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Buena parte de las reacciones quimicas pueden
comprenderse en términos de reacciones acido- basf

ACIDOS Y BASES

Reacciones en el

Medioambiente Laboratorio



1880
Svante Arrhenius

Los acidos son sustancias que, al  Las bases son sustancias que, al
disolverse en agua, aumentan la  djsolverse en agua, aumentan la
concentracion de iones H* concentracion de iones OH

HCI(g) + H,O(l) - H*(ac) + Cl(ac) KOH(s) + H,0(l) — K*(ac) + OH-(ac)

HCA KOH

H" K* OH



1923
Johannes Brgnsted y Thomas Lowry

Transferencia de H* de una sustancia a otra

Un acido es una sustancia (molécula o ion) capaz de donar un proton
a otra sustancia
Una base es una sustancia capaz de aceptar un proton.

acido base

HCI(g) + H,O: (1) > H;0*(ac) + Cl-(ac)

HCI(g) + H3;N: (g) > H/N*CI(s)



1923
Gilbert N. Lewis

Complementa y extiende la teoria de A0
Bronsted-Lowry f ;/

Una base es una especie que puede donar un par de electrones
(pares de electrones solitarios)

Todas las bases de Bronsted-Lowry son bases de Lewis

Un acido es una especie que puede aceptar un par de electrones
El proton es un acido de Lewis, pero tambiéen lo son:

M—0W—T
|
as
_j_>_
|
O
T
@

w
+
1
i
@)

BF, + H.;N — F,B-NH,

acido Base



PARES CONJUGADOS ACIDO-BASE

Acepta un protdn

Base Acido

HZWA(aC)

Acepta un protdn

Cede un protén

Acido Base
conjugado conjugada

H,O*(ac) + A(ac)

U/

Cedelun proton

Acido Base
base acido conjugado conjugada

B(ac) + H,O() = BH*(ac) + OH-(ac)




HCI(g) + H,O(l) - H;O*(ac) + Cl-(ac)

HA(ac) + H,O(I) =—— H;0*(ac) + A(ac)

CHj;(ac) + H,0O(l) - CH,(ac) + OH-(ac)

FUERZAS ACIDA Y BASICA RELATIVAS

AN

Fuerza acida Creciente

ACIDO BASE .
HCI cl- 2
H,S0, HSO,~ £
HNO; NO» &
H,O"(ac) H,0O
HSO,~ SO~
H,PO, H,PO,~
HF E-
HC,H,0, CH;0,

= H,CO, HCO; ™~ B

8 H,S HS™ a
H,PO,~ HPO,*~
NH, " NH;
HCO;~ CO,%~
HPO,*~ PO~
H,0 OH™

é OH™ o+

g H H- £

7 CHy CH;~ 2
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ANFOTERISMO DEL AGUA

acido base
HF(ac) + H,0%(l) — H;0*(ac) + F-(ac)
base acido

:V{(ac)jbO(l) ~—=NH,*(ac) + OH-(ac)



AUTOIONIZACION, AUTODISOCIACION O
AUTOPROTOLISIS DEL AGUA

K
H,O(l) + H,O() =—== H;0*(ac) + OH-(ac)
H,O() =—— H*(ac) + OH(ac)
CH3O+(aC) i CH+(a<>) = [H1 = [H,0']

PRODUCTO IONICO DEL AGUA

K = K’ =K, = [H*] [OH] = 107- 1077 = 10-14

(25°C)



K, = [H*] [OH] = 1014

[H*] > [OH] [H*] = [OH] Si [H*] <[OHT]
Solucién acida Solucidén neutra Solucioén basica
[H*] > 107 [H*] =107 [H*] < 107

Acido pH = -log[H*]

-

pH<7 pH=7
N——" ——~ ——~

-logK,, = pK,, = -log[H*] -log[OH"] = pH + pOH = 14



/ ESCALA DE pH \ Ej: [OH-]= 105

Acido de bateria

Como
K, =[H*] [OH] =10

Acido gastrico

Vinagre Mas

Acido
Cerveza Entonces:
Lluvia acida [H*] =10 /[OH"] =

10-14/10° =107

Leche L,
Agua _ 70 ) NEUTRO ypH=23
Agua de mar &6 o
Bica_rbnnatn de @ Asimismo:
wedln pK,, = pH + pOH = 14
Jabon de manos -
Leche de magnesia (110 E;:im Si pOH = -log(10°) = 5
Amoniaco - Entonces:
Hipoclorito de sodio - pH=14-5=9

Wrnxido de sodio /




Acidos Fuertes

Totalmente disociados

HNO,(ac) + H,O(l) » H;0*(ac) + NO;(ac)
0,01M 0,01M 0,01M
0,01 >> 107 (H* agua)

[H*] = 102 y pH = -log(10-2) = 2
pH =2

Bases Fuertes
NaOH(ac) + H,O(l) -> Na*(ac) + OH-(ac)
0,01M 0,01M 0,01M

0,01 >> 107 (OH- agua)

[OH] = 102y pOH = -log(102) = 2

pH=14-2=12

Despreciable

Débil
Débil

Despreciable

Bases Fuertes



ACIDOS DEBILES
Parcialmente disociados

K,
HA(ac) + H,0(l) === H,0*(ac) + A(ac)
Acido Base
Débil Conjugada
Débil
[H307] [A]

K, =
[AH]

'IogKa = pKa



ALGUNOS ACIDOS DEBILES

) Formula Base
Acido estructural conjugada K, pKa /\
Fluorhidrico H—F F~ 6.8 x 107 3.17
(HF) ’
Nitroso H—O—N=—0O NO:;_I_ 4.5 1[}_4 3’35
(HNO,)
N
I S
Benzoico H—0—C CH O~ 63 x107° 4,20 |5
(HC;Hz0,) ©
| -
o
>
T —
Acético H—D—C—{|2—H C,H;0,~ 1.8 x 107° 4,74
HC,H,0
(HGH30,) i
Cianhidrico H—C=N CN™ 49 x 1070 9,31
(HCN)
Fenol H—D@ CeH-0~ 1.3 x 10710 9,89
(HC¢H50)




[A]

11 A- -log K, = -log[H;0*] — |
‘- [H3O°] [A] o9 o9[R;O"] ~log [AH]
G K_ = pH - log -]
=pH-lo
PRa =P g AH]
HENDERSON - HASSELBALCH
[A] [base Conjugadal]
pH = pK,+ log pH = pK,+ log —
[AH] [acido]

CAH total = Cbase Conjugada(ac) + Cécido(ac)



[F]
[HF]

HF: pK, = 3,17 pH = pK,+ log

HF F-

e e e e e e e
o 1 2 314 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

pK, = pH pH
CF'(ac) = CHF(ac)
HCN: pK.. = 9.31 H = bK.+ log 4o
:pK, =9, pH = pK,+ log
PP ° [HCN]
HCN CN-

| | | | | | | | | | | | | | |
O 1 2 3 4 5 6 7 8 9110 11 12 13 14
pH

pK, = pH
Cenac) = Cheniao)



ACIDOS DIPROTICOS

H,S: pK,, = 7,0, pK,, = 12,92
K

al

H,S(ac) + H,O()=— H;0*(ac) + HS-(ac)

HS-(ac) + HZO(I)‘LLZ‘ H,O*(ac) + S¥(ac)

pK,; = pH PKaz = pH
CHS'(ac) = CHZS(ac) CHS-(aC) - CS=(aC)
H,S HS- S
| | | | | | |

| | | | | | |
o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pH



ACIDOS TRIPROTICOS

H,PO,: pK,, = 2,14, pK_, = 7,20, pK_, = 12,37 100 ]
Ka1 ] ] ..
H3PO,(ac) + H,0() =<—=H;0"*(ac) + H,PO,(ac) % - HPOy HPO,
K, 50 -

H,PO, (ac) + H,O(l) H,0*(ac) + HPO,(ac)

~—

_ Kas . ; H,PO, PO,
HPO,*(ac) + H,0(l) ——=H,0*(ac) + PO,3*(ac) . P
pH = 2.14 pH = 12.37
pK1 = pH PRz = pH PKs = pH
H;PO, H,PO, HPO,- PO,*

| | | | |
10 11 12 13 14
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Calculo del pH de una solucion de acido deébil

HA(ac) A H*(ac) + A<(ac)

Cambio
Equilibrio Ci - X X
[AT[H] X - X
Ka - =
[AH] Ci-x
x2+K,x-—K,C,=0
-K, £ VK,2 + 4K,C,
=[A]=[H"]= 5
pH =-log x

Si x << C, (menos del 5%)

Ci —X= Ci
x = VK,C,




Cual es el pH de una soluciéon de HF 0,3M? HF: pK, = 3,17
K K,= 6,8 x10*4

HF(ac)=== H*(ac) + F-(ac)

Cambio
Equilibrio 0,3- X X X

Si x << C; (menos del 5%) X =V6,8x104 x 0,3 = 1,43 x 102= [H"]

C,—x=C, 2
TXE a= AXA0T 100 = 4.75%

x = VK,C, O

X; = 1,39 x 102 = [H] >
K, VK2 +4K.C, L

2

X =

pH =1,85 > al pH = 0,52 de un acido fuerte 0,3M



Cual es el pH de una solucion de HCN 0,3M? HCN: pK, = 9,31
K K,= 4,9x 1071

HCN(ac) === H*(ac) + CN-(ac)

Cambio
Equilibrio 0,3- X X X

Si x << C, (menos del 5%) X =\4,9x10° x 0,3 = 1,21 x 105 = [H*]

C—xzC -5
TXE o= —21XA0° 100 = 0.004%
x = VK,C. O
1'
HCN CN-

| | | | | | | | | | | | | |
O 1 2 3 4 Vﬁ 6 7 8 9110 11 12 13 14
2 P

PK, = pH

o
995996 o HCN CCN-(aC) = CHCN(ac)



HF 0,3M pH = 1,85; 0,286 M HF (95%) + 0,014 M F- (5%)

HF 0,03M |pH =2,38; 0,026 M HF (86%) + 4,19 x10>M F- (14%)

HF F-

e e e e e e e
o 1 2 314 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

PK, = pH pH
CF'(ac) = CHF(ac)

Si C, = 0,03 M (diez veces mas diluido)

/ X, =4,19x 103 =[F] = [H+]I:>

-K, £ VK2 +4K,C o = 14%

2




GRADO DE DISOCIACION DE UN ACIDO DEBIL
EN FUNCION DE SU CONCENTRACION

Porcentaje disociado

6.0

iy Acido acético
> oK, = 4.74

10

3.0

2.0

1.0

0 0.05 0.10 0.15

Concentracion de acido (M)



BASES DEBILES
Parcialmente protonadas

K
:B(ac) + H,0(I) == HB*(ac) + OH-(ac)
Base Acido Débil
Débil conjugado
[HB+: [OH]
Kp = .
[B]

-logK,, = pK,



ALGUNAS BASES DEBILES

Base Estructura de Lewis Acido conjugado K PKy

Amoniaco (NH;) H—l‘|\'1—H NH,* 1.8 x 1073 474
H

Piridina (C¢HsN) (On: CsHSNH 175107 g77

Hidroxilamina (H,NOH) H—I'T'I—QH H,NOH" 1.1 x 1078 7.96
H

Metilamina (NH,CHjs) H—T_CHE. NH;CH;™" 44 x 107 3,36
H

Ion bisulfuro (HS") [H_5:| H-,S 1.8 x 1077 6,74
. -
:(f:

Ton carbonato (CO5%) 5 /,C%{j HCO;™ 1.8 x 107* 3,74

Ton hipoclorito (CIO") [:(:3:1—{:}:] HCIO 33 % 107 6,48




Calculo del pH de una soluciéon de base deébil

B(ac) + H,O(l) — —K~ BH*(ac) + OH-(ac)

Cambio -X

Equilibrio C;-x X

[BH"][OH] X+ X

K, =

[B] Ci-X

=[OH] = [BH'] = >

pPOH = - log x
pH =14 - pOH

Si x << C, (menos del 5%)

Ci —X= Ci
x = VK, C,




RELACION ENTRE K, y K,

base Kb [NH4+] [OH-]
NH,(ac) + H,O(l) == NH,*(ac) + OH(ac) K, =
[NH;]
acido Ka [NH;] [H*]
NH4+(aC) + HZO(I) — NH3(aC) + H3O+(aC) K, =
[NH,"]
KW
2H,0(l) == H;0*(ac) + OH-(ac)

NP TOHT [N [H]
K, =K, K,= =[OH] [H"]
: AT

PKW =14 = pr + pKa
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Acido-base — 2da Parte

« Calculo de pH para acidos diproticos
* pH de soluciones de sales
« pH de anfolitos
« Calculo de pH en mezclas de acidos y bases

« Efecto del ibn comun

* Soluciones amortiguadoras
 Titulacion acido/base

« Seleccion de indicadores

 Titulacion de acidos poliproticos

%




CALCULO DE pH DE ACIDO SULFURICO 0,5 M

H,SO,(ac) HSO, + H K_, = grande

HSO, (ac) == — SO42_ + H K,=1,1x1072

La primera ionizacion: [HSO, | = [H']| = 0,50 M



En la segunda ionizacion

+

HSO, (ac) == = S$0,” + H

Inicial 0.50 0 0.50
Cambio -X X X
Equilibrio 0.50 - x X 0.50 + x

(0,50+ x)x N 0,5x

K ,=1LIx10"= x=0,011

[HSO, | = 0,50 — x = 0,489 M
SO, 2| =x=0,011
[H*] = 0,5+ x = 0,511

pH = 0.29



DISOLUCION DE SALES

Las sales en solucion acuosa se disocian totalmente. El pH
de la solucién dependera del cation y anion que la componen

Cation no acidico y anion no basico: pH =7
NaCl (ac) —— Na* (ac) T Cl'(ac)

Acido conjugado de base débil y anion no basico:
pH <7

NH4C| (ac) — 2 NH4+ ac) ¥ Cl (ac)

K, = 5,66x10-1°
NH," (ac) + H,0 (ac) NH; (ac) + H30% (ac)

Ej: siNH,CI=0,5M, pH =4,77



Cation no acidico y anion base conjugada de un
acido débil: pH>7

Na(CH3C02) (ac) — Na+(ac) + CH3C02' (ac)
K, = K, /K, = 5,62x10-10

CH3C02-(aC) + H20 CH3C02H (ac) + OH-(aC)

Base débil Acido débil

K, = K, /K, = 10-14/1,75x10-°

Ej: si Na(CH,CO,) = 0,5 M, pOH = 4,77; pH = 9,23



Cation acido conjugado de base débil y anion base
conjugada de un acido debil: pH depende de pKa y
pKb

NH4(CH3C02) (ac) — > NH4+ (ac) F CH3C02 (ac)

K, = 5,62x10-10

CH,CO,(ac) + H,0 CH,CO,H (ac) + OH(a)

K, = 5,66x10-10
NH,* @)+ H,0

NH; @c) + H;07 (ac)

Ej: si NH,(CH,CO,) =0,5 M, pH = 7



“Anfolito o especie anfiprotica”

Especies que pueden aumentar tanto la
concentracion de OH o la de H30O"

. Quée caracteristicals estructural/es debe reunir una
especie quimica para ser considerada como tal?

HA
r->

Ejemplos: HS; HCO3s", H2PO4;HPO4*



SOLUCION DE UNA SAL DE UN ANFOLITO
NaZ(HPO4)(ac) — > 2 Na+(ac) + HP042' (ac)

K, = KK, =1,58x10"7

HPO42-(aC) + H20 H2P04'(ac) + OH-(aC)

K,; = 4,26x10-13

HPO,% @ + H,O PO,*(ac) + H;0%(ac)
Kb > Ka y pH >7

pH = (pK,, + pK_ ;) / 2 = 9,79 (si la conc. > 103 M)



EJERCICIOS DE APLICACION

Calcular el pH de las siguientes soluciones

a) 5 ml de acido nitrico 0,25 M
b) 45 ml de acido nitrico 0,25 M
c) 10 ml de acido perclérico 1 x10-3 M

d) 10 ml de acido perclérico 1 x10> M + 5 mL de
agua



e) 10 ml de acido perclérico 1 x103M + 5 mL de
hidréxido de potasio 1 x10* M

f) 10 ml de acido perclorico 1 x103 M + 10 mL
de hidréxido de potasio 1 x10* M

g) 10 ml de acido perclorico 1 x10-3 M + 10 mL
de hidroxido de potasio pOH = 2,8

h) 35 ml de acido benzoico 0,347 M (AH) + 35
ml hidroxido de sodio 0,347 M



h) HA = acido benzoico
HA@c) + NaOH@) —— NaAg@eg + H20

35 mL/0,347M 35 mL/0,347M

Ky, = K, /K, =1x104/ 6,312x10-5 = 1,58x10-1°
por lo tanto A- es una base deébil

A@ac) + H,0O AH (ac) + OH(a¢)

Ko= x*/Ci x =5,24 x10°
Verificando si el grado de disociacion es despreciable
a % = (x/Ci)x100 =0,003 %
Entonces se puede calcular el pOH
pOH = -log 5,24 x 10°= 5,28
pH=14 - 528 =8,72



EFECTO DEL ION COMUN

El grado de disociacion de un electrélito débil disminuye
cuando se agrega a la disolucion un electrélito fuerte que
tiene un ion en comun con el electrolito debil

Na(CH3COO)(ac) —_—> Na+(ac) + CH3COO- (ac)

Electrolito
K, =1,8x1 0-°5 fuerte

CH;COOH@c) + H,0 CH;COO"ac) + H;O0%(ac)
Electrolito —

deébil

La base agregada reacciona con H* y la reaccion se
desplaza hacia los reactivos para recobrar la posicion
de equilibrio



EJERCICIO DE APLICACION

Calcular el pH de una solucién compuesta por acido formico
(HCO,H) 0.2 My HCI1 0,1 M. K, .ico = 1,8 x 10~

HCO,H(ac) —H*(ac) + HCO,(ac)

nes Lo Tl R

Cambio K, =
Equilibrio 02-x  0,1+x 52 [AH]

X (0,1+x)

x=Ka 2 L 3,6 x 104 " 02-%)

(0,1 +4)

pH=-log (0,1 +3,6x104)=1,0

El pH de una solucion de acido formico 0,2 M es 2,22, por lo
cual el agregado de acido fuerte disminuye el pH a 1



EJERCICIO DE APLICACION

Calcular el pH de una solucion preparada mezclando 0,5 mol
de CH;COOH y 0,5 mol de Na(CH;COO) en 1 L de solucion
[AT[H]

mmllm I

Cambio (0,5+x) x

HA(ac) — H*(ac) + A(ac)

Equilibrio 0,5-x X 0,5 +x (0,5-x)

HENDERSON - HASSELBALCH

Cbase Conjugada(ac) (0,5 +/%)
pH = pK_+ log =4,74+ log 05 )({

C

acido(ac)

oH = 4,74

El pH de una soluciéon de acido acetico 0,5 M es 2,52, por lo
cual el agregado de la base conjugada aumenta el pH a 4,74



SOLUCION BUFFER (AMORTIGUADORA)

Es una solucién compuesta por:

un acido deébil y una sal de su base conjugada
Ej: CH;,COOH / Na(CH;COO)
o
una base débil y una sal de su acido conjugado
Ej: NH; / NH,CI

que resiste el agregado de acidos o bases fuertes en
pequeina proporcion



ACIDO DEBIL + SAL DE BASE CONJUGADA
HA + MA (M = cation no acidico)

En el equilibrio participan el acido y la sal:

OH- o
HA(ac) H*(ac) + A(ac)
K = AL
[AH]

HENDERSON - HASSELBALCH

Csal (ac)
C

acido(ac)

pH = pK,+ log




BASE DEBIL + SAL DE ACIDO CONJUGADO
B + BH*

En el equilibrio participan el base y la sal: H+

OH-
B(ac) + H,O LBH*(ac) + OH-(ac)

~ [BH*] [OH]
[B]

Ky

HENDERSON - HASSELBALCH

C

sal(ac)

pOH = pK,+ log

Cbase(ac)




CAPACIDAD AMORTIGUADORA DEL BUFFER

Es la cantidad de acido o base que el buffer puede aceptar

antes de que comience a variar el pH de manera apreciable.

Depende de las cantidades relativas de las especies acidas
y basicas que lo conforman y la concentracion del buffer.

CAPACIDAD REGULADORA MAXIMA
cuando la relacion [sal]/[acido] o [sal]/[base] es igual a 1, en
Cuyo caso:
pH = pKa + log 1 = pKa o] pOH = pKb + log 1 = pKb

RANGO UTIL DEL BUFFER
Cuando la razén [sal]/[acido] o [sal]/[base] se encuentra
entre 0,1y 10:
pH=pKatlog10=pKa*16 pOH=pKb *log 10 = pKb * 1



EJERCICIO DE APLICACION

Calcule la concentracion de benzoato de sodio que debe estar
presente en una disolucion 0,20 M de acido benzoico
(C¢HsCO,H) para tener un pH de 4,00. Ka = 6,31 x 10

C C
pH _ pKa+ Iog sal(ac) =420 + Iog sal(ac) = 4.00
acido(ac) 0,2
(4,00 — 4,20)
C..,,=0,20-10 =0,13 M

sal



EJERCICIO DE APLICACION

¢,Cuantos moles de NH,CIl se deben agregar a 2,0 L de NH; 0,10
M para formar un amortiguador cuyo pH sea 9,007 (Suponga que
la adicion de NH,CI no altera el volumen de la disolucion.)

pOH = pK, + log Coallac) _ 4,74 + log Csa"a“’: 500
Chase(ac) 010M
(5,00 — 4,74)
C..,=0,10-10 =0,18 M

Como son 2 L, deben agregarse 0,36 moles de
NH,CI



EJERCICIO DE APLICACION

Una disolucion amortiguadora contiene 0,12 mol de acido propidnico
(C,H:CO,H) y 0,10 mol de propionato de sodio (NaC,H:CO,) en 1,50 L. pKa
=4,88

(a) ¢ Cual es el pH de este buffer? (b) s Cual es el pH del buffer después de
la adicion de 0,01 mol de NaOH? (c) ¢ Cual es el pH del buffer después de la
adicion de 0,01 mol de HI?

K, = 1,32x10-5

Csa ac 0.067
a) pH = pK_+ log = = 4,88 + log— = 4,80
acido(ac) 0,08
C.. +X (0,067 + 0,0067)
b) pH = pK_+ lo = 4,88 + lo = 4,88
PR =P I Cacido - X 70,08 — 0,0067)

0,067 — 0,0067)

(
= 4,88 + log = 4,72
(0,08 + 0,0067)

|-X

c) pH = pK,+ log C.

aC|do



(d) Compare el pH que resulta al agregar 0,01 molde Hla 1,5 L
de agua pura

oH = - log (0,0067) = 2,18

cuando se agrega a agua pura,

mientras que cuando se adiciona al buffer el pH es 4,72



TITULACION ACIDO n
FUERTE/BASE FUERTE |7 TR

HCl@c) + NaOH(ac) —— NaClac) + H,0O

pH 14
12
10
8 ' aso con
6 ? eoPuL:::?eiiia ECI (ac)
4
: M"'"
0+ T T T
0 10 20 30 40 50
mL NaOH
Punto de
equivalencia

=7




Intervalo de viraje de indicadores de pH

| |

H
Indicator :

Alizarin yellow-R
Thymolphthalein
Phenolphthalein

Thymol blue
(base range)

| Phenol red

Bromthymol blue

Chlorphenol red

| Methyl red

| Bromeresol green
Methyl orange

Bromphenol blue

Thymol blue
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TITULACION BASE FUERTE/ACIDO FUERTE
NaOHac) + HCliacy —— NaClac) + H,O

14

pH 13&““‘3

12 \\

11 '|

-
=

Punto de
equivalencia
ninio [:lli-" eluialencld = 7

o

-_-_-_'-_
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10 20 30 40 50 &0 70 80 90 1700

mL HCI



TITULACION ACIDO DEBIL/BASE FUERTE

CH3CH2C02H(ac) + NaOH(ac) _— CH3CH2C02Na(aC) + Hzo

14
PH 13 i
12 / — e
11 /
Puntode 1w 'f]
- - H = 580

equivalencia ° ---=--------=-o-— |

3 F]L”'ll[] L1e !—"'II||.I YVal2nola
>
7 . \
& fenolftaleina PrH(ac) + NaOH(ac) _’PrNa(ac) + HZO
o —s 0,002 mol 0,001 mol -
: Quedan:
3 wedematie 0. 001 mol 0 mol 0,001 mol
2
B H=pka+ 10— 4884100 2%% _ 458
pH = pKa + log —— = 4, 0g =4,

? 10 20 30 40 50 &l 70 80 [aCldO] 0’001

mL NaOH



TITULACION BASE DEBIL/ACIDO FUERTE
NH3(ac) + HCI(ac) - NH4C|(ac)

pH fenalftaleina

"'ngdn b“ﬁ"ﬁ:

Punto de
equivalencia
<7

pH=15.27

rojo de metilo
punta de equivalencia

2 == kW B Wi G =l @ D

10 20 30 40 a0 60 70 80

mL HCI
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INFLUENCIA DE LA FUERZA DEL ACIDO O LA

BASE SOBRE LA FORMA DE LA CURVA DE

mL NaOH

mL HCI

| T 14 |
Punto de equ|walenn:1a —*I 13 I |
| 12 |
| 10 | Intervalo de cambio de \|
Kii}_?__,..— | LT color de 1a fenolftaleina N
— 10
[ ke ’
iy A il
K,=10_"_ . Punto de equivalencia
— ‘ )
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K,=10"2 | 3" color del rojo de metilo | -
— B 2 |
-____,...-- ! I i 1‘""‘!--.__
jlkcido fluerte I 11 : N
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CURVA DE TITULACION DE UN ACIDO DIPROTICO

pH

AH, + OH-—AH- + H,0

AH- + OH-— A%~ + H,0

CON UNA BASE FUERTE

14.0 —
P24
10.4) — g d

egundo Pto de pH range,

Equivalencia phenol-
L hthalein
pH de la base A%

6.0 —

pH = pKa2
H range, methyl orange

pH = (pKa1+pKa2)/2

4.0 — Primer Ptode  mmm)

Equivalencia

| I | | I | | | | I
25 30 Fd D 125 150 195 200 225 250

mL NaOH
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