CienciaNOSA

Quimica, unha ciencia experimental

Teorias acido-base

Arrhenius

Bronsted-Lowry

Lewis

Forza relativa de acidos
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Tema 5. REACCIONS ACIDO-BASE

Alguns dos procesos mais importantes dos sistemas quimicos e bioldxicos son reaccions
acido-base. A capacidade dun entorno acuatico para sustentar a vida dos peixes ou a
velocidade das reaccions son exemplos de procesos que dependen de maneira critica do
caracter acido ou basico das disolucions. Os acidos e bases podense recofiecer por
algunhas propiedades sinxelas: os acidos tefien sabor agrio como o presente no limén ou
acido acético no vinagre; as bases, sen embargo, tefien sabor amargo e tacto esbaroso (os
xabdns contefien bases).

Dende 1884, con Arrhenius, cofiécense diferentes teorias para definir acidos e bases:
teoria de Arrhenius, de Bronsted-Lowry e concepto de Lewis.

Acido: substancia capaz de liberar H* (H30*) en disolucién acuosa.

HCI + H.0 - HsO* + ol

Base: substancia capaz de liberar OH" en disolucién acuosa.

NH3 + H,0 - NH4* + OH-

Acido: substancia capaz de liberar H*

Base: substancia capaz de captar H*

Esta teoria pon de manifesto o caracter relativo de 4cido de acido e base. Un acido vaise
comportar como tal ata que se enfronte a outra substancia mais acido que el.

Acido: substancia capaz de captar pares electrénicos.
Base: substancia capaz de ceder pares electrénicos.

Os acidos e as bases clasificanse como fortes ou débiles.

Acido forte: aquel que se ioniza completamente en disolucién acuosa (electrolito forte).
HCl(ac) + H20() = H30%*(aq)+ Claq)

Acido débil: aquel que se ioniza sé parcialmente en disolucién acuosa (electrélito débil).
HCN@q + H2Oy S H30%(aq)+ CN(aq)

Base forte: aquela que esta completamente disociada en disolucion acuosa (electrélito

forte).
NaOHs) + H20) - Na*(ae) + OH(aq

Base débil: aquela que se ioniza sé parcialmente en disolucidén acuosa (electrélito débil).
NHsgaq) + H2Op S NHg'(aq) + OH(a)

Pares conxugados de acidos e bases: Os acidos mais fortes tefien as bases conxugadas mais
débiles mentres que as bases mais fortes tefien os acidos conxugados mais débiles (ver
Figura 5.1).
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Figura 5.1. Forzas relativas de pares conxugados acido-base.

A forza dun 4cido do tipo H-X depende de dous factores:

a) Polaridade do enlace (maior polaridade do enlace, maior forza do acido)
b) Forza do enlace (canto mais grande sexa o atomo X, mais débil serd o enlace e
maior a forza do acido).
Na Figura 5.2 amésase o efecto destas propiedades nalguns acidos.
Para os oxodcidos o caracter 4cido aumenta a medida que a electronegatividade do
heterodtomo enlazado ao osixeno aumenta, e tamén a medida que se incrementa o
numero de dtomos de osixeno.
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Figura 5.2. Efecto da electronegatividade e da forza do enlace nos acidos.



Autoprotdlise da auga:
Concepto de pH

A auga é un disolvente Unico. Unha das suas propiedades especiais € a sua
capacidade para actuar como un acido ou como unha base. E un electrélito moi
débil e, polo tanto, un mal condutor da electricidade, pero experimenta ionizacion:

H201) S H¥aq) + OH ()
H20(|) + H20(|) s H3O+(ac) + OH_(ac)

acido  base acido base
conxugado conxugada

A constante para este equilibrio ten un valor pequeno K. = [H*][OH]/[H20]
[H20] = constante; Kc[H20] = Kw = [H*][OH"]

Kw : constante do produto idnico da auga

A 25 9C; Ky = [H*][OH] = 1 x 10°4

[H*] = [OHT] disolucion neutra

[H*] > [OHT] disolucion acida

[H*] < [OHT] disolucion basica

pH : unha maneira de medir a acidez

pH = -log[H']

Disolucidn neutra: [H]=1x 10" M pH=7
Disolucidn acida: [H*] >1x 107 M pH<7
Disolucidn bésica: [H] <1x 107 M pH > 7
Tamén de pode definir o pOH: pOH = -log[OH]
Polo tanto, pH + pOH =14

No laboratorio o pH dunha disolucién pédese medir con papel de pH ou cun
potencidmetro.

Na seguinte tdboa amdsanse, a modo de exemplo, valores de pH dalguns fluidos
comuns:

MOSTRA MOSTRA

Xugo gastrico 1-2 Leite 6,5

(HCI)

Xugo de limén 2,4 Sangue 7,35-7,45
Vinagre 3 Bagoas 7,4

Auga pura 7 Leite de magnesia 10,6
Saliva 6,4-6,9 Limpador doméstico 11,5

con amoniaco

As constantes de equilibrio para a disociacidn parcial dos acidos e das bases
débiles en disolucién acuosa denominanse K, e Ky, respectivamente. O valor destas
constantes indica a forza do acido ou da base:

HCN(aC)+ H20(|) s H3O+(ac) + CN_(ac) Ky = [H3O+][CN']/[HCN]

NHs(ae) + H20(|) s NH4+(ac) + OH'(ac) Ky = [NH4+][OH_]/[NH3]
A porcentaxe de ionizacidn ou disociacidon dun acido ou dunha base pode ser
empregada como unha medida da forza acida ou basica:



Reaccions de
neutralizacion

Disolucidns de sales:
Hidrdlise

Disolucidns reguladoras

% ionizacion = [acido ou base ionizados no equilibrio]/[acido ou base inicial] x 100

Os acidos polipréticos son aqueles que contefien dous ou mais hidréxenos acidicos
por molécula, a sUa ionizacidn vai por etapas, cunha constante de equilibrio para
cada etapa. Por exemplo, o acido oxalico é diprético:

H2C204(ac) hary H+(ac) + HCzO4‘(ac) Ka1 = 5,9 x 1072

HCzO4’(ac) hary H+(ac) + C2042_(ac) Kaz = 5,2 x 107

A constante de equilibrio do acido vaise facendo menor en cada etapa sucesiva: Ka;
> Kaz

Unha das propiedades quimicas dos acidos e das bases é que se neutralizan uns a
outros. A reaccién acido-base denominada reaccién de neutralizacién da como
resultado a formacién dun sal e auga.

Exemplos:
NaOHpuq + HClag =  NaClag+ H20()
HZSO4(ac)+ 2NH3(ac) 9 (NH4)ZSO4(ac)

Os sales son electrdlitos fortes que se disocian por completo para formar iéns en
auga.

A hidrodlise dun sal describe a reaccidén dun cation ou dun anién do sal, ou de
ambos, coa auga. Polo xeral a hidrdlise dun sal determina o pH da disolucién.
Para predicir se un determinado sal dun acido sera acido, basico ou neutro, hai que
ter en conta tres factores:

1) o efecto do cation sobre o pH da auga.

2) o efecto do anién sobre o pH da auga.

3)combinar ambos os dous factores para decidir o comportamento do sal.

1. Catidns: acidos débiles ou idns espectadores?

Alguns catidons compértanse como acidos débiles en disolucions acuosas: NHs*(aq)
Os catidns de metais alcalinos (Li*, Na*, K*, ...) e dos alcalinotérreos mais pesados
(Ca*, Sr**) son espectadores.

2. Anidns: bases débiles ou idns espectadores?

Os anions que son bases conxugadas de acidos débiles compdrtanse como bases
débiles en auga:

Flag+H200 S HFa + OHag

Os aniéns que proceden de 4cidos fortes (ClI', NOs, SO4%,...) son iéns espectadores.

3. Sales: acidos, basicos ou neutros?

Acido forte + base forte pH =7 HCl@ag + NaOHag > Na*(aq+ Cl'ag + H20

Acido forte + base débil pH <7 HClag + NH3ag > NHs'ag + Cliag

Acido débil + base forte pH >7 CH3COOH o+ NaOHa~> Na*(ag + CH3COO™ + H,0y)
Acido débil + base débil pH depende dos valores de K, € Ky CH3COOHac) + NH3(aq)

En moitos sistemas, sobre todo bioldxicos, apréciase que non hai un cambio de pH
importante cando adicionamos acidos ou bases. Por exemplo: o sangue (pH 7,4) ou
a auga do mar (pH 8,0). Isto é fundamental para mantemento da vida nos medios.
Para manter o pH emprégase unha disolucidn reguladora, que é unha disolucién
de: 1) un acido débil e un sal derivado dese acido, ou 2) unha base débil e un sal
derivado desa base.

Exemplos: 1) CH3COOH + CH3COONa; 2) NH3 + NH,4Cl

A hora de empregar unha disolucién reguladora hai que considerar dous aspectos:



Volumetria acido-base e
indicadores

a) O pH que regula, xa que non calquera disolucion reguladora vai servir para
regular calquera pH
b) A capacidade de regulacion, que dependera da concentracién da disolucién.

O pH dunha disolucién reguladora pddese calcular por medio da ecuacion de
Herderson-Hasselbach para unha disolucidn reguladora formada por un acido débil
e por un sal deste acido, esta ecuacién ten a forma:

pH = pKa + log [sal]/[acido]

Nunha valoracion acido-base, tamén denominada volumetria ou titulacion, unha
disolucién de concentracion cofiecida engadida a outra disolucién de
concentracion descofiecida ata que a reaccidn quimica entre as duas disolucidns se
completa.

Exemplo dunha valoraciéon acido forte-base forte:
HCl(acp + NaOH(a) = NaClag + H20q

Punto de equivalencia: punto no cal a reaccién se completa. Para determinalo
podese medir o pH ou engadir unhas pingas dunha substancia denominada
indicador.

Indicador acido-base: substancia que cambia de cor no punto de equivalencia. E un
acido débil (HIn) onde o acido débil e a sua base conxugada tefien diferentes cores:

Hln(ac) : H+(3C) + In-(ac)

Exemplos: fenolftaleina (incolora a pH acido —HIn- e rosa a pH basico —In-), azul de
bromotromol (amarela e azul).



