'ABLA 6-2. Autoionizacitn de ciertos disolventes.

H, O + H,0
NH; + NH; NH, + NH,

HC,H30, + HC2H30 H,C,H30, + C,H30;
H,SO, + H»S0, H3SO, + HSO,

H;O0 + OH

EL concepto de Lewis. G.N. Lewis propuso otro concepto
4dcido-base, en el mismo ano en que apareci® el concepto de
Bronsted Lowry. Lewis definib a un dcido como una molé&cula
O ion, y una base como una sustancia que puede campartir su
par electrbnico con un &cido. Asi, un &cido es un aceptor
de pares electrfnicos y una base un donador de pares elec—
trénicos. Cuando un &cido de Lewis reacciona con una base
de Lewis se forma camo consecuencia, un enlace covalente por
coordinacifn. Esencialmente es esta la relacifn de neutrali

zacidn. Ejemplos simples del concepto de Lewis acerca de
reacciones acido- base son:

Acido (aceptor) Base (donador) Producto (enlace por

coordinacidn)

NH 3 > NH:-
OH > H20
H,0O _— H30+

Las f6rmulas electrbnicas aclaran el mecanismo de forma
cibén de un enlace por coordinacifn, en la neutralizacién de
un &cido de Lewis. ILa neutralizacién de un protfn por una
molé&cula de amoniaco es:

-2 PROPIEDADES DE LOS ACIDOS Y BASES.

Ya hemos visto que muchas sustancias se disuelven en
agua para producir especies que tienen propiec?ades 1llamadas
propiedades deidas. Las soluciones &cidas tienen sabor
agrio (camo el vinagre) hacen cambiar a rojo el tinte \fegetal
llamado tornasol y pueden quemar (reaccionan con) la plei, Y

r otra parte, ya hemos visto que muchas especies en solu—
gcn tienen propiedades que se llaman propiedades bdsicas .
Las soluciones b&sicas tienen sabor amargo, cambian a azul
pero el tinte vegetal llamado tornasol y se sie.anten resbalg—
dizas pero también pueden reaccionar con la piel. A conti-
nuaci6n se muestran las propiedades de los &cidos y de las
bases.

Acidos Bases

Sabor agrio. Sabor amargo. :
Cambian el tornasol azul Se sienten resbaladizas.

a rojo. Cambian el tornasol rojo a
VWelven &cidas las solucio azul. :
nes acuosas{bajo (pH). Vuelven &cidas las solucio-
Hidr6lisis &cida. nes acuosas (alto pH).
Descamponen las proteinas Hidr6lisis bisica.

y otras sustancias biol&gi- Descomponen las protefnas y
cas. otras sustancias biolSgicas.
Reaccionan quimicamente con Reaccionan quimicamente con
las bases. los &cidos. -
(Pierden vrotones haca las (Ganan protones de los &ci-

bases) 95 dos) -
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6-3 HIDROLISIS.

Ccuando se prueba una solucibn acuosa de Al (NO ) con un
papel tornasol, éste se vuelve rojo. Una solucifn de aceta-
to de sodio lo vuelve azul. Esto puede sorprender al estu—
diante, ya que hemos dicho que las sales son el resultado de
una neutralizacifn &cido-base. La explicacibn tebrica de
Bronsted Lowry, de por qué el nitrato de aluminio es una sal
&cida y el acetato de sodio es una sal bisica, supone que
el agua es un reaccionante. Ia sal produce iones p051t1vgg
v negativos en soluci6n. Ligera ionizacidn del agua también
produce iones:

+1

=1

+1 -1
H,0 + @1

Hes) (aq) (aq)

+ H,0

(2) (2)

Estos iones reaccionan entre si:

+1 - .
+ - no hay reaccibn
Na (aq) OH (aq) > Y

(NaOH es un electrolito fuerte)

1

+ H,0
(aqg)

= e e
CH,C00 P HA O CH COOH

(ag) (aq) (2)

el ion acetato reacciona con H;O+ para formar l?s HD}?C‘"‘
las CH COOH, lo cual perturba el equilibrio H3;0" - CH .

Se ioniza mis agua hasta que 1aslcondiciones de equilibrio
se restablezcan. ILos iones H;O' se han iluminado de la sO
lucién, pero no un nmero igual de iones OH el resultado

-1 R 5
es un exceso de OH vy una solucibn bdsica.

La regla general es que, sales de un &cido fuerte neu-
tralizado por una base débil se hidrolizan y dan solucién
4cida. Sales de un &cido débil, neutralizado por una base
fuerte se hidrolizan y dan una soluci6n alcalina. Segn la
teoria de Bronsted Lowrey, si una base conjugada, O un
anién suministrado por la sal, procede de un electrolito
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4cido fuerte, no se hidroliza a la forma molecular del &cido,
si el &cido conjugado, © un catifn suministrado por la sal -
procede de una base fuerte, no se hidroliza. S6lo iones de -
electrolitos débiles se hidrolizan extremadamente. La hidrd-
Lisis pues, es La neaccifn entre el agua y un deido o base pa
na fonmarn una base o un dedido conjugados.

6-4 pH

En ciertas reacciones biol6gicas y quimicas que ocurren
en la fase solucifn acuosa la concentracifn del i6n hidronio
es importante. El i6n hidronio esta presente en muchas solu-
ciones y mezclas comunes. Los jugos gdstricos, los jugos de
frutas citricas, las bebidas gaseosas, el vinagre, la orina
y la leche son &cidos por naturaleza. El agua pura y la sali-
va son neutros y la sangre es ligeramente bdsica. En ciertos
procesos biolSgicos que ocurren en solucibn, el pH debe man-
tenerse dentro de ciertos limites. La sangre humana normalmen
te tiene un pH de alrededor de 7.4 a la temperatura ambiente.
Cualquier desviaci6n en el pH de la sangre por enzima de 7.9
o por debajo de 7.0 conduciria con bastante rapidez a la muer
te.

A causa del valor tan bajo de Kag (constante de ioniza-
cib6n o de equilibrio) nos vemos obligados a manejar engorro-
sas expresiones para la concentracibn de iones H30 T v de
OH™!. Con sencillas manipulaciones matemdticas podemos encon
trar una manera simplificada para expresar la concentracibn
del i6n H o' y del ou™’.

Comenzando por la ley de equilibrio:

- e T )

Se halla el Logaritmo de base diez para la expresifn:

v = r (5] o)




Como el loga.ritnodeunproductoesigualalasm\ade-
los logaritmos de los factores:

1 —
log Keg = log [H30+] + log [CH 1]

luego multiplicando por -l:

-log Keg = ( -log [H30+i) + ( -log YOH_I] )
hagamos p = -log

=% |
Por 1o tanto: p Keg = p [H30+9 = [OH ]

simplificando, tenewos I = [11;.O+1 OH = {OH_I]

con lo que p Keg = pi + PpOH

El pH, esto es -log [HSO'“] y el pOH, -log OH'I], son
las formas universalmente ac?ptadas para expresar las concen—
traciones de los iones Hs30 Y OH™!. El pH fue definido -
por el qufmico danés, S. P. Sorenson, en 1909. Eligi6 p como
sfmbolo de la palabra danesa poienz, que significa "poder",
la base diez elevada a la potencia de —pH es la concentracion
molar del j6n Hs0'! . Si una soluci6n tiene un pH=3.0 enton
ces G{;O‘Hj = 107*%moles/L.

Ejemle 6.1
iCuil es el pH de una soluci6n 0.1 M de BeE; a 25°C2

uponiendo una completa ionizaci6n del HCE, diluido la
£H30+ serfa 0.1 moles/£

1 =)
E130+] . 1x10

an“] = .1 %30 Th
pH

= 1

0 sea

[H30+j S
pH log (HaO-H]

i o e b D)

moles/L

=)
pH =-log 1 + (-log 10 )
pH =0+ 1

P = ]

Ejemplo 5.2

:Cusl es el pH de una solucitn de el cuya [H30+‘ 2.5
x 10-° moles/L ?

pH = -log {H30+ 1]

g = -log - (2.5 x.107°)
-log 2.5 + (-log 107° )
~0.398 + 5.000

pH = 4.602

Ver tabla 6.3 donde se presentan las relaciones de
E)H‘ﬁj,: Ei;;O'“J , pH y poH en el agua.
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N Solucion acida

Solucion neutra

Solucion basica

6.5 INDICADORES.

Con frecuencia es mds conveniente hacer una estimacitn
del pH de una solucifén en lugar de determinarlo con exacti-
tud. Para esta finalidad se utilizan indicadores &cido-base.
Estos compuestos son colorantes, llamados indicadores &cido
base, por los quimicos. Son realmente dcidos orgdnicos muy
débiles que combinan de color por donacifn de color de un -
prot6n. Debido a su estructura compleja, llamados por conve
niencia, HIn a la férmula de un indicador y representamos —
su propio equilibrio en el agua:

HIn(aq) + H&O ()

Color A Color B

Tn agua pura, los colores pueden ser una mezcla de co—
lor HIn y el color del In~'. El principio de Le Chatelier di
ce que cuando se anade un dcido mds fuerte que el HIn, el -
equilibrio se desviard hacia la izquierda y predominara el -
color del HIn. Si se anade una base fuerte, el equilibrio -
se desvia a la derecha y predominard el color In—. Un indica
dor com@n tendrd una escala de valores de pH en el que las -
dos formas pueden verse en color intermedio. Por encima de -
esta escala s6lo se ve el color de m vy, por debajo el co-
lor de HIn. Conociendo la escala de varios indicadores y uti
lizdndolos en algunas combinaciones, encontrard un valor de
pH satisfactorio. La tabla 6.4 nos representa algunos indica
dores muy conocidos y la escala del pH encima de la cual ocu
rre el cambio de color. =

ALCUNOS INDICADORES AcCIDO-BASE
TABLA 6.4.

Cambio de coloral Intervalo
Indicador aumentar el pH de pH

3]

Amarillo a azul 3.0
\iml.ih\.u'u (ir Metilo |-|>|H 1 111M|!.“H 3.1
Verde de Bromeresol Amarillo a azul 38

Azul de Timol Rojo a amarillo |
Azul "I’ “I""illlit‘]]ﬂl

+ 2
f&C) (aq)+ In (aqg)

_Hc);n de Metilo

F'ornasol

Azul de Bromotimol
“l!;-(l t‘!n‘ |‘| ll'-|
Fenolftaleina

Amarillo de Alizarina

1. 3. 5-Trinitrobenceno

Rojo a amarillo 1.2

Rojo a azul
A\marillo a azul
Amarillo a rojo
Illl")h)['ll i illll’
Amarillo a violeta

hl('()11!ll‘.' | 'lel'iillfi!{]“

1.5--8.

6.0-

6.5 84

5.3-100
10.1-12.0
12.0-14.0
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Con un indicador electr6nico de pH se puede obtenel ré-
pida y exactamente el pH. Medird una propiedad d$ la snlucx@n
que es una funcibén de de la concentraci6n de H O . Bl medi
dor estd generalmente calibrado para leer, directamente el -
pH.

©.6 AMORTIGUADORES.

A veces puede ser interesante mantener un pH constante,
incluso si se agregan pequenas cantidades de H GF 1Ol =
Una solucién que tiene la propiedad de mantener constante el
pH se llama solucibn amortiguadora.

1as soluciones amortiguadoras tipicas tienen un dcido -
débil y una sal de ese dcido o una base débil y una sal de -
esa base. 'Algunas soluciones amortiguadoras tienen una gran
importancia qufmica y biol6gica§ Por ejemplo, la sangre estd
amortiguada por la presencia del i6n fosfato hidrogenado, -
HPO~ , que existe en equilibrio.

2

= = +1
H, POy + H,0 r HPO,, + H30

 ———

Este equilibrio sirve para mantener un pH bastante -
constante. Este es un resultado de la tendencia de las con-
centraciones de equilibrio de las especies que intervienen Qe
mantenerse en equilibrio mediante un desplazamiento de izquier
da a derecha o de derecha a izquierda. Si se agrega algo de
OH- al sistema, reaccionard con el H;POTy Yy en consecuencia
se neutraliza. Si se agrega algo de H3Ot! al sistema ocurrird
una reaccién entre el HsO y el HPO,~? para producir H,0 adi-
cional y H,PO,~ . Esta reacci6n servird para agotar del sisté
ma el exceso de H;0+ . De donde debido a la gresencia del -
HPO,~2 y el H,PO,”, la concentraci6n de H30 1 y el pH se mal
tendrin a un nivel bastante constante incluso se agregan al -
sistema pequefias cantidades de un &cido o base. Por supuesto,
un sistema amortiguador asf tiene una capacidad limitada para
resistir los cambios en HiO'! y si se agrega demasiado &cido
o base, puede sobrepasarse la capacidad del amortiguador. Sin
embargo el sistema amortiguador H2PO.™/ HPO,~2 en la sangre
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ayuda a mantener la concentracifn de i6n hidronio en ella -

dentro de los lfmites criticos. Se usan los amortiguadores en
quimica cuando se desea una soluci6n que tenga un pH especi-

fico y que resista el cambio en el pH después de agregar pe-

quenas cantidades de i6n hidronio o i6n hidr6xido.

Cuatro quintas partes de la tierra cultivada del medio
oeste de los Estados Unidos de Norte Amfrica es demasiado -
4cida en su forma natural para que sea plenamente productiva,
por lo tanto es necesario para la economia agrfcola, que los
agricultores entiendan que el exceso de acidez del suelo debe
ser neutralizado. Con este fin se emplean enormes cantidades
de Ca0 (Cal) y Ca (OH), (Cal apagada), producto secundario en
la refinaci6n del azGcar. Muchos procesos industriales depen-
den en gran medida del control del pH. Especialistas en refi
nerfas de azGcar, cervecerfas, fébricas de papel, calbonoplas
tia, ingenierfa sanitaria, bacteriologfa, necesitan conocer
el comportamiento de los dcidos y las bases. Los procesos en
que la regulacién del pH es critica, son los vetales, un -
ejamplo de la forma como la naturaleza realiza su trabajo 1lo
vemos en el pH de una parte del sistema digestivo humano que
es menos de 7.0 6 sea &cido.

De hecho somos sistemas ambulatorios en equilibrio -—-
&cido-base cuyo bienestar fisico depende de miles de sistemas
en equilibrio &cido-base. Es indispensable tener conocimiento
de la quimica de estos sistemas.
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