Andlisis Volumétrico Acido-Base

INTRODUCCION

ACTIVIDAD Y COEFICIENTESDE ACTIVIDAD

En Quimica Analitica corrientemente se utilizan concentraciones analiticas de sustancias
diversas en solucion, ya que asi sabemos qué cantidad de soluto esta disuelto en un cierto volumen
de la solucion. Para un estudio completo y detallado puede interesar saber cuan eficazmente una
especie dada participa en una reaccion quimica dada.

Si tenemos una solucién de HCI advertimos que: un proton y un ion cloruro tienen mutua
atraccion uno por € otro; que dos iones cloruros se repelen como asf también dos iones proton y
que €l ion cloruro y €l protén experimentan, ambos, interacciones de ion-dipolo con € aguaen la
cual estén disudltos (consideraremos en todos los casos al agua como disolvente). Si hay otros
aniones y cationes, estas especies a su vez entraran en interaccion con los protones y cloruros.

Si la concentracién analitica del HCI es 0,1 M , podriamos preguntarnos si realmente la
[H]=01M y [CI] =0,1M; larespuestaes:

“ Segln la importancia relativa de factores como atracciones y repulsiones ion-ion
oion-dipolo, el H" y el Cl” pueden comportarse en |as reacciones quimicas como si
sus concentraciones fueran menores 0 mayores, en este caso, a 0,1 M. No obstante
que una valoracion con solucién patron de base fuerte como NaOH revelaria la
presencia de iones H" exactamente 0,1 M, ya que en esta reaccion interviene una
base fuerte produciendo con el acido fuerte una reaccion que anula los efectos de
las interacciones antes mencionadas’

Para distinguir entre la concentracién analitica de una sustancia que puede determinarse por
valoracién o gravimétricamente y la concentracion efectiva de una sustancia que explicaria un
comportamiento no ideal, se introduce e concepto de actividad de la especie.

La actividad se relaciona con la concentracion analitica por la simple expresion:

a="f*c

donde:

g = actividad de la especiei
¢ = concentracion analitica de la especie i
f, = coeficiente de actividad de la especie i (parametro sin dimensiones)

Puede predominar una de las tres siguientes situaciones.
1- S g =c¢resultaquefi=1

Se dice que la sustancia se comporta de manera ideal, que correspondera a dilucién
infinita, ya que asi se atenlian los efectos de las interacciones iénicas.
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2- Sig >cresultaquef,>1
Se dice que las sustancias despliegan desviaciones positivas del comportamiento ideal.
Esto se da cuando predomina la interaccion ion-dipolo.

3 Sig <cresultaquefi<1

Se dice que las sustancias despliegan desviaciones negativas del comportamiento ideal.
Esto se da cuando predominalainteraccién ion-ion.

Asi, parael HCI resulta:

Concentracion Actividad
Analitica, ¢ a
0,005 0,00464
0,01 0,0090
MAYOR |0,05 0,041 MENOR
0,1 0,08
1 0,81
IGUAL 2 2 IGUAL (aprox)
3 3,95
5 12
6 19,3
MENOR | 7 30,6 MAYOR
8 47,2
9 71,5
12 207

Se acostumbra atrabgjar con el llamado coeficiente de actividad medio f.

A ay ac
Parael HCl es; f. = = =

CHcl o’ Cer’

Se emplea este coeficiente de actividad medio porque no es posible separar €
comportamiento del H" del comportamiento del CI en una solucién de HCI, pues cada ion influye
en la actividad de la otra especie.

Si graficamos € f. en funcién de la concentracién analitica para € HCI, resultara, de
acuerdo alos valores dados, la siguiente grafica
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FIGURA 1. VARIACION DEL FACTOR DE ACTIVIDAD FUNCION DE LA CONCENTRACION
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Como se aprecia en la figura, € coeficiente de actividad medio para el HCI es la unidad a
dilucién infinita. Sin embargo a medida que se aumenta la concentracion de HCI, el factor de
actividad medio llega a un valor minimo, 0,76, aproximadamente a una concentracion de HCl 0,5
M, el valor del factor de actividad medio sube hasta alcanzar € valor 1 a una concentracion
aproximada de 2 M. A concentraciones mayores de 2 M € factor de actividad medio sube muy
bruscamente, 1o que indica que estas soluciones exhiben grandes desviaciones positivas de la
idealidad.

Como vemos, para € HCI € factor de actividad medio es igual a 1 a la concentracion
aproximada de 2 M, esto no significa que la solucidn se comporte idealmente a esa concentracion,
lo que sucede es que se contrarrestan perfectamente los dos fenémenos opuestos:

% el primer factor son las atracciones interionicas entre protones y cloruros que hacen que
la actividad sea menor que la concentracion de HCI, resultando f, < 1;

% e segundo factor es la solvatacion de protones y cloruros por moléculas de agua, que
hace disminuir la cantidad disponible de disolvente libre 0 no enlazado y con €lla la actividad
tiende a ser mayor que la concentracion, resultando f. > 1.
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En soluciones de HCl de menor concentracion que 2 M €l primer factor es de mayor
importancia mientras que e segundo factor predomina en medios HCI de concentraciones mayores
a2 M.

En la figura podemos ver que el aumento de f. en soluciones del &cido de concentracion
mayor a0,5 M indica que el segundo factor ha comenzado a vencer al primer factor.

Obsérvese también que el HCI 12 M (reactivo concentrado que se dispone comercialmente)
se comporta como si la concentracion de HCI fuera realmente 207 M.

En € caso del HCIO, 12 M, laactividad, (H") es nada menos que 6000 M.

En el LiBr en agua, a una concentracion de 20 M; las concentraciones de Litio y Bromuro
(actividades) se comportan como si realmente fuesen 10000 M cada uno.

El comportamiento mostrado por €l HCI es representativo del de todos los solutos iénicos,
correspondiendo curvas cualitativamente similares paralos demés solutos i 6nicos.

Se puede apreciar la gran diferencia entre actividad y concentracion analitica de un soluto
ionico, como es el HCI, por tanto se utilizaran actividades o coeficientes de actividad cuando se han
de efectuar calculos con correccién rigurosa. Sin embargo es muy usual en Quimica Analitica (en
calculos aproximados), utilizar directamente concentraciones en lugar de actividades.

Para calcular la actividad de un soluto i6nico, se puede proceder de dos maneras:

% Por medicién directa experimental de la FEM de una pila galvénica, cuando todas las
especies tienen a= 1y seguidamente se mide la FEM real cuando se varia la concentracion del
soluto que interesa. Aplicando luego la ecuacién de Nernst.

% Por célculo tedrico, determinandose la actividad por lasimple expresién a=f * ¢. Aqui
habra que determinar el factor de actividad pudiéndose calcular con seguridad para soluciones de
electrolitos de hasta 0,1 M aprox. En soluciones concentradas de electrolitos, no tienen validez las
relaciones tedricas por las cuales pueden predecirse los factores de actividad y sera preciso recurrir
al método experimental. Sin embargo para soluciones diluidas hasta valores, como dijimos, hasta
0,1 M podemos recurrir a calculo tedrico, teniendo en cuentala Ley Limite de Debye Hiickel.
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LEY LIMITE DE DEBYE-HUCKEL

Esta ley constituye una de las contribuciones méas importantes a nuestra comprension de
soluciones de electrolitos, cuya derivacion fue publicada en 1923.

No vamos a desarrollar la derivacion de la Ley Limite de Debye Hiickel por involucrar
conceptos termodindmicos aln no vistos.

Un supuesto clave en la derivacion de la Ley Limite de Debye Hiickel (L.L.D.H.) es que las
interacciones entre especies del soluto provistas de carga son de caracter puramente electrostatico
siendo vdidalaLey de Coulomb.

Otro supuesto es la aplicabilidad de la Ley de Distribucion de Boltzmann que se refiere a
hecho de que el movimiento térmico de los iones disueltos tiene por efecto aterar la orientacion de
especies provistas de cargas de signo opuesto, causada por atracciones interidnicas; significando
esto que los iones en soluciéon se mueven a azar alin cuando sigan siendo operantes las fuerzas
electrostéticas.

Debye y Hickel también propusieron que las especies idnicas no pueden polarizarse ni
deformarse y por consiguiente tienen distribucién de carga esférica y que los iones pueden
considerarse como cargas puntiformes.

Asimismo la L.L.D.H. presupone que la constante dieléctrica (D) y la viscosidad de una
solucién de un electrolito son uniformes e independientes de la concentracion real de soluto
disuelto y que se puede utilizar en todos los calculos para soluciones acuosas la constante
dieléctrica y viscosidad del agua pura. Finamente asume la disociacion completa de todos los
electrolitos en la solucion.

Laderivacion deL.L.D.H. conduce ala siguiente expresion:

-logfi = A*Z?2 * (mY2

Siendo:

fi = coeficiente de actividad
Z; = carga del ion que interesa
A = Conjunto de constantes

1 e 8pe N
A = * * = f(D,T)
23 2DKT 1000D kT
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Siendo

N = nimero de Avogadro

k = constante de Boltzmann

e = cargadel electron

D = constante dieléctrica del disolvente
T = temperatura absoluta

mes lafuerzaiénica de la solucién, definida como

la semisuma de la concentracion analitica G multiplicada por € cuadrado
dela carga Z para cada especie quimica en la solucién

m= 1/25i (C, Zi2 )

Es decir, lafuerzaionica medirala poblacion total deiones en la solucion.

Si el disolvente es agua, cuyaD =80, aT = 25°C, e vaor de A da aproximadamente 0,512
; por lo que para soluciones acuosas, laL.L.D.H. serg, a estatemperatura.

-logfi = 0512 * Z? * (m)"?

Aqui también deberd tenerse en cuenta, como anteriormente, €l coeficiente de actividad
medio, f. , 0 seax

-logf. = 0512 * zZ * (m)Y?

Si consideramos una sal binaria, cuyo cation M tiene carga Zy y cuyo anion N tiene carga
Zy tendremos:

-log f; = 0512 * Zy * Zy * (m)Y?

EJEMPLOS:

1) Calcular €l coeficiente de actividad medio para el &cido clorhidrico 0,1 N:

m= %S (C Z%) = %(Cy" Z%" +Cq Z%)

= %0,1* 1+ 0,1* 1) = 0,10



Andlisis Volumétrico Acido-Base

De aqui podriamos decir que la fuerza ionica deberia expresarse en unidades de
concentracién (moles por litro por gemplo) pero ésta se da como un nimero sin dimensiones.
Luego aplicando laL.L.D.H. tendremos:

-logf. = 0,512 * 1* 1* (0,1)"* = 0,162

log f. = -0,162 ==> . =0,689 VALORTEORICO aT =25°C y D =80 (aguadisolv.)

El valor experimental hallado paraeste caso, es. f. = 0,76

2) Calcular € coeficiente de actividad medio de una solucion 0,1 N de AlICl;

m= Y Ca™ Z%4™ +Cq Z%7 ) =%(0,1* 3+0,3* 1) = 0,60

Observemos que aqui la fuerzaidnica es seis veces mayor que en el caso anterior.

-logf,=0,512* 1* 3* (0,60)Y? = 1,189

log f, =-1,189 ==> f, =0,0647 VALORTEORICO aT =25°C y D =80 (aguadisolv.)

El valor hallado experimentalmente paraeste caso es : f. = 0,337

Al efectuar calculos con otras concentraciones de HCl y AICl; se obtiene lafigura 2. Las dos
curvas superiores muestran la variacion del factor de actividad del HCI en funcién de la (m)Y? para
los f.. calculados en forma experimental y tedrica.

Para el AICI; se representan las dos curvas inferiores. Como se habré apreciado los valores
de los factores de actividad medios, calculados por la L.L.D.H se vuelven significativamente
menores que los valores experimentales a medida que aumenta la fuerza iénica. Se observa
también por tanto, que las curvas tedricas y experimentales convergen a fuerzas ionicas bgjas, o
sea, la L.L.D.H. describe con exactitud e comportamiento de soluciones de electrolitos
relativamente débiles.

HCI
Expeyimental

AIClI3
xperimental
T edrico
0 1 2 (rr;l/2 FIGURA 2
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En general, los factores de actividad medios de sales formadas por especies con una sola
carga, pueden ser evaluadas por laL.L.D.H. hasta fuerzas ionicas de 0,05

Asi que, en soluciones diluidas, los f. dependen solo de la carga del ion y de la fuerza
ionica.

En sales formadas por iones de doble carga la L.L.D.H. da resultados de confianza hasta
fuerzas ionicas de 0,01 aproximadamente, mientras que para especies de carga triple, laL.L.D.H.
falla por encima de fuerzas idnicas de 0,005 aproximadamente.

Estos limites son s6lo aproximados, porque la naturaleza especifica de los iones de que se
trate tiene fuerte influencia en el comportamiento de un electralito.

Hasta aqui podemos ver la limitada utilidad de la L.L.D.H., a preguntarnos por qué,
debemos recordar 1os supuestos de Debye y Hiickel paraladerivacion de laley limite.

La ley de distribucion de Boltzmann, que asegura que los iones se comportan con
independencia unos de otros, se vuelve menos vaida a medida que aumenta la fuerza iénica de la
solucion.

Ademas, Debye y Hiickel asumieron que la constante dieléctrica (D) de una solucién acuosa
de electrolitos, es igua ala del agua puray que (D) asi, es uniforme para toda la solucién. Sin
embargo la (D) varia notablemente en la vecindad de un ion, ya que en presencia de un ion ocurren
fuertes interacciones ion-dipolo y se destruye la estructura de enlace de H del agua, modificandose
asi la (D), es dificil asegurar €l efecto global de este fenémeno. En este caso, a variar la (D) (en un
mismo disolvente) variard el parametro A enlaL.L.D.H.

Es dificil incorporar en el célculo tedrico todos los fendmenos que suceden. Pero algunos de
éstos tienen una incidencia lo suficientemente grande como para tenerse en cuenta y asi poder
derivar una ecuacién mas exacta que la L.L.D.H. para ello consideremos otro de los supuestos de
Debye-Hiickel, € de que los iones son cargas puntiformes. Pero sin embargo, si advertimos que los
iones tienen tamafios finitos y que cada ion tiene su radio caracteristico, resulta evidente que los
campos electrostaticos en un ion de tamafio y carga puntiforme han de ser diferentes, variando asi
también las fuerzas couldmbicas entre ellos.

Surge de esto Ultimo, la Ecuacion de Debye-Hiickel Ampliada (E.D.H.A) , ésta implica €
tamafio finito del ion que influye sobre el valor def. , asi Debyey Hiickel obtuvieron:

(n)l/Z
-logf. = 0512 * Zy * Zy * E.D.H.A.
1+B*a* MY
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Siendo:
B =50,3/ (D*T)¥?
B=0,328 a T=298K y D =80 (agua disolvente)

a = radio efectivo de un ion solvatado (en A)

EJEMPLO:

3) Con esta nueva ecuacién volvamos a calcular € f. del HCI 0,1 N ya que como vimos al
aplicar laL.L.D.H. obteniamos valores diferentes con respecto al valor experimental.

Entonces:
at=9A
ac|_ =3 A

Parael célculo se utiliza el promedio de la especie, 0 sea, en este caso, 6 A

-logf, = 0512* 1* 1* (0,1%2 / {1+0,328* 6* 0,1%} ) = 0,0998

logf. = - 0,0998

f: =0,794 VALORTEORICO

f: = 0,796 VALOR EXPERIMENTAL

Vemos que se abtiene asi una concordancia excelente.

Es evidente por tanto, que la E.D.H.A. da una concordancia mucho mayor entre la teoriay
el experimento que la L.L.D.H. Gré&ficamente vemos la comparacién de los f. para HCI calculados

por laL.L.D.H.ylaE.D.H.A. con los valores obtenidos experimental mente, todos en funcion de la
raiz cuadrada de lafuerzaidnica

fi A

FIGURA 3

0 0.4 0.8 12 > nt?
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Mediante esta grafica podemos advertir que, si bien la E.D.H.A. da mejores resultados que
laL.L.D.H. fallaaaltas fuerzasioénicas.

Con la L.L.D.H. podemos calcular por gemplo la solubilidad del AgCl en una sustancia
ionicacomo e HNO; .

En & medio que contiene HNOj3 habré interaccion entre Ag* y NOs', mientras que los Cl™ se
atraerén con los H', como también se atraeran CI" y Ag" ; pero las concentraciones de Ag" y CI’
son pequefias comparadas con las de H" y NOs ™ (si la concentracion del &cido es suficiente)

Asi la atmdsfera idnica de la Ag" tendrda NOs; y agua, y la atmdsfera idnica del CI°
consistira predominantemente de H* y agua. El efecto de las atmésferas idnicas es neutralizar
parcialmente la carga de un ion Ag” y un Cl" y disminuir asf |a fuerza de atraccion del uno por el
otro.

Si comparamos entonces la fuerza de atraccion entre Ag' y CI” en HNO; y agua pura,
advertimos que en HNO; ser& menor gque en agua pura.

EJEMPLO:

4) Caculo de la solubilidad del AgCl en agua puray en HNO3; 0,05 N

fag * [Ag] * fo” * [CI] = Kps | (producto de actividad termodinémico)

Si utilizamos el concepto de coeficiente de actividad termodinamico tendremos:

f.? [Ag'1[CI'] = Kps

S[Ag']=[CI'] =S

luego: Kps = f,2 &

Kps"”?

f.

0 sea, lasolubilidad (S) ha de aumentar a medida que disminuye € f..

10
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PARA AGUA PURA:

mes casi cero, por ser muy pequefias las concentraciones de Ag” y ClI, entonces se asume
que préacticamente f, = 1, resultando:

S= Kps'?=(210") ? = 1,41 10°

PARA HNO3 0,05 M:

Aqui tendremos que calcular my f. , m depende de todas las concentraciones ionicas
presentes, pero como la contribucién de Ag* y CI™ es despreciable, tenemos:

m= Y4Cy" Z%" + Cuos Z’nos ) = #0,05% 12* +0,05* 1*) = 0,05

Recordemos que los f. de especies de una sola carga pueden ser evaluados por laL.L.D.H.
hasta fuerzas ionicas del orden de 0,05, 0 sea que:

-logf.=0512* 1* 1* 0,052 = 0,114

f. = 0,768

Entonces: S= Kps'? / f. = (210%°)"2/ 0,768 = 1,8410° M

Vemos asi que el AgCl es alrededor del 23 % mas soluble en HNO; 0,05 N que en agua
pura.

11
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VOLUMETRIA ACIDO BASE

FUNDAMENTOS: INTERPRETACION Y CALCULOS

Sabemos que una valoracion acido-base es un método analitico volumétrico de
neutralizacion, basado en la reaccién quimica entre un acido y una base. Se tratara la valoracion
en medio acuoso.

Trabajaremaos con concentraciones analiticas directamente.

Comenzaremos estudiando |os iones en solucién, tratando de considerar los conoci mientos
tedricos que permitan una interpretacion de las diversas reacciones y operaciones que se emplean
en los métodos analiticos.

El objeto de la discusion del equilibrio &cido-base en solucion acuosa, es desarrollar un
método légico y simple para resolver equilibrios que requieren un minimo de experiencia. Este
método se basa en € uso de la condicion protonica (o condicidn de proton) que considera todas
las reacciones protoliticas que ocurren entre el disolvente o sus iones, entre los &cidos y bases
disueltos, de las cuales surgen directamente las expresiones generales exactas de la concentracién
de protones o del pH. Y como en esta volumetria todas las experiencias se basan en variaciones de
concentracion de protones, debemos pues tener un cierto dominio en el calculo de las mismas.

Se trabgja elaborando en cada situacién un balance de masas y un balance de cargas, o
tambi én Ilamado este Ultimo regla de el ectroneutralidad.

Para € célculo de la concentracion de proton (en solucion acuosa) existen dos métodos
principales, que han sido designados como algebraicos y gréfico (este dltimo introducido por los
quimicos escandinavos). Ambos métodos tienen entusiastas sostenedores, proclamando algunos
uno, otros € otro. Los dos métodos utilizan la condicion de proton como punto de partida y
divergen en gque uno trata las relaciones de los balances en forma algebraica, mientras el otro lo
hace con métodos graficos.

En un problema especialmente complicado los métodos graficos pueden ser de una utilidad
considerable, mientras que si se requieren cal cul os especialmente exactos, deben utilizarse métodos
algebraicos.

Nosotros trabajaremos con € método algebraico, sblo daremos un gjemplo del método
gréfico para e pH del agua pura, a titulo informativo. Previamente trataremos la regla de
electroneutralidad.

13
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REGLA DE ELECTRONEUTRALIDAD:

También llamado balance de cargas eléctricas, se refiere a que todos los compuestos son
neutros, es decir, que las cargas positivas y hegativas son iguales.

Por gjemplo, cuando expresamos [Ba™ | en un balance mésico, estamos indicando Ias moles
de Ba™ que tenemos, pero nada tiene esto que ver con la regla de electroneutralidad, que significa
(en este caso) que unamol de Bario posee dos moles positivas, escribiendo entonces:

2 [Ba™ ] esdecir, se balancean las moles de las cargas y en general para una solucién de
unaUnicasal A, B, es:

N[A™] = m[B™]

6 |Sn [A"™] =Sm[B™]

Si tenemos Ba(NO3), seré:

2[Ba"] = [NO;]

Podemos fundamentar esta regla teniendo en cuenta la segunda ley de Faraday, que como
sabemos, establece, que la misma cantidad de electricidad reduce €l mismo nimero de equivalentes
de los distintos elementos.

Como la cargadel electron es 1,6 10™° coul., la carga de unamol de electrones sera
1,6 10%° coul /€ * 6,02310°° € /mol = 96500 coul / mol = 1 Faraday

Lacargade una mol de electrones (1 F) reduciraa 1 mol de Ag™ (1 equivalente de Ag")
0,5 mol de Cu™ (1 equivalente de Cu™)

0,25 mol de X™*** (1 equivalente de X**)

Un+ mol de X™ (1 equivalente de X™)

Luego, si 1 F, o cargade 1 mol de € reduce a0,5 molesde Cu*™ ; para 1 mol de Cu™ ser&

1F61moldee ——— 0,5mol Cu™

2molesde€ =x 1 mol Cu™

Engenera: 1moldee —— 1/n" mol X™
nmolesdee =x __  1mol deX"™

Es decir, se necesitara la carga de dos moles de electrones para reducir una mol de cobre
y asf con los demés elementos, escribiéndose entonces para el caso del Cu directamente 2 [Cu*™]
ya que dos moles de electrones equivalen a 1 mol de cobre.

14



Andlisis Volumétrico Acido-Base

EXPRESION GENERAL DE LA CONDICION PROTONICA

% Si consideramos un &cido fuerte como el HCl de concentracidn analitica a tendremos:

BALANCE DE MASAS: BALANCE DE CARGAS:
[H]=[Cl]=a [H]=[OH]+ [CI]
[H]1=[OH] (aguadisolvente) [H]=[OH]+a

Asi obtenemos la condicion de protén para este caso. (Combinando ambos bal ances)

% Si consideramos €l sistema formado por:

HCl « H +CI 1) Sean: a= concentracién de HCI

NaOH « Na"+OH 2 b = concentracion de NaOH

HAc « H' + AC ©) HAc = Acido acético de conc. Ca
NH, OH « NH;" + OH (4) Ac =Acetato

NaAc « Na' + Ac (5) NH,OH = Amoniaco de conc. Cb

BALANCESDE MASAS:

[HT=[Cll=a D

[Na]=[OH]=b @)

[H] = [Ac] (3 \ [HAC=Ca-[Ac]=Ca - [H']
[NH,"] = [OH] (4 \ [NHH] = Cb-[OH] = Cb- [NH,]
BALANCESDE CARGAS:

[HT + [Na] + [NH,] = [OH] + [Ac] + [CI]

\'| [H'] = [CIT + [OH] + [Ac] - [Na - [NH4
v A A A K

~

ac.({é\c.fuerte) base!s ace}c{toras b (balse fuerte) Ac. de Brasted
de protones (dador de protones)

Resultando entonces:

[H] =a+S m; [BASE], - b - Sn; [ACIDO];

Expresion general dela CONDICION DE PROTON

15
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CALCULOSDE[H'] :

5) Cuando procedemos a la evaluacion de la [H'] de un &cido fuerte podemos escribir, por
gjemplo: de considerar 1000 ml de solucién con un contenido de 0,1 g de HCI ser&

N° de moles de HCI:
3646g — 1 mol HCI
01g ———— x=0,00274 moles HCI

[H=27410°M

pH =-1log 2,74 103 = 2,56

Pero si queremos evaluar la [H'] que corresponde cuando ésta es muy pequefia, nos
encontramos que la ionizacion del disolvente, en este caso, agua, es considerable, por medio de la

condicion protonica entonces, que considera todos |os iones presentes, estaremos en condiciones de
evaluar el pH que corresponda exactamente.

6) Calcular & pH de unasolucion 10° M de HCI

Balance de masas: Balance de cargas.
[H]=[CI] =10"M [H7= [OH] +[CI
[H]= [OH] (aguadisolvente) [H]=[OH] + 107
[H]* [OH] = 10™ (1) Condicion de Proton

Entonces. [OH]= [H'] -10"

Remplazando en (1) : [H7 * (H]-10") = 10™

[HT - (H7*107) -10™ = 0

Resolvemos la ecuacién de segundo grado, quedando:

107 + { (107)* + 410%}¥2 3,24
[HT = = 107 =1,62107 M
2 2

pH = -log1,6210’ = 6,8

Este tipo de célculo lo realizamos cuando la [H'] es menor que 10° M , para
concentraciones mayores, aplicamos directamente pH = - log [H'], ya que seria
[H'] >> [OH] del agua.

16
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7)Y asi, para [H] = 10® M de HCI ser&

10® + { (10%)? + 410™}¥2 21,02
[H1 = = 10® = 1,051 107 M
2 2
pH = 6,98

8) Para [H'] = 10° M de HCI seria

10° + { (10%)? + 410™}¥2 201
[H1 = = 10° =1,005107 M
2 2
pH = 6,9978

9) Calcular el pH y pOH de unasolucién 10° M de Ba(OH),
Balance de masas: Balance de cargas.
[Ba™]1=10"M [H] +2[Ba™ = [OH]

[H]= [OH] (aguadisolvente)

[H7 + 2107 = [OH]

[H7* [OH] = 10* )

Condicion de protén

Entonces: [H']= [OH] - 2107
Reemplazandoen(1):  ([OH] -2107)* [OH] - 10 = 0
[OHT? -2107* [OH] - 10™ = 0

Resolviendo la ecuacién de segundo grado queda:

2107 + {(2107)? + 410™}*¥? 4,83
[OH] = = 107 = 2415107 M
2 2
pOH = 6,62

pH =14-6,62=7.38

Si la [OH] hubiera sido mucho mayor que la [H'] se procede a calcular
directamente, es decir, se puede considerar que si [OH] es mayor de 10° M,
puede proceder directamente

17
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10) Calcular el pH de una solucion 10° M de Ba(OH),

Balance de masas:
[Ba™ = 10°M

[H] = [OH]

Balance de cargas.

[H] + 2 [Ba™] = [OH]

Si [OH] >> [H'] queda: 2 [Ba™] = [OH]

esto secumpleyaque: [OH] = 2 [Ba™] = 210°M

Demodoquee pOH =27 y pH =113

Si hubiéramos aplicado €l mecanismo anterior, la ecuacion de segundo grado hubiera sido:

210°% + {(210°7 + 410™ }*2 210° +(410° +(410™)7?

|OH'| = = =
2 2

= (210° + 210%)/2 = 210° M despreciable frente a10°®

11) Calcular € pH de una solucion que contiene 0,020 moles de Ba(NOs), por litro
Balance de masas:

[Ba™ = 0,020

[NO3]=0,040

[H] = [OHT] (agua disolvente)

Balance de cargas.

[H]+2[Ba"™] =[OH] +[NOs]

[H] + 0,040 = [OH] + 0,040

Condicion de protén

[H] = [OH] = 107

pH = 7

18
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12) Célculo del pH del agua pura, por € método gr afico:

Se parte considerando la condicion de proton, que en este caso sera:

[H]= [OH]

o también: [H] =

L uego se procede afijar con cada miembro de la condicién proténica una ecuacion, es decir,
dos en total, de manera que:

Kw

z=[H] ; z=
[H]

Pero éstas conviene escribirlas como funciones logaritmicas, asi que:

z=log [H] ; z=log(Kw/[H"]) = logKw -log[H"]
Se representan como funciones de - log [H'] ( = pH ) sobre un mismo gréfico. El
resultado se observa en la figura 4, la respuesta a problema es pH = 7, que corresponde a la

interseccion de las dos lineas rectas que se obtienen, la primera de pendiente +1 que pasa a través
dez=-14

z=log Kw - log [H"]

FIGURA 4
-14 >
0 2 4 6 7 8 10 12 14 pH
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Asi se graficara z = log [H'] (en valores negativos desde -14 hasta 0) y en valores de pH
(de 0 a14).

En lafigura 4 vemos la primera ecuacion que pasa por z = 0 (pendiente -1) y la segunda
que pasa por z = -14 (pendiente +1)

La construccion de este gréfico se varealizando con cada valor de pH de 0 a 14.

Por gemplo:
En pH =10 tendremos: En pH = 3 tendremos:
z=log[H"]=1log10%°= -10 z=log[H]=log10%= -3
z=log Kw - log [H'] z=logKw - log [H']
=log 10™ - log 10%° =log 10 - log 107
=-14-(-10)=-4 =-14-(-3)=-11

Y asi se va calculando hasta que ambas rectas se corten, correspondiendo asi a la solucién.
Cabe destacar que ambas ecuaciones daran €l mismo valor en lainterseccién.

Las ecuaciones se representan como funciones logaritmicas porque de lo contrario, 0 sea,
trabajando directamente, por gemplo, haciendo:

Kw

y=[HT ; y=
[H']

La segunda de estas ecuaciones resulta una hipérbola, dando una gréfica del tipo de lade la
figura5.

4
y 10’

2

FIGURA 5

0

0 1 2 [H710

Resultando un método tedioso, ya que tendriamos que calcular valores para muchas
concentraciones de protones, sobre un amplio ambito de valores numéricos para poder asegurar la
construccion exacta de la curva y encontrar la region de interseccion. En cambio usando
logaritmos, la curva da rectas, resultando mas sencilla la construccion de la gréfica para obtener la
interseccion.

20



Andlisis Volumétrico Acido-Base

EQUILIBRIOS MONOPROTICOS

ACIDOSDEBILESY BASESDEBILES

Un é&cido o una base déhil, como se sabe, estan ionizados incompletamente (en solucion
acuosa). Como resultado de esto, la concentracion de protones o de oxhidrilos es, respectivamente,
siempre menor que la concentracion original del &cido débil o la base débil, esta concentracion
original esla concentracion analitica Cay Ch respectivamente.

La expresién matemética para el estado de equilibrio entre las formas ionizadas y no
ionizadas del soluto sirve como base para € céculo del pH en ambos casos, pero siempre
aprovechando la condicion de protén dentro del método al gebraico.

Comenzamos tratando un ACIDO MONOPROTICO DEBIL HB, de concentracion

analitica Ca, procediendo a calcular la[H"] exacta que le corresponde;

REACCION:

HB« H" + B
no disociado disociado

[HT[B]
dondeKa= —
[HB]

BALANCE DE MASAS:

Ca = [HB] + [B] = [HB] + [H]

[HB]=Ca-[B] | (1)

de aqui surge:

BALANCE DE CARGAS.

[H] = [OH] +[B’]

[B] = [HT - [OH]

Reemplazando en (1) : | [HB] = Ca - [H'] + [OH]

Reemplazando |os val ores obtenidos en la constante de equilibrio, 0 sea:

[H] ([HT - [OHT)

Ca - [H] + [OH]

Luego:

[H]= Ka

Ca- [H']+[OH]

[H']- [OH]

@

Ecuacion exacta de la concentracién de protén

en un acido débil monopraético

La ecuacion exacta obtenida se justificaré aplicarla en los casos en que la[H*] sea menor de
10" M, donde comenzara a tener importancia laionizacion del agua.
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Cuando la[H'] es mayor quela[OH7] , generalmente, lo suficiente como para ser [H'] > 10°®
M, ya que se considera solo [OH7] del agua, podemos considerar despreciables los [OH], ya que

estén sumando y restando en la ecuacion (2), frente al [H'], quedando entonces:

[HT
Ka=——
Ca- [H1]

[H? = Ka(Ca-[H]) = KaCa - Ka[H']

[HT? + Ka[H'] -KaCa =0

Al resolver esta ecuacion de segundo grado quedar&:

-Ka + (Ka® + 4KaCa)Y?
[H] = ©)
2

Esta ecuacion se aplicara para concentraciones de protones mayores que 10° M.

Si al resolver la[H'] se halla que [H'] << Ca; es decir que tendriamos que proceder en parte
como en € método de las aproximaciones sucesivas, para evitar calcular la [H'] y luego verificar
gue es mucho menor que Ca (s asi fuera € caso), podemos hacer directamente, si Ka << Ca, la

ecuacion (3) se puede simplificar bastante.

22

O sea, sera

Si Ca>>Ka [H'T? [H'T?
Ka= =

resultaque Ca>>[H'] Ca - [H] Ca

Entonces| [H'] = (KaCa)?

Ecuaci6n exacta para los casos, en general, de concentraciones de protones no muy bajas

NOTA:

Para que resulte mucho mayor, generalmente, se toman dos unidades de
diferencia en los exponentes, o sea, 100 veces mayor, ya que las bases de los
exponentes las consideramos siempre 10. Esto no debe tomarse
rigurosamente, es meramente estimativo.
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EJEMPLOS:

13) Calcular [H*] en una solucion de &cido débil HB de Ka = 4 10° para:
aCa=01M
b) Ca=10°M
¢) Ca=10"M
a) Aqui Ca>>Ka, demaneraque: [H'] = (KaCa)¥? = (410°* 0,1)*2 = 210°M
b) Aqui Ceyﬁ Ka, de manera que empleamos la ecuacion cuadrética:

-Ka+ (K& +4KaCa)Y?

2

-4.10° + [(4 10°)° + 4 (4 10°) (10°) ]*
= = 1,810*M
2

¢) Aqui Ca>> Ka, de manera que empleamos la ecuacion cuadrética:

-Ka+ (K& +4KaCa)Y?

2

-4.10° + [(4 10°)° + 4 (4 10°) (10°) ]*?
= = 8310°M
2

14) Calcular el pH de unasolucion 0,1 N de &cido acético (Ka= 1,75 10°)
Como Ca >> Ka, aplicamos directamente: [H'] = (KaCa)'?
[H7=(1,7510° * 0,1)*? = 1,3310° M

pH =-log (1,33 10°%) = 2,88

15) Calcular e pH de una solucién 0,0250 N de &cido férmico cuyaKa= 1,76 10
HCOOH « H" + HCOO

Si establecemos que Ca >> Ka estamos muy cerca del limite que establecimos de 100 veces,
calculemos por ambas ecuaciones y veamos qué diferenciada unay otra.

Ecuacién simplificada:

[H] = (KaCca'® = (1,7610**2510%)% = 2110°M ® pH =268
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Utilizando la ecuacion de segundo grado:

-Ka+ (K& +4KaCa)Y?

H1= =
2
-1,76 10 + [(1,76 10%)? + 4 (1,76 10 (2,5 10?) ]¥2
= = 201110°M
2
pH = 2,70

Siendo € resultado obtenido con la ecuacion de segundo grado méas exacto. La diferencia
entre los dos val ores aumentaria a medida que disminuya la concentracién analitica del acido (para
€l mismo &cido). Se propone como gjercicio la comprobacion de esto.

pH de BASES DEBILES:

Se aplica el mismo criterio que para acidos débiles.
Si tomamos a NH4OH como la especie mas comin de bases déhiles, donde Cb es la

concentracion analitica del NH,OH tendremos:

REACCION: BALANCE DE MASAS:

[NH,OH] = Cb - [OH]

NH,OH « NH," + OH

BALANCE DE CARGAS.

[NH,"] [OH]
y Kb= [H] = [OHT - [NH4]
[NH,OH]
- 18105 [NHs] = [OH] - [H]

Reemplazando estos valores en Kb, queda:

([OHT - [H'])* [OH]

24

Kb=
Ch-[OH]
Kb (Ch-[OHY) Ecuacion exacta cuya aplicacion se
Despejando: | [OH] = justificaen casos en que la
[OH] - [H] [OH] <10°M
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Si a evauar [OHT] se halla que [OH7] << Cb; es decir que tendriamos que proceder en parte
como el método de las aproximaciones sucesivas, para evitar esto, podemos hacer directamente,
cuando Kb << Cb , la ecuacion se simplificaria, ya que implicaria que Cb >> [OH], de manera
que

[OHT? [OHT?
Kb=———— \ Kb= y | [OH] = (Kb Ch)¥?
Cb - [OH] Cb

Ecuacion exacta paralos casos en que [OH] no son muy bajas
EJEMPLO:
16) Calcular el pH de una solucion 10° M de amoniaco. Kb = 1,8 10°
En este caso Cb //> Kb, por lo tanto:

-Kb + (Kb* + 4Kb Ch)?
OH] =

2

-1,810° +[ (1,810%?2 + 4 (1,8 10%) (10%) ]2
= =71610°M
2

pOH = - log (7,16 10°) = 5,14

pH = 14 - pOH = 8,85

pH DE MEZCLASREGULADORAS (BUFFER)

Trataremos €l caso de una mezcla de un ACIDO DEBIL MONOPROTICO HB, de constante de
equilibrio Ka, Y su saL, por gjemplo, NaB

[H][B]
HB « H + B Ka=
[HB]

Sean Ca = concentracion analitica del acido

Cs = concentracién analitica de la sal
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BALANCE DE MASAS:

[H] = [OHT] (agua disolvente)

Ca = [HB] + [B] ; Cs=[B] = [Na

\ Ca+Cs = [HB] + [B] (aquila[B7] seconsiderapara€l acidoy paralasal)

\ |[HB] = Ca + Cs -([B‘]

BALANCE DE CARGAS.

[H] + [Na] = [OH] + [B]

\ [B']jz [H] + [Na'] - [OH]

Reemplazamos [B’] obtenida del balance de cargas en [HB] del balance de masas.

[HB] = Ca +Cs - [H7] - [Na'] + [OH] = Ca +[N&T-[H] - [Na] + [OH] =

[HB] =Ca-[H] + [OH]

Reemplazando los valores de [B] del balance de cargas y € Ultimo valor de [HB] abtenido
recientemente, en Ka, obtenemos:

[H] ([HT + [Na] - [OH])
Ka=

Ca - [H] + [OH]

Ca - [H] + [OH]

y|[H] = Ka
[H] + [Na'] - [OH]

Ecuacion exacta que permitira el calculo de la[H'] en las proximidades del pH neutro
ECUACION DE HENDERSON (1908)

S Cay [Na'] son grandes, como sucede corrientemente, se considera que Cay [Na'] >> [H']
quedando ademés este [H'] reprimida por efecto de ion comdn por la especie B

También Cay [Na'] >> [OHT], que este caso proviene del agua.

26



Andlisis Volumétrico Acido-Base

Asi |a ecuacién exacta se reduce a:

Ca [Na']
[H] = Ka y |pH = pKa + log
[Na'] Ca
o también:
[ACIDO] [SAL]
[Hl]=Ka 'y | pH =pKka+log
[SAL] [ACIDO]

Para un BUFFER BASICO, por un mecanismo similar se obtiene:

Cb [SAL]
[OH] = Kb _— 'y |pOH = pKb+log__
Cs [BASE]

CAPACIDAD REGULADORA:

Sabemos que la mision de estas mezclas de &cidos débiles y sus sales (buffer acido) o bases
débiles y sus sales (buffer basico) es mantener constante € pH en un rango caracteristico de éstos,
pero para €llo deben mantener cierta relacion entre las variables de éstos.

Se considera maxima la capacidad reguladora (C.R.) cuando:

[ACIDO] = [SAL] paraun Buffer acido [BASE] = [SAL] paraun Buffer basico

Es decir, cuando se ha neutralizado la mitad del &cido en uno, o lamitad de la base en otro.

En € caso de un buffer &cidosera | pH = pK

Losrangos Utiles de regulacion se consideran para:

[SAL] [SAL]
o} =10 \ |pH=pK+1ly| pOH=pK +1

[ACIDO] [BASE]

[SAL] [SAL]
o} =01 \ |pH=pK-1] y| pOH=pK -1

[ACIDO] [BASE]
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CALCULOSDE CONCENTRACION DE PROTONES
EN MEZCLASREGULADORAS

CASO L.

17) Cacular € pH de una solucién 0,1 N de &cido acético (HAc) y 0,1 N de Acetato de
sodio (NaAc)

[H'T[Ac]
HAc « H" + Ac Ka=—"""
[HAC]

NaAc « Na” + Ac

BALANCE DE MASAS:
[HAC] = 0,1 - [H]

[Ac] = 0,1 + [H'] = Cs + [AClacino

BALANCE DE CARGAS.

[H] = [OH] + [Ac] - [Na']

Sabemos ya que de estas expresiones se llega a la ecuacion exacta

[H] ([HT + [NaT - [OHT)

Ka=
Ca - [H] + [OH]

Si [OH7] es despreciable frentea[H'], [Na'] y Ca quedara:

[H] ([HT + [NaT)

Ka=
Ca - [H]

Pero en este caso al evaluar [HAC] y [Ac] resulta:
[HAC] = 0,1 - [H] yaque 0,1 >>[H'] gqueda: [ACIDO]=[SAL] =0,1M

[Ac] =01 + [H']

0,1
[H] = Ka

=17510°M y | pH = pKa = 475

0,1
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18) Calcular €l pH queresultaa diluir 100 vecesla solucion del CASO 1, es decir que:

[HAC = 000LM vy [NaAc] = 0,001 M

Al aplicar las expresiones rigurosas (en parte) para las concentraciones de HAc y Ac
quedar&

[HAc] = 0,001 - [H] peroteniamosuna [H'] = 1,7510° M asi que:
[Ac] = 0,001 + [H']

[HAc] = 0,001 - 0,0000175 = 0,0009825 M

[Ac] = 0,001 + 0,0000175 = 0,0010175 M

Cs [AClacipo

[H] 0,0010175

luego: = 1,7510°M
0,0009825
98,25 10°
por cuanto: [H'] = 1,7510° — = 1,6910° M
101,75 10°

entonces: pH = -log (1,69 10°) = 4,772

Se observa que practicamente no ha habido variacién importante en € pH al efectuar la
dilucion, actuando € sistema como un buen regulador.

19) Caculemos ahora el pH que resulta de agregar 10 ml de HCI 0,1 N a 100 ml de la
solucion del CASO 1.

En 100 ml tenemos:

n°® mmoles=V * N =100 ml * 0,1 mmoles/ml = 10 mmoles de HAcy de NaAc

S adicionamos 10 ml deHCI 0,2 N, serd: V* N = 10* 0,1 = 1 mmol de HCI

Esta milimol de HCI reaccionaré con €l acetato, formando HAc de acuerdo alareaccion:

Ac + H' « HAc
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Luego de esta reaccion tendremos, entonces, 11 mmoles de HAc, quedando 9 mmoles de
Ac en un volumen total de 110 ml, de manera que:

11 mmoles
[HAC] = = 01 9 mmoles
M [Ac] =—— =0,082M
110 ml 110 ml
[H'T[AC] [H'] 0,082
luego: = = 1,7510°M y pH = 468
[HAC] 0,1

Obsérvese asi que € sistema continla actuando como un buen regulador, ya que esta
adicion de HCI (a buffer formado en la solucién CASO 1) NO ha hecho variar e pH en forma
importante.

20) Si ahora en lugar de agregar HCI, se adicionan 10 ml de NaOH 0,1 N a 100 ml de
buffer del CASO 1y caculamos su pH tendremos:

El NaOH consumira parte del HAc con formacion equivalente de NaAc.

10 ml NaOH 0,1 N © 1 mmol de NaOH

guedando en €l sistema, luego de reaccionar, de acuerdo con la siguiente reaccion:;

HAc+OH « Ac + H,O

9 mmoles de HAc
y en un volumen total de 110 ml, de manera que;

11 mmoles de Ac

9 mmoles 11 mmoles
[HA] = —— = 0,082 M [Ac]= ———— =01M
110 ml 110 mi
[HT[Ac] 0,082
luego: = 17510° y [H]= 1,7510° = 1,4310° M
[HAC] 0,1
y pH = 485

Vemos que el sistema acttia como un buen regulador.
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SE PROPONE COMO EJERCICIO:

a) Calcular € pH de unasolucion 0,1 M de NH;,OH y 0,1 M de NH,CI

b) Calcular e pH s a sistema (a) selo diluye 100 veces

¢) Calcular el pH que resultaa adicionar 10 ml de HCI 0,1 N a 100 ml del buffer

d) Calcular € pH queresultaa adicionar 10 ml de NaOH 0,1 N a 100 ml del buffer

21) a) ¢Cud es la concentracion de protones de una solucion de 500 ml de &cido acético
0,1 N a25°C si lasolucion contiene ademas 2 g de acetato, afiadidos en forma de NaAc?

b) ¢Cual serala concentracion de protones si se agregan a sistema anterior 4 mmoles
de NaOH?

c) ¢Cudl serala concentracion de protones si se agregan al sistema anterior 4 mmoles
de HCl y cual sera el pH en cada uno de los tres casos?

a PM CH;COO = 59 g/mol

1000 ml —— 59 g acetato
500 ml ———x=29,5 gacetato
luego: 29,59 500 ml ——1 moal
2 9q X =0,0678 mol

Sabemos queen € HAc, [H'] = [Ac] = x (en estacaso e llamamos x)

HAc « H" + Ac
Equil. 0,1-x X X

Pero ademés estamos adicionando 0,0678 moles de acetato, de manera que tendremos:

[Ac] = x + 00678 vy [HAC] = 01 -x

En virtud de la constante de equilibrio &cida ser&

[H'T[Ac] x ( x +0,0678)
= = 1,7510°
[HAC] 01 -x
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Pero x resulta muy chica respecto del valor de 0,1y 0,0678, por 1o que:

0,0678 x

— = 1,7510° entonces: x = 2,5810°
0,1

ycomo x = [H7] = 25810°M y pH = 459

b) Si agregamos 4 mmoles de NaOH a 500 ml seran: 8 mmoles en 1000 ml (0,008 moles),
lareaccion es:

HAc + OH « Ac + H,O

luego: [HAC] = 0,1 - 0,008 = 0,092 M

[Ac] = 0,0678 + 0,008 = 0,076 M

[H'] 0,076
Demaneraque; 1,7510°=
0,092

[H] = 21210° M y pH = 467

) Si agregamos 8 mmoles de HCI por litro, sera

[HAC] = 0,1 + 0,008 = 0,108 M

[Ac] = 0,0678 - 0,008 = 0,0598 M » 0,06 M

[H'] 0,6
De maneraque. 1,7510° =
0,108

[H] = 31510° M y pH = 45

De acuerdo a lo visto en Capacidad Reguladora, podemos apreciar que en los tres casos se
manifiesta una buena accion reguladora.
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Hasta aqui hemos considerado en las mezclas reguladoras, por gemplo, en buffer &cido, la
cantidad de &cido y de sal presente. Veremos ahora otra forma de llegar alo mismo, pero teniendo
en cuenta €l &cido presente y la base fuerte adicionada, en un buffer &cido, donde no se neutraliza

todo el acido por supuesto. Y viceversa en un buffer basico.

ACIDO DEBIL , HB, DE CONCENTRACION Ca + BASE FUERTE b
BALANCE DE MASAS: BALANCE DE CARGAS;

[H] = [OH] + [B] - b
[HB] = Ca -[H] = Ca -[B] Condicion de proton

[HB] = Ca - : [H] - [OH] + b

Reemplazando [B] del balance de cargas en el balance de masas.

luego: [HB] = Ca - [H] + [OH] - b

[H][B] [H] ([H']- [OH] + b)
S: Ka=—  resultard Ka =
[HB] Ca- [H+] + [OH] -b

Ca- b - [H] + [OH]

luego: |[H] = Ka
b + [H'] - [OH]

Ecuacién exacta de Hender son

Si Ca-b >> [H'] + [OH] Ca-b
queda: | [H'] = Ka
y b >> [H] - [OH] b
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EJEMPLO:

22) Seagregan 10 ml de NaOH 0,1 M a40 ml de HAc 0,1 M. ¢Cual es el pH?

Al considerar €l volumen totd : 50m — 100%
ParaNaOH : om-———x=20%
y: 01M —100%
0,02M =x 20%

luego: b= 0,02M

ParaHAC 50 ml 100 %
40 ml x =80 %

y: 01M 100 %

0,08 M =x 80 %

luego) Ca = 0,08 M

(Ca- b) (0,08 - 0,02)
[H] =Ka—— =17510° = 52510° M
b 0,02
y pH = 428
Kw 10
Podemosver que: [OH] = = = 1910 ™M

[H] 5,25 107

Como vemos, secumpleque: Ca - b >> [H'] + [OH]

y b >> [H7] - [OH]
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BASE DEBIL ,MOH , DE CONCENTRACION Cb + ACIDO FUERTE a

BALANCE DE MASAS: BALANCE DE CARGAS:

[H+] = [OH] - [M+] + a
[MOH] = Cb - [OH] = Cb - [M] Condicién de protén

[MOH] = Cb - @ @: [OH] - [H] + a

Reemplazando [M?] del balance de cargas en €l balance de masas:

luego: [MOH] = Cb - a + [H] - [OH]

En virtud de la constante basica queda:

[M'][OH] ([OHT - [H] + &) [OH]

[MOH] Cb - a + [H] - [OH]

Cb - a + [H] - [OH]
luego: | [OH] = Kb

a+ [OH] - [H]

Ecuacién exacta de Hender son

luego: s Cb - a>> [H'] - [OH] Cb - a
gueda: | [OH] = Kb
y a>> [OH] - [H] a

23) Sediluyen 100 ml de amoniaco 0,1 M y 90 ml de HCI 0,1 M a un volumen total de 200
ml. Kb = 1,8 10°. Calcular el pH.

Parael amoniaco: 200ml 100 % y 100 % 01M
100ml x=50% 50 % X =0,050M

Cb=0,050M
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Parael HCl: 200 ml 100 % y 100% 0,1M
90 ml X =45% 45 % X = 0,045 M
a=0,045M
Cb-a (0,050 - 0,045)
[OH] = Kb = 1,810° = 210° M
a 0,045
OH = 57 y pH =14 - pOH = 83
Kw 10"
Podemos ver que: [HY] = = =510° M
[OH] 210°
Como vemos, secumple: Cb - a >> [H'] - [OH]
y a >> [OH] - [H]

Podemos apreciar que este sistema actla bien como buffer, ya que la Capacidad Reguladora
maxima seria:

pOH

Cuyos limitesson: 4,75

Conunvaor depOH = 5,7 € sistema

pKb = 475

+1 (estoes entre3, 75y 575)

todavia actlia como regulador.

24) Calcular el pH que resulta de adicionar 40 ml de HAc 5 10° M a10 ml de NaOH 0,1 M

A simple vista se observa que los componentes del buffer son NaAc y NaOH, de modo que:

ParaNaOH : 50 ml 100 % 100 % 0,1M
10ml X =10 % 10 % x =0,02 M
[NaOH] = 0,02 M
ParaHAC: 50 ml 100 % 100 % 0,1M
10 ml X =80 % 80 % x=410%M
[HAC] =410°M
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Sabemos que 4 10° M de HAc reaccionarén con 4 10° M de NaOH, ya que se equivalen,
guedando entonces:

0,02 molesde NaOH - 0,004 moles de NaOH = 0,016 moles de NaOH sin reaccionar

asi: [OH] = 1,6 102 M

; OH = 18 vy H = 122

La influencia del NaAc es despreciable, ademés la disociacion del NaAc queda reprimida
por efecto ion coman.

En esta smple reaccion quimica se manifiesta la equivalencia mencionada, pudiéndose
establecer en pesos, o sea:

HAc + NaOH « NaAc + H,O

Pesos moleculares: 60 40 82 18
ParaNaAc: 1 mol 60 g/l

410° mol x =0,24 g/l

60 g HAC 82 g NaAc

0,249 x = 0,328 g NaAc

Para NaOH : 1 mol 40 gl
410° mol x = 0,160 g/l

40 g NaOH 82 g NaAc
0,160 g x = 0,328 g NaAc

25) Adicionamos 10 ml de NaOH 0,1 M a 40 ml de NaAc 0,0262 M. Calcular e pH que
resultay establecer si el sistema actlia como regulador.

Para NaOH: 50m ———100% 01N
o0m — x,=20% ————— X, = 0,02N
b=0,02N
ParaHAcC: 50m —100% 0,0262 N
40m — x,=80% ———— x; = 0,021 N
Ca=0,021 N
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Ca-b 0,021 - 0,020
[H] = Ka = 1,7510° = 875107 M
b 0,020

y pH = 6,058

La Capacidad Reguladora méxima se encontraria en un pH = 4,75 teniendo como limites €l
rango de pH entre 3,75y 5,75, por |0 que vemos que este sistema no actlia como regulador de pH.

ACIDO DEBIL + ACIDO FUERTE

Si una solucion contiene una mezcla de un acido débil HB, de concentracion analitica Cay
un &cido fuerte de concentracién analitica a, calcular la concentracion de protones que corresponde

Para obtener la condicion protdnica se tendra en cuenta que:

HB « H" + B

Acido fuerte, deconcentracion aM  ® H \ |[H] = [OH] + [B] + a

H,O « H" + OH Condicién de Proton

En los problemas précticos generalmente:
[B1ya>>[OH]
por lo tanto:

[HT=[B]+a

El balance masico de un écido débil HB de concentracion analitica Caes;
Ca=[HB] +[B] =[HB] + [H']
de donde:
[HB] = Ca- [H]
6 [H] = [B]
[HB] = Ca- [B"]
Pero. [B]=[H]-a vy [HB] =Ca-[H']+a

[H[B]

Nuestro &cido débil tiene una constante de ionizacién, Ka=
[HB]
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Reemplazando en la constante de ionizacion del acido, HB, tendremos:

(HT-a) [H] Ca-[H]+a
Ka=me— \[[H]=
Ca-[H]+a [H]-a

Reordenando términos:
[H]?-a[H] =Ka* Ca-Ka[H'] +Ka* a
\ [H']?-a[H"] + Ka[H'] - Ka* a-Ka* Ca=0
\ [H']?- (a-Ka) [H']-Ka(a+Ca) =0

Resolviendo la ecuacién de segundo grado se obtiene:

a-Ka+[(a- Ka)? + 4 Ka(a+ Ca)“?
[H]=

2

Ecuacién exacta cuando; [B]y a>>[OH1]

Si a>>[OH]+[B] ¢ problemasereducealasimpleexpresion: [[H]=a

EVALUACIONDE[BT :

De la disociacion del écido débil sabemos que [H] =[B7] , s multiplicamosy dividimos
por [H*]*Ca , seobtiene:

[H']?* Ca [H'? Ca [H]? Ca
[B'] = = = =
— [H]*Ca [H'] ((HB] + [H']) [H']* [HB] + [H']?
[H]? Ca [H']? Ca
©[M][HB] + [HB]?- [HBI? + [HT>  [HB] (H'] + [HB]) - [HBJ + [H]?
L
Ca
dividimos por [H]?Ca  reemplazamos Ca=[H'"] + [HB]
[HB]
[H]? Ca X [HB]

©[HB]Ca-[HB?+[HT*  [HB] Ca- [HB]® +[HT®

[HB]
[H']? ([H] + [HB]) [HT?
([HB] +[H'])
[HB] [HB] Ka* Ca
[HB] Ca- [HB]* + [H']? [HT? [H] +Ka
Ca- [HB] +
[HB] [HB]
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Ka* Ca
Como: [H]=[B]+a\| [H]="""+a
[H] +Ka

Resolviendo esta ecuacién, se obtiene la misma ecuacion exacta que la anterior

El objetivo de la evaluacion de [B] es determinar su concentracion en un caso practico, ya
gue s [B] resulta despreciable frente a a, como vimos, resulta directamente [H'] = a

EJEMPLO:

26) Una solucion de AcH 0,1 M de Ka= 1,75 * 10 se hace:
1) 0,01 M en é&cido fuerte
2) 0,001 M en é&cido fuerte

Calcular las [H'] correspondientes a cada caso.

Ka*Ca  1,75* 10°* 0,1
1) [B]= = =1,75* 10" M
[H]+Ka 001+1,75*10°

La[H] setoma delaecuacion aproximada: [H'] =a» 0,01 M

Como vemos, a= 0,01 M y [B] = 1,75 * 10* M , por tanto, la ecuacion simple dara el
resultado, de manera que:

[H] =0,01 M

El H" proveniente del &cido fuerte ha reprimido completamente la disociacion del écido débil HB

1,75* 10°* 0,1
2)[B] = = 1,75* 10° M
0,001 + 1,75 * 10°

En este caso, vemos que [B7] no es despreciable frente aa , por tanto, se aplicara la ecuacion
més exacta

a-Ka+[(a- Ka)’ + 4 Ka(Ca+ a)]*?
[H] =
2
107 - 1,75%10° + [(10° - 1,75¥10°)? + 4 * 1,75*10° (10° + 0,1)]? ——
_ =1,9*10°M
> o

BASE DEBIL + BASE FUERTE

Si una solucion contiene una mezcla de una base débil MOH, de concentracién analitica Cb
y una base fuerte de concentracién anditica b, calcular la concentracion de protones
correspondiente implica un criterio similar que para acidos débiles en acidos fuertes.

La base débil MOH se disociaen M* + OH"
[M™] [OH]
Su constante de disociacion Kb es: Kb =
[MOH]
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MOH « M* + OH

Base fuerte, de concentracion b M ® OH| \ |[H'] = [OH] - [M"] - b

H,O « H" + OH

Andlisis Volumétrico Acido-Base

Condicién de Protén

En los problemas précticos generalmente:

por lo tanto:
[OH] =[M"]+Db

b>>[H"]

\ [M]=[OH]-b

El balance méasico de la base débil MOH de concentracién analitica Cb es:

Cb=[MOH] +[M"]
[MOH] =Cb - [M7] Reemplazando en Kb, tendremos:
[MOH] = Cb - [OH] + b
([OHT - b) [OH] Cb-[OH] +b
Kb= —\ |[OH]=
Cb-[OH] +b [OHT - b

Reordenando términos:

[OH]?- (b- Kb) [OH] - Kb (b+Ch) =0

Resolviendo la ecuacién de segundo grado se obtiene:

[OH] =

b- Kb+ [(b- Kb)?>+4Kb (b + Ch)]"?

2

Ecuacion exacta cuando: [M™]y b >>[H']

S b>>[M' € problemaseresuelve directamente por: | [OH] =a
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VALORACIONES

Sabemos que en volumetria acido - base hace falta preparar y estandarizar (con estandar
primario) una solucion écida o béasica para convertirla en un estandar secundario y poder utilizarla
paravalorar, ya sea éste un &cido a una base o viceversa.

Podemos decir a respecto, que no todos los &cidos y bases son igualmente adecuados, ya
mencionamos que el mas conveniente resulta ser € acido clorhidrico, por la pureza con que se
dispone de éste en €l comercio, entre otras razones, otros &cidos comunes como €l &cido nitrico,
acido perclérico y acido sulfdrico, podrian utilizarse pero, e acido nitrico no se usa nunca como
valorante concentrado porque una solucién de esta natural eza es extremadamente inestable ala luz
y €l calor, por otra parte € acido nitrico concentrado tiene € inconveniente de entrar en reacciones
redox. En cambio las soluciones de acido nitrico diluidas a un nivel de concentracién 0,1 N o
menores, son estables, durante largo tiempo, y forman soluciones acidas estandares buenas. Las
soluciones de acido perclérico de concentracion 1 N son también buenos valorantes, para
reacciones acido - base, pero este acido en concentracion 12 N a ebullicion, es un poderoso
oxidante y puede reaccionar con violencia explosiva en presencia de la materia organica. Las
soluciones valorantes de este acido tienen un singular inconveniente, si la muestra contiene iones
potasio, se formara perclorato de potasio, KCIO, , que es un compuesto blanco, denso e insoluble.

El acido sulfirico, presenta € inconveniente que puede haber un catién que forme un
precipitado de sulfato insoluble, ademas se debe tener en cuenta que e segundo paso de la
ionizacion del &cido sulfdrico no es completa, o sea, que no es un acido completamente fuerte,
aungue lo es mucho més que e acido acético o formico. Y en las valoraciones siempre se debe
buscar como estandares secundarios, sustancias fuertes, ya que si, por gjemplo, se eligiera €l acido
acético para estandarizarlo, no seria adecuado, a causa que €l cambio de pH que ocurre cerca del
punto de equivalencia es demasiado pequefio para dar un punto final neto. Esto tendremos
oportunidad de apreciarlo con detalle cuando procedamos a construir las distintas curvas de
neutralizacion.

Debemos destacar que en un disolvente mas basico que € agua, como lo es el amoniaco, €l
acido acético actuaria como un &cido fuerte.

Con respecto alas bases se suele utilizar la més comin de las bases fuertes, el hidroxido de
sodio, se podria emplear € de potasio, que desde el punto de vista quimico, es tan bueno como €l
NaOH, pero el KOH resulta mas caro.

El Ba(OH), tiene la tendencia a absorber CO, de la atmédsfera, precipitando el carbonato
insoluble, con la consiguiente alteracion en la concentracion de iones hidréxidos, las reacciones
son:

CO, +2OH « CO52+ H,0
Ba™ + CO;%« BaCO;

Como sabemos, las soluciones de NaOH y KOH también absorben CO, de la atmésfera,
carbonatandose, por ello se aprovecha la propiedad de la insolubilizacion del NaCO; en una
solucién de NaOH al 50% (solucién madre o de Sorensen) al preparar una soluciéon de NaOH. Esto
no sucede con el KOH, & K,CO;s es soluble, en cualquier concentracion de KOH.

Asi como los acidos débiles, las bases débiles no son satisfactorias para utilizarse en
valoraciones en soluciones acuosas, ya que ho proporcionan puntos finales netos. Cabe destacar
gue para que una base débil como € amoniaco se comporte como una base fuerte, debe tratarse con
un disolvente mas acidico que € agua.
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ACIDO FUERTE + BASE FUERTE

CURVA DE VALORACION:

Consiste en graficar el pH en funcion del volumen de valorante agregado. Estas curvas son
de particular importancia, ya que proporcionan informacién en cuanto a la factibilidad y posible
exactitud de una valoracion, como asi también, para la eleccién del indicador acido - base del
punto final que habréa de emplearse.

Si seintroduce el &cido en un erlenmeyer y se agrega la base desde una bureta, tendremos
primero el acido solo, y luego a medida que vayamos adicionando la base tendremos la sal formada
y €l acido que no se neutralizé, hasta llegar a punto de equivalencia en que €l sistema contendrala
sal.

27) Partimos de 100 ml de HCI 1 N a que se le va adicionando NaOH 1 N (en todos los
casos se adiciona lo indicado sobre los 100 ml de HCI 1 N)

Parala adicién de 50 ml de NaOH N:

Volumen total = 150 ml
50 ml de HCI sin neutralizar

\ [H]=V*N= (50/150) * 1=3,33* 10" M y |pH =048

Parala adicién de 90 ml de NaOH N:

Volumen total = 190 ml
10 ml de HCI sin neutralizar

\ [H]=V*N= (10/190)* 1=527* 10°M y |pH=13

Parala adicién de 99 ml de NaOH N:

Volumen total = 199 ml
1 ml de HCI sin neutralizar

\ [H]=V*N= (1199 * 1=503* 10°M y |pH=23

Parala adicién de 99,9 ml de NaOH N:

Volumen total = 199 ml
1 ml de HCI sin neutralizar

\ [H]=V*N= (01/199,9) * 1=501* 10°M y [pH=33

Si adicionamos 2 gotas méas sobre €l 10os 99,99 ml de NaOH N, llegaremos a los 100 ml (ya
gue el volumen de una gota es 0,05 ml), de manera que:

0
[H=— *1=0 perocomo es solucién acuosa, ser& [H] = (Kw)*? =107 M
200

y pH=7
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Habiendo llegado asi a neutralizar todo €l &cido, es decir, a punto de equivalencia (en este
caso, pH=7)

Si sobre el punto de equivalencia adicionamos 0,1 ml de NaOH N, tendremos:
0,1

[OH]= ——*1=5*10"M y pOH=33 y | pH=10,7
200,1

Si ahora sobre el punto de equivalencia adicionamos 100 ml de NaOH N, tendremos:

100
[OH]= ——*1=03M y pOH=053 vy | pH=1347
300

Resultado asi la gréfica siguiente (figura 6):

FiGurA 6: Valoracion deHCI 1 N con NaOH 1N
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Como vemos, durante la titulacién, el pH aumenta lentamente, pero luego del agregado de
99,9 ml de NaOH 1 N, €l pH de la solucion pasa de 3,3 a 10,7 con €l agregado de 100,1 ml de
NaOH 1 N, es decir, la variacion del pH de la solucion en las proximidades del punto de
equivalencia es muy rapida.

28) S construimos una curva similar para soluciones de HCl y NaOH 0,1 N y 0,01 N,
resultara:

Sobre 100 ml deHCI 0,1 N:

Inicio delavaloracion, pH =1

Parala adicién de 50 ml de NaOH 0,1 N:

\ [HT=V*N= (50/150) * 0,1=333* 102M y |pH=148




Andlisis Volumétrico Acido-Base

Parala adicién de 99,9 ml de NaOH 0,1N:

\ [H]=V*N= (0,1/199,9) * 01=5*10°M vy |pH=43

Paralaadicién de 100,1 ml de NaOH 0,1N:

\ [OH]=5*10°M y pOH=43 y| pH=97

Sobre 100 ml de HCI 0,01 N:
Inicio delavaloracion, pH =2

Parala adicién de 50 ml de NaOH 0,01 N:

\ [H]=V*N= (50/150) * 0,01=333* 10°M y| pH=248

Parala adicién de 99,9 ml de NaOH 0,01N:

\ [H7=V*N=(0,1/199,9)* 001=5* 10°M y| pH=53

Parala adicién de 100,1 ml de NaOH N:

\ [OH]=5*10°M y pOH=53 y| pH=87

FiGURA 7: Valoracion de HCI con NaOH
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Es muy importante conocer el pH del punto de equivalencia y la variacién del pH en
funcion del agregado de solucion en las proximidades del punto de equivalencia, esta variacion
brusca del pH en las cercanias del punto de equivalencia es la que permiteutilizar este
procedimiento en Quimica Analitica, ya que experimentalmente se detecta el punto de equivalencia
con un indicador &cido - base que vire en esa zona (cambiando de color). Asi cuando mayor es €l
rango de pH que abarca, indica que la reaccion posee mayor constante de equilibrio, y por tanto
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mayor es la completitud de la reaccién quimica de neutralizacion y también brinda la posibilidad
de utilizar mas cantidad de indicadores (que viren en esa zona), como asi también brinda la
posibilidad de que €l indicador vire completamente en la zona correspondiente. Asi que, mediante
las curvas de neutralizacion podemos ver la posibilidad de que la reaccion se manifieste
correctamente e indicamos el indicador que se puede utilizar para su deteccion.

Para soluciones normales, se ve por la grafica, que podemos utilizar cualquier indicador,
cuya zona de virgje se encuentre entre pH=3,3 y 10,7. Para soluciones 0,1 N el rango de variacion
de pH en las proximidades del punto de equivalencia disminuye, asi que deberdn usarse
indicadores cuya zona de virgje se encuentre entre 4,3 y 9,7. Para soluciones 0,01 N, el rango de
variacion de pH es alin menor, entre 5,3 y 8,7. Es decir, que en soluciones méas concentradas, €l
rango de pH que abarca el punto de equivalenciay sus arededores es mayor.

Consultando un cuadro de indicadores con sus valores de pH de virgje, podemos decir que
los més apropiados en € caso de &cido fuerte - base fuerte son:

Timolftaleina

Rojo de fenol

Azul de bromotimol

Rojo de metilo

Naranja de metilo (heliantina)

Pero si setrabaja con soluciones 0,01 N, cuya zona de virgje de los indicadores utilizables es
més limitada, por ejemplo, si elegimos la heliantina tendremos un error considerable, ya que ésta
viraentre 3,3y 4,3 y para soluciones 0,01 N la zona de viraje vimos que coincide con pH entre 5,4
y 8,3. Si las soluciones contienen diéxido de carbono (proveniente de peguefias cantidades de
carbonato del NaOH y/o de la atmosfera), este didxido de carbono estard en equilibrio con écido
carbonico, que actla como acido débil. Esto motiva un peguefio error cuando se emplean
indicadores cuya zona de virgje se encuentra a pH mayores de 5, por gemplo, fenolftaeina y
timolftaleina.

Muchos indicadores que viran en la zona écida como la heliantina 'y € rojo de metilo, no
son afectados por € acido carbénico, encontrandose un error por lo mencionado a utilizar
fenolftaleina, se comete un error del 0,1 % (Kolthoff) con respecto al uso de la hdiantina. Para
eliminar €l error debido ala presencia de didxido de carbono se elige un indicador que su virgje se
encuentre debajo de pH = 5, o la solucién aln &cida se hace hervir para eliminar € diéxido de
carbono. Esto tiene especia importancia cuando se titulan soluciones diluidas, por ggemplo 0,01 N.

Por todo lo expuesto es que podemos considerar como indicador idea al rojo de metilo
(virgje4,1a6,1).

Por teoria de indicadores sabemos que para un indicador acido:
Hl« H +1I

Esdecir, al cambiar la estructura, cambia el color, la estructura depende de la[H"], de modo
gue en este caso tenemos:

HI: forma no disociada, color acido, lo indicamos como [HI]a
I” : forma disociada color basico, lo indicamos[17]

Siendo:

Hl« H +1° 0 Hip « H +1g
color &cido color basico
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Como ya se dijo, generalmente los indicadores &cido - base son acidos o bases débiles, asi
gue en este caso seré

[HT[1s [H] [HI]a [HI]a
K= \ = y [[H1=K
[HI]a K [(Is [Ie

Para observar experimentalmente el cambio de color, se toma:
si [HI]a es 10 veces mayor (6 més) que[lI']a seved color A

Osea [H] =K * 10 6 mayor
pH=pK -1 6 menor | sevee color A

[H] =K * 0,1 6 menor
pH =pK - 1 6 mayor sevee color B
Si aplicamos esta teoria al indicador €legido anteriormente, tendremos:

ROJO DE METILO: pH = 4,1 amarillo
pH = 6,1 rojo

HsC HaC
NN N=N COOH « NN N=N COO +H*
HsC/ H,C/

Color &cido : ROJO Color bésico : AMARILLO

[H] [HI]a ROJO
K =8*10° \ =
K [ITe  AMARILLO

30) Comprobar que apH = 4,1 se observa el color &cidoy a6,1 € basico.

[HI]a 8+10°
apH=41les. [H]=10* = 8*10°M\ = =10

[Is 8+10°

[HI]a 8+10"
apH=61es [H]=10%" = 810" M\ = =01

[Is 8+10°

Un criterio similar se aplica en indicadores béasicos.
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ACIDO DEBIL + BASE FUERTE

CURVA DE VALORACION:

Tomamos como ejemplo al &cido acético, que es un acido débil tipico, y como base fuerte, €l
NaOH, llamando Ka a la constante de equilibrio del &cido.

Si tenemos 100 ml de HAc 0,1 N, corresponde un pH (como vimos) de 2,88. Si |o titulamos
con NaOH 0,1 N, a medida que se vaya adicionando éste, se formara acetato de sodio (sal) y &cido
sin neutralizar; hasta que al neutralizar todo € acido estequiométricamente tendremos la especie
acetato sodico (NaAc) puray con cualquier adicion ulterior de NaOH, correspondera una mezcla
de sal puramas el hidroxido.

31) Si a100 ml de HAc 0,1 N Ie adicionamos 50 ml de NaOH 0,1 N ser&

[HAC] = (50/150) * 0,1 = 0,03 M
[NaAc] = (50/150) * 0,1 = 0,03 M

[ACIDO]
[ACIDO] =[SAL] \ [H]=Ka—\ [H]=Ka y | pH=pKa=4,75
[SAL]

Kadel &cido acético = 1,75*10°

Es decir, a neutralizar la mitad del é&cido, le corresponde una solucién buffer con la
méxima capacidad reguladora.

S alos 100 ml de HAc 0,1 N |e adicionamos 100 ml de NaOH 0,1 N:

Llegaremos al punto de equivalenciateorico (PET) .

Aqui ya no tenemos una relacion de écido sin neutralizar - sal, es decir, la[H"] se calculara
por hidrdlisis, ya que tendremos sal pura, para el acetato de sodio, por hidrélisis dara reaccion
alcalina, siendo:

PH=1Kw + BKa+3gC , C  naac=(100/200)* 0,1=0,05M

IEH =7+237+%-13)=872

Después del punto de equivalencia, adicionamos 1 ml de NaOH 0,1 N, quedando:

[OH] = (/201)*0,1 = 4,910*M ® pOH =331 pH = 10,69

Si después del punto de equivalencia adicionamos 100 ml de NaOH 0,1 N, ser&:

[OH] = (100/300)*0,1 = 43,3*10°M ® pOH =148 ;| pH=1252
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ELECCION DEL INDICADOR:

32) Tomando un error del 0,1 %, debemos considerar 0,1 % antes y después del punto de
equivalenciateorico, asi que:

0,1% antes: Aqui el 99,9 % del &cido se haconvertido en sal, y € 0,1 % ha quedado como
&cido sin neutralizar, el céculo dela[H'] se podré efectuar como venimos haciendo, o sea:

[H]=1,75*10°* (0,1/99,9) = 1,75*10°M ® | pH =776

No aplicamos la ecuacion completa para simplificar los célculos

O podriamos escribir, que larazén écido acético - acetato, seria

1/999 = 0,1/99,9 » /1000 \ [H'] = 1,75*10° * (1/1000) = 1,75*10°M ® | pH = 7,76

El ERROR esta dado por €l écido que quedd sin neutralizar en el sistema, 0 sea que:

ACIDO

100 = 100 (1/1000) = 0,1 %

ERROR % =

SAL

0,1 % después: Aqui corresponderd 0,1 ml de NaOH 0,1 N sobre el punto de equivalencia
tedrico, 0 sea:

[OH] = (0,1/200,1) * 0,1=4,9*10°M ® pOH=4,31 ;| pH=970

En volumetria &cido - base, un error del 0,1 % es aceptable, por tanto, debemos usar
indicadores que viren, entre pH = 7,76 y pH = 9,70 como pueden ser, rojo fenol y fenolftaleina.

Luego de estos caculos, se obtiene la curva de neutralizacion correspondiente, para 100 ml
de HAc 0,1 N con NaOH 0,1 N (Figura 8).

FIGURA 8: Valoracion de Acido Acético con NaOH 0,1 N

14 -

NaAc + NaOH
12 1
10 A
NaAc
8 4 pH=1/2 pKw + 1/2 pKa + 1/2 log C
pH
6 -
NaAc + HAc

41 [H+] = Ka * [Acido]/[Sal]

5 ] HAc

0 T T T 1

0 50 100 150 200

ml NaOH 0,1 N adicionados
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MAGNITUD DEL ERROR DE VALORACION CON EL USO DE UN INDICADOR
INADECUADO

33) Supongamos que en la valoracion tratada, HAc + NaOH, se emplea como indicador €l
ROJO DE CLOROFENOL, para detectar experimentalmente el punto final de equivalencia.

Este indicador cambia de amarillo arojoapH = 6,4
Nos preguntamos, qué error se comete si aceptamos que e punto final de equivalencia se
halla en pH = 6,4. Como sabemos, € punto de equivalencia tedrico se encuentra en pH = 8,72, por

tanto a llegar €l pH a 6,4 quedara alin &cido sin valorar.

Calculamos larelacién acido-sal, tendremos entonces:

[SAL] Ka [SAL] 1,75*10°
= \ = =44
[ACIDO] [H] [ACIDO] 410"
[ACIDO] 1
ERROR %= —— * 100 = *100 = 22%
[SAL] 44

Correspondiendo a un error considerable.

34) El error de valoracién en el punto de eguivalencia tedrico:

Lareaccion de hidrélisis del NaAc se puede escribir:

[HAC][OH]
Ac +H, O« HAc+OH cuya Kegq= ——
[Ac]

Si multiplicamos y dividimos por [H'] tendremos:
[HAC[OH][HT Kw 0™

Keq = = = = 571¥10%°
[AC][H] Ka 1,75*10°

Por tanto, s consideramos la constante de equilibrio de la reaccion de valoracién del acido
acético con € hidréxido de sodio, sera:

HAcC+OH « Ac + H,0 cuya Keq=1,75*10°

La reaccion de valoracion tiene una fuerza motriz y transcurre en forma bien definida hacia
la derecha, aunque menos que una reaccion &cido fuerte - base fuerte, que posee una Keq = 10 .
Asi pues, resulta, €l rango de variacién de pH en e punto de equivalencia 0,1% antes 'y después,
menor para acidos débiles con bases fuerte, y en general cuando intervienen sustancias débiles, que
cuando intervienen sustancias fuertes, por ello, siempre debe buscarse de hacer intervenir
sustancias fuertes, en las valoraciones, asi el rango de pH en el punto de equivalencia es mayor.

Por los calculos anteriores hemos establecido que en la valoracion acido-base fuerte el pH =

8,72 corresponde a punto de equivalencia tedrico. Podemos preguntarnos entonces, si se logra
detectar experimentalmente este pH ¢se obtiene algin error?
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V eamos qué sucede:

El hecho de que la reaccién de valoracion tenga una Keq = 1,75*10° | es decir, que se
presenta una buena conversion de acido a sal, no indica que la conversion fuera del 100%, es decir,
que:

[SAL] 1,75*10°

= = 9210
[ACIDO]  1,90*10°

pH = 8,72

O sea, que en € punto de equivalencia tedrico, queda sin valorar 1/9210 del acido original.

ERROR % = (1/9210)*100 » 100 (1/10000) = 0,01 %| ERROR INFIMO

El supuesto de que todo es €l &cido acético es valorado en el punto de equivalencia tedrico
es extraordinariamente bueno.

35) Vimos que € indicador rojo de clorofenol viraapH = 6,4 0 sea bastante antes del punto
de equivalencia tedrico, otra eleccion, inapropiada seria el uso de la timolftaleina, que cambia de
incoloro a azul, a pH = 10,6 ; valor que esta considerablemente pasado del punto de equivaencia
(8,72).

Aqui € error de vaoracion lo calculamos teniendo en cuenta el volumen de valorante
(NaOH) necesario para aumentar € pH de 8,72 a 10,6. Asi que:

ParapH = 10,6 espOH = 3,4 y [OH] = 3,9810* M

¢Qué volumen de NaOH 0,1 N necesitamos después del punto de equivalencia (pH = 8,72)
para alcanzar una[OH] = 3,98*10* M?

En la construccion de la curva de neutralizacién habiamos partido de 100 ml de HAc 0,1 N
y con 100 ml de NaOH 0,1 N llegamos a pH = 8,72 (Punto de equivalencia), €l volumen total es
200 ml, pero si tenemos una[OH] tal que seaigual a3,98*10* M, ser&:

\Y, \%
*0,1=
V total 200 +V

[OH]=3,98*10" M = *0,1

Despejando V (ml) de esta ecuacion, se obtienes| V = 0,8 ml|; asi que:

[OH] = 3,98*10" M = (0,8/200,8) * 0,1

Este resultado revela que, parallegar al viraje de latimolftaleina, se necesitara un exceso de
0,8 ml del valorante, en este caso NaOH 0,1 N, 0 sea, en total, un volumen de 100,8 ml.

Como € volumen tedrico de valorante es 100 ml para llegar a punto de equivalencia
(pH=8,72), € error de valoracion en este caso, ser&

ERROR % = (0,8/100)* 100 = 0,8 %

LA FENOLFTALEINA ESEL INDICADOR ADOPTADO CAS UNIVERSALMENTE PARA
ESTA VALORACION.
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Podemos decir entonces, como conclusion general, que a medida que disminuye la
constante de ionizacion disminuye grandemente €l tamafio y la netitud de la quebradura de pH en
lavecindad del punto de equivalencia. La mayoria de los indicadores &cido - base cambian de color
en un intervalo de pH de dos unidades, que hacen que, en general, los acidos més débiles puedan
valorarse (con base fuerte, por supuesto) satisfactoriamente si poseen Ka de hasta 10° 0 107.

También se tendra en cuenta que las concentraciones del acido débil y de la base fuerte
valorante pueden influir también en la netitud de la quebradura de pH.

BASE DEBIL - ACIDO FUERTE

36) Podemos tomar la titulacion de 100 ml de amoniaco 0,1 N de Kb = 1,8*10”°, con &cido
fuerte HCI 0,1 N.

Parael NH;,OH puro 0,1 N, es:

[OH]=1,35*10°M y | pH=1113

A los 100 ml de NH,OH le adicionamos 20 ml de HCI 0,1 N, ser&:

[BASE]

[SAL]

[OH] =Kb* =1,810° * (0,066/0,016) = 7,210° M ; pOH=4,16 y | pH=9,9

S alos 100 ml de NH4OH 0,1 N le adicionamos 100 ml de HCI 0,1 N, habremos
neutralizado toda la base, y €l pH correspondera al punto de equivalencia tedrico, € pH se calcula
teniendo en cuenta que todo estd como sal, es decir, NH,Cl, que, por hidrélisis, corresponde:

pH=¥Kw -Kb -¥gC ;donde C=(100/200)*0,1=0,05M

@ =7-237-%-1,30)=5,28

El indicador ideal serael rojo de metilo.

Aqui estan invertidos los papeles del acido y de la base, con respecto ala neutralizacion de
acidos débiles con bases fuertes.

El punto de equivalencia es &cido (por hidrdlisis), si se continlGa la valoracién después del
punto de equivalencia tedrico, la mezcla correspondera a NH4Cl + HCl y a efectuar los célculos,
resultalagréficade lafigura9:

Estan también incluidos los resultados correspondientes a la titulacion de 100 ml de una
solucién 0,1 N de una base MOH més débil, de Kb=10" ; observandose la disminucion en este
ultimo caso, de la zona de variacion del pH, haciéndose cada vez més dificil detectar €l punto de
equivalencia a medida que disminuye Kb.

El error en esta valoracion, cometido al elegir un indicador inadecuado es similar a caso
anterior, es decir, de &cidos débiles-bases fuertes.
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Pero invirtiéndose € orden, es decir, con un indicador que vire en pH més écido que €
correspondiente a pH del punto de equivalencia, se calculard € error, teniendo en cuenta la
cantidad de acido empleada parallegar del pH del PET al pH de virgje del indicador empleado.

Y s se elige un indicador cuyo pH de viraje es més alcalino que €l pH del PET, d error se
calculateniendo en cuenta la base que ha quedado sin neutralizar con respecto ala sal formada.

FIGURA 9: VALORACION DE UNA BASE DEBIL, NH,Cl, CON ACIDO FUERTE, HCI

12
11,13 jNH4OH
10 NH4OH + NH4ACI  [H+] =Kb * ([base]/[sal])
8 -
pH 6 1
528  heereereeeoeeaano) NH4CI
4 - H =1/2 pKw - 1/2 pKb - 1/2 log C
3,65 mcl " P P g
5 ] NH4CI + HCI
0 ; : .
0 50 100 150 200

ml de HCI agregados

ACIDOSDEBILES + BASESDEBILES(Y VICEVERSA)

Como ejemplo podemos tomar HAc 0,1 N (Ka = 1,75*10° ) con NH,OH 0,1 N (Kb =
1,810°). El pH de la solucién en e punto de equivalencia esta dado por la ecuacion:

pH = gKw + Ka - Kb

Obtenida a considerar fenémenos de hidrélisis (no desarrollados en este curso)

37) Para este caso ser& pH = 7 + 2,37 - 2,37 = 7. Es decir, € pH en € punto de
equivalencia es independiente de la concentracion de sal formada, sdlo depende del valor de las
constantes de equilibrio del acido y la base débiles que se tratan.

Estas titulaciones carecen de valor en Quimica Analitica, pues a construir la curva
correspondiente se obtiene una inflexién muy poco pronunciada, o que indica la dificultad de
detectar experimentalmente este punto con un indicador &cido - base, no obteniéndose un punto
final o viragje nitido (ver figura 10).

A vedes se suele disponer de un indicador mezcla (mixto), en este caso puede ser rojo
neutro-azul de metileno, cuyo virgje implica una zona muy estrecha de pH, pasa de la zona acalina
con color azul violeta, a la acida a un pH proximo a 7 con color verde. De todos modos siempre
gue sea posible es preferible evitar las titulaciones en que € &cido y la base sean débiles.
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FIGURA 10: VALORACION DE NH,OH CON HAc

14 -

12 1

pH  frrmrmmmmee e PET (punto de inflexién)

0 50 100 150 200
ml base débil, NH4OH

VALORACION SIMULTANEA O SUCESIVA DE ACIDOSY BASES:

Se suelen presentar a menudo situaciones en que estan presentes dos 0 mas especies &cidas o
basicas en la misma solucion.

Para poder determinar cudles son los componentes de una mezcla de acidos y en qué
proporciones se hallan presentes, tiene especia interés la diferencia en las fuerzas écidas de cada

especie.

S se tuviera una MEZCLA DE DOS ACIDOS FUERTES, como HCl y HCIO,, seria
imposible distinguirlos en medio acuoso, porque ambos &cidos se encuentran completamente
ionizados y actlan de manera idéntica como portadores de protones. Estos acidos se pueden
separar perfectamente, utilizando un disolvente no acuoso, esto teniendo en cuenta las fuerzas
acidas respectivas.

Si tenemos dos ACIDOS DEBILES CON CONSTANTES DE IONIZACION IDENTICAS,
también se comportaran de forma similar como fuentes de protones, no pudiéndose andizar la
mezcla en cuanto a contenido de cada uno de los &cidos, de acuerdo a la fuente de protones en
volumetria acido-base en medio acuoso.

Si tenemos una mezcla de un ACIDO DEBIL Y UN ACIDO FUERTE o DOS ACIDOS
DEBILES DE DISTINTA FUERZA, la més fuerte de |as dos especies acidicas se valoraria primero,
el grado por el cua la reaccion del acido més fuerte se completa antes que € segundo é&cido
empiece a reaccionar, estd determinado por las fuerzas relativas de los dos &cidos.

Si esta fuerza es muy distinta de un é&cido a otro, la curva de valoracién exhibira dos
quebraduras de pH distintas. Examinaremos la VALORACION DE UNA MEZCLA DE HCI y HAc,
CON NaOH.

En lafigura 11 representamos la gréfica correspondiente a la valoracion de 50 ml de una
solucion 0,1 M de HCl y 0,1 M de HAc con NaOH 0,2 N.

Se observa una quebradura en pH = 3 y otra en pH = 9 aproximadamente. La primera parte
de la curva representa la valoracion del HCl y la segunda la del HAc. Es légico suponer que
durante la primera etapa sélo se encontraba presente € HCI, ya que éste reprime eficazmente la
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ionizacion del HAc. La localizacion del primer punto de equivalencia puede efectuarse con un
indicador que cambie a color de su forma béasica a pH = 3. El segundo punto se detecta con
fenolftaleina.

FIGURA 11: VALORACION DE UNA MEZCLA DE HCl y HAc CON NaOH

14 -

12 -
10 - Fenolftaleina \
8 -
pH
6 -
4 -
2,6-dinitrofenol
2 K pH=2 incoloro
pH=4 amarillo
0 T T T T 1
0 20 40 60 80 100
ml NaOH 0,2 N

CURVASDE VALORACION PARA MEZCLASDE ACIDOS DEBILESEN
DISTINTO GRADO CON BASE FUERTE

Para cada curva de valoracién se titulan 50 ml de los correspondientes acidos débiles (50 ml
de cada uno) con NaOH 0,1 N.

Obsérvese la incidencia de las constantes de ionizacion de los écidos débiles sobre la forma
y la posicién de las curvas, como asi también la disminucién de la posibilidad de detectar
experimentalmente a los &cidos a medida que son mas débiles, aunque € valorante sea una base
fuerte (figura 12).
FIGURA 12: ACIDOSDEBILES + BASE FUERTE

14 -

121
101 Ka=10"-2
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En &cidos tan débiles como los que presentan Ka = 10™° es imposible detectar € punto de
equivaencia con NaOH.
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VALORACION DE ACIDO BORICO:

H;BO; Ka= 5,610

Por lo explicado més arriba este acido no se puede valorar directamente con NaOH. En
solucién acuosa funciona como &cido monobésico (&cido metabdrico).

H3BO3 « H802 + Hzo
HBO, « BO, + H' pKa=9,25

Pero la formacion de complgos con € BO, desplaza € equilibrio hacia la derecha,
aumentando la constante de ionizacion, haciéndose posible asi la titulacion, estos complejos son
poco estables, por ello deberd agregarse un ligero exceso de complegjante. Las sustancias
polihidroxiladas como la glucosa o la glicerina (glicerol, solucidon neutra), son capaces de
transformar el &cido borico en acido fuerte.

La glicerina forma € é&cido glicerobérico que actlia como un &cido relativamente fuerte y
gue permite que sea titulado con exactitud usando NaOH, teniendo lugar la siguiente reaccion:

H,-OH HO H,C -
f AN [ O\ B-OH
CHOH + B— OH « HC - O/ + 2 HO
| / [
CH,OH HO CH,OH
glicerol acido borico acido gliceroborico

Este acido glicerob6rico se disocia segun:

H,C- O H,C - O
B-OH « BO + H'
H:C-O> HlT-o>
CH,OH CH,OH

anion gliceroborato

Como vemos con este recurso se puede liberar completamente uno de los protones del acido
borico por lo tanto, en € andlisis volumétrico e &cido bdrico actuaria como monobasico y en la
valoracion con hidréxido sodico, indicador fenolftaleina, se neutralizara exactamente €l referido
hidrégeno, dando:

ACIDO GLICEROBORICO + NaOH « GLICEROBORATO DE SODIO + AGUA
Como la molécula de &cido glicerobdrico contiene una molécula de écido bérico, usamos
ésta para simplificar el calculo, pero teniendo en cuenta un solo proton.

HsBO; ; PM =62

\ 40 gdeNaOH ° 1000 ml de solucién N © 62 g de HsBOs
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1ml (1mEq)° 0,062 g deH3;BO;

En lugar de la glicerina se puede usar manitol para transformar el acido bérico en un &cido
més fuerte.

En lafigura 13 vemos la curva de titulacién correspondiente a acido borico 0,1 M soloy en
presencia de glicerol 1 M (curva 1), 10 M (curva 2) y de manitol 1 M (curva 3); con vaorante
hidréxido de sodio 0,1 N. Si se tiene acido bérico en presencia de una mezcla de BORATO, se
titula primero €l borato por acidimetria de la base BO; ; el pH del punto de equivalenciaes 5, €l
intervalo de virgje entre 4 y 6, como indicador se usa rojo de metilo. Se adiciona en seguida un
polialcohol y se dosa €l &cido borico total en presencia de indicador fenolftaleina.

FIGURA 13: VALORACION DE ACIDO BORICO SOLO Y EN PRESENCIA DE
GLICEROL Y MANITOL.

Recordemos:

V (ml) * N (n°® mEq/ ml)=n° mEq

n° mEq* mEq ( g/meq) =V (ml) * N (n°® mEqg /ml) * mEq (g /mEq) = n°® gramos ()
conocido X ~~ conocido — X X

V*N*mEqg* 1000/Vm = g/litro |, sustanciaincognita, x

V*N*mEq = gramos

V*N*mEqQ*100/Gm = % , sust. desconocida, x

f volumétrico = f = Volumen tedrico / Volumen real
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ANAL1SISDE UN ACIDO BORICO:

38) Si a pesar exactamente 0,1 g de H3BO; , se disuelve en 200 ml de agua destilada
(hervida y enfriada) se adicionan gotas de fenolftaleina (para comprobar la neutralidad de la
glicerina, delo contrario agregar gotas de NaOH hasta neutralidad) la acidez de la glicerinaya que
suele tener cierta acidez, en caso de que la fenolftaleina dé incolora, adicionarle NaOH hasta
apenas rosado, y una vez adicionada la glicerina neutra agitando se titula con NaOH 0,1 N
f=1,070, gastandose 14,7 ml del hidroxido.

Calcular € % p/p del acido bérico.

%plp HsBO; = V*N*f*mEqr 100/Gm

=14,7*0,1* 1,070 * 0,062 * 100/ 0,1 = 97,50 %

Se trata de un acido borico comercial, ya que €l refinado presenta un minimo de 99% de
pureza.
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