REACCIONES ACIDO-BASE
OBIJETIVOS

En esta practica se estudiard el comportamiento acido-base de algunas sustancias. En el
apartado A se determinara la acidez del vinagre comercial, estimada como concentracidon de acido
acético. En el apartado B se estudiaran las disoluciones reguladoras o tampdn, tanto su preparacion
como su capacidad amortiguadora. En el apartado C se determinard la constante de acidez de un
acido débil.

A. VALORACION DE LA ACIDEZ DE UNA MUESTRA DE VINAGRE

FUNDAMENTO TEORICO

El vinagre es una disolucidn que contiene diferentes tipos de acidos (principalmente acido
acético) ademas de otros componentes como sulfatos, cloruros, didxido de azufre, etc. Un indice de la
calidad de un vinagre es la denominada acidez total (o grado acético) que es la cantidad total de acidos
que contiene el vinagre expresada como gramos de acido acético por 100 mL de vinagre.

La cantidad total de 4cidos puede determinarse facilmente por valoracién con una disolucidn
de hidréxido sédico previamente normalizada, calculdndose la concentracidn en acido acético a partir
de la ecuacidn de la reaccién acido-base ajustada:

CH5-COOH + NaOH — CH5COONa + H,0
o bien, en forma idnica:
CH3-COOH + OH — CH3COO + H,0
Puesto que la reaccidn es mol a mol, en el punto de equivalencia se cumplird que:

n2 de moles de acido = n2 de moles de base 6 Mycido-Vicido = Mbase-Vbase
Conocidos tres factores de la ecuacién anterior podra calcularse el cuarto.
En el punto de equivalencia de esta valoracién el pH de la disolucién serd basico (debido a la
presencia de ion acetato) y, por tanto, para detectar el punto final de esta valoracion hay que elegir un

indicador que cambie de color al pH adecuado.

PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL

Material Reactivos

- Bureta Vinagre comercial

- Pipeta de 10 mL Disolucién de NaOH 0,50 M

- Erlenmeyer de 250 mL Fenolftaleina al 0,20% en etanol

- Vaso de precipitados
- Probeta de 100 mL

Valoracién del vinagre

Preparar la bureta limpiandola y enjuagandola con una pequefia porcion de la disolucién de
base (NaOH) y llenandola hasta el punto de enrase con esta disolucion. (Nota de seguridad: irritante.
Irrita los ojos y la piel. No ingerir. Usar guantes).

Medir con la pipeta unos 5 mL del vinagre a analizar (tomar nota del volumen exacto) y
ponerlo en el erlenmeyer. Afadir unos 100 mL de agua destilada para diluir la muestra y conseguir una
disolucion débilmente coloreada en la que pueda observarse con claridad el viraje del indicador. Afadir
dos gotas de fenolftaleina. (Nota de seguridad: muy inflamable, por estar disuelta en etanol).

Afadir, gota a gota, la disolucién de NaOH desde la bureta al erlenmeyer, agitando continua y
suavemente, hasta que se produzca el viraje del indicador. En ese instante se habra alcanzado el punto
final de la valoracion. Leer y anotar el volumen de NaOH utilizado. Repetir la valoracién.

Completar la cuestion 1.




B. ESTUDIO DE DISOLUCIONES REGULADORAS
FUNDAMENTO TEORICO

El pH de las disoluciones normales varia bruscamente por dilucién o por ligeras adiciones de
acidos o bases. Por ejemplo, si a 1 litro de agua pura (pH=7) se le aflade 1 mL de HCI 0,1 N, el pH baja
hasta 4, ya que el agua ha pasado a ser una disolucién 1-10* M de HCl Yy, supuesto éste totalmente
disociado, la concentracion de H;O" es 1-10™M.

Sin embargo, existen determinadas disoluciones, denominadas reguladoras, amortiguadoras o
tampones, que se caracterizan porque su pH apenas varia con la dilucién o con pequefias adiciones de
acido o de base. Estas disoluciones contienen siempre un acido débil y un exceso de su base conjugada
y en la practica se preparan mezclando un 4cido o una base débil con una de sus sales totalmente
disociada como por ejemplo: acido acético + acetato sddico, acido borico + borato sédico, amoniaco +
cloruro amaénico, etc.

Por ejemplo, en una disolucidon que contenga acido acético y acetato sédico, este ultimo se
disocia totalmente (NaAc — Na' + Ac) y se verifica el equilibrio:

HAc +H,0 S H30™ +Ac
K, = [ACI*[H,07] =1 g 10°
[HAC]

Por efecto ion comun, el acetato sddico, electrolito fuerte totalmente disociado, evita en gran
parte la disociacién del dcido acético, por lo que la concentracién de Ac en la disolucidn equivale a la
de acetato sédico y la concentracién de HAc equivale a la concentracion total de acido acético. Por

tanto:
K, = [NaAc]-[H,0"] [H:0"] = K, - [HACI oH = pK, + log LNaAC]
[HACc] [NaAc] [HACc]

Por lo tanto, el pH de esta disolucion depende exclusivamente de la relacidn de
concentraciones de la sal y el 4cido y no varia con la dilucién.

Otro ejemplo seria el de una disolucion que contenga hidrégeno fosfato de disodio y
dihidrégeno fosfato de sodio, tras la disociacion total de las sales:

NaH,PO, — Na* +H,PO;, Na,HPO, — 2 Na* + HPO,”,
tendriamos una disolucién con un &cido débil (H,PO4) vy su base conjugada (HPO42_). Se verifica el
equilibrio:
H,PO, +H,0 S Hs0" + HPO,”
« = (HPO, " |*[H,0"]
[H,PO, ]

Por efecto ion comun, el hidrégeno fosfato de disodio, electrolito fuerte totalmente disociado,
evita en gran parte la disociacién del dihidrégeno fosfato de sodio, por lo que la concentracién de
HPO42' en la disolucién equivale a la de Na,HPO, y la concentracién de H,PO,; equivale a la
concentracion inicial de NaH,PO,. Por tanto:

. * + NaH,P
K, = [Na,HPO,]+[H,0"] [H;0] = K, - [NaH,PO, ] oH = pk, + log [Na,HPO,]

[NaH,PO,] [Na,HPO, ] [NaH,PO,]

Si a una disolucién reguladora se le aflade una pequefia cantidad de un 4cido, los H
procedentes de éste se combinan con la forma basica del tampdn, A, para formar HA (la forma &cida):
se desplaza el equilibrio hacia la izquierda hasta alcanzar un nuevo estado de equilibrio. Queda asi
neutralizada la acidez afadida y el pH apenas varia. La concentracién de la forma basica (iones acetato
o hidrégeno fosfato) existente en la disolucidn reguladora se denomina reserva alcalina.

Por el contrario, si afadimos una pequefia cantidad de una base, ésta reaccionara con la forma
acida. Se neutralizard asi la base afiadida y el pH apenas variara. La concentracién de acido acético o de
dihidrégeno fosfato en la disolucién se denomina reserva acida.

=6,2x10°




Siguiendo el esquema anterior, el alumno puede demostrar que en una disolucién tampdn
constituida por una base débil y una sal de ésta y acido fuerte se cumple:

. [base]
OH] =Ky - or tanto,
e N R
[base] . [base]
pH =14 - pK, + log o0 bien pH = pK, + log
[sal] [sal]

Por ejemplo, con el par NH3/NH4+, la ecuacidén quedaria:

NH +
pH = pK, + log g , donde el pKj, seria el del ién acido NH4 .
[NH,CI]

PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL

Material Reactivos

- Tubos de ensayo Acido acético 0,100 M Acetato sédico 0,100 M

- Buretas Acido clorhidrico 0,200 M Hidréxido de sodio 0,100 M
- Vaso de precipitados Amoniaco 0,100 M Cloruro de amonio 0,200 M
- Erlenmeyer de 100 mL Hidrégeno fosfato de sodio 0,100 M

Dihidrégeno fosfato de sodio 0,100 M

Papeles indicadores de pH (3,8-5,5; 8,0-9,7; 6,0-8,1)

Indicadores de pH :

1- Amarillo de metilo + azul de metileno (azul-violeta pH<3,3; verde pH>3,3)
2 - Fenolftaleina (incoloro pH<8; rosa pH>10)

B.1. Preparacion de disoluciones tampodn de diferentes pH

B.1.1. Disoluciones NH, /NHs K, = 1,8.10”
Poner, en tubos de ensayo limpios, las siguientes cantidades de las disoluciones de NH,Cl y NHs:

Tubo 1: 5,0 mL NH,Cl 0,20 M + 5,0 mLde NH;0,10 M
Tubo 2: 2,0 mLNH,Cl 0,20 M + 8,0 mLde NH;0,10 M
Tubo 3: 8,0 mL NH,Cl 0,20 M + 2,0 mLde NH;0,10 M

Agitar bien y determinar el pH de cada disolucidn con el papel indicador de intervalo 8,0-9,7.
Completar la cuestion 2.1.

B.1.2. Disoluciones H,P0,/ HPO,* K, = 6,2x10°®
Poner, en tubos de ensayo limpios, las siguientes cantidades de las disoluciones de NaH,PO, y Na,HPO,:

Tubo 1: 5,0 mL NaH,P0O,0,10 M + 5,0 mL de Na,HPO,, 0,10 M
Tubo 2: 2,0 mL NaH,P0,0,10 M + 8,0 mL de Na,HPO, 0,10 M
Tubo 3: 8,0 mL NaH,P0,0,10 M + 2,0 mL de Na,HPO, 0,10 M

Agitar bien y determinar el pH de cada disolucidn con el papel indicador de intervalo 6,0-8,0.
Completar la cuestion 2.2.

B.2. Influencia de la adicién de acidos y bases sobre el pH de una disolucién reguladora HAc/Ac
(pH=4,74).

B.2.1. Efecto de la adicion de acido

Poner, en un erlenmeyer bien limpio, 3 mL de agua destilada y anadirle dos gotas del
indicador 1 (Nota de seguridad: evitar el contacto con la piel y la ingestion). Observar el color del
indicador. Afadir, gota a gota, disolucién de HCl 0,100 M agitando continuamente. Dejar de afiadir
cuando haya cambiado el color del indicador. Anotar el volumen de disolucién de HCl que se ha
necesitado afiadir para provocar este cambio.




En otro erlenmeyer poner 1,5 mL de acido acético 0,100M y 1,5 mL de acetato de sodio
0,100 M para formar una disolucidon tampdn de pH 4,7, y aiadir 2 gotas de indicador 1. Observar el
color. Afadir gota a gota disoluciéon de HCI, agitando y observando el color del indicador. Anotar el
volumen de disolucién de HCl que se ha necesitado afiadir para provocar el cambio de color en el
indicador.
Completar la cuestion 3.1.

B.2.2. Efecto de la adicidn de base

Poner, en un erlenmeyer, 3.0 mL de agua destilada y afadirle dos gotas del indicador 2
(fenolftaleina) (Nota de seguridad: evitar el contacto con la piel y la ingestion). Observar el color del
indicador. Afadir, gota a gota, disolucion de NaOH 0,100 M agitando continuamente. Dejar de afiadir
cuando haya cambiado el color del indicador. Anotar el volumen de disolucion de NaOH que se ha
necesitado afiadir para provocar este cambio.

En otro erlenmeyer poner 1,5 mL de acido acético 0,100 M y 1,5 mL de acetato de sodio
0,100 M para formar una disolucidon tampdn de pH 4,7, y aiadir 2 gotas de indicador 2. Observar el
color. Afiadir gota a gota disolucién de NaOH, agitando y observando el color del indicador. Anotar el
volumen de disolucion de NaOH que se ha necesitado afiadir para provocar el cambio de color en el
indicador.
Completar la cuestion 3.2.

C. DETERMINACION DE LA CONSTANTE DE EQUILIBRIO DE UN ACIDO DEBIL

FUNDAMENTO TEGRICO
[Ac 1-[H,0']
[HAc]

Partiendo de la expresion de la ecuacién de la constante de equilibrio: K, =

puede deducir la expresién en forma logaritmica

[Ac’]
[HAc]’
y al representar grificamente pH frente a log ([base]/[4cido]) obtendremos una linea recta cuya
ordenada en el origen es pK,, lo que nos permitird determinar la K; del acido de que se trate. Por
efecto del idn comun, puede aproximarse la concentracién de base a la de sal inicial y la de acido a la de
acido inicial: log ([base]/[4cido]) = log ([sal]/[acido]).

pH = pK, + log (ecuacion de Henderson-Hasselbach)

PROCEDIMIENTO EXPERIMENTAL

Material Reactivos
- Vasos de precipitados Acetato sédico 0,1 M
- Buretas Acido acético 0,1 M

Tomar 4 vasos de precipitados de 50 mL limpios y secos. Numerarlos de 1 a 4. Poner en cada
uno de ellos los siguientes volimenes de las disoluciones de HAc y NaAc :

Vaso 1: 20mLHAc0,1 M+ 5mLNaAc0,1 M
Vaso 2: 15 mLHAc 0,1 M + 10 mL NaAc 0,1 M
Vaso 3: 10 mLHAc 0,1 M + 15 mLNaAc0,1 M
Vaso 4: 5mLHAc0,1 M+20mLNaAc0,1 M

Homogeneizar las muestras asi preparadas y medir con un pH-metro los pH de las disoluciones.
Completar las cuestiones 4 y 5.



