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1. Caracteristicas de acidos e bases

Nun principio, a clasificaciéon das substancias como acidos ou
bases fundamentouse na observacién dunha serie de propie-
dades comuns que presentaban as suas disolucions acuosas:

Acipos

e Tefien sabor agre (latin: acidus/agre).

e Cambian a cor de moitos colorantes organicos e vexetais:
colorean de vermello o papel de tornasol.

¢ Disolven alglns metais, como o Zn, dando H,eo marmore
(CaCO,), dando CO,.

¢ Concentrados, son corrosivos para a pel.

e Son substancias dacidas: vinagre (acido acético), limdn
(acido citrico), peixe (acidos graxos omega 3), aceite (acido
oleico), vitaminas como acido fdlico (B9), acido ascérbico
(C), acido retinoico (metabolito da vitamina A); leite (acido
lactico), cloruro de hidréxeno (HCI), ADN, ARN, etc.

2. Teorias acido-base

BASES

e Chamabanse tamén dlcalis (do arabe Al-Qaly, cinzas de
planta), pois unha das bases mais utilizadas, o carbonato
de sodio, obtifiase das cinzas de certas plantas.

e Cambian a cor de moitos colorantes organicos e vexetais:
colorean de azul o papel de tornasol.

¢ Tefien sabor amargo e son esvaradias ao tacto.

e Concentradas, son corrosivas para a pel.

e Son substancias bdsicas: os hidroxidos metalicos como,
por exemplo, o hidréxido de sodio (NaOH) ou de magnesio
(Mg(OH),), o amoniaco (NH,), etc.

Ademais, acidos e bases en disolucién acuosa conducen a
electricidade e tefien a propiedade de neutralizaren mutua-
mente os seus efectos, xa que ao mesturar un acido e unha
base en cantidades equivalentes producese a chamada reac-
cion de neutralizacion.

2.1. Teoria de Arrhenius

A finais do século XIX, Svante Arrhenius estudou a disocia-
ciéon iénica dos compostos inorganicos producida ao disol-
velos en auga, e elaborou a teoria pola que no ano 1903
recibiu o premio Nobel de Quimica. Comprobou que habia
substancias moleculares que en disolucidon conducian a
corrente eléctrica e deduciu que producian aniéns. Arrhe-
nius chegou a conclusién de que as propiedades caracte-
risticas das disolucidns acuosas dos acidos debianse aos
ions hidroxeno, H*, mentres que as propiedades tipicas das
bases debianse aos idns hidréxido, OH™ (tamén chamados
hidroxilo ou oxhidrilo). Para iso, propuxo as seguintes defi-
nicions:

Acidos (HA): substancias que ao disolvérense en auga dan H*:

HA > A +H

(ac) (ac) (ac)
Bases (MOH): substancias que ao disolvérense en auga dan OH:

MOH _ - M*_ +OH

(ac) (ac) _ (ac)

Limitacions da teoria de Arrhenius

e A teoria de Arrhenius so
é valida para disoluciéns
acuosas (non se pode utili-
zar para disolventes distin-
tos da auga).

¢ As bases deben ter OH na
stia molécula (esta teoria
non pode explicar o carac-
ter basico de substancias
como NH, ou Na,CO,)

e Os 4acidos deben ter H na
sua molécula e, ao diso-
ciarse en auga, dar H*
(ainda que os i6ns hidro-
Xeno ou protdns non exis-
ten como tales en disolucidns acuosas, sendn que estan
fortemente hidratados, orixinando idns hidronio, H30+).

Svante Arrhenius




2.2. Teoria De Brgnsted-Lowry

A teoria de Brgnsted-Lowry describe as interaccidéns aci-
do-base en termos de transferencia de proténs entre espe-
cies quimicas. Un acido de Brgnsted-Lowry é calquera especie
que pode doar un protén (H*) e unha base é calquera especie
que pode aceptar un proton.

Segundo esta teoria, a todo acido lle corresponde unha base
conxugada coa que esta en equilibrio, e toda base ten o seu
acido conxugado:

CH,COOH

+H,0,, > H,0%(ac) + CH,COO" Transferencia

(ac) 271

protdnica

| acido | | base | | acido | | base |

— Par acido-base conxugado «—

Acido: HCl,+H,0, > CI,

20)

+
+ H30 (ac)

+H O ¢>NHS*

2 (l) 4 (ac)

Base: NH3( + OH'(ac)

Na teoria de Brgnsted-Lowry as substancias consideradas
acidas na teoria de Arrhenius contintan sendo acidas, pero

Johannes Nicolaus Brgnsted Tomas Martin Lowry

faise evidente que para que o acido se manifeste compre a
presenza dunha base. Amplia o concepto de acidos a particu-
las cargadas: HS’, HSO,, H,PO, e NH,* entre outros, pero pre-
senta notables diferenzas no concepto de bases, xa que inclie
moléculas neutras e idns, tales como amoniaco, aminas, i6n
carbonato, idn sulfuro, idn bicarbonato ou idn bisulfuro, cuxo
comportamento como bases era dificil de explicar na teoria
de Arrhenius.

2.3. Teoria de Lewis
Segundo a teoria de Lewis:

Acido: Substancia (4tomo, i6n ou
molécula) que contén polo menos
un atomo capaz de aceptar un par
de electrdns e formar unha ligazén
covalente coordinada.

Base: Substancia (atomo, i6n ou
molécula) que contén, polo menos,

un atomo capaz de achegar un par

Gilbert Newton Lewis

de electréns para formar unha liga-
z6n covalente coordinada.

Os conceptos de acidos e bases de Lewis son utilizados en
reaccidns orgdnicas e en quimica de coordinacion.

H* + : :I\I:H
H
ACIDO BASE

Comportamento bdsico do NH, segundo a teoria de Lewis

3. Autoprotolise da auga. Concepto de pH

A auga pode comportarse como acido ou como base depen-
dendo da especie con que se enfronte. Tamén pode reaccio-
nar consigo mesma nun proceso acido-base de autoprotdlise:

HO +
Acido

HO ¢ HO" + OH
Acido

Base Base

O proton hidratado H,0* podese escribir, para simplificar,
como H*, co que a reaccién anterior queda como:

H,O <> H"+ OH"

Esta reaccidn representa o equilibrio de autoprotdlise ou de

disociacion da auga, cuxa constante de equilibrio K, (produto
idnico da auga) se expresa como:

=[H][OH]=10"a 25 °C

Na auga pura: [H*]=[OH]=10"M

Medio neutro: [H*] = [OH]
Medio acido: [H*]> [OH]
Medio basico: [H*]< [OH]

En 1909 Sgren Sgrensen propuxo o termo pH para indicar o
potencial do idn hidréxeno en disolucion.

Definiuno como: | pH = -log [H*]

Do mesmo xeito, pddese expresar a concentracion de iéns
OH":| pOH = -log [OH |

[H*][OH] =10

=-log ([H*][OH] ) = -log 10**

pK,, = pH + pOH= 14

lucién acuosa vai de 0 a 14

Como: KW =

-log K,

Isto indica que a escala de pH en diso-
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4. Forza de acidos e bases

Cando un acido ou unha base se disolven en auga, diso-
cianse ou ionizan, e o grao de disociacion depende da forza
do acido ou da base. Un electrdlito forte esta totalmente
disociado, mentres que un electrélito débil estd parcial-
mente disociado.

A forza dun acido ou dunha base non é mais que a medida
da sua reaccidn co disolvente. No caso de que o disolvente
sexa auga, un acido é tanto mais forte canto mdis despra-
zada estea a reaccion: | HA+ H,0 <> A"+ H,0"

A medida do desprazamento da reaccidn exprésase
mediante a constante de disociacién do acido K_ (cons-
tante de acidez):

(A [H.0] A constante de acidez K cuantifica o

=" -t3"° | grao de disociacion dun acido débil.

[HA] Canto maior é o valor de K_ mais forte

€ 0 acido e viceversa. Un acido forte en

disolucion acuosa diséciase completamente nos idns que o

constitden. Exemplo de acidos fortes: HCIO,, HCI, HI, HNO,,
etc. e de 4cidos débiles: CH,COOH, HCN, NH,*, etc.

A forza dunha base é a medida con que se produce a sua
reaccion co disolvente. No medio acuoso, a reaccion é:
A+ H,0 <> HA+ OH". Pédese cofiecer a extension desta
reaccion a partir da constante de equilibrio K_ (constante

Ka

de basicidade):
[HA] [OH] Valores elevados de K, cor'responden a
K, = ————— | bases fortes e valores baixos, a bases
[AT] débiles. Exemplos de bases fortes son

NaOH, KOH, Ca(OH),, etc., e de bases débiles, NH,, H,NNH,
(hidracina), C.H.N (piridina) etc.

Se un acido é forte, cede facilmente protéons a auga (HA
+H,0 > A"+ H,0%), e a reaccion inversa (A'+ H,0* > HA +
H,0) estara pouco desprazada, polo que a un acido forte
correspéndelle unha base conxugada débil e viceversa. A
miudo atdpanse situaciéns intermedias: asi, o acido acé-
tico € moderadamente débil e a siia base conxugada, o i6n
acetato, é tamén moderadamente débil, sendo mais forte
0 acético como acido que o acetato como base.

As substancias que poden actuar como acidos e como
bases denominanse anfoéteras o anfipréticas.

4.1. Relacion entre K_e K, dun dcido e a stia base conxugada

ACIDO  BASE CONXUGADA

co, [ 3
cro | w
k NO, | S
pKa _ pr
1,92 SO, 12,08
3,45 F - 110,55
6,37| = |H,CO,  HCO, 7,63
7,02| & |H,S HS 6,98
9,25 NH,* NH, 4,75
10,25 HCO, co.> 3,75
Hzo OH-
= § HS- s
S alOH oz

pK, e pK, de distintos dcidos e bases

O produto entre a constante de ionizacidn dun acido e a
constante de basicidade da sua base conxugada é igual ao
produto iénico da auga:
|a°] |H,0°| IHAT|OH| i
K, = > = [H,0*][OH]=K ,
|HA] Jal

Escribindo a expresion anterior en forma logaritmica e

cambiando o signo: pK, + pK, = 14

4.2. Grao de ionizacion (a)

para un acido débil HA é a fraccidon de moléculas de acido
que se ionizan:

|H.O"| |A] Se o0 acido ou a base
a=—3 x 100 = x 100 | son fortes entén a=
a a 100% e a concentra-

cion de [H*] ou [OH7] é directamente a concentracién do
acido ou da base

5. Calculos de concentracions en equilibrio e pH
5.1. Acidos fortes (HA)

HA > A+H, K>>1

H,0 > H*+ OH;, K, = 10

Balance de masas (BM): ¢ = [A]

Balance de cargas (BC): [H*] = [A] + [OH]

Da K, pédese despexar [OH]: [OH] =K / [H']
Substittese este valor no BC e queda:
[HT=[A]+K,/[H]ecomoc=[A]:
[H]=c+K,/[H']

Ecuacion xeral para todos

os casos de acidos fortes
(22 grao)

[H]? — C,[H]—K, =0

5.2. Bases fortes (MOH)

MOH - M*+ OH", K >> 1

H,0 ¢> H*+OH;, K, = 10"

Balance de masas (BM): c = [M]

Balance de cargas (BC): [OH] = [M*] + [H*]
Da K, pédese despexar [H*]: [H*] =K, /[OH]
Substituese este valor no BC e queda:

[OH] = [M*]+K,/ [OH] e como c,= [M]:
[OHT=c+ K, /[OH]

Ecuacion xeral para to-
dos os casos de bases

[0H™]? — C,[OH"] —K =0

fortes (22 grao)



5. Calculos de concentracidns en equilibrio e pH

(continuacion)

5.1. Acidos fortes (HA) (continuacion)

SIMPLIFICACIONS DA ECUACION XERAL

[H]=c+K,/[H]

a) Se HA esta moi diluido: ¢ <10® M: [H*]=[OH]=10" M e o
pH=7

b)Se HA non estda moi diluido: ¢ >10° M: [H']=c, e o
pH=-log c,

c) Se c, entre 10° e 10® M: a ecuacién xeral non se pode
simplificar. Hai que resolver a ecuacion de 22 grao

5.2. Bases fortes (MOH) (continuacion)

SIMPLIFICACIONS DA ECUACION XERAL

[OH] = c,* K, /[OH]

a) Se MOH esta moi diluida : cb<10'8 M: [H*]=[OH]=10" M e
opH=7

b)Se MOH non estd moi diluida: ¢,>10° M: [OH]=c_e
pOH=-log c,

c) Se c, entre 10° e 10® M: a ecuacion xeral non se pode
simplificar. Hai que resolver a ecuacion de 22 grao

5.3. Sistemas monopréticos HA/A

Un sistema monoprético é aquel no que unicamente se
intercambia un protén.

DISOLUCION DO ACIDO DEBIL HA
HA & A+ H* _[AT[H7]
: [HA]

H,0 <> H*+OH, K, = 10
Balance de masas (BM): c = [HA] + [A]
Balance de cargas (BC): [H*] = [A] + [OH]
Da K, pddese despexar [OH]: [OH] =K/ [H]
Da K_ podese despexar [HA]: [HA] = [A] [H*]/Ka
Substituese este valor no BM e queda:
c,= [A][H']/K + [A] e de aqui despéxase [AT]:
A= —Sfs

K, +[H']

Substituese este valor no BC e queda:

CK K
[H+] = a a + w
K, +[H] [H*]

Ecuacion xeral para todos os casos de acidos débiles HA

(32 grao)

Simplificacidns da ecuacion xeral:

a) Se HA estd moi diluido e/ou é moi débil: [H*]=[OH]=10" M
epH=7

b) Se HA non estd moi diluido e non é moi débil:
[A]>>>[0OH], co cal:

Ca Ka

[H1= K+ [H']

cK
Sec,>>K: [H*] = %
K+ [H1] = [ Ll
[H] = VeK,

pH =-log \/caKa

DISOLUCION DA BASE DEBIL A”

Se en disolucidn sé existe a base A" (en forma de sal, sédico,
por exemplo): NaA - A+ Na*

A+H,0 <> HA+OH - [HA][OH*]
K, =K, /K, " A

H,O0 <> H"+OH, K, = 10"

Balance de masas (BM): c,= [HA] + [A] = [Na']

Balance de cargas (BC): [OH] +[A] = [Na*] + [H*]

Da K, pédese despexar [H']: [H*]= K/ [OH]

Do BM: [Na*] = [HA] + [A] = c,

SubstitGiese no BC: [OH1+[&T = [HA] + [&7 + [H*]

[OHT] = [HA] + [H*]

Da K, pédese despexar [A]: [A]=[HA] [OH]/ K,

Substituese este valor no BM e queda:

c,= [HA] [OH]/ K, + [HA] e de aqui despexase [HA] :

[HA] = _ Gk
K, + [OH]

Substituese este valor no BC e queda:

C.K, .\ K,

K +[OH]  [OH]

[OH] =

Ecuacion xeral para todos os casos de bases débiles A
(32 grao)

Simplificacidns da ecuacion xeral:

a) Se A" estda moi diluida e/ou é moi débil: [H*]=[OH]=107 M
eopH=7

b) Se A" non estd moi diluida e non é moi débil:
[HA] >>> [H*], co cal:

[OH] _ b b
K, + [OH1]
Sec >>K: [OH] = A
b b* - R
K, + [OH] = [OH] [OH]
[OH] = Ve K,

pOH = —log \/chb




6. Hidrdlise de sales. pH das disolucions salinas

a) Sales procedentes de acido forte e base forte
Exemplo: NaCl - CI'+ Na*

Non se produce hidrdlise, xa que tanto o Na*, que é un
acido moi débil, como o CI-, que é unha base moi débil,
apenas reaccionan coa auga.

[H*]=[OH]=107 M e pH=7

b) Sales procedentes de acido débil e base forte
Exemplo: NaCH,COO-> CH,COO"+ Na*

CH,COO™+H,0 ¢> CH,COOH+ OH" }

O que provoca que o pH > 7 (disolucién basica)

c) Sales procedentes de acido forte e base débil
Exemplo: NH,Cl - Cl'+ NH,*

NH,"+H,0 ¢> NH, + H30

O que provoca que o pH < 7 (disolucién acida)

d) Sales procedentes de acido débil e base débil
Exemplo: NH,CH,COO - CH,COO + NH,*
CH,COO + H,0 ¢> CH,COOH + OH", K
NH,"+ H,0 ¢> NH,+ H,0", K,
Neste caso, tanto o cation NH,"como o anién CH,COO
hidrolizanse, e a disolucidn sera acida ou basica segundo

que ion se hidrolice en maior grao. Neste caso, como K_
=K, =1,8x10": pH neutro

Pero se: K <K, disolucion basica
K_>K,, disolucion acida

7. Efecto do ion comuin nos equilibrios acido-base

A disolucién contén unha segunda fonte dun dos idns pro-
ducidos na ionizacién do acido ou a base (un ién comun co
acido ou a base débil). Pédense dar os seguintes casos:

a) Disolucién mestura de acido débil e acido forte, ou diso-
lucion mestura de base débil e base forte

Mestura CH,COOH (acido débil) + HCI (acido forte)
Consideremos unha disolucion con dous acidos:

Un forte: HClcon C,=0,1 M
Un débil: HAc (CH,-COOH) con C_=0,1 M
Equilibrios e expresidn das constantes:
HCl - Cl'+ H*, K >> 1

_ [AcI[H]
* [HAC]
H,O <> H'+OH, K, = 10"
Balance de masas (BM): c = [H']=[CI]=0,1M

c=[HAc] +[Ac]=0,1M

Balance de cargas (BC): [H*] = [CI'] + [Ac]+ [OH]
A [H*] en disolucién sera a suma de:
H* do HCl + H* do HAc + H* da auga (desprezables)

Ao considerar a disociacidon do HAc hai que ter en conta que
no medio hai [H*] =0,1 M do HCI

HAc ¢<>Ac + H* _ x(x+0,1)
0,1-x X x+0,1 > (0,1—-x)

Como x serd moi pequeno: x+0,1=0,1e0,1-x=0,1
x=1,8x10°M
[H]....=0,1+1,8x10°M=0,1 M

TOTAL ™

pH=-log0,1=1

Cando un acido forte proporciona un ién comun (HY),
o equilibrio do acido débil desprazase cara 4 esquerda: o
acido débil faise ainda mais débil. Por tanto, cando hai
unha mestura de dous acidos, un forte e outro débil, o pH
da disolucion sé dependera do forte.

HAc & Ac+H* K =1,8x10°

=1,8x10°

b) Disolucién mestura de dous acidos débiles ou de duas
bases débiles

Mestura H-COOH (HM) 0,1 M + CH,COOH (HAc) 0,1 M

Equilibrios e expresion das constantes:

HM<> M+ H*, Ka=1,8x10'4

HAc <> Ac+H*, K = 1,8x10°

H,0 ¢> H'+ OH, K, = 10

Balance de masas (BM): [HM ]+ [M]=0,1M
[HAc]+[Ac]=0,1M

Balance de cargas (BC): [H*] = [M] + [Ac]+ [OH]

A [H*] en disolucién sera a suma de:

H* do HM+ H* do HAc + H* da agua (desprezables)

Ao considerar a disociacion do HM compre ter en conta que
no medio hai [H*] do HAc, e viceversa.

HM & M+ HY HAc ¢ Ac + H*

0,1-x x x+y 0,1-y y y+x
x = [H*] procedentes do HM ] =x+y
y = [H*] procedentes do HAc ToTAL

o) g gyi0e 2UFY) g g008

Resolvemos o anterior sistema de ecuaciéns tendo en conta

as seguintes simplificacions:

1. No denominador: xa que a K dos dous acidos € moi
pequena, x e y son desprezables fronte a 0,1 M:
x(x+y)/0,1=1,8x 10" y(x+y)/0,1=1,8x10°

2. Como a K do HM € maior que a do HAc : x>>y
x?/0,1=1,8x10* yx/0,1=1,8 x10°
x=4,24x10°M y=4,24 x 10*M
x+y=[H.  =4,66x10°M pH= -log 4,66x103= 2,3

TOTAL



7. Efecto do idn comun nos equilibrios acido-base
(continuacion)

c) Disolucions de acidos débiles e os seus sales, e disolucions
de bases débiles e os seus sales: Disolucions reguladoras

As disolucidns reguladoras, tampons ou amortecedores
baséanse no efecto do ién comun. Buscan manter constante
o pH fronte a pequenas adicidons de acidos e bases. Estan
constituidas por un acido débil e un sal da sua base conxu-
gada, ou por unha base débil e o sal do seu acido conxugado,
con concentracidns similares en ambos os dous casos.

Supofiamos unha disolucién reguladora (HA/NaA) formada
por un acido débil HA de concentracion C, con constante de
acidez K, e a sua base conxugada NaA cunha concentracion C,:

HA +HO<«——>H" + A K =m
2 * a [HA]

¥

NaA + H,0 —» Na* +:A}

Debido ao efecto do i6n, o HA practicamente
non se disocia: [HA] = Ca

[OH][HA]
A +H204—>HA +0H>Kb:T

H,0 <— H' +OH K =[OH][H,0"]

( Kb << 1 Practicametne non hai hidrélise de A~: [A] = Cb )

HA & A+ H
Ca-X X"'Cb X

NaA - A + Na*

Cb c,+X c,

C
Se:—2— >100 —->C —X~C,
_ [ e, +] K
R Rty C,
Se: >100-—>cb+xzcb
Kb
_ (W)

Asi, queda: K,
[c.]

Aplicando logaritmos
e cambiando o signo:

c
pH = pK_+ Iogc—b

a

Ecuacion de Henderson-Hasselbach

A capacidade reguladora dunha disolucidn é maxima cando
c,=c¢, > pH=pK

As formas acida e basica da mestura reguladora denominanse
reserva acida e reserva basica ou alcalina, respectivamente.

Intervalo de regulacion
dunha disolucion reguladora pH=pK_+1

e Se se engade un acido forte HX en concentracidn pequena
c,, este acido reaccionara coa base A, diminuindo a sua con-
centracién e aumentando a do acido HA.

H=pK +lo % &
PH = pK, + log — >

a

e Se se engade unha base forte MOH en concentracién
pequena C,, esta base reaccionara co acido HA, diminuindo a
slia concentracion e aumentando a da base A~

C +CM

b
Ca—CM

pH = pK_+log

8. Reaccions de neutralizacion: valoracion dun acido forte cunha base forte

Unha valoracion ten como finalidade determinar a con-
centracion dun 4cido ou unha base mediante a medida do
volume exacto de reactivo valorante (base ou acido forte de
concentracion cofiecida) necesario para completar a reaccion
guimica entre o acido e a base (punto de equivalencia, PE).

Para a valoracion dun acido forte cunha base forte, a reac-
cion é:

Por tanto,
no PE:
pH=7

HCI(ac) + NaOH(ac)—> Na‘Cl- + H,0

+ auga

Acido + Base — sal

Para observar cando finaliza o proceso (punto final) utilizarase
un indicador, que son 4cidos ou bases débiles que no medio
acido presentan unha cor e no medio basico presentan outra
diferente. Exemplo: fenoftaleina, laranxa de metilo, etc.

equivalentes de HCI =

Célculos: No PE > _ equivalentes NaOH

Neste caso, equivalentes = moles, xa que a estequiometria

da reaccién é 1:1 - Por tanto, |M_xV, =M XV .,

M, = cantidade que calcular; V,, = dato cofiecido (volume

que se introduce no matraz Erlenmeyer); M, = dato cofie-
cido (concentracion do reactivo valorante); V, = dato expe-

rimental (volume de reactivo valorante gastado na valoracion)

Curva de valoracion:
Grafico do pH fronte ao
volume do valorante

BURETA

pH valoracion de 50 mL de HCI REACTIVO

14,0 0,1 M con NaOH 0,1 M
12,0
10,0

8,0 _
N PE:pH=7,0

4,0
2,0

0,0

Montaxe dunha
valoracion
acido-base

| MATRAZ
4 ERLENMEYER
R, "

= (HCl + INDICADOR)

0 20 40 50 60 80 100
mL de REACTIVO VALORANTE ENGADIDOS

XUNTA
G % DE GALICIA

DE COMPOSTELA

@00

& RAGC/

REAL ACADEMIA
GALEGA DE CIENCIAS



https://creativecommons.org/licenses/by-nc-nd/4.0/deed.gl

