 0,020 pH=-Lg 0,02
En equilibrio 0,020 0,020 pH=17

B) Si consideramos ahora ambas disociaciones, una vez concluida esta primera disociacién, en una segunda
etapa se disociara el ion Hidrogenosulfato, pero ahora ya esta disociacion no es completa:

HSO, <===> HY + S0O,*"
Inicial 0,020 0.020
En equilibrio 0,020 - x 0,020 + x X

Siendo “x” el n° de mol/L de ion HSO ,” que se disocian. Al alcanzarse este segundo equilibrio
nos quedaran en la disolucién:

HSO, <===> H™ + SO,”
Inicial 0.05 0.10
En equilibrio 0.020 - x 0.020 + x X

(0,020 - x)mol/L de ion HSO " (los que teniamos procedentes de la primera disociacion menos los que
se han disociado);

(0,020+x) mol/L de iones H* (los que teniamos procedentes de la primera disociacién mas los que se
han formado en esta segunda disociacion)

(x) mol/L de iones SO ,?, que se habran formado en esta segunda disociacion.

Sustituyendo todos estos valores en la expresion de la constante de equilibrio correspondiente a

esta segunda disociacion: ; expresion que, al

desarrollarla, nos queda: x2+0,031.x - 2,2.10 “=0 De la cual, al resolverla: X = 5,95.10 *y con
este dato podemos ya determinar la concentracion de protones en el equilibrio y el pH:

[H*]=0,020 +x = 0,020 + 5,95.10 3 = 0,02595 mol/L ===>pH =-1g 0,02595; PH = 1,59

C) La reaccion que tiene lugar, y su estequiometria, tomando como partida 1 litro de la disolucién de acido
sulfarico, que contiene 0,02 moles de dicho acido, son:

H,SO, + 2.NH ,OH —> | (NH,),S0, + | 2H,0

1mol=98g | 2mol=2.35=70 g 1 mol 2mol | d€donde: =

0,02 moles X 0,04 moles de NH ,OH




Y teniendo en cuenta la expresion de la molaridad:

L=0,04 litros = 40 mL de NH,OH se necesitaran



ACIDO BASE D-04

Calcule la concentracién molar de una disoluciéon de ac. Sulfurico que tenga el mismo pH que otra de &c.
Acético 0,374 M (Ka, = 1,2.10? para el ac. Sulfdrico)

RESOLUCION
Calculamos el pH del ac. Acético 0,374 Molar, teniendo en cuenta que se trata de un acido débil, pues nos

dan su constante de disociacién:

Esta disociacion es:

HAc <==> | Ac~ + H* Siendo: x: N° de mol/L de HAc
__ disociadas, que es también el n°® de mol/L
Inicial 0,374 - de Ac” yde H™ que han formado
En el equilibrio 0,374 - x X X

Para calcular el valor de esta “x”, aplicamos la expresion de la constante de disociacion, en la cual
podemos hacer: (0,374 - x) = 0,374 , pues el valor de esta “x” es despreciable frente a 0,374 dado el pequefio
valor de su constante de disociacion, asi:

; al sustituir: ==> , de donde calculamos el valor de

“x’: X = 2,59.10 3y con ella, calculamos la concentracién de H*: [H*] = X = 2,59.10 3 Molar, y de ahi:
pH=-Ig[H*]=-1g 2,59.10 = 2,58

(Realmente cuando se produce la disociacién del HAc los protones se asocian a una molécula de agua
originando un hidrogenién: H* + H,0 <==>H ;O "pero el resultado es idéntico al que se obtiene escribiendo
solamente H*, y hemos optado por esta forma ya que simplifica las reacciones ).

Para que una disolucion de ac. Sulfurico tenga el mismo pH que ésta, debera originar en su disociacién una
concentracién de protones igual a ésta: [H "] = 2,59.10 3 Molar.

El &cido sulfarico: H,SO, es un &acido diprotico cuyo primer proton esta completamente disociado (es un
acido fuerte para él) pero el segundo no se comporta asi, ya que su constante de disociaciéon Ka = 1,2.1072,
aunque es grande, nos indica que parte del ion bisulfato: HSO, no se disocia, y tenemos que tenerlo en
cuenta.

Por ello, vamos a suponer que tenemos un ac. Sulflrico de concentracion “c” (es la que hay que calcular) y
con ella vamos a plantear las dos disociaciones:

1adisoc. | H,SO, | <==> | H"+ [ HSO, 22 disoc. HSO, | <==> | H'+ [sS0,”
Inicial c -- -- Inicial c C --
En equil. -- c c En equil. c-X Cc+X X

En esta segunda disociacion se tiene que cumplir la expresién de la constante de equilibrio Ka

pero también sabemos que la concentracion total de protones (c+x) es la misma que la de la

disolucion anterior de ac. Acético (nos lo dice el enunciado del problema), por lo que nos quedara:

de donde: x = 2,59.107 - x y al sustituir en la primera expresion:

1,2.102.(c-(2,59.103c) = 2,59.10%.c ; 2,4.10%.¢c - 3,11.10° = 2,59.10%.¢c ;

0.0214.c = 3,11.10°; ¢ = 1,45.10° M

Si hubiéramos considerado el 4c. Sulfarico como un &cido fuerte en sus dos protones (completamente
disociados los dos) partiendo de una concentracion inicial “c”, tendriamos que:

H,S0, | <==>|[2H"+ [SO 42‘ Y dado que el problema nos dice que el pH, o lo que
es lo mismo, la concentraciéon de protones tiene que
Inicial c --- --- ser la misma que en el &c. Acético:

[H*] =2.c =2,59.10 3 Molar,

En equilibrio 2.c c

; — -3 - . . L
es decir: C = 1,3.10°° M, que es la concentracién que deberia tener ese ac. Sulfdrico. Como podemos
comprobar la diferencia entre los resultados al calcularlas de esas dos formas de calcularlo aunque no
excesivamente grande si es apreciable.



ACIDO-BASE D-05

El pH del agua destilada es 7 a 298 K. Sin embargo, cuando el agua esté en contacto con el aire se va
acidificando debido a la progresiva disolucion en ella del CO, existente en dicho aire.
A) Calcule la solubilidad total del CO, en un agua que se encuentre en contacto con un aire en el cual la
presion parcial del CO, sea de 5.12.10“ atm.
B) Determine el pH de dicha disolucién.
DATOS: Constante de la Ley de Henry para el CO, en agua: K, = 29,82 atm.L/mol
Constante de equilibrio para la disolucién del CO, en agua: Kc =2,62.10°®
Constantes de disociacion del &c. Carbdnico en agua: K'a, = 4,30.10 ’; Ka, = 5,61.10™*

RESOLUCION

Cuando se disuelve el CO, en agua, parte de él se combina con agua para formar 4c. Carbénico
CO, g *H,0 <==>H,CO;4,

En una segunda etapa, este ac. Carbonico sufre dos disociaciones sucesivas al perder sus dos
protones, pero dado que se trata de un acido débil, no son completas ninguna de ellas:

- 12 disociacion: H,CO;,, <===> H"+ HCO ,

- 23 disociacién: HCOj , <===> H"+ CO/ ,

Por tanto la cantidad total de CO, disuelta sera la suma de la que se encuentre en forma de CO, ),
mas la que se encuentre en forma de ac. Carbonico sin disociar: H,CO ;,,, mas la que se encuentre en forma

de ion bicarbonato: HCO 5 ,,, mas la que se encuentre en forma de ion carbonato: CO ;* .

En estos dos equilibrios de disociacién los protones que se liberan H*, al encontrarse en el agua se
asociaran a otras moléculas de agua para formar iones hidronio: H* + H, O <==>H,0 ", que son los que
realmente existiran en la disolucion, pero dado que el agua se encuentra en una concentracion muy alta y
permanece constante a lo largo del proceso, no se tiene en cuenta y vamos a escribir las reacciones
exclusivamente con el ion H*

Vamos a calcular sucesivamente las cantidades que se encuentran en cada una de las formas:
-1°: Gas CO, disuelto en agua

La concentracion de un gas en un disolvente puede determinarse mediante la Ley de Henry,
gue nos dice que La concentracion de un gas en un disolvente es proporcional a su presién parcial en la
fase gaseosa en contacto con dicho disolvente: P ¢, = K. [Gas],,

Aplicada a este caso: 5,12.10 * = 29,82.[CO ,],, ; [CO ,],, = 1,72.10 ° Mol/L

Esta cantidad permanecera constante mientras exista CO , en el aire, ya que a medida que el
[CO,],, se vaya transformando sucesivamente en ac carbonico y este se disocie, se disolvera mas
cantidad del gas para mantener su equilibrio de disolucion

-2°; Cantidad que se encuentra en forma de ac. Carbonico sin disociar [H,CO ]

Podemos determinarlo teniendo en cuenta que nos dan el valor de la constante de este
equilibrio de disolucién:

COyaq + [ H,O | <==> | H,CO;4,

Inicial 1,72.10°

En equilibrio | 1,72.10° X [H,CO4] (o = 4.51.10 M

En este equilibrio la cantidad de CO ,,, permanece constante ya que a medida que parte de €l
reacciona con agua para formar ac. Carbdnico, se disolvera mas gas debido al anterior equilibrio de
disolucién. La concentracién del agua, que actla a la vez de disolvente, esta en una concentracion muy
alta y permanece constante a lo largo del proceso, por lo que no se tiene en cuenta.

-3% Primera disociacion del &c. Carbdénico

Este equilibrio de primera disociacion: : H,COj;,, <===> H" + HCO, , , normalmente y
dado que la concentracion de dicho acido: [H,CO 4] ,,, €s muy baja y ademas constante debido al
mantenimiento del equilibrio anterior de combinacion del CO ,,,, con agua, suele referirse este equilibrio
de disociacion al CO ,,,, quedando asi: : COy,,+ H,0 <===> H"+ HCO, ,, Y la constante de
disociaciéon que nos dan es la correspondiente a éste Ultimo: K'a, = 4,30.10 .



CO,pg+ [H,O | <==> | H"+ | HCO,

Inicial 1,72.10°

En equilibrio | 1,72.10° X X

La concentracion del CO, ,, permanece constante debido que a medida que se vaya
combinando con el agua y disociandose, se ira disolviendo més cantidad de gas debido a que se tiene
que mantener el equilibrio de disolucidn antes visto, asi, al sustituir nos quedara:

, de donde x = 2,72.10°°; es decir: [H*] = [HCO ] 4, = X = 2,72.10°M

-4°; Segunda disociacién del ac. Carbonico: disociacion del ion bicarbonato

En esta segunda disociacién: : HCO; ., <===> H" + CO;* ,, ,en la cual el ion bicarbonato

procedente de la disociacién anterior pierde el segundo protén, hemos de tener en cuenta la segunda
constante de disociacién, que era: Ka, = 5,61.10 ™

HCOy o+ |H,O |<==> |H"+ CO5"
Inicial 2,72.10°¢
En equilibrio 2,72.10° 2,72.10° + x X

La concentracion del HCO ;) permanece constante debido que a medida que se vaya
disociandose, se ird disociando mas cantidad del ac. Carbonico debido a que se tienen que mantener
los equilibrios anteriores antes vistos, pero en este caso, en la disolucidon tenemos los protones
procedentes de la primera disociacién, que influiran en este segundo equilibrio asi, al sustituir nos
quedara:

Para resolver esta ecuacion, podemos hacer dos cosas: desarrollarla y resolver la ec. de
segundo grado resultante: (5,61.10™).(2,72.10°) = x* + 2,72.10°.x ; x* + 2,72.10°.x -1,52.10* = 0 de
donde obtenemos que: x = 5,60985.10 **, donde, si dejamos solamente dos cifras significativas nos
quedaria: x = 5,61.10 ™,

No obstante y dado que la constante de disociacion es muy pequefia comparada con las
concentraciones iniciales ( suele tomarse como referencia que sea 100 veces menor y en este caso es
100000) podemos despreciar “x” frente a 2,72.10°, por lo que nos quedara: y de
ahi: x=5,61.10", que como vemos es el mismo que si no hubiéramos despreciado “x™

La solubilidad total, sera, por tanto: S rora = [CO o]y + [H,CO4] (@) +[HCO ;1. + [CO %] g
Stora =1,72.10°+451.10°+2,72.10° + 5,61.10 ™

S roraL = 2,00.10 "M

Como podemos ver, las cantidades del mismo que se encuentran en forma de 4c. Carbdnico sin
disociar ([H,CO,] ,,) Y en forma de ion carbonato ( [CO 3] (aq)) SON despreciables frente a las otras.

B) pH de la disolucién

El pH es: pH =-Ig[H ] y la concentracion de protones sera la suma de los procedentes de la
primera disociacion: 2,72.10 °*M mas los procedentes de la segunda: 5,61.10 **

HY - 27210° + 561101 = 2,72.10°° PH =-1g2,72.10°=5,56
TOTAL

Como podemos ver, la contribucién de la segunda disociacién es despreciable frente a la primera



ACIDO BASE D-06

El acido sulfarico es un acido diprético muy fuerte, siendo su primera constante de ionizacion
(Ka,) muy alta (el equilibrio estara totalmente desplazado hacia la disociacion). Ademas se
sabe que la segunda ionizacion es Ka, = 0,0126. Hallar el pH y las concentraciones de todas las
especies presentes en una disolucion 0,09M de acido sulflrico.

RESOLUCION

a) La primera disociacion corresponde a un &cido monoprético fuerte, por lo que sera una ionizacion

completa
H,SO,<===> H* + HSO,"
Inicial 0,09
En equilibrio 0,09 0,09

B) Si consideramos ahora ambas disociaciones, una vez concluida esta primera disociacion, en una
segunda etapa se disociara el ion Hidrogenosulfato, pero ahora ya esta disociacion no es

completa:
HSO, <===> H* + SO,*
Inicial 0,09 0.09
En equilibrio 0,09 - x 0,09 + x X

Siendo “x” el n° de mol/L de ion HSO ,” que se disocian.
Cuando se alcanza este segundo equilibrio nos quedaran en la disolucion:

(0,09 - x)mol/L de ion HSO ," (los que teniamos procedentes de la primera disociacion
menos los que se han disociado);

(0,09+x) mol/L de iones H* (los que teniamos procedentes de la primera disociacién mas
los que se han formado en esta segunda disociacion)

(x) mol/L de iones SO ,?", que se habran formado en esta segunda disociacion.

Sustituyendo todos estos valores en la expresion de la constante de equilibrio

correspondiente a esta segunda disociacion: ; y

al desarrollarla, nos queda: x? + 0,1026.x - 1,13.10 *=0 De la cual, al resolverla: X =

1,005.10 2y con este dato podemos ya determinar la concentracion de todas las especies
en el equilibrio y el pH:

[H*] =0,090 +x=0,090 + 1,005.10 2= 0,100 moliL. ===>pH = -Ig 0,200; PH = 1
[HSO,] = 0,090-x=0,090-1,005.10° = 0,080 M



ACIDO-BASE D-07

A partir de una disoluciéon de acido sulfurico de pH=1,0 calcular la concentracion del &cido en dicha

disolucién. K,, =1, 2 x1072.

RESOLUCION

La primera disociacion del acido sulfirico es completa, por tanto si llamamos “c” a la concentracion

inicial del acido, tendremos:

H,SO,

<==>

HSO,"

Inicial

c

En equilibrio

Y estas cantidades son de las que hemos de partir
para la segunda disociacion, la del ion
hidrogenosulfato, que ya no es completa, pues
conocemos su constante de disociacion.

La segunda disociacidn, en la que llamaremos “x” al n°® de mol/L de hidrégenosulfato disociado, sera:

HSO, | <==>|H* + | SO,”
Inicial c c --
En equilibrio C-X Cc+X X

==>

Ademas, nos indican que el pH=1,0, por lo que sera: [H'] = 10" = 0,1 y esta es la concentracion de
protones una vez alcanzado el equilibrio de disociacion final, es decir, que sera: (c+x) = 0,1y con este valory el
de la constante de disociacién Ka,, se plantea un sistema de ecuaciones que hemos de resolver:

1,2.10%(0,1-2X)=0,1.x ==>0,0012 - 0,024.x = 0,1.x ==> 0,0012= 0,124.x ==>

de donde: ¢=0,1-x y al sustituir:

==>x=9,68.1073

Por tanto, la concentracion inicial “c” del acido sulfrico seria: ¢ =0,1-x=0,1 - 9,68.10 * = 0,0903 M

[H,SO,] = 0,0903 M



ACIDO-BASE - D-08

Calcule el pH de una disolucion 0,01 M de &cido carbonico, asi como la concentraciéon de todas las
especies idnicas presentes en dicho equilibrio. (Datos pK,= 6,35; pK, = 10,32)

RESOLUCION

En la disociacion de cualquier acido diprotico, coexisten dos equilibrios, el correspondiente a la pérdida
del primer proton, y el correspondiente a la pérdida del segundo.

12 disociacion
Es aquella en la cual el acido carbonico pierde su primer proton, originando el ion bicarbonato:

H,CO, <===> H HCO,"
Inicial 0,01
En equilibrio 0,01 -x X X

Siendo x = n° de mol/l de carbonato disociadas, que coincide con el n° de mol/l de protones y de
iones bicarbonato que se forman, por lo que, una vez alcanzado el equilibrio, quedaran
en disolucién (0,01 - x) moles de &cido carbdnico (las que habia menos las que se han
disociado), de protones: ( x) (las que se han formado) y de ion bicarbonato: (x) (las que
se han formado).

pK, =6,35; K,=10%% =4,47.10"; , donde teniendo en cuenta el

pequefio valor de la constante de disociacién, que hace que 0,01 >>x, podremos despreciar esta “x” en

el denominador frente a 0,01, (suele tomarse como referencia para hacer esta suposicion cuando el
orden de la concentracion sea 100 vecen mayor que el de la constante) por lo que nos quedaré:

,y de ahi: X = 6,68.10°.

Este valor nos indica que después de esta primera disociacion, tendremos las siguientes
concentraciones:
[H,CO,;] = 0,01
[HCO,1=6,68.10"°
[H*]=6,68.10"°

22 disociacion
Es aquella en la cual el ion bicarbonato, procedente de la primera disociacion: HCO;  pierde su
protén, originando el ion carbonato. En este caso, la concentracidn inicial del ion bicarbonato sera la
procedente de la primera disociacion pero en el caso de la concentracion inicial de protones, hemos de
tener en cuenta que ya existen en la disolucion los procedentes de la primera disociacion, los cuales
hemos de tener presentes a la hora de plantear el equilibrio

HCO," <===> H" + CO,*
Inicial 6,68.10° 6,68.10°° ---
En equilibrio | 6,68.10° - x 6,68.10° + x X

Siendo x = n° de mol/l de ion bicarbonato carbonato disociadas, que coincide con el n° de mol/l de
protones y de iones carbonato que se forman. Por tanto, una vez alcanzado el equilibrio,
guedaran en disolucién (6,68.10° - x) moles de ion bicarbonato (las que habia menos las que
se han disociado), de protones: (6,68.10 ®° + x) (las que habia mas las que se han formado) y de
ion carbonato: (X) (las que se han formado

pK, = 10,32 ; K,= 10''°% = 4,79.10 ™ ; y sustituyendo en la expresion de la constante de equilibrio:

Al igual que se hizo en el caso de la primera disociacién, dado el pequefio valor de esta segunda
constante de disociacién también podiamos haber despreciado el valor de “x” frente al 6,68.10 " (el
orden de la constante es 10° veces menor que el de la concentracion inicial), por lo que el calculo nos



gquedaria: ==> ; de donde

X =4,79.10™"*
por lo que, después de esta segunda disociacion, las concentraciones de las diferentes
especies en el equilibrio seran:

[H,CO,] = 0,01 Los que habia inicialmente, que practicamente no varian

[HCO,]=6,68.10"° Los que se formaron en la 12 disociacion (los de la 2° son
despreciables frente a éstos)

[CO,?] =4,79.10™ Los que se formaron en la segunda disociacion

[H*] =6,68.10°° Los que se formaron en la 12 disociacion (los de la 2° son

despreciables frente a éstos)

Pero dado que nos piden la concentracién de todas las especies idnicas presentes en la
disolucién, hemos de tener en cuenta también los iones OH " procedentes de la disociacién del agua, la
cual se disocia de acuerdo con la reaccion:

H,O<===>H"+OH" Y su producto iénico es [H*].[OH]=10" , por lo que:

Es decir: ;[OH]1=1,5.10"

Y finalmente, el pH de la disolucion es; pH = -Ig[H*] = -Ig 6,68.10 ° ; pH = 4,17



ACIDO-BASE - D-09

El &cido sulfuroso es un acido diprético, siendo sus constantes de disociacion: K,; =1,23.10%y K_, =
6,60.10°.

Se ha producido un vertido de dicho acido en un recipiente de agua, dando lugar a una concentracion
inicial de 0,050 M. Calcular el pH de dicha disolucién.

RESOLUCION
Debido a la gran diferencia entre las dos constante de disociacién para el primero y el segundo protén,

podemos despreciar la segunda frente a la primera y determinar el pH solamente con el primero de los dos
protones:

H,SO,; | <==> | HSO,; + H*

Inicial 0,050

En equilibrio 0,050 - x X X

En este caso, y dado que la constante de disociacion es relativamente grande, NO podemos despreciar
“x” frente a 0,050, por lo que tenemos que plantear y resolver la ecuacion de segundo grado obtenida al
desarrollar la fraccién de la primera constante de disociacién:

y de ahi: ;

; de donde sacamos que x = 0,019 ; pH =-Ig[H'] ;

pH = -1g0,019 = 1,72



Grupo E- CALCULO DEL pH EN DISOLUCIONES DE SALES

E-01 (*)- Tenemos una disolucién acuosa pura de acetato de sodio 0,2 M a 25°C. Para dicha disolucion se pide:
a) Escribir el equilibrio de hidrdlisis
b) El valor del pH
c¢) Calcular la molaridad del acido acético presente “no disociado”
DATOS: Ka para el HAc =2.10°°

E-02 - Se preparan soluciones 0,1 M de las siguientes sales, NH,Cl, FeCl;, Ca(NO;), y NaNO,. Indicar
cudl de ellas presenta el pH mas elevado justificando la respuesta.

E-03 (*)- Se tiene una disolucion de acetato sodico 0,1 M. Sabiendo que la constante de disociacién del acido
acético es Ka = 1,8 x 10° y que el producto i6nico del agua es K, = 10" sefiale el resultado correcto en
las siguientes preguntas.

12.- La constante Kb del i6n acetato sera:
a)1,8.10°
b) 0,2.10°
c)5,5.10"°
d) Ningun resultado es correcto
22.- El grado de disociacion , a, sera:
a)7,4.10°
b) 1,4.10°
c)4,2.10°
d) Ningun resultado es correcta
32.- La concentracion de H,0* y OH" sera respectivamente:
a) 1,35.10°y 7,4.10°
b)1,35.10°y 7,4.10°°
c)1,35.10°%y7,4.10°7
d) Ninguno es correcto
42 - El pH de la disolucién sera:
a)9,0
b) 9,1
c)8
d) 8,9

E-04 (*)- Una disolucién de amoniaco 0,1 Molar y Kb = 1,8.10° se valora con H Br (Acido fuerte) 0,1 M. De los
indicadores acido-base que se relacionan a continuacion, indicar, explicando, cual deberia utilizarse
para detectar el punto de equivalencia en dicha valoracion:

Indicador Cambio de color-Intervalo de pH
Rojo de metilo 42 - 6,2
Fenolftaleina 8,2 -10,0
Amarillo de alizarina 10,1 -12,0

E-05 (**)- Calcular el pH de una disolucién 0,01 M de CH, CI-COONH, . DATO pKa =2,9; pKb = 4,8

E-06 (**)- Calcular el valor del pH de una disolucion de acetato sodico (CH, -COONa) 1M
Dato: Ka del acido acético = 1,7. 10°°




ACIDO BASE - E-01

Tenemos una disolucién acuosa pura de acetato de sodio 0,2 M a 25°C. Para dicha disolucion se pide:
a) Escribir el equilibrio de hidrélisis
b) El valor del pH
c) Calcular la molaridad del acido acético presente “no disociado”

DATOS: Ka para el HAc =2.10®

RESOLUCION
A) a) Escribir el equilibrio de hidrolisis

La sal NaAc es un electrolito que se disocia en disolucidén acuosa, coexistiendo con los iones
procedentes de la disociacion del agua e interaccionando con ellos de tal forma que los iones Ac™ se combinaran
en parte conlos H* (6 H,O") para formar el acido HAc , siendo estas reacciones las siguientes:

NaAc <===> Na* + Ac”

+
H,O <===> OH" + | H"
!

HAc
Si englobamos en uno solo estos tres procesos, nos quedara:

NaAc+H,0<===>Na*+Ac +H,O <===>Na"+ OH + HAc

b) Calcular el valor del pH
La constante de equilibrio para este proceso de hidrdlisis es

; Para determinar el valor de esta constante de hidrdlisis, hemos de tener en cuenta que

las reacciones de disociacion de las que procede, y sus constantes, son:
a) la de disociacion del agua: H,0<===> OH" + H* ; (Kw=10"")

b) La inversa de la disociacion del HAc: : Ac"+ H® <===> HAc
Por tanto, la constante para la reaccion global ( hidrélisis) es el producto de ambas: Kw . Kd, o lo que es

lo mismo:

Teniendo en cuanta que las concentraciones de OH "y de HAc son iguales,(por cada molécula de agua que se
disocia se produce un OH"y un H* que reacciona después con un Ac"y puesto que el NaAC es una sal,
electrolito fuerte, y por tanto estda completamente disociada, la concentracion de iones Ac” sera la misma que la
inicial de NaAc, de la cual habra desaparecido una cantidad para reaccionar con los iones H* para formar HAc,
pero esta cantidad es despreciable debido al pequeno valor de la constante de disociacion del HAc, asi:

de donde [OH] =1.10"°; pOH =-1g 10 *= 5y por lo tanto:

pH=14-5=9
c) Calcular la molaridad del acido acético presente “no disociado”

Como hemos indicado, [OH "] = [HAc] = 10 -5



ACIDO-BASE - E-02

Se preparan soluciones 0,1 M de las siguientes sales, NH ,CI, FeCl;, Ca(NO ;), y NaNO ,. Indicar
cual de ellas presenta el pH mas elevado justificando la respuesta

RESOLUCION

La acidez o basicidad de una disolucion de una sal puede predecirse cualitativamente conociendo
la “fuerza” del acido y de la base que han originado dicha sal, de acuerdo con el siguiente criterio

ACIDO FUERTE + BASE FUERTE —> SAL NEUTRA

ACIDO FUERTE + BASE DEBIL: —> SAL ACIDA

ACIDO DEBIL + BASE FUERTE —> SAL BASICA

ACIDO DEBIL + BASE DEBIL —> Tendra el caracter del mas fuerte de los dos.

Esto se debe a que al disociarse en agua, el acido débil reaccionara con los H*, para regenerar el
correspondiente acido sin disociar por lo que disminuira la concentracién de H* en la disolucion,
quedando un exceso de iones OH ™ que le conferirdn a esa disolucidon un cierto caracter basico. Sise
tratase de una base débil, se combinaria con los OH "~ quedando libres los H "y la disolucién seria 4cida.

En los casos dados, tenemos:
1) Disolucion acuosa de NH ,CIl ==> Procede del NH ,OH, que es una base débil
Y del HCI, Que es un acido fuerte, y asi:
LA DISOLUCION ACUOSA SERA ACIDA

2) Disolucién acuosa de FeCl; ==> Procede del Fe(OH) ;(*), que es una base fuerte
Y del HCI, Que es un acido fuerte, y asi:
LA DISOLUCION ACUOSA SERA NEUTRA
(*) EI Fe(OH) ; es un compuesto muy insoluble, pero la pequefa cantidad del mismo que se
encuentre disuelta estd completamente disociada, de ahi que haya que tomarlo como una base

3) Disolucién acuosa de Ca(NO ;), ==> Procede del Ca(OH),, que es una base fuerte
Y del HNO 4 Que es un acido fuerte, y asi:
LA DISOLUCION ACUOSA SERA NEUTRA

4) Disolucion acuosa de NaNO , ==> Procede del NaOH, que es una base fuerte
Y del HNO, Que es un &cido débil, y asi:
LA DISOLUCION ACUOSA SERA BASICA

Por tanto, la disolucién de pH mas alto sera la 42, pues es la de mayor caracter basico



ACIDO-BASE - E-03

Se tiene una disolucion de acetato sédico 0,1 M. Sabiendo que la constante de disociacion del acido
acético es Ka = 1,8 x 10° y que el producto iénico del agua es K, = 10" sefale el resultado correcto en
las siguientes preguntas.

12.- La constante Kb del ion acetato sera:

a) 1,8.10° b) 0,2.10° c) 5,5.10™"° d) Ningun resultado es correcto
22.- El grado de disociacién , o, sera:
a) 7,4.10° b) 1,4.10° c) 4,2.10° d) Ningun resultado es correcta

32.- La concentracion de H,0" y OH" sera respectivamente:
a) 1,35.10°y 7,4.10°b) 1,35.10°y 7,4.10 ° ¢) 1,35.10°°y 7,4.10°7 d) Ninguno es correcto
42 - El pH de la disolucién sera:
a)9,0 b)9,1 c)8 d) 8,9
RESOLUCION

La reaccion de hidrélisis del acetato de sodio podemos considerar que se produce en dos
pasos, en el primero de ellos se disocia el acetato en sus iones: sodio y acetato NaAc —> Na* + Ac’
,esta disociacidon es completa ya que se trata de un electrolito fuerte, por lo que la concentracién del ion
acetato sera igual que la inicial del acetato de sodio (0,1 M) a la vez que tiene lugar la disociacién del
agua: H,0 =>H"* + OH" aunque dado el pequefio valor de su constante de disociacién (K,, =10 ")
este equilibrio estda muy desplazado hacia la izquierda; en una segunda etapa, los iones acetato se
combinaran con los protones procedentes del agua generando el acido acético. Estos procesos son:

NaAc + H,0 <==>Na’ + Ac’ + H" + OH <==> HAc + Na' + OH" aunque teniendo en

cuenta que el Na no interviene en al proceso y que el agua esta siempre muy poco disociada, podemos
simplificar el proceso dejandolo asi: Ac~ + H,0 <==> HAc + OH" (Reaccion de hidrélisis)

Por lo que la constante para el proceso es: donde, si afiadimos al

I
1
\'%

numerador y denominador [H"], nos queda

que son, en definitiva la inversa de la constante de

disociacién del acido acético (Ka ) y la del agua Kw, por lo que: ; Ke =

5,55.10 "°

Para calcular las concentraciones en el equilibrio de hidrdlisis, hemos de tener en cuenta que la
concentracion inicial de los iones acetato es la misma que la de la sal inicial, como ya habiamos dicho,
mientras que la del agua, por ser practicamente constante, no va a influir en el equilibrio, asi:

Ac™ + H,O <==> HAc + OH"
Inicial 0,1 - ---
En equilibrio 0,1-x X X

Llamando “x” al n°® de mol/L de ion acetato que reaccionan, de acuerdo con la estequiometria
de este equilibrio, sera también el n°® de mol/L de HAc y de H* que se formaran.

Por tanto, al sustituir en la expresién de la constante de hidrélisis

=> : de donde: x=7,4510"°;

[HAc] = [OH] = 7,45.10 "



El grado de hidrélisis (proporciéon de iones acetato que reaccionan con el agua) es:

o =7,45.10°==>7,45.10° % [OH] = 7,45.10°, y puesto

que: => ; [H,0 *1=1,34.10"

yelpH=-Ig[H,0 *]1=-1g 1,34.10° ; pH = 8,87

SOLUCIONES: 12-C ;2%- A ;3% D ;42D



ACIDO-BASE - E-04

Una disoluciéon de amoniaco 0,1 Molary Kb = 1,8.10 5 se valora con H Br (Acido fuerte) 0,1 M.
De los indicadores acido-base que se relacionan a continuacioén, indicar, explicando, cual
deberia utilizarse para detectar el punto de equivalencia en dicha valoracién:

Indicador Cambio de color-Intervalo de pH
Rojo de metilo 4,2 - 6,2
Fenolftaleina 8,2 -10,0
Amarillo de alizarina 10,1 -12,0
RESOLUCION

El final de la valoracién es el momento en el cual se haya afadido la cantidad
equivalente de acido que de base habia, de tal forma que no exista ninguno de los dos en
exceso, por lo que en la disolucion habra Uunicamente la sal que se haya formado, en este
caso NH ,Br, habiéndose formado 0,1 moles de la misma, de acuerdo con la reaccién de
neutralizacion:

NH,OH+HBr —> NH,Br
y dado que ambas disoluciones tenian la misma concentracion se habra utilizado la misma
cantidad de ambos reactivos, por lo que el volumen final de la disolucion obtenida cuando se
complete la reaccién sera el doble del inicialmente tomado de NH ,Br (Si se utilizé 1 litro de
éste, se habra necesitado otro litro de H Br, por lo que el volumen final sera de 2 L) y asi, la

concentracion de la sal formada sera:

El pH del final de la valoracion sera el pH que le comunique esta sal a la disolucion
Dado que se trata de una sal de una base débil, se disociara y posteriormente se hidrolizara
en agua:
NH,Br <===>Br~ +NH,"; NH,"+H,0 <===>NH,OH +H"

Siendo la constante de hidrolisis: y sabemos que;

Y ademas, se cumple también que: [NH ,OH] = [H *],

por lo que al sustituir nos quedara: :[H*"1=5,27.10"°=10">%® de donde

PH = 5,28 , por tanto el indicador valido sera aquel cuyo intervalo de viraje comprenda este
valor, es decir, el ROJO DE METILO



ACIDO-BASE E-05

Calcular el pH de una disolucién 0,01 M de CH,CI-COONH, .
DATO pKa = 2,9; pKb = 4,8

RESOLUCION

Se trata de una sal procedente de un acido débil: el &c. Cloroacético: CH, CI-COOH y una base débil: el

amoniaco: NH ;.

En este caso hemos de tener en cuenta la reaccion de disociacion de la sal, las reacciones de hidrolisis del
ion cloroacetato y de disociacion del ion amonio asi como el equilibrio de disociacion del agua.

Disociacion de
la sal:

CH,CI-COONH , <==> CH,CI-COO~ + NH,*

Disociacion completa

Disociacion del
acido

CH,CI-COOH <==>CH,CI-COOH +H"*

Disociacion del
ion amonio:

NH3+ HZO <==> NH4OH <==> NH4“+ OH"

Disociacion del
agua:

H,0<==>H" +OH".

Kw = [H*].[OH"]

La reaccién total que tiene lugar sera la que se produce entre la sal y el agua:

Las reacciones que tienen lugar sucesivamente son:

- 1°: Al poner la sal en el agua, ésta se disocia

- 22 El ion amonio se disocia en NH,; y H* debido a que se trata de una base débil y se tiene que cumplir su
constante de equilibrio Kb

- 3% Simultaneamente, los iones cloroacetato al encontrarse con el agua, se hidrolizan, formando moléculas
de acido cloroacético y dejando libreo los iones OH " procedentes de la disociaciéon del agua.

- 4°: Los iones OH "~ procedentes de esta Ultima disociacion al encontrarse con los iones H ™ procedentes de la
disociacion del amonio, han de cumplir con el equilibrio de disociacion del agua.

CH,CI-COONH , + H,0 <==> CH,CI-COO" + NH,"+H,0 <==>CH,CI-COOH + NH, + H* + OH"

La primera parte es una reaccion completa ya que el cloroacetato de amonio es una sal (electrolito fuerte)
que esta completamente disociada, por lo que si la concentracion de la sal es 0,01 M, originara una concentracion
0,01 M de ion cloroacetato y 0,01 M de ion amonio.

Si tomamos ahora la reaccién completa entre iones y agua:

CH,CI-COO" + NH,"+H,0<==>CH,CI-COOH+NH, +H* + OH"

y escribimos disociada el agua en el primer miembro

CH,CI-COO" + NH,"+H"+OH" <==>CH,CI-COOH +NH, +H" + OH"

Tenemos simultdneamente los equilibrios de disociacion del agua (en negro), del acido (en rojo) y de la base (en
verde), aunque estos dos ultimos invertidos:

CH,CI-COO" + NH,"+H"+OH" <==>CH,CI-COOH+NH, +H" + OH"




La constante para este equilibrio sera, por tanto: ; Kr=10" 6.3 , Y si escribimos la

expresion de la constante para esta reaccion, nos queda: donde
podemos simplificarla ya que aparecen las concentraciones de H* y de OH " en el numerador y denominador, por lo

que la constante para esta reaccion nos quedara finalmente:

Como podemos observar, en esta expresion no aparecen las concentraciones de H*y de OH ", por lo que
puede deducirse que el pH de esta disolucién no va a depender de la concentracidn de estas especies en la
disolucioén.

Para determinar el pH en esta disolucion hemos de tener en cuenta la disociacion inicial de la sal:

CH,CI-COONH ,<==> CH,CI-COO" + NH,* de la que podemos deducir que las
concentraciones de CH,CI-COO"yde NH,* son iguales entre si eiguala 0,01 M

[CH,CI-COO"]=[NH,"].

Si consideramos también que ambas especies se hidrolizan aproximadamente en la misma proporcion,
podremos poner que:

[CH,CI-COOH]=[NH,].

Por tanto, en la expresién anterior de la constante para esta reaccion se pueden aplicar estas dos igualdades
sustituyendo la[ NH,* ].por la del [CH,CI-COO"]ylade[NH,]porlade [CH,CI-COOH ], con lo que nos

quedara

Para poder emplear esta expresion en el calculo del pH, vamos a modificarla ligeramente multiplicando numerador y

denominador por para que nos aparezca de nuevo la expresion de la constante de disociacion del acido:

en la cual podemos hacer:

==> y la expresion
que hay dentro del paréntesis corresponde a la inversa de la constante de disociacién del acido: Ka, por lo que al

sustituir, nos quedara: ==> ==> ==>

Al sustituir cada constante por su valor, sabiendo que: Kw = 10" ; Kb =10"*® ; Ka = 10-2°

de donde pH = 6,05



ACIDO-BASE E-06

Calcular el valor del pH de una disoluciéon de acetato sédico (CH ;-COONa) 1M
Dato: Ka del 4cido acético = 1,7. 10°

RESOLUCION

La sal NaAc es un electrolito que se disocia en disolucidon acuosa, coexistiendo con los iones procedentes de
la disociacién del agua e interaccionando con ellos de tal forma que los iones Ac ™ se combinaran en parte con los
H*(6H,;0")paraformar el acido HAc , siendo estas reacciones las siguientes:

NaAc <===> Na® + | Ac”
+
H,O0 <===> OH"™ + H*
I

HAc

Si englobamos en uno solo estos tres procesos, nos quedara:
NaAc +H,0<===>Na*+Ac +H,0 <===>Na"'+ OH" + HAc
b) Calcular el valor del Ph

La constante de equilibrio para este proceso de hidrélisis es

; Para determinar el valor de esta constante de hidrdlisis, hemos de tener en cuenta que

las reacciones de disociacion de las que procede, y sus constantes, son:
a) la de disociacién del agua: H,0<===> OH  + H" ; (Kw=10"")

b) La inversa de la disociaciéon del HAc: : Ac"+ H* <===> HAc

Por tanto, la constante para la reaccion global ( hidrdlisis) es el producto de ambas: Kw . Kd, o lo que es lo

mismo:

Teniendo en cuenta que las concentraciones de OH "y de HAc son iguales,(por cada molécula de agua que
se disocia se produce un OH "y un H™ que reacciona después con un Ac "y puesto que el NaAC es una sal,
electrolito fuerte, y por tanto esta completamente disociada, la concentracion de iones Ac ™ sera la misma que la
inicial de NaAc (1 Molar), de la cual habra desaparecido una cantidad para reaccionar con los iones H * para

formar HAc, pero esta cantidad es despreciable debido al pequefio valor de la constante de disociacion del HAc,
asi:

de donde [OH] =2,42.10 °; pOH =-1g 2,42.10°°=4,61y

por lo tanto: PH =14 - 4,61 = 9,38 (Opcisn a))



Grupo F- DISOLUCIONES AMORTIGUADORAS o TAMPON

F-01 (*)- La constante de ionizacion del hidréxido amonico a 25°C es 1,8.10°°. Calcular:
a) El pH de una disolucién acuosa 0,02 M de hidroxido de amonio
b) El pH de otra disolucién que contiene 0,535 g de cloruro de amonio en 500 mL de agua
c) Justificar brevemente los resultados obtenidos en el apartado b) y explicar, asimismo las posibles
diferencias con a)

F-02 (*)- Calcular el pH de la solucién resultante al afiadir 4 g de NaF a 250 mL de HF 0,25 M. DATOS: Ka para
el HF = 6,8.10"“. Pesos atémicos: Na: 22,98 ; F = 18,99

F-03 - Indicar si la siguiente afirmacion es cierta o falsa, justificando brevemente la respuesta: "Al mezclar NaOH
y CH,- COOH en una proporcién molar 1 : 2, respectivamente, la disolucion resultante podra actuar como
tampon”.

F-04 (**)- Calcula el pH de una disolucién que es 0,5 M en cloruro de amonio y 0,4 M en amoniaco. ¢Qué
variacion de pH se produce si a 25 mL de la anterior disolucion se le afiaden 5 mL de H CI 0,3 M? (Kb =
1,8.10°°)

F-05 (*)- Se mezclan 50 mL de una disolucién 0,1 M de acido acético con otros 50 mL de otra disolucién 0,2 M
de acetato de sodio. Calcule el pH de la disolucién resultante.
DATOS Ka para el acido acético: 1,8.10 *°

F-06 (*)- Tenemos una disolucién reguladora constituida por una mezcla de acido acético y de acetato sddico,
ambos a una concentracion 0,1 M. Calcular:
a) El valor del pH de dicha disolucion
b) ¢variara mucho el valor del pH si se afiade una pequefia cantidad de hidroxido sddico? Justifique su
respuesta.
Datos: Ka para el acido acético, a 25°C, 1,8x10°

F-07 (**)- La constante de ionizacion del hidréxido amonico es 1,8 . 10° Calcular el grado de ionizacion del
hidroxido amonico y el pH de:
a) Una disolucion 0,01 M de hidroxido aménico.
b) La disolucién resultante al afiadir a 500 mL de la disolucion anterior 0,535 g de cloruro amoénico.
c) Coméntese brevemente la variacién observada en el grado de ionizacion del hidréxido aménico en a) y b).
A qué se debe esta variacién?

F-08 (*)- Se pide: a) Calcule el valor del pH de una disolucion 0,05 M de acido acético (Ka = 1,8.10°)
b) Si afladimos a esa disolucion una cantidad de acetato de sodio en la proporcién de 0,025 moles/L ,
¢variara el pH sensiblemente? Calcular el pH resultante.
C) Razonar brevemente el resultado obtenido en b)




ACIDO-BASE - F-01

La constante de ionizacién del hidréxido aménico a 25°C es 1,8.10 °. Calcular:
a) El pH de una disolucion acuosa 0,02 M de hidréxido de amonio
b) El pH de otra disoluciéon que contiene 0,535 g de cloruro de amonio en 500 mL de agua
c) Justificar brevemente los resultados obtenidos en el apartado b) y explicar, asimismo las posibles
diferencias con a)

RESOLUCION
a) El hidréxido de amonio es una base débil, y por tanto esta parcialmente disociada, de acuerdo con el
equilibrio:
NH ,OH <==> | NH," + | OH"~
La constante de disociacion es:
Inicial 0,02 --- ---
En equilibrio 0,02 - x X X

Siendo X = n° de moles/litro de NH , OH disociadas que, de acuerdo con la estequiometria del
equilibrio, son también el n°® de mol/litro formadas de NH,* y también de OH".

Por tanto, tenemos que: donde, dado que el valor de la constante de disociacion es

muy pequefio, resulta que 0,02 >> x, por lo que podemos despreciar esta x en el denominador, y esta

expresion nos queda: :X =6.10 %y de ahi pOH = - Ig[OH ] ;

pOH=-1g6.10 *=3,22; pH=14-pOH=14-3,22; pPH =10,78
b) El cloruro de amonio es una sal procedente de un acido fuerte (H Cl) y de una base débil (NH ,OH) por lo que al
disolverse y disociarse en agua, los iones NH ,* reaccionaran practicamente todos pues es una base débil con los
iones hidréxido (OH ") procedentes de la disociacion del agua para formar NH ,OH, por lo que en la disolucion
quedara un exceso de iones hidronio (H* 6 H, O ") también procedentes de la disociacion del aguay por lo tanto se
tratara de una disolucion acida, como corresponde a la disolucion de una sal formada por la reaccién entre un acido
fuerte (H Cl) y una base débil (NH,OH). La reaccién de hidrdlisis que tiene lugar es:

NH,CI+H,0<==>Cl"+ NH,* +OH" +H"<==>Cl"+ NH,OH +H"
La constante de esta reaccién de hidrdlisis es: y su expresion, obtenida teniendo

en cuenta la reaccion de hidrdlisis anterior, es: donde las concentraciones de las especies NH,

OH y H" son iguales ya que al disociarse una molécula de agua se forma un H*y un OH " el cual se combina con el
ion amonio, por otra parte, dado que el cloruro de amonio es un electrolito fuerte, la concentracién inicial del ion

amonio (NH, ") esigual a la inicial de la sal: Asi, nos quedara:

NH,” + [H,0<==> |NH,OH+ | H"

Inicial 0,02
x?+5,55.10 %x-1,11.10 =0

En equilibrio | 0,02 - x X X x =3,33.10 ¢ =10">*

por lo que como pH =-lg [H*]=-1g 105 ; pPH = 5,47



ACIDO-BASE- F-02

Calcular el pH de la solucién resultante al afiadir 4 g de NaF a 250 mL de HF 0,25 M
DATOS: Ka para el HF = 6,8.10 *. Pesos atomicos: Na: 22,98 ; F = 18,99

RESOLUCION

Al disolver una sal de un &cido débil, como es el HF, conjuntamente con el &cido, se forma una disolucion
amortiguadora o disoluciéon tampén.

La concentracion de la sal es: M = = 0,38 Molar en NaF

Cuando esta sal, que es un electrolito fuerte, se disuelve en agua, se disocia completamente, por lo que
de la estequiometria de esta disociacion: NaF <===>Na* + F~deducimos que la concentracion de iones

fluoruro ( F-) procedentes de la disociacion de la sal es igual a la concentracion de ésta: [F'] = 0,38 M

Pero en esta disolucidén coexisten dos compuestos que se disocian y cuyas disociaciones son

NaF <===>Na® + F~ Lacual esta completamente disociada

HF <===>H" + F " La cual estd muy poco disociada por ser un &cido débil
Por tanto, las concentraciones de las diferentes especies en el equilibrio son:

[F lroraa=[Flsa. + [F lacooycomo [F ey >> [F]acno==> [F ]rora=[F ]sa=038M
[HF] cnar = [HF] scioo = 0,25 M, pues esta muy poco disociado

Asi, al aplicarle la expresion que nos da la Ka para la disociacion de este acido débil:
HF <===>H" +F"; Ka= ===>6,8.10 %= al despejar [H*], nos

quedard: [H*]=4,47.10"* YportantoelpH=-Ig[H*]=-1g 4,47.10 *; pH = 3,35

Podiamos haberlo calculado partiendo directamente de la formula que nos da la constante de disociacion para

estos casos de disoluciones amortiguadoras: ; Ka =



ACIDO-BASE - F-03

Indicar si la siguiente afirmacién es cierta o falsa, justificando brevemente la respuesta: "Al mezclar
NaOH y CH ,- COOH en una proporcién molar 1 : 2, respectivamente, la disolucion resultante podra
actuar como tampén”.

RESOLUCION

La reaccidn que tiene lugar entre los reactivos que nos dan es:
CH,- COOH + NaOH —> CH,- COONa +H,0

en la cual vemos qur la reaccién tiene lugar mol a mol, por tanto si ponemos 1 mol de NaOH por cada 2 moles
de CH ;- COOH, al finalizar la reaccion se habra consumido todo el NaOH, formandose 1 mol de CH ;- COONa
y sobrando 1 mol de CH ;- COOH.

La disolucién resultante después de la reaccion estara formada por CH,- COOHy CH,- COONa, es
decir, un acido débil (el CH,- COOH) y una de sus sales (el CH ;- COONa), los cuales FORMAN UNA
DISOLUCION TAMPON.



ACIDO-BASE F-04

Calcula el pH de una disolucion que es 0,5 M en cloruro de amonio y 0,4 M en amoniaco. ¢Qué variacion
de pH se produce si a 25 mL de la anterior disolucion se le afladen 5 mL de H Cl 0,3 M? (Kb =1,8.10°°)

RESOLUCION

Se trata de una disolucion amortiguadora o tampon ya que esta formada por una base débil (el
amoniaco: NH; 6 NH ,OH) y una de sus sales (el NH ,Cl).

En esta disolucion tenemos dos equilibrios de disociacién, el de la base, que al ser débil no esta
completamente disociada, y el de su sal, que al ser un electrolito fuerte estard completamente disociado:

Disociacion de la base: NH ,(OH) <=> NH," + OH-

Disociacion de la sal: NH ,CI <=> NH," + X~

Disociacion total: B(OH) <=> NH,” + OH + X~

donde NH ,* corresponde a la cantidad de NH ,* procedentes de la disociacion parcial de la base mas los
procedentes de la disociacion total de la sal. Al tratarse de una base débil, el nimero de NH ," que dejara libres en
disolucién sera muy pequefio, mientras que la sal, al ser un electrolito fuerte, estar4d completamente disociada, por
lo que el nimero de NH ," que dejara libres en disolucion sera grande, y asi, podremos decir que:

[NH4+] total — [NH4+] sal + [NH4+] base ~ [NH4+] sal »

aproximacion ésta que no sera origen de error ya que como hemos indicado: [NH ;e << [NH ,lca
, _ INH1{OH ]

[NH,(OH)]
[NH,: es practicamente la procedente de la sal, la cual al estar completamente disociada hace que la
concentracién de ion sea igual a la concentracién inicial de la sal.
[OH]: procede todo de la disociacion de la base, pues no existen OH™ en ninguna otra especie de las presentes
en la disolucion.
[NH ,(OH)]: al tratarse de una base débil, la cantidad disociada es despreciable, por lo que seré igual a la
concentracion inicial de la base

Y asi, la constante de disociacion de la base: , en la que:

[SAL];piciar- [OH ]
y asi, podemos escribir:.: = donde podemos despejar la concentracion de iones OH"y
[BASE]igias
con ella, calcularemos el pOH.
Para este caso concreto: '[OH"]=1,44.10"°,

y de ahi: pOH =-1g 1,44.10 °=4,84; PH = 14-poH=14-4,84= 9,16

Estas disoluciones amortiguadoras tienen la propiedad de mantener constante, dentro de unos limites el
pH de la disolucion aunque se le afiadan pequefias cantidades de acido o de base.

En este caso, al afiadirle una cierta cantidad de H ClI, éste se disocia: H Cl <==> CI|" + H" y son estos
iones H* los que modificarian el pH. Pero se encuentran en la disolucién amortiguadora con otros iones OH"
procedentes de la disociacion de la base y reaccionaran con ellos para formar agua: H* + OH™ —> H, O, por lo
que desaparecerian ambos de la disolucién.

El nimero de moles de cada sustancia que vamos a mezclar es:

- 25 mL de la disolucion amortiguadora, la cual es

0,5 M en cloruro de amonio: N(NH,CI) = M.V = 0,5.0,025 = 0,0125 moles de NH , Cl, las cuales, dado
que es una sal electrolito fuerte, se encontrara completamente disociada en sus iones,
originando 0,0125 moles de NH , " y otros tantos de CI~



NH,Cl <===> [NH, " + | CI"

Inicial 0,0125 moles

En equilibrio | ---- 0,0125 0,0125 moles

0,4 M en amoniaco: N(NH,OH) = M.V = 0,4.0,025 = 0,0100 moles de NH ,OH, la cual como es un
electrolito débil, se encontrara practicamente sin disociar

-5mL de ladisolucion 0,3 M de HCI: N(HCI) = M.V = 0,3.0,005 = 0,0015 moles de H ClI
Ente 4cido es un &cido fuerte y se encontrara, por tanto, completamente disociado:

HClI <===> HY + Cl-

Inicial 0,0015 moles

En equilibrio |  --—--- 0,0015 0,0015 moles

Vamos a realizar los calculos en dos etapas, en la primera de ellas tendremos en cuenta Unicamente la
reaccién de neutralizacién entre los iones H * procedentes de la disociacién del HCI con los iones OH -
procedentes del NH ,OH, y, posteriormente, tendremos en cuenta que se trata de una base débil y que ha de
cumplir con su constante de equilibrio Kc.

Asfi, dado que los iones H " van a reaccionar con otros tantos iones OH ", tendra que disociarse esa
misma cantidad de moles de NH , OH para neutralizarlos, por lo que en la disolucion final (inmediatamente
después de la neutralizacion) tendremos :

- NH ,OH: las moles que habia en un principio (0,0100) menos las que se hayan disociado (0,0015)

N(NH,OH) = 0,0100 - 0,0015 = 0,0085 moles
-NH,": las moles procedentes de la disociacién del cloruro de amonio (0,0125) mas las procedentes de la
disociacién del amoniaco necesario para neutralizar al HCI afiadido (0,0015)

N(NH,*) =0,0125 + 0,0015 = 0,0140 moles
- H" el procedente del HCI habra reaccionado completamente con los OH " procedentes de la disociacion del NH
4 OH por lo que no quedara nada
- OH" procedentes de la disociacion del NH ,OH , los cuales habran reaccionado completamente con los H*
procedentes de la disociacion del HCI por lo que no quedara nada
- Cl- en esta disolucion existiran los procedentes de la disociacion completa del HCI (0,0015) mas los
procedentes de la disociacion, también completa del NH , Cl (0,0125)

N(Cl") =0,0125 + 0,0015 = 0,0140 moles

Y ahora, con estas cantidades hemos de tener en cuenta que todas ellas se encuentran en un volumen
de disolucion procedente de la suma de otros dos: 25 mL de la disolucién amortiguadora mas otros 5 mL de la
disolucién de H ClI, lo que hace un volumen total de 30 mL (0,030 Litros). Ademas, se producira una disociacién
de la base dado que al tratarse de un electrolito débil debe cumplir también con la expresién de su constante de
disociacién, por lo que tendremos:

NH,OH <===> |NH,* + |OH"

Inicial 0,0085 0,0140 moles

En equilibrio 0,0085 - x 0,0140 + x X moles




[NH,(OH)] ; de donde: x = 6,56.10 " y de ahi calculamos
4

la concentracion de OH ", que es: , ¥ por lo tanto, el pOH es: pOH = - Ig

(2,19.10°%) = 4,66, y por tanto, PH = 14 - poH =14 -4,66 = 9,34



ACIDO-BASE F-05

Se mezclan 50 mL de una disolucién 0,1 M de acido acético con otros 50 mL de otra disolucién 0,2 M de
acetato de sodio. Calcule el pH de la disolucién resultante.
DATOS Ka para el 4cido acético: 1,8.10 °

RESOLUCION

Al disolver una sal de un acido débil, como es el ac. Acético (HAc), conjuntamente con el acido, se
forma una disolucion amortiguadora o disolucion tampon. La concentracion de ambos se modifica al mezclar
ambas disoluciones ya que aumenta el volumen (es la suma de ambos: 50 mL + 50 mL =100 mL = 0,1 L total

después de la mezcla), por lo que vamos a determinar el n° de moles de &cido y de sal que hay en cada una de
las cantidades que se van a mezclar

El n°® de moles de la sal es: M = ; N° moles de sal = 0,01 Moles de NaAc

Y anélogamente con el &cido: ; N° moles de &cido = 0,005 moles de HAc

Las concentraciones de ambos son, teniendo en cuenta que el volumen total es 0,1 L

[HAc] = = 0,05 Molar en HAc ; [NaAc] = = 0,1 Molar en NaAc

Cuando esta sal NaAc, se disuelve en agua, y teniendo en cuenta que como todas las sales es un
electrolito fuerte, se disocia completamente, por lo que de la estequiometria de esta disociacion:
NaF <===>Na* + Fdeducimos que la concentracién de iones Acetato ( Ac ") procedentes de la

disociacion de la sal es igual a la concentracion de ésta: [Ac ] = 0,1 M

Pero en la disolucion obtenida al mezclar ambas, coexisten dos compuestos que se disocian (NaAcy
HACc) y cuyas disociaciones son

NaAc <===>Na® + Ac™ La cual estd completamente disociada
HAc <===>H" + Ac~ El cual estd muy poco disociado por ser un &cido débil

Por tanto, las concentraciones de las diferentes especies en el equilibrio son:

[AC Jroma = [AC Jsa. + [AC ] acwoycomo [AC ]sy >> [AC ] acpo, ya que la sal se encuentra
completamente disociada y el acido, al ser débil, estara muy poco disociado, por lo que tendremos que ==>
[AC ] rora =[AC ] s =0,1 M

Por su parte, la concentracién final del &cido sera practicamente igual a la inicial, pues al tratarse de un
acido débil estd muy poco disociado: [HAC] sna. = [HAC] 4cioo = 0,05 M,

Asi, al aplicarle la expresion que nos da la Ka para la disociacion de este acido débil:
HAc <===>H" +Ac"; Ka= ===>1,8.10 °= al despejar [H *], nos

quedara: [H*]1=9.10"° Y portantoelpH=-Ig[H"]=-1g 9.10°°; pH =5,04

Podiamos haberlo calculado partiendo directamente de la formula que nos da la constante de disociacion para

estos casos de disoluciones amortiguadoras: ; Ka = ==>1,8.10"°=



ACIDO-BASE - F-06

Tenemos una disolucién reguladora constituida por una mezcla de acido acético y de acetato sodico,
ambos a una concentracion 0,1 M. Calcular:
a) El valor del pH de dicha disolucion
b) ¢variard mucho el valor del pH si se afiade una pequefia cantidad de hidroxido sédico?
Justifigue su respuesta.
Datos: K ionizacién del acido acético, a 25°C, 1,8x10°°

RESOLUCION

Al disolver ambos conjuntamente se obtiene una disolucion amortiguadora o tampon, en la cual
se tienen dos equilibrios de disociacion simultaneos:

HAc <===> H" +Ac", gue esté poco disociado por ser un acido débil
NaAc <===>Na* + Ac’ la cual se encuentra completamente disociada por ser un electrolito
fuerte

Dado que se ha de cumplir la expresion de la constante de disociacion del acido acético, la cual

viene dada por la expresion: , la concentracién de los iones acetato sera la suma

de los procedentes de la disociacion del acido, (pocos por ser débil) y los procedentes de la disociacion
de la sal, que es completa, por lo que podemos suponer que practicamente seran los mismos que los
procedentes de la sal, mientras que el &cido, al ser débil, su concentracién en el equilibrio sera
practicamente la misma que la inicial, por tanto, con estas dos aproximaciones, la expresion de la

constante quedara: de donde, al sustituir, obtendremos la concentracién de

protones: ;[H +] =1,8.10"° y por lo tanto el valor del pH de esta disolucién sera: pH = -

lgH*1=-1g1,8.10°; pH = 4,74

b) Cuando se le afiade una pequefia cantidad de NaOH, los OH - aportados por éste, reaccionaran con los H™*
presentes en la disolucién, por lo que para mantener la expresion de la constante de disociacion, se
disociara una cierta cantidad del &cido que quedaba sin disociar, regenerando los H* perdidos, por tanto,
el pH de la disolucién no variara apreciablemente



ACIDO BASE F-07

La constante de ionizacion del hidréxido amoénico es 1,8 . 10 Calcular el grado de ionizacién del
hidroxido amdnico y el pH de:

a) Una disolucién 0,01 M de hidréxido aménico.

b) La disolucidn resultante al afiadir a 500 mL de la disolucion anterior 0,535 g de cloruro aménico.

c) Coméntese brevemente la variacion observada en el grado de ionizacion del hidréxido amd@nico en a) y
b). ¢A qué se debe esta variacién?

Dato: Masas atomicas: H=1,0; 0 = 16,0; Cl = 35,5.

a)El equilibrio de disociacién es:

NH,OH | <===> | NH,* + | OH"

inicialmente 0,01

En equilibrio 0,01 -x X X

Siendo “x” el numero de mol/L de NH , OH disociadas

Aplicando la expresion de la constante de disociacion: y sustituyendo en ella:

, expresion en la cual se puede despreciar “x” frente a 0,01, en el denominador de la

fraccion , con lo que ésta nos queda: , de donde se calcula x, que es: X = 4,24.10°* |y

de ahi: pOH = -Ig[OH] = - log 4,24.10 * = 3,37
yasi: PH =14-pOH=14-3,37=10,63

El grado de disociacion, &, lo calculamos teniendo en cuenta que de los 0,01 moles/L iniciales se han
disociado x = 4,24.10"*, por lo que:

=4,24.10°2= 4,24 %

b) Calcularemos la concentraciéon en moles/L, del NH,Cl afadido, teniendo en cuenta que el volumen de la
disolucion son los 500 mL que teniamos, por lo que:

= 0,02 Molar

Asi en la disolucidn resultante, tenemos: el hidréxido de amonio inicial y el cloruro de amonio afiadido
NH ,OH <==Kb==> NH, " o+ OH"

NH,CI —> NH,” |+ + cI

siendo: [NH , Jrora. ~  [[NH,lsa* INH, T gase = [NH, 1 = 0,02 M debido a que el NH,* que proviene de

la disoluciacion de la base es mucho menor que el que proviene de la disociacion de la sal, pues esta se ioniza
totalmente.

Y ademas [NH , OH] oy srio ~ [NH , OH] jicia = 0,01 M, ya que el NH ,OH se disocia muy poco.

Con estas aproximaciones, podemos sustituir ya en la expresion de la constante de equilibrio de



disociacion del NH ,OH:

; ;[OH1=0,9.10°°

de ahi: pOH = -Ig[OH] = -10g 0,9.10 ® =5,05 yasi: PH = 14- pOH = 14 - 5,05 = 8,95

El grado de disociacion, £, lo calculamos teniendo en cuenta que de los 0,01 moles/L iniciales se han
disociado en este caso x =0,9.10°, por lo que:

=9,0.10*=0,09 %

¢) Como vemos, el grado de ionizacién, & , ha disminuido mucho (casi es 50 veces menor), debido al efecto de
i6n comun, provocado por los NH ,* que aparecen al afiadir el NH,ClI. El mismo efecto hace que el pH
disminuya al producirse menos iones OH"



ACIDO-BASE F-08

Se pide: a) Calcule el valor del pH de una disolucién 0,05 M de acido acético (Ka = 1,8.10 %)

b) Si afiadimos a esa disolucién una cantidad de acetato de sodio en la proporcion de 0,025 moles/L
, ¢variara el pH sensiblemente? Calcular el pH resultante.
C) Razonar brevemente el resultado obtenido en b)

RESOLUCION

B)

En el equilibrio de disociacion del acido acético (H Ac) vamos a llamar “x” al nUmero de moles de &acido que
se disocian, por lo que se formaran también “x” moles de ion acetato (Ac ") y “x” moles de iones hidronio (H
207, quedando sin disociar: (0,05 - x) moles (la cantidad inicial menos la cantidad que se ha disociado), no
obstante, dado que la constante de disociacién es muy pequefia, a la hora de realizar los calculos, podemos
despreciar “x” frente a 0,05. Asi, el equilibrio de disociacién sera:

H Ac <==> | Ac~ + H*

Inicial 0,05

En el equilibrio 0,05 - x X X

Al sustituir todos los valores nos queda:

desde donde se despeja “x™:

Las concentraciones de las especies en equilibrio son, por tanto: [Ac ] =[H "] = x = 9,48.10 .
Por tanto, el pH de esta disolucién es: pH =-Ig [H]=-1g 9,48.10*; pH = 3,02

Al afadir una sal de un acido débil, como es el 4c. Acético (HAc), conjuntamente con el 4cido, se forma
una disolucion amortiguadora o disolucién tampdén. La concentracion de ambos sera 0,05 Molar para el
acido y 0,025 Molar para la sal.

Cuando esta sal NaAc, se disuelve en agua, y teniendo en cuenta se trata de un electrolito fuerte
(como casi todas las sales) , se disocia completamente, por lo que de la estequiometria de esta
disociacion: NaF <===> Na® + F~deducimos que la concentracion de iones Acetato ( Ac")

procedentes de la disociacion de la sal es igual a la concentracion de ésta: [Ac "] = 0,025 M

Pero en la disolucion obtenida al mezclar ambas, coexisten dos compuestos que se disocian (NaAc
y HAc) y cuyas disociaciones son

NaAc <===>Na® + Ac~ La cual estd completamente disociada
HAc <===>H" + Ac~ El cual estd muy poco disociado por ser un &cido débil

Por tanto, las concentraciones de las diferentes especies en el equilibrio son:

[AC ] 1oma = [AC Jsa. + [AC ]acoycomo [AC ]y >> [AC | cp0, yaquelasalse encuentra
completamente disociada y el acido, al ser débil, estard muy poco disociado, por lo que tendremos que ==>

[AC ] TOTAL = [AC ] sa. = 0,025 M

Por su parte, la concentracion final del &cido serd practicamente igual a la inicial, pues al tratarse
de un acido débil esta muy poco disociado: [HAC] s = [HAC] scino = 0,05 M,

Asi, al aplicarle la expresién que nos da la Ka para la disociacién de este acido débil:
HAc <===>H" +Ac"; Ka= ===>1,8.10"°= al despejar [H*], nos

quedara: [H*]=3,6.10"° YportantoelpH=-Ig[H*]=-1g 3,6.10°°; pH = 4,44

Podiamos haberlo calculado partiendo directamente de la férmula que nos da la constante de disociacién
para estos casos de disoluciones amortiguadoras: ;

Ka = ==> 1,8.10°° =



Grupo G- REACCIONES ACIDO-BASE

G-01 - Al mezclar 10,0 ml de una disolucion de hidréxido de sodio 0,001 M con 10,0 ml de acido clorhidrico de
concentracidn desconocida se obtiene una disolucién de pH = 10,0. Calcule la concentracion del acido.

G-02 (*)- Una muestra de &acido tricloroacético, Cl , C-COOH, que pesa 1,85 g se disuelve en 100 ml de agua y
la disolucidén se neutraliza con 20 ml de una disolucién de hidréxido sédico.
Calcule: a) La concentracion de la base. b) El pH de ambas disoluciones antes de iniciar la neutralizacion.
DATO: Constante de disociacién del acido, Ka = 10°°

G-03 - A) Sefiale cual es el pH resultante cuando se mezclan 12,5 ml de NaOH 0,32 M con 50 ml de HCI 0,10 M
B) ¢ Alguno de los dos reactivos puede ser considerado como limitante?
C) Indique detalladamente como prepararia la disolucion acida de 50 ml de H CI 0,10 M partiendo de HCI 12
Molar

G-04 (*)- Un vaso de precipitados contiene 100 mL de una disolucién de acido hipocloroso, HOCI, de
concentracion desconocida. Para conocerla valoramos la disolucién anterior con una disolucién 0,100 M de
NaOH, encontrando que el punto de equivalencia se alcanza cuando hemos agregado 40,0 mL de hidroxido
sédico. Calcular: a) La concentracion inicial del acido; b) Suponiendo que el pH de la disolucién inicial del
acido hipocloroso fuese igual a 4,46 ¢ cudl sera el valor Ka del 4cido? ¢, Cual sera su grado de disociacion?;
¢) ¢ Cual sera la concentracion de iones CIO ~una vez alcanzado el punto de equivalencia?

G-05 (*)- Hallar la pureza de una sosa caustica comercial impurificada con cloruro de sodio, sabiendo que se
disuelven 28,14 g de la misma en un litro de disolucién, del cual se toma 20 ml que necesitan para su
neutralizacion 24,9 ml de una disolucion de acido clorhidrico 0,51 M

G-06 (*)- Calcula: a) el pH de 50 mL de HCI de concentracion 0,01 M; b) el pH de 50 mL de Ba(OH) ,de
concentracion 0,01 M; c) el pH resultante de la mezcla de las disoluciones anteriores.

G-07 (*)- Se afiaden 40 mL de hidréxido de sodio 0,10 Molar a 10 mL de &cido clorhidrico 0,45 Molar. ¢, Cuél es
el pH de la disolucion resultante?

G-08 (*)- Se quiere proceder a la valoracion de 200 mL de una disolucién de H, SO , empleando para ello una
disolucién 0,1 M de KOH. Al realizar la neutralizacién resulta que se han consumido 300 mL de la disolucién
basica. Calcular:

a) ¢,Cual seré la concentracion del acido?
B) Cual sera el pH de la disolucién inicial del 4cido? ¢Y el de la disolucién resultante de la neutralizacién?

G-09 (*)- Se quiere saber cuantos gramos de acido nitrico hay en 50 mL de una disolucién. Para ello se valoran
con 20 ml de una disolucion de NaOH obtenida al disolver 80 g del mismo el 4 litros de agua. ¢Cuéanto acido
nitrico teniamos en la disolucion inicial?. ¢ Cual es su Molaridad?

G-10 (*)- Se afiaden lentamente una disolucién de acido acético 0,2 M a 25 mL de NaOH 0,2 M.
Calcular; 1- El pH de la solucién inicial de NaOH.
2- El pH de la solucién al afiadir los 5 primeros mililitros de &cido acético
3- El pH en el punto de equivalencia.
DATO: K, a25°C para el acido acéticoes 1,8.10°°

G-11 (*)- Establecer las especies idnicas principales presentes en las disoluciones obtenidas mezclando
volimenes iguales de las disoluciones indicadas y calcular el pH de la disolucién resultante.
a) 0,12 M H CI; 0,20 M NaOH
b) 0,25 M H CI; 0,25 M NaOH
¢) 0,20 M H CI; 0,15 M NaOH

G-12 (*)- Quince mL de una solucion de NaOH necesitan para su neutralizacién 22 mL de HCI 1M. Calcular el
peso de NaOH contenido en 1 L de solucion.

G-13 (*)- Una muestra de 500 mg de un acido monoprotico fuerte se neutralizé con 33,16 ml de disolucién 0,15
M de KOH. Calcule: a) La masa molecular del acido. b) El pH de la mezcla cuando se hubieran afiadido 40
ml de la base, suponiendo un volumen final de 50 Mi.

G-14 (*)- ¢, Cuantos mL de solucién 0,2 M de acido sulfrico seran precisos para neutralizar 40 mL de una
solucién que contiene 4 g/L de hidréxido sodico?



G-15 (*)- Calcule el pH de: a) 20 mL de una disolucion de acido acético, CH,-COOH, de concentracién 0,01 M.
b) 5 mL de una disolucién de NaOH de concentracion 0,05 M.
¢) La mezcla de las dos disoluciones suponiendo que los volimenes son aditivos.
DATOS: constante Ka =1,8.10"°

G-16 (**)- Calcular el pH de una disolucién preparada mezclando volimenes iguales de las disoluciones
siguientes:
a) HCI 0,2 Molar
b) Una disolucién que contiene 6,4 g/l de NaOH
c) KOH 0,04 Molar

G-17 - Se hacen reaccionar 12,5 ml de una disolucién acuosa de hidréxido de sodio 0,32 M com 50 ml de &acido
clorhidrico 0,10 M.
A) Calcule el pH de la disolucién resultante
b) ¢ Alguno de los reactivos tendria la consideracion de limitante? ¢ Por qué?

G-18 (**) - Se dispone de una disolucion acuosa de un &cido HA y su concentracion es de 8 g/L. Sabiendo que
su masa molecular es 62 y que esta disociado en un 30%, . Calcule la constante de disociacion del acido .
Después de afiadir a 100 cm ® de la disolucién anterior, un volumen de HCI concentrado que contenga lgramo
de acido. Conocida la masa molecular del HCIl = 36'5 y considerando despreciable el volumen de HCI afiadido
frente al de la disolucion, calcular el grado de disociacién y la concentracién de protones en la disolucién
resultante

G-19 (**) - Se dispone de una disolucién de 40 cm?® de &cido acético 0,1 M y se titulan con NaOH 0,1M
(consideramos los volimenes aditivos): DATOS: Ka CH;COOH (25°C) = 1,76 x 10°
Responder a las siguientes cuestiones:
1- El pH de la disolucién inicial de 4c. Acético sera:

a)pH=2,9 b) pH =4,3 c)pH=5,9 d) Ninguna respuesta es correcta
2- El pH de la disolucién cuando se han afiadido 10 cm® de NaOH sera:
a)pH=7,0 b) pH =5,3 c)pH =43 d) Ninguna respuesta es correcta
3- El pH en el punto de equivalencia sera:
a)pH=7,0 b) pHentre8y9 c)pHentre4y5 d) Ninguna respuesta es correcta
4- ;qué indicador considera mas adecuado para utilizar en esta valoracion?
a) Dinitrofenol (Intervalo de viraje pH: 2 - 4) b) Rojo Congo (Intervalo de viraje pH: 3 - 5)

¢) Rojo de metilo (Intervalo de viraje pH: 4,4 - 6,2) d) Fenoftaleina (Intervalo de viraje pH: 8,3 - 10)



ACIDO-BASE - G-01

Al mezclar 10,0 ml de una disolucion de hidréoxido de sodio 0,001 M con 10,0 ml de acido clorhidrico de
concentracion desconocida se obtiene una disoluciéon de pH = 10,0. Calcule la concentracion del acido

RESOLUCION

Siel pH = 10, se trata de una disolucién basica, por lo que en la reaccion entre el H Cl y el NaOH nos
habra sobrado una cierta cantidad de este Gltimo:

SipH = 10 ==> pOH = 14 - 10 = 4 y asi, en la disolucion final: [OH ] = 10"* que sera la concentracion
de OH ™ que nos quedan al final de la reaccién acido -base y que nos deben servir para calcular la concentracién
del NaOH sobrante en esa reaccion, utilizando para ello el equilibrio de disociacién de ese NaOH, que es un
electrolito fuerte y por tanto esta completamente disociado, por lo que dada la estequiometria que presenta, la
concentracion inicial de NaOH seré idéntica a la de OH ~final = 10°*

NaOH <==> Na* + |OH-

Inicial 10-4

En equilibrio - 104 104

Si tenemos en cuenta ahora la reaccion &acido - base entre el H Cl y el NaOH teniendo en cuenta,
ademas, que la concentracion final resultante de la misma para el NaOH debe ser:  [NaOH] =10 *Myel
volumen final es la suma de los volumenes de las dos disoluciones mezcladas: 20,0 ml, el nUmero de moles de
NaOH sobrantes se obtiene a partir de la expresion de la Molaridad de la disolucién y es:

El n° de moles inicial de NaOH, se determina de la misma forma conociendo el volumen de esa
disolucién (10,0 ml) y su molaridad (M = 0,001 Molar):

por lo que habran reaccionado: 10 ° - 2.10 ° = 8.10 ° moles de NaOH que habran reaccionado con el H ClI
y de acuerdo con la estequiometria de la correspondiente reaccioén acido-base:

HCI + | NaOH | -> | NaCl+ | H,0

1 mol 1 mol

X 8.10°°

de donde deducimos que el nimero de moles de H Cl que han reaccionado es N° moles H Cl = 8.10 " |os cuales
se encontraban en los 10,0 ml de la disolucién que tomamaos, por lo que su concentracion es:



ACIDO-BASE G-02

Una muestra de acido tricloroacético, Cl;C-COOH, que pesa 1,85 g se disuelve en 100 ml de agua y la
disolucién se neutraliza con 20 ml de una disolucién de hidréxido sédico.
Calcule: a) La concentracion de la base. b) El pH de ambas disoluciones antes de iniciar la
neutralizacion.

Dato: Constante de disociaciéon del acido, Ka = 10" %°

RESOLUCION

Los pesos moleculares son: Cl;C-COOH =3.35,45 + 12,01 + 12,01 + 2.16,00 + 1,00 = 163,378
NaOH =22,99 + 16,00 + 1,00 = 39,99

La reaccion que tiene lugar entre el 4cido tricloroacético (Cl;C-COOH) y el hidréxido de sodio, y la
estequiometria de esta reaccion son

Cl,C-COOH + NaOH = | ==ee- > [ CI;C-COONa + H,O0
1 mol=163,38¢ 1 mol=39,99¢ 1 mol 1 mol
1,85¢g X

de donde:

Teniendo en cuenta que se emplearon 20 ml de la disolucién de NaOH, su concentracion es:

b) Para determinar el pH de cada disolucién hemos de conocer las molaridades respectivas, que son:

NaOH ==> 0,56 Molar CI;C-COOH : Y con ellas, se plantean los

respectivos equilibrios de disociacion, teniendo en cuenta que el NaOH es un electrolito fuerta y por tanto
estara completamente disociado, mientras que el acido tricloroacético es un electrolito débil y por ello su
disociacion es solamente parcial .

La disociacion del NaOH es total, ya que se trata de un electrolito fuerte, por lo que tendremos:
NaOH <====> Na* + OH"-
Inicial 056 e e

En el equilibrio - 0,56 0,56
De aqui, deducimos que cuando se alcanza el equiulibrio [OH ] = 0,56 M, por lo que:

pOH =-Ig[OH ]=-1g 0,56 =0,25 Y deahi: pH=14-pOH =14-0,25; pH=13,75

Puesto que el acido tricloroacético es un acido débil (nos dan como dato su constante de disociacion)
se disociara parcialmente, por lo que este equilibrio nos quedara como:

CClI,-COOH <====> CCl,-COO" + H*
Inicial o111 e
En el equilibrio 0,11 -x X X

Y a estas concentraciones en equilibrio les aplicamos la expresién de la constante de disociacion Ka, que es:

de donde, al resolver esta ecuacion, nos queda: y

asi:[H*]=0,07 porloque pH=-lg[H*]=-1g0,07; pH=1,15



ACIDO-BASE - G-03

A) Senale cual es el pH resultante cuando se mezclan 12,5 ml de NaOH 0,32 M con 50 mi de HCI 0,10 M

B) ¢ Alguno de los dos reactivos puede ser considerado como limitante?

C) Indique detalladamente como prepararia la disolucion acida de 50 ml de H Cl 0,10 M partiendo de H Cl 12
Molar

RESOLUCION
Las cantidades de los dos reactivos que tenemos, expresadas en moles son:

NaOH 12,5 ml de disolucién 0,32 Molar: :n=4.10 2 moles de NaOH

HCI 50 ml de disolucién 0,10 Molar: :n =5.10 "% moles de HCI

Teniendo en cuenta la reaccion estequiométrica entre estos dos reactivos:

HCl + NaOH —> NaCl + [ H,0
Estequiometria 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol
Cantidades Iniciales 5.10°° 4.10°°
Cantidades finales 1.10°% | --- 4.10°* [4.10°°

Por tanto, y dado que la reaccidn tiene lugar mol a mol, se terminara el NaOH (Reactivo limitante) ya que es
el reactivo que esta en menor cantidad, sobrando : 5.10°%- 4.10°®*=1.10 3 moles de Hcl.

El pH de la disolucion resultante sera el que corresponda a la disolucién final de HCI, del cual hay 1.10 3
moles en un volumen total de V = 12,5 + 50 = 62,5 ml = 0,0625 litros, resultantes de la mezcla de ambas

disoluciones , por lo que su concentracién es: Molaridad: ; M =0,016 molar en HCI

Asi, la disociacion de este acido sera
HCI <===>

H,O0" + Cl- pH =-Ig[H ;0] y asi: pH = -Ig 0,016

Inicial 0,016

pH = 1,79

Final --- 0,016 0,016

Para preparar esos 50 ml de la disolucion 0,10 Molar de HCI, necesitamos 5.10 * moles del 4cido, las cuales hemos
de tomar de la disolucién 12 Molar, por lo que el volumen de ésta que necesitaremos lo determinamos partiendo de

la expresion de la Molaridad de la disolucién: 'V =4,16.10"*L = 0,416 ml

Se cogerian 0,416 ml de la disolucién de HCI 12 M con una pipeta de 1 ml graduada, los colocariamos en un
matraz aforado de 50 ml que tuviera un poco de agua, agitariamos y después llenariamos dicho matraz con mas

agua.

Pero dado que esa cantidad 0,416 ml es demasiado pequefa, y ademas no es habitual disponer de pipetas
de 1 ml graduadas, la forma mas real y comoda de preparar esta disolucion es preparar una cantidad mayor, por
ejemplo 500 ml (10 veces mas) para lo cual se pipetearian 4,16 ml (con una pipeta graduada de 5 ml), se vierten en
un matraz aforado de 500 ml que contenga un poco de agua, se agita para que mezclen bien, y se llena (se enrasa)
con mas agua destilada. Una vez preparada esta disolucién, se sacarian los 50 ml necesarios por medio de una
pipeta aforada de 50 ml.



ACIDO - BASE -G-04

Un vaso de precipitados contiene 100 mL de una disolucion de acido hipocloroso, HOCI, de concentracion
desconocida. Para conocerla valoramos la disolucién anterior con una disolucién 0,100 M de NaOH,
encontrando que el punto de equivalencia se alcanza cuando hemos agregado 40,0 mL de hidréxido sédico.
Calcular: a) La concentracion inicial del acido
b) Suponiendo que el pH de la disolucién inicial del acido hipocloroso fuese igual a 4,46 ¢ cual
sera el valor Ka del 4cido? ¢ Cual sera su grado de disociaciéon?
c¢) ¢Cual sera la concentracion de iones ClO " una vez alcanzado el punto de equivalencia?

RESOLUCION

La reaccién de neutralizacion que tiene lugar es:
H CIO + NaOH —>Na ClO + H,O en la que vemos que la reaccién tiene lugar mol a mol, por lo
qgue el nimero de moles inicial del acido es el mismo que las que afiadimos de base, asi:

N° moles NaOH = V.N = 0,040.0,100 = 0,004 moles de NaOH que hemos afadido , que es también el
namero de moles de acido que habia en la disolucion inicial.

Su concentracion es: 0,04 Molar

El equilibrio de disociacién del acido en la disolucion inicial es:
HCIO<===> H" + CIO"

Inicial 0,04

En equilibrio 0,04 - X X X

SipH=4,46 ;[H"]=10"*%; que es X. La expresion que nos da la constante de disociacion de este acido

es: )

la cual con los datos que tenemos: X =[CIO"]=[H*]= 10 **y[H CIO] = 0,04- 10 ** = 0,04 , queda

Ka=3,0.10"°

El grado de disociacion es:

En el punto de equivalencia practicamente no quedara nada de acido sin disociar ya que todo él habra ido
descomponiéndose para reaccionar con el NaOH afiadido, de manera que como podemos observar en la disociacién
de acido cada mol de éste origina 1 mol de iones CIO ", el n°® de moles de este ion existentes al final de la valoracion
sera el mismo n°® que moles iniciales de acido teniamos, es decir: 0,004 moles.

, €n un volumen de 140 ml totales (100 ml procedentes del la disolucion del acido y otros 40 ml procedentes de la
disolucion de NaOH afiadida.

Su concentracion sera, por tanto: M = 0,029 Molar en CIO"



ACIDO-BASE - G-05
Hallar la pureza de una sosa caustica comercial impurificada con cloruro de sodio, sabiendo que se
disuelven 28,14 g de la misma en un litro de disoluciéon, del cual se toma 20 ml que necesitan para su
neutralizacion 24,9 ml de una disolucién de acido clorhidrico 0,51 M
RESOLUCION

Cuando disolvemos la muestra en 1000 ml de agua y de ellos valoramos 20 mL, determinamos la
cantidad de NaOH que hay en esos 20 mL, ya que el Na CI no reacciona, pues solamente se produce la reaccion
entre el NaOH y el H CI.

La reaccidn que tiene lugares: H Cl+Na OH —> Na Cl + H, O, en la cual vemos que la reaccién entre
el &cido clorhidrico ( H CI) y el hidréxido de sodio tiene lugar mol a mol.

Asi, vamos a calcular el nimero de moles de H Cl, partiendo de la férmula de la Molaridad, dado que

conocemos su volumen y concentracion: ;. n=M\V=0,51.0,0249 = 0,0127 moles de H CI

Por tanto, en esos 20 mL tendremos también 0,0127 moles de NaOH, por lo que en el volumen total en el cual

disolvimos la mezcla habra: = 0,635 moles de NaOH en la muestra inicial

Esta cantidad, en gramos, sera: 0,635.40 = 25,40 g de NaOH hay en la muestra inicial

Como la masa total de la muestra era de 28,14 g, la pureza de la misma (o riqueza en NaOH) seréa:

Riqueza de la muestra en NaOH = =90,25% de NaOH



ACIDO-BASE -G-06

Calcula: a) el pH de 50 mL de HCI de concentracion 0,01 M; b) el pH de 50 mL de Ba(OH) ,de
concentracion 0,01 M; c) el pH resultante de la mezcla de las disoluciones anteriores.

RESOLUCION

Tanto el H Cl como el Ba(OH), son electrolitos fuertes, por lo que en disolucion acuosa estaran
completamente disociados. Asi, sus equilibrios de disociacién seran:

HCl<===> H" + Ccl-
INICIAL 0,01 . | PH=-lgH*1=-1go01=> pH =2

EN EQUILIBRIO ---- 0,01 0,01

Ba(OH),<===> Ba2' + 2OH"

pOH = - Ig[OH*] = - 1g 0,02 => pOH = 1,7
INICIAL 0,01

EN EQUILIBRIO 001 |2.001 |pH=14-poH=14-1,7;pH =12,3

Cuando se mezclan ambas disoluciones, hemos de tener en cuenta la estequiometria de la reaccion para
calcular si sobra alguna cantidad de alguno de los dos reactivos, dado que conocemos el nimero inicial de moles
de cada uno, pues sabemos tanto el volumen de disolucién empleada como su molaridad,

HCl==> 0,01= : N° moles iniciales de H Cl =5.10 *

Ba(OH),==> 0,01 = ; N° moles iniciales de Ba(OH), =5.10"*

Y la reaccion que tiene lugar, ya ajustada, y su estequiometria es:

2HClI + Ba(OH), > BaCl, + 2H,O

2 moles 1 mol

5.10°* X

En la cual vemos que se necesitan 2 moles de H Cl por cada mol de Ba(OH),, por lo que se gastara todo
el H Cl (es por tanto el reactivo limitante, mientras que del Ba(OH) , se gastaran :

X = =2,5.10 *moles; Y nos sobrara el resto, es decir: 5.10 *- 2,5.10 *=2,5.10"* moles de Ba(OH),

El pH de la disolucién resultante después de la reaccién corresponderd al de una disolucion de Ba(OH) ,
formada por 2,5.10* moles, que es la cantidad sobrante de la disolucion, disueltas en un volumen de 0,100 L,
que es la suma de los volumenes de las dos disoluciones mezcladas, asi, tendremos que la concentracién del

Ba(OH), es: M = =2,5.10"3, vy por tanto, teniendo en cuenta ahora su equilibrio de disociacion:
Ba(OH), Ba?* 20H"
<==> + pOH =-Ig[OH*]=-1g 5.10 3 =>pOH = 2,3
INICIAL 2,510

EN EQUILIBRIO 2510 | 2.2510 |PH=14-pOH=14-23: pH = 11,7




ACIDO-BASE - G-07

Se afnaden 40 mL de hidréxido de sodio 0,10 Molar a 10 mL de &cido clorhidrico 0,45 Molar. ¢ Cual es el pH de
la disolucién resultante?

RESOLUCION

Las cantidades que tenemos de ambos reactivos puros, obtenidas a partir de la expresién que nos da la

Molaridad de una disolucién, son:

H Cl: ; Ny = 0,0045 moles de H Cl; NaOH : ; Nyaon = 0,004 moles de NaOH
De acuerdo con la estequiometria de la reaccién: H Cl + NaOH —> NaCl + H,0, vemos que los dos reactivos
dados: H Cly NaOH reaccionan mol a mol.

Por ello, el reactivo limitante es el NaOH, pues el que se encuentra en menor cantidad y es el que se termina
antes.

La cantidad de H Cl que reacciona sera de 0,004 moles, el mismo niimero de moles que tenemos de NaOH,
por lo que al final de la reaccidn nos sobraran:

0,0045 - 0,004 = 0,0005 moles de H Cl que sobran al final de la reaccién

El volumen final sera el resultante al mezclar las dos disoluciones: 0,010 + 0,040 = 0,050 Litros. Por tanto la
concentracion final del &cido clorhidrico, que es la que nos va a servir para determinar el pH de la misma, es:

i My =0,01 Molar de H CI

Para determinar el pH de esta disolucién, vamos a disociar este H CI, el cual como es un &cido fuerte, estara
completamente disociado:

H CI <===> Ccl- + H*
Inicial 0,01 -

En equilibrio 0,01 0,01

Por lo que el pH sera: pH = - |g[H +] - - |g 0,01 =2



ACIDO-BASE G-08

Se quiere proceder a la valoraciéon de 200 mL de una disolucién de H,SO , empleando para ello una
disoluciéon 0,1 M de KOH. Al realizar la neutralizacion resulta que se han consumido 300 mL de la
disolucién basica. Calcular:
a) ¢Cual sera la concentracion del acido?
B) Cual sera el pH de la disolucién inicial del acido, sabiendo que Ka,=1,2.10%? ;Y el de la
disolucién resultante de la neutralizacion?

RESOLUCION
La reaccioén que tiene lugares: H,SO, +2KOH —> K,SO, +2H,O,y para aplicarle la

estequiometria a las cantidades que reaccionan, hemos de determinar la cantidad que conocemos, que es la
de KOH: 300 mL de concentracion 0,1 M, por lo que el n° de moles del mismo que intervienen en la reaccion lo

calculamos a partie de la expresion de la Molaridad de una disolucion, y es: ;

==>N g0, u10 = 0,03 Moles de KOH, que son las que intervienen en la reaccion, por lo

que a partir de la estequiometria de la misma calculamos la cantidad de acido que se tenia en la muestra:

H,SO, + 2 KOH —> K,SO, + |2H,O
1 mol 2 moles
X 0,03

de donde: = 0,015 moles de H, SO, habia en la muestra inicial.

Dado que el volumen de la misma era de 200 mL, su Molaridad se determina aplicando la expresion de la

misma: ; M= 0,075 Molar

pH de la disolucién inicial del Ac. Sulfurico:

Para determinar el pH de esta disolucidn inicial del acido, hemos de tener en cuenta que el ac.
Sulfurico, H, SO , es un &cido diproético que se ioniza en dos etapas, la primera de ellas es:

H,S0,<===>H" + HSO,, la cual corresponde a la ionizacién de un acido fuerte, por lo que es
completa :

H,S0, <=== H* + HSO,"

Inicial 0,075

En equilibrio 0,075 0,075

En una segunda etapa se disociara el ion Hidrogenosulfato, pero ahora ya esta disociacién no es
completa:

HSO4'<===> H* + 3042-
Inicial 0,075
En equilibrio 0,075 - x 0,075 + x X

Siendo “x” el n° de mol/L de ion HSO ,” que se disocian. Al alcanzarse este segundo equilibrio nos
guedaran en la disolucién (0,075 - x)mol/L de ion HSO ,” (los que teniamos menos los que se han disociado);
(0,075+x) mol/L de iones H* (los que teniamos después de la primera disociaciéon mas los que se han formado
en esta segunda disociacion) y (x) mol/L de iones SO ,?", que se habran formado en esta segunda disociacion.



Sustituyendo todos estos valores en la expresion de la constante de equilibrio correspondiente a esta

segunda disociacion: ; expresion que, al desarrollarla,

nos queda: x2+8,4.10 2x-9,0.10 “=0 De la cual, al resolverla: X = 9,61.10 "3 y con este dato podemos
ya determinar la concentracién de protones en el equilibrio:

[H*]= 0,075+ x = 0,075 + 9,61.10 3= 0,0846 mol/lL ===>pH = - Ig 0,0145; pH = 1,07

Para el caso de la disolucion resultante de la neutralizacion, en una primera aproximacion
podriamos decir que el pH de la disolucidn final resultante de la neutralizacion serd aproximadamente 7
(Disolucion neutra) , ya que se ha afiadido a la disolucion acida la cantidad equivalente de base, con lo que
se habra neutralizado y no sobra nada de acido ni de base, y ambos, acido y base, son fuertes. Aunque el ac.
Sulfdrico en su segunda ionizacidon se comporta como un acido débil, por lo que puede considerarse como
fuerte para sus dos protones, aunque dada la pequefia concentracion el error seria apreciable.

Para calcularlo con precisién, dado que se trata de concentraciones pequefias partiriamos de la
disolucién de sulfato de sodio que se forma al reaccionar el sulfarico con el hidroxido de potasio.

La sal K,SO, es un electrolito que se disocia en disolucién acuosa, coexistiendo con los iones
procedentes de la disociacién del agua e interaccionando con ellos de tal forma que los iones sulfato: SO,* se
combinaran en parte con los H* (6 H,0") para formar el ion bisulfato HSO, , siendo estas reacciones las
siguientes:

K,SO, <=> | 2K* |+ | SO* |[Y sienglobamos estos dos procesos simultaneos en uno solo,
nos quedara:
K,SO, + H,0 <==> 2K*+ SO,* +H,0 <==> 2K*+ HSO, +OH" en
el cual, como los iones K* no intervienen en el equilibrio,
] R podemaos escribirlo como:
HO | <=> | OH |+ H  |g024H,0<==> HSO, + OH'
que es una reaccion de hidroélisis y su constante seré:
I

HSO,"

+

Para determinar el valor de esta constante de hidrdlisis, hemos de tener en cuenta que las reacciones
de disociacién de las que procede, y sus constantes, son:
a) la de disociacion del agua: H,0<===> OH  + H' ; (Kw=10")

b) La inversa de la disociacion del HSO,: SO,* + H* <===> HSO,~

Por tanto, la constante para la reaccion global ( hidrélisis) es el producto de ambas: Kw . Kd, o lo que es

lo mismo:
SO+ | H,0 | <==> | HSO, + | OH"
Inicial 0,075 - 107
En equilibrio 0,075-x X 107+ x

Teniendo en cuenta que las concentraciones de OH"y de HSO, procedentes de la disociacion son iguales,(por
cada molécula de agua que se disocia se produce un OH"y un H* que reacciona después con un SO,* y
puesto que el K,SO, es una sal, electrolito fuerte, y por tanto est4d completamente disociada, la concentracion
de iones SO,* sera la misma que la inicial de K,SO, , de la cual habra desaparecido una cantidad para
reaccionar con los iones H ™" para formar HSO, , asimismo, dados los pequefios valores de estas
concentraciones, hemos de tener en cuenta que en la disolucién existen los iones OH" procedentes de la
disociacion del agua (107) asi al desarrollar la expresion de la constante de equilibrio nos quedara:

; de donde: x = 2,05.107
por tanto: [OH]=10"+x =107+ 2,05.107 = 3,05.107

pOH = -Ig[OH] = -g(3,05.107) = 6,52 ; pH = 14 - 6,52 = 7,48; pH =7,48



ACIDO-BASE G-09

Se quiere saber cuantos gramos de acido nitrico hay en 50 mL de una disolucion. Para ello se valoran con
20 ml de una disolucion de NaOH obtenida al disolver 80 g del mismo el 4 litros de agua. ¢{Cuanto acido
nitrico teniamos en la disolucién inicial?. {Cual es su Molaridad?

RESOLUCION

La reaccién que tiene lugar es: HNO, + NaOH —> NaNO, + H,0, y para aplicarle la estequiometria
a las cantidades que reaccionan, hemos de determinar la cantidad que conocemos, que es la de NaOH: 20 mL
de una disolucién obtenida al disolver 80 g en 4 litros:

==20 g/L, por lo que si se utilizan 20 mL, la cantidad del soluto NaOH seré: ;g =

0,4 g de NaOH, que son los que intervienen en la reaccion con el acido nitrico, por lo que a partir de la
estequiometria de la misma calculamos la cantidad de acido que se tenia en la muestra:

HNO, + NaOH —> NaNO, + | H,0

1mol=63g 1mol=40g¢g

X 0,4
de donde: = 0,63 gramos de HNO , habia en la muestra inicial.
Para determinar su Molaridad, aplicamos la expresion que nos la da: , Y nos queda:

M = 0,2 Molar



ACIDO-BASE G-10

Se aiaden lentamente una disolucion de acido acético 0,2 M a 25 mL de NaOH 0,2 M.
Calcular:
1- El pH de la solucién inicial de NaOH.
2- El pH de la solucion al ainadir los 5 primeros mililitros de acido acético
3- El pH en el punto de equivalencia.
Dato: K, a 25°C para el acido acéticoes 1,8.10°°

RESOLUCION:

1. La estequiometria de la disociacion de la disolucion inicial de NaOH, teniendo en cuenta que se trata de un
electrolito fuerte y por tanto estd completamente disociado es:

NaOH | <===> | Na* + | OH" |pOH=-Ig[OH ]=-1g0,2=0,7

Inicial 0.2 — _|pH=14-pOH=14-0,7=13,3

En equilibrio 0,2 0,2

2. Cuando se afiaden 5 mL del &cido acético, reaccionaran con la cantidad equivalente de NaOH, por lo que el pH
de la disolucién resultante correspondera al NaOH que quede sin reaccionar, los cuales se encontraran
ahora disueltos en el volumen total, que sera la suma de los 25 mL de la disolucion de NaOH mas los 5
mL de la disolucién de H Ac afiadidos. Asi, teniendo en cuenta el célculo estequiométrico para la reaccion:
(Puesto que se trata de reactivos en disolucion, en realidad la reaccion se produce entre el H Ac y los
iones OH~ originando H, O y iones Ac ")

HAc + | NaOH | —> [ NaAc + | H,0 | H Ac:n=0,005.0,2=0,001 mol

Cantidades 1 mol 1 mol NaOH: n =0,025.0,2 = 0,005 mol
estequiométricas

. X = 0,001 mol de NaOH reaccionan
En la reaccion 0,001 X

Cantidad restante de NaOH = 0,005 - 0,001 = 0,004 mol

Volumen final: 0,025 + 0,005 = 0,030 L = 0,13 Molar

Los cuales se disociaran de la misma forma que en el caso anterior:

NaOH | <===> | Na* + | OH- | pOH=-Ig[OH ]=-1g 0,13 =0,87

Inicial 0,13 ~— _|pH=14-pOH=14-087=13,13

En equilibrio 0,13 0,13

3. El punto de equivalencia corresponde al estado en el cual se ha afiadido la misma cantidad estequiométrica de
acido y base, por lo que ninguno esta en exceso .

Para llegar al mismo tendriamos que afiadir 25mL de HAc 0,2 M a los 25 mL de NaOH 0,2 M. De
esta forma los moles de H Ac afiadidos seran igual a los moles iniciales de NaOH, por lo que no sobrara
nada de ninguno de los dos reactivos, pero se habra formado la cantidad correspondiente de NaAc, la
cual se hidroliza en agua, por lo que estariamos en el caso de la hidrélisis de una sal procedente de una
base fuerte (NaOH) y un acido débil, la cual se encontrara en un volumen total correspondiente a la suma
de los volumenes de las dos disoluciones mezcladas

La reaccién estequiométrica entre el acido y la base es:

HAc + | NaOH | —> | NaAc + | H,0 H Ac: n =0,025.0,2 = 0,005 mol

Cantidades 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol | NaOH: n =0,025.0,2 = 0,005 mol
estequimétricas

., X = 0,005 mol de NaAc formados
En la reaccion 0,005 0,005 X




Volumen final total: 0,025 + 0,025 = 0,050 L y asi: =0,10 M

Y la reacciéon de hidrélisis de esta sal es

Ac™ + H,O0 | —> | HAc + | OH" [ Siendo X el n°de mol/L de Ac™ que
— se hidrolizan, y que es también el
Inicial 01 == | n°de mol/L de Hac y de OH"
En equilibrio 0,1-X X x | formados

Teniendo en cuenta que el valor de la constante de hidrdlisis para este equilibrio se determina por

la expresion: =5,5.10 ',y que para este equilibrio la expresion de la

constante es: : de donde X = 7,42.10 "¢

(Dado que la constante es muy pequefia, para resolver mas facilmente esta ecuacion se puede
despreciar X frente a 0,1, sin que ello afecte apreciablemente al resultado)

Y asi: pOH = - Ig[OH ] =-1g 7,42.10 °=513; PH = 14-poH=14-513= 8,87



ACIDO-BASE G-11

Establecer las especies idnicas principales presentes en las disoluciones obtenidas mezclando volimenes
iguales de las disoluciones indicadas y calcular el pH de la disolucién resultante.

a)0,12M H CI; 0,20 M NaOH

b) 0,25M H CI; 0,25 M NaOH

c) 0,20 M HCI; 0,15 M NaOH

RESOLUCION

En los tres casos se trata de una mezcla de una disolucion de un &cido con la de una base (Vamos a
suponer que en todos los casos se mezcla 1 litro de cada una de las disoluciones), por lo que reaccionaran ambas de
acuerdo con el proceso: HCl + NaOH —> NaCl + H, O, en el cual vemos que reaccionan mol a mol y el pH
sera el de la disolucion resultante.

a) 0,12 M HCI; 0,20 M NaOH
EI N° de moles de cada reactivo se determina teniendo en cuenta la expresion de la molaridad de las

disoluciones:
1 Litro de HCI1 0,12 M : ;:n=0,12 moles de HCI
1 litro de NaOH 0,20 M: ; n= 0,20 moles de NaOH

Puesto que reaccionan mol a mol, se formaran 0,12 moles de NaCl y sobraran: 0,20 - 0,12 =

0,08 moles de NaOH, que se encontraran en un volumen igual a la suma de los volimenes de las
disoluciones mezcladas: 2 litros.

Para determinar el pH, que sera basico por ser una disolucion de NaOH, hemos de calcular la
Molaridad de esta nueva disoluciéon de NaOH: = 0,04 Molar de NaOH Ia cual se disociara

segun el proceso:
NaOH | <==> [Na® + [OH" | pOH=-Lg[OH]=-Lg0,04=1,4

Inicial 0,04 - pH + pOH = 14

Equilibrio | - 004 004 |pH=14-14=12,6

Los iones presentes son los procedentes de la disociacion del NaCl formado (cada mol se disocia dando
1 molde Na*y 1 molde Cl")ylos del NaOH que no ha reaccionado, asi como los del agua

Cl-.(Proceden del NaCl).............. 0,12 Moles => =0,06 Molar en CI-

Na* (Proceden del NaCl y del NaOH) = 0,12 + 0,08= 0,20 Moles => =0,10 Molaren Na*

OH " (Proceden del NaOH y del agua, aunque los procedentes de ésta son despreciables frente a los
procedentes de la disociacion del NaOH)............... 0,08 Moles => = 0,04 Molar en

OH"
H* (Proceden de la disociacion del agua). Si hemos determinado el pH=12,5, sera: [H* ] = 10 '*® Molar

b) 0,25 M HCI; 0,25 M NaOH
El N° de moles de cada reactivo se determina teniendo en cuenta la expresion de la molaridad de las

disoluciones:

1 Litro de HCI1 0,25 M : :n=0,25 moles de HCI



1 litro de NaOH 0,25 M: ; n= 0,25 moles de NaOH

Puesto que reaccionan mol a mol, se formaran 0,25 moles de NaCl y no sobrara ni HCI ni NaOH , que
se encontraran en un volumen igual a la suma de los volimenes de las disoluciones mezcladas: 2 litros.

Puesto que no sobra ni acido ni base, se tratara de una disolucion NEUTRA, y su pH sera 7

Los iones presentes son los procedentes de la disociacion del NaCl formado (cada mol se disocia
dando 1 mol de Na*y 1 mol de Cl") y los del agua

Cl-.(Proceden del NaCl).............. 0,25 Moles => =0,125 Molar en CI-

Na* (Proceden del NaCl ............ 0,25 Moles => =0,125 Molar en Na*

OH " (Proceden del agua, y al ser neutra la disolucion: [OH"]=10"7 Molar en OH"
H* (Proceden del agua, y al ser neutra la disolucion: [H* ] =107 Molaren H*

c) 0,20 M HCI; 0,15 M NaOH

EI N° de moles de cada reactivo se determina teniendo en cuenta la expresion de la molaridad de las

disoluciones:
1 Litro de HCI1 0,20 M : ;:n=0,20 moles de HCI
1 litro de NaOH 0,15 M: : n=0,15 moles de NaOH

Puesto que reaccionan mol a mol, se formaran 0,15 moles de NaCl y sobraran: 0,20 - 0,15

= 0,05 moles de HCI, que se encontraran en un volumen igual a la suma de los volimenes de las
disoluciones mezcladas: 2 litros.

Para determinar el pH, que ser& acido por ser una disolucidon de HCI, hemos de calcular la Molaridad de

esta nueva disoluciéon de HCI: = 0,025 Molar de HClI Ia cual se disociara segun el proceso:
HCl <==> |H* + |cCI' pH=-Lg[H]=-Lg0,0125
Inicial 0,0125
pH=1,9
Equilibrio | - 0,0125 | 0,0125 | yop=14-1.9=121:[OH ] =10

Los iones presentes son los procedentes de la disociacion del NaCl formado (cada mol se disocia
dando 1 mol de Na*y 1 mol de Cl"), los del HCI que no ha reaccionado, asi como los del agua

ClI-.(Proceden del NaCly del HCI) =0,15 + 0,05 = 0,20 Moles => =0,10 Molar en CI-
Na* (Proceden del NaCl ........................... = 0,15 Moles => =0,075 Molar en Na*
OH " (Proceden del agua |, [OH ]=10""%>" Molar en OH"

H* (Proceden del HCl y de la disociacién del agua aunque los procedentes de ésta son despreciables frente
a los procedentes de la disociacion del HCI)). Si hemos determinado el pH=1,9, sera:[H*] = 10" "*
Molar



ACIDO-BASE - G12

Quince mL de una solucion de NaOH necesitan para su neutralizacion 22 mL de HCI 1M.
Calcular el peso de NaOH contenido en 1 L de solucion.

RESOLUCION
Con los datos que nos dan, conocemos la cantidad de H Cl que reacciona, que calculamos

a partir de la expresion que nos da la Molaridad de una disolucion:

i Ny = 0,022 moles

La reaccién que tiene lugar entre ambos reactivos es:
HCI + | NaOH > NaCl+ | H,0O

= 0,022 moles NaOH
1 mol 1 mol

0,022 X

Y dado que esta cantidad de NaOH se encontraba en un volumen de 22 mL, podemos determinar la

Molaridad de esta disolucion:: ; : M =1,47 Molar.

El peso de NaOH contenido en 1 litro de disolucién lo determinamos teniendo en cuenta que la
Molaridad es el n° de moles que hay en 1 litro de disolucion, por lo que en 1 litro de esta disolucion
tendremos 1,47 moles, y dado que la masa molecular del mismo es 40 g/mol y tenemos 1,47 moles

en ese litro, la masa de NaOH que tenemos sera: g = 1,47.40 = 58,80 g de NaOH habia
en 1 litro de esa disolucién



ACIDO-BASE G-13

Una muestra de 500 mg de un acido monoprético fuerte se neutralizé con 33,16 ml de
disolucion 0,15 M de KOH. Calcule:
a) La masa molecular del acido.
b) El pH de la mezcla cuando se hubieran afhadido 40 ml de la base, suponiendo un
volumen final de 50 ml.

RESOLUCION

La reaccion que tiene lugar entre el acido monoprético ( HA ) y el hidréxido de potasio, y la
estequiometria de esta reaccion son de donde la cantidad de KOH utilizada la calculamos a partir de

la expresion de la Molaridad de una disolucién: =>

g = 0,279 g de KOH se gastan en la reaccién

HA + KOH | - > KA + H,O
1mol=X 1 mol =56,10¢g 1 mol 1 mol
0,500 g 0,279
de donde =100,54 g/mol
Si afiadimos 40 mL de base, la cantidad de ésta afiadida es: ;g =

0,337 g de KOH, por lo que la cantidad de ésta que sobrara la calculamos a partir de la
estequiometria de la reaccidn, en la cual, como ya habiamos calculado, se gastan 0,279 g para
neutralizar el 4cido que habia, asi:

KOH sobrante = 0,337 - 0,279 = 0,058 g de KOH sobran.
Dado que el volumen total es de 50 mL, la molaridad de esta disolucion de KOH es:

= 0,0207 Molar de KOH y esta base se disocia completamente en disolucion

acuosa ya que se trata de una base fuerte, con lo que calculamos el pOH y con él, el pH

KOH |<==> |K* + |OH- pOH = - Ig[OH ] = - Ig 0,0207; pOH = 1,68

Inicial 0,0207 --- - pH=14-pOH=14-1,68

En equil. - 0,0207 0,0207 pH = 12,32




ACIDO-BASE G-14

¢ Cuantos mL de solucion 0,2 M de acido sulfurico seran precisos para neutralizar 40 mL de
una solucién que contiene 4 g/L de hidréxido sédico?

RESOLUCION
Con los datos que nos dan, conocemos la cantidad de NaOH que reacciona, que
calculamos a partir de la concentracion que nos dan: 4 g/L: ;9=0,16 g de NaOH

tenemos en esa disoluciéon
La reaccién que tiene lugar entre ambos reactivos es:

H,SO, + | 2.NaOH -> Na,SO, + | 2H,0
= 0,002 moles de H, SO,
1 mol 2mol=2.40g
X 0,16

Y dado que esta cantidad de H, SO , procede de una disolucion 0,2 Molar, podemos determinar el

volumen de la misma partiendo de la expresion de la Molaridad:

L = 0,010L =10 mL se necesitan de la disolucién de H,SO ,.



ACIDO-BASE - G-15

Calcule el pH de:

a. 20 mL de una disolucién de acido acético, CH,-COOH, de concentracién 0,01 M.

b. 5 mL de una disolucion de NaOH de concentracion 0,05 M.

c. La mezcla de las dos disoluciones suponiendo que los volimenes son aditivos.
Datos: constante Ka = 1,8 » 10°°

RESOLUCION
A) En el equilibrio de disociacion del &cido acético:
HAc | <== Acc + | H,0"
Inicial 0,01 - -
En el equilibrio 0,01 -x X X

llamamos “x” al numero de moles/litro de acido que se disocian, y es también el n°® de molesde H,O*
(6 H") y de iones Ac™ que se forman, de acuerdo con la estequiometria de la reaccién. Dado que la
constante de disociacion es muy pequefia, la cantidad de H Ac que queda al alcanzarse el equilibrio es
practicamente al misma que habia al principio, pues 0,01 >> x, y por tanto podemos despreciar X y

quedard: (0,01 - x) = 0,01

La expresion de la constante de disociacion para el acido acético es:

en la cual al sustituir todos los valores nos queda:

desde donde se despeja “x”:

Las concentraciones de las especies en equilibrio son, por tanto: [Ac']=[H,0"]=x=4,24.10"
YsielpHes:pH=-Ig[H,0"=-1g4,24.10*; pH = 3,37

B) En este caso se trata de una base fuerte, por lo que estd completamente disociada:

NaOH <=> [ Na*" + OH - pOH =-lg [OH ¥]; pOH =-1g 0,05
Inicial 0,05 pOH =1,3;ycomo pH + pOH = 14
En 0,05 005 |pH=14-13=127; PH=12,7
equilibrio

C) Al mezclar ambas disoluciones reaccionaran el acido acético y el hidroxido de sodio, de acuerdo con la
reaccion: H Ac + NaOH <==>NaAc + H,O en la que vemos que cada mol de acido reacciona con
un mol de la base.

Las cantidades que tenemos de cada uno de los reactivos las calculamos partiendo de la

expresion de la Molaridad de una disolucién , 'y son:

HAC: ; Ny ac = 0,01.0,020 = 2.10 " * mol de H Ac



NaOH:

; Nuaon = 0,05.0,005 = 2,5.10"* mol de NaOH

Teniendo en cuenta que la reaccion entre ambos tiene lugar MOL a MOL, y tenemos 2.10 * mol de H A
y 2,5.10 % mol de NaOH, sobraran:

2,5.10 * mol de NaOH - 2.10"* mol de H A = 0,5.10 ** mol de NaOH

Por otra parte, si los volimenes son aditivos, el volumen final de la mezcla de ambas disoluciones
sera: 0,020 + 0,005 = 0,025 Litros finales, por lo que la concentracion final del NaOH sobrante sera:

NaOH:

=2.10 3 Molar en NaOH

y el pH de la disolucion resultante sera el pH de esta disolucion 2.10 * Molar de NaOH, que como en el caso
anterior, al tratarse de una base fuerte, por lo que estd completamente disociada:

NaOH

<=>

Na* +

OH"

Inicial

0,002

En equilibrio

0,002

0,002

pOH =-Ig [OH"]; pOH =-1g 0,002

pOH = 2,7 ;y como pH + pOH = 14

pH=14-27=12,7; pH=113



ACIDO-BASE G-16

Calcular el pH de una disolucion preparada mezclando volimenes iguales de las disoluciones siguientes:
a) HCI 0,2 Molar
b) Una disolucion que contiene 6,4 g/l de NaOH
c) KOH 0,04 Molar

RESOLUCION

Como se mezclan voliumenes iguales, vamos a suponer que mezclamos 1 litro de cada una de las disoluciones,
por lo que tendremos:

a)l Lde H CI 0,2 M ==>0,2 moles de acido H ClI

b) 1 L de NaOH con 6,4 g/L: =0,16 M ==> 0,16 moles de NaOH

c) 1L de KOH 0,04 M ==> 0,04 moles de KOH

Dado que tenemos un acido y dos bases, aunque la reaccion es simultdnea entre todos los reactivos,
vamos a suponer que las reacciones son consecutivas, por lo que se producira la reaccion del 4cido con una de
las bases, y la cantidad de &cido que sobre, reaccionara con la otra base:

HCI + NaOH —>NaCl+H,0O

Reaccionan mol a mol, por lo que reaccionaran 0,16 moles de NaOH con la misma cantidad de moles del
acido H Cl . Dado que teniamos 0,20 moles de H Cl y reaccionan 0,16 moles con el NaOH, nos sobraran:

0,20 - 0,16 = 0,04 moles de H Cl sobraran en esta primera reaccion
Y esta cantidad reaccionara con la otrabase: HClI + KOH —>KCI+H,O
Como vemos, también reaccionan mol a mol, por lo que dado que disponemos de 0,04 moles de acido sobrante
de la reaccién anterior y otros 0,04 moles de KOH, reaccionaran completamente y no sobrara nada de ninguno

de los reactivos.

Las dos sales formadas: NaCl y K Cl son sales procedentes de un acido fuerte (H CI) y de bases fuertes
(NaOH y KOH), las disoluciones seran neutras, por consiguiente: pH =7



ACIDO-BASE - G-17

Se hacen reaccionar 12,5 ml de una disolucion acuosa de hidréxido de sodio 0,32 M com 50 ml de acido
clorhidrico 0,10 M.

A) Calcule el pH de la disolucion resultante

b) ¢ Alguno de los reactivos tendria la consideracion de limitante? ;Por qué?

RESOLUCION

Las cantidades que tenemos de ambos reactivos puros, obtenidas a partir de la expresion que nos da la

Molaridad de una disolucién, son:

H Cl: ; Ny = 0,005 moles de H Cl; NaOH : i Nyaon = 0,004 moles de NaOH
De acuerdo con la estequiometria de la reaccién: H Cl + NaOH —> NaCl + H,0, vemos que los dos
reactivos dados: H Cl y NaOH reaccionan mol a mol.

Por ello, el reactivo limitante es el NaOH, pues el que se encuentra en menor cantidad y es el que se
termina antes.

La cantidad de H Cl que reacciona sera de 0,004 moles, el mismo nimero de moles que tenemos de
NaOH, por lo que al final de la reaccién nos sobraran:

0,005 - 0,004 = 0,001 moles de H Cl que sobran al final de la reaccién
El volumen final sera el resultante al mezclar las dos disoluciones: 0,050 + 0,0125 = 0,0625 Litros. Por
tanto la concentracion final del acido clorhidrico, que es la que nos va a servir para determinar el pH de la misma,
es:
i My =0,016 Molar de H CI

Para determinar el pH de esta disolucion, vamos a disociar este H ClI, el cual como es un acido fuerte, estara
completamente disociado:

H ClI <===> cl™ + H*
Inicial 0,016 -

En equilibrio 0,016 0,016

Por lo que el pH sera: pH - - |g[H +] = - |g 0,016 = 1,79



ACIDO-BASE - G-18

Se dispone de una disolucién acuosa de un acido HA y su concentracién es de 8 g/L. Sabiendo
que su masa molecular es 62 y que esta disociado en un 30%, . Calcule la constante de
disociacion del acido. Después de afadir a 100 cm * de la disolucion anterior, un volumen de
HCI concentrado que contenga 1gramo de acido. Conocida la masa molecular del HCI =36'5 y
considerando despreciable el volumen de HCI afnadido frente al de la disoluciéon, calcular el grado
de disociacion y la concentracion de protones en la disoluciéon resultante

RESOLUCION
La concentracion inicial del 4cido es: :M=0,13 Molar

Teniendo en cuenta que se encuentra disociado un 30%, la cantidad del mismo que se disocia

serca el 30% de 0,13, es decir: =0,039

El equilibrio de disociacion del acido es

HA <==> H* + A-
Inicial 0,13
En equilibrio 0,13 -0,039 = 0,039 0,039
0,091

Y por tanto la constante de disociaciéon sera:

Ka =0,0167 = 1,67.10 2

Si de esta cantidad se toman 100 ml, las cantidades de cada especie presentes en la disolucién
de este acido seran:

HA = 0,0091 moles ; H*=A"=0,0039 moles

y se le afiade 1 g de HCI ( = 0,027 moles) el cual se disocia completamente en H "y CI".

Vamos a considerar que el acido HA no esta disociado cuando le afladimos el Hcl, de manera
que las cantidades (en moles) iniciales seran, teniendo en cuenta que se toma un volumen de 0,1 litro:
HA = 0,013 moles (la cantidad total inicial del &cido que tenemos, H * tendremos el nimero de moles
procedente de la disociacion total del HClI = 0,0274 moles; de A no tendremos nada, ya que estamos
considerando como punto de partida el &cido HA sin disociar; ademas tendremos en la disolucién 0,0274
moles de Cl". Procedentes de la disociacion del HCI los cuales no influyen en el equilibrio.

Estas cantidades tienen que cumplir el valor de la constante de disociacion del acido HA, por lo que este
equilibrio se desplazara hacia la izquierda hasta que las concentraciones de todas las especies (HA, H"y
A7) cumplan esa Ka:

HA <==> H  + A

Inicial 0,013 0,0274

En equilibrio 0,013 - x 0,0274 + x X




Siendo X =n° moles de HA que se disocian, y es también el n° de moles de H "y de A~
formadas.

Y como estas cantidades en el equilibrio han de cumplir el valor de la constante de disociacién
del acido HA, la cual hemos calculado y vale Ka = 0,0167, tendremos que;

donde: expresién ésta que nos permite

calcular el valor de X: 0,0167,0,1.(0,013 - x) = x.(0,0274 + x) ==> x2+0,02907.x - 2,171.10°°=0

X =7,28.10 %, gue es la cantidad de HA disociada, y puesto que inicialmente teniamos 0,013 moles de
este acido HA, el grado de disociacion sera:

% disociado = = 5,6 % , = 0,056

y la concentracion de protones (H;0 "o bien H™) es = 0,281 M



ACIDO-BASE G-19

Se dispone de una disolucién de 40 cm?® de acido acético 0,1 M y se titulan con NaOH 0,1M (consideramos
los volumenes aditivos): DATOS: Ka CH,COOH (25°C) = 1,76 x 107
Responder a las siguientes cuestiones:
1- El pH de la disolucioén inicial de ac. Acético sera:
a)pH=2,9 b) pH = 4,3 c) pH =5,9 d) Ninguna respuesta es correcta
2- El pH de la disolucién cuando se han afadido 10 cm® de NaOH sera:
a) pH=3,0 b) pH = 4,3 c) pH =5,3 d) Ninguna respuesta es correcta
3- El pH en el punto de equivalencia sera:
a)pH=7,0 b)pHentre8y9 c)pHentred4y5 d) Ninguna respuesta es correcta
4- ;qué indicador considera mas adecuado para utilizar en esta valoracion?
a) Dinitrofenol (Intervalo de viraje pH: 2 - 4)
b) Rojo Congo (Intervalo de viraje pH: 3 - 5)
c) Rojo de metilo (Intervalo de viraje pH: 4,4 - 6,2)
d) Fenoftaleina (Intervalo de viraje pH: 8,3 - 10)

RESOLUCION
1- Para calcular el pH de la disolucién inicial solamente necesitamos la concentracién inicial del &cido
(0,1M), no la cantidad del mismo que tengamos.

En el equilibrio de disociacion del acido acético (H Ac) vamos a llamar “x” al nimero de moles de &cido
gue se disocian, por lo que se formaran también “x” moles de ion acetato (Ac ) y “x” moles de iones hidronio
(H;07%) , quedando sin disociar: (0,1 - x) moles (la cantidad inicial menos la cantidad que se ha disociado), no
obstante, dado que la constante de disociacién es muy pequefa, a la hora de realizar los célculos, podemos
despreciar “x” frente a 0,1. Asi, el equilibrio de disociacién sera:

HAc |<==>| Ac" + | H,0"

Inicial 0,1

En el equilibrio 0,1-x X X

Donde al sustituir en esa expresion de la constante de disociacion todos los valores nos queda:

desde donde se despeja “x”:

Las concentraciones de las especies en equilibrio son, por tanto: [Ac ] =[H,0"]=x=1,32.10"®
elpHes:pH=-Ig[H,0"=-1g1,32.10%; pH = 2,9 (Opcidn a)

2. Cuando se afiaden 10 mL de NaOH a los 40 mL que teniamos de &cido acético, reaccionaran con la cantidad
equivalente de acido por lo que el pH de la disolucién resultante correspondera al HAc que quede sin reaccionar,
los cuales se encontraran ahora disueltos en el volumen total, que seréd la suma de los 40 mL de la disolucién de
HAc mas los 10 mL de la disolucién de NaOH afiadidos. Asi, teniendo en cuenta el calculo estequiométrico para
la reaccion: (Puesto que se trata de reactivos en disolucion, en realidad la reaccion se produce entre el H Ac y los
iones OH "~ originando H, O y iones Ac ")

HAc + | NaOH | —> | NaAc + | H,O | H Ac:n=0,040.0,1 = 0,004 mol

Cantidades 1 mol 1 mol NaOH: n=0,010.0,1 = 0,001 mol
estequiométricas

., X =0,001 mol de HAc reaccionan
En la reaccion X 0,001

Cantidad restante de HAc = 0,004 - 0,001 = 0,003 mol
Volumen final: 0,040 + 0,010 = 0,050 L = 0,06 Molar

Los cuales se disociaran de la misma forma que en el caso anterior:



HAc |<==>| Ac" + |H,0"

Inicial 0,06 ;

En el equilibrio | 0,06 - x X X x=1,03.10%=102%* =103

De donde pH =-Ig 102 ; pH = 3 (Opcion a)

3. El punto de equivalencia corresponde al estado en el cual se ha afiadido la misma cantidad estequiométrica
de acido y base, por lo que ninguno esta en exceso .

Para llegar al mismo tendriamos que afadir 40 mL de NaOH 0,1 M a los 40 mL de HAc 0,1 M.
gue teniamos en la disolucion inicial. De esta forma los moles de NaOH afadidos seran igual a los
moles iniciales de HAc, por lo que no sobrara nada de ninguno de los dos reactivos, pero se habra
formado la cantidad correspondiente de NaAc, la cual se hidroliza en agua, por lo que estariamos en el
caso de la hidrdlisis de una sal procedente de una base fuerte (NaOH) y un acido débil, la cual se

encontrard en un volumen total correspondiente a la suma de los volimenes de las dos disoluciones
mezcladas

La reaccién estequiométrica entre el acido y la base es:

HAc + | NaOH [ —> [ NaAc + | H,O H Ac: n =0,040.0,1 = 0,004 mol

Cantidades 1 mol 1 mol 1 mol 1 mol | NaOH: n =0,040.0,1 = 0,004 mol
estequimétricas

., X = 0,004 mol de NaAc formados
En la reacciéon 0,004 0,004 X

Volumen final total: 0,040 + 0,040 = 0,080 L y asi: =0,05M

Y esta sal, primero se disocia completamente: NaAc <==> Na* + Ac" y es este ion acetato (Ac") el cual
se hidroliza, pues procede de un acido débil y se combina con agua dejando libres algunos iones OH"

Ac™ + H,0 | —> | HAc + | OH" [ Siendo X el n° de mol/L de Ac™ que
— se hidrolizan, y que es también el
Inicial 0,05 == | n° de mol/L de Hac y de OH"
En equilibrio 0,05-X X x | formados

Teniendo en cuenta que el valor de la constante de hidrélisis para este equilibrio se determina

por la expresion: =5,68.10 '°, y que para este equilibrio la expresion de la

constante es: : de donde X = 5,33.10"°

(Dado que la constante es muy pequefia, para resolver mas facilmente esta ecuacién se puede
despreciar X frente a 0,05, sin que ello afecte apreciablemente al resultado)

Y asi: pOH = - Ig[OH ] =-1g 5,33.10 =527 ; PH = 14-poH=14-527= 8,73 (Opcion b)

Para elegir el indicador acido-base mas adecuado para esta valoracidn, hemos de tener en cuenta los
correspondientes intervalos de viraje. El mas adecuado es aquel cuyo intervalo de viraje incluya el valor del pH
del final de la valoracion, en este caso, seria la fenolftaleina (opcion d), ya que los demas virarian antes de
finalizar la valoracion.
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