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¢Qué es un acidoy
qué es una base?

Existen tres teorias que nos dan respuesta
a esta cuestion...



Y

e Acido: Toda aquella especie que en solucién es capaz
de donar H*

e Base: Aquella especie quimica que en solucidon es
capaz de donar OH"

/
9

e Acido: Toda aquella especie que acepta pares de
electrones

e Base: Aquella especie quimica que donan pares de
electrones

vy
~

e Acido: Toda aquella especie que es capaz de donar H*
e Base: Aquella especie que es capaz de aceptar H*

Bronsted y Lowry

/




equilibrio de disociacion de un acido es el siguiente:

Donador Receptor Particula
HA < A + H*
Acido Base Proton

En donde la constante de equilibrio puede expresarse de la siguiente forma:

[A7][H"]
[HA]

KA=

O en caso del equilibrio de formacién para el mismo acido:

1 [HA]
K, [A7][H*]




Ejemplo:

Disociacion del
acido acético CH;COOH + H,0 <—> CH;CO0" + H;0*

De manera simplificada:
CH;COOH «——-CH,COO" + H*
[CH;COO0™ |[HT]

— — 10—4-.75
4 [CH;COOH]

Hidrolisis™ de
Ca metiami
A MOTATAMINA— CH,NH, + H,0 <—> CH,NH,* + OH

_ |CH3NH;T|[0H™]

— 10—10.37
B [CH;NH,]

lgunos casos se denomina asociacion o formacion de la base




base como se muestra a continuacion:

H,0 + H,O ¢ H,0* + OH-
O solo:

HO ¢ H' + OH
Siendo la constante de equilibrio la siguiente:
Ky = [HT][OH] = 1x10~1*

Por tanto la minima y maxima concentracién de H* y de OH - sera:

10° < [H*] <104

10° < [OH] <1014

ayoria de las reacciones acido -base se llevan a cabo en agua, y esta jueg
apel importante, ya que sus componentes pueden actuar como acido o como



de comprobar que cuando multiplicamos K, por K; de un mismo par acido
mos lo siguiente:

[A7][H"] [HA][OH™]

— — + — ] .
Entonces:
K,Kp = Ky,
Despejando tenemos:
Kw Kw
Ky =— Kg = —

Podemos aplicar el operador —log (denominado p) sobre la concentraciéon de protdn
en un sistema vy al aplicar dicho operador se obtiene la funcién conocida como pH:

—log[H™] = pH

—log K, = pK,
De igual forma podemos aplicar el
perador a las constantes K,, Kz y K —log Kp = pKp

—log Ky = pKy



Ademas como (K,)(K;) =K, y —logKy = pKy =14

Entonces: 14 = pKy = pK4 + pKp

B
o om0
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acidos y las bases se pueden clasificar con base a su fuerza en tres tipos:

Acido

Base

De fuerza s
Fuerte At Débil

El parametro mas importante para determinar la fuerza de un acido o base es
el grado de disociacion (a), que es la fraccion del dcido que se disocia o de la
base que se hidroliza en solucidon. Por tratarse de una fracciéon solamente
podra adquirir valores comprendidos entre ceroy la unidad

0<acs<l



Co(1-a) aC, aC,

* C,=concentracion inicial

aC, = fraccion de la C, que se disocia en
solucion

ecie quimica.

esta relacionada con la concentracion inicial con base en lo siguiente:

re mas cercano esté a la unidad el valor de a, mayor es el grado de disociacion

Hidrdlisis de la base:

A + H,0 ¢ HA + OH

Inicio) Co
Equilibrio) Cy-aC, aC, aC,
Co(1-a) aC, aC,

e C,=concentracion inicial
* aC, =fraccion de la C, que se hidroliza en
solucion



e forma practica se establecen ciertos parametros
para clasificar a los acidos o bases de acuerdo al grado
de disociacion o hidrdlisis respectivamente:

Fuerte

0.97f o

o

Acido o

Base

De fuerza
media

Débil

o <0.03




calcular el grado de disociacion de un acido se considera la constan
equilibrio para el proceso, teniendo que:

[AT][HT] (aCo)(aCo) _ a’?Co? a’Co
[HA] Co(1-a) Co(l-a) _ (1-a)

KA=

Dividiendo toda la ecuacidon entre Co tenemos:

Kg a?
o (2)
Co (1-a)
Despejando e igualando a cero:
K K
a’+ Za-—-2=0 (3)
Co Co

Asi se tiene una ecuacion de segundo grado, la cual se puede resolver mediante la
ecuacion general:

S (PRI

a= - (@)




Para el caso de la hidrdlisis de las bases el tratamiento es
equivalente, solo que se emplea K; en lugar de K,:

[HA][OH™] _ (aCo)(aCo) _ _«a 2Co0% a’Co

Y 1 T cou-a) - totiea) - (1-a)

Al despejar se obtiene:

=+ "0z @ ey
2

a =




ara evitar calcular siempre o, sustituimos los valores limites para el grado de
disociacion (0.97 y 0.03) en la ecuacion (2):

K a? (0.97)2  0.9409
Para un acido o base fuerte — — —

= = = 31.3033 = 101>
Co, (1—a) 1-097 0.03

K a*  (0.03)?2 9x107*

— = = = 0.0009278 = 107303
C, (1—a) 1-0.03 097

Para un acido o base débil

Con base en esto podemos replantear los parametros que clasifican a los acidos y a
las bases dependiendo de su fuerza:

Clasificacion Grado de disociacion (a)

Fuerte a = 0.97 K/C, 2 10%>
Fuerza media 0.03 < a £ 0.97 103 < K/C, < 10%°

Débil o < 0.03 K/C, £ 1073




como ya se habia mencionado:
pH = -log [H']

Y se tiene que para acidos la concentracion de los protones es:
[H*] = a Co

Por tanto el pH en el equilibrio para cualquier acido es:

pH = -log [a Co]

Para las bases se tiene que la concentracién de iones hidroxilo es:

[OH] =0 Co

pOH = -log [a Co]

r lo que el pH en el equilibrio estara dado por:

pH= 14 - pOH =14 + log [a Co]




acidos y bases fuertes tienen un valor de o mayor o igual a 0.97, con
cticos podemos establecer que a->1, entonces tendremos lo siguiente:

Para acidos fuertes
pH = —log[H"] = —log[a Co]

Sia—>1
pH = —logC,

Para Gages fuertes

pOH = —log[OH~] = —log[a Co]
Sia—>1

pOH = —log Co

Entonces:

pH = 14 + log C,



cidos y bases débiles la fraccion disociada es muy pequefia (menor a 0.
e se considera que o-»0, de tal forma el pH se obtiene de la siguiente mane

ara acidog déGiles ,
K, a

Se tiene que: Co (1—a)

Si a—>0, obtenemos: e

Y
Co

KA_
Co

Asi el calculo de pH es:

pH = —log[H*] = —log[a Co]

- -t (32) e 1

1
H=—pK,——1
p 5 PK4 2ogc

KAl/ZCo
C01/2

_108[ ] = —log[KAl/zCol/z]

1 1
=5 log K4 —ElogCo



vd

asges debileg

n el caso de las bases:

Si =0, obtenemos:

(-

Dado que K;=K,, /K, se puede plantear que:

K.y 1/2_
K,Co -




alculo de pH tenemos:

= 14 + log[H"] = 14 + log[a Co]
K, 1/2 .
K,Co ¢

le/ZCo
KAl/ZCOl/Z

pH = 14 + log

pH = 14 + log

]= 14 + log|Ky/K,™/2Co'/?]

pH = 14 + log K]j,/z +log1’(A_1/2 + log Co'/?

1 1
) ) ) pH=7+EpKA+ElogCo
pH = 14+§log Ky —ElogKA +§logCo

1 a1 1
H=14+§log10 —ElogKA +§logCo

1 1 1
14 +§(—14) — ElogKA + ElogCo



caso de los acidos y bases de fuerza media, es necesario
lizar el calculo de a. Por ello la determinacion de pH se reali
on las ecuaciones siguientes:

Para acidos de fuerza media

pH = —log|aCy]

Para Gages de fuerza media

pH = 14 + log aC



Para el calculo de pH de un acido o base se tiene:

Especie Clasificacion Aproximacion Calculo de pH

Acidos

1

1
pH = > pK, —ElogCo

Fuerza media ninguna pH = 14 + log aC,

1 1
a0 pH=7+§ pKA+§logCo




MEZCLAS ACIDO-BASE

uando en un sistema se agregan un acido y una base se puede presentar:

* Una interaccion quimica * Una reaccion quimica \

Si en el equilibrio como resultado de cualquiera de estos eventos se tiene al
acido y su base conjugada el pH se determina por medio de la ecuacién de
Henderson-Hasselbach la cual se obtiene a partir de la constante de
equilibrio:

_[HT][A7]
= A
114" A
logK, = log [H[I-},[él] | = log[H*] + log [[HA]]

—log[H*] = —logK, + log%

[47]
[HA]

pH = pK, + log



emos observar que cuando se tiene una solucién con un acido y su base
njugada en la misma concentracion, de acuerdo a la ecuacidon de Henderson-
Hasselbach, el pH de la solucidn sera igual al valor del pK,.

HA'  «—> A + H*

[acido] = [base conjugada] =y PH = pK,

A partir de esta ecuacion también podemos deducir que:

A mayor A mayor
concentracion de concentracion de
acido débil base conjugada

pH menor al pK, pH mayor al pK,




SOLUCIONES AMORTIGUADORAS

Si ademas de tener en el equilibrio al par conjugado se cumple que:

[HA] + [A] es mucho mayor (al menos 20 veces) que la
concentracion de cualquier otra especie

Entonces se esta mezcla se define como solucion amortiguadora
(buffer, solucion reguladora, tampdn)

Las soluciones amortiguadoras se utilizan para contrarrestar los
cambios bruscos de pH en diferentes sistemas.

Para que las soluciones amortiguadoras sean adecuadas el pH debe
ser cercano al pK, del par acido-base que se esta ocupando.



EJEMPLO

Si se tiene una solucion Este reacciona con los iones
amortiguadora , por ejemplo acetato formando mads dcido
dcido acético-acetato acético
- Y se agrega
ks un dacido
) ——
» acido acético acido (H+)
acetato Acido acético
Asi mismo: Esta reacciona con el dcido acético
formando mads ion acetato
- Si se agrega
™ una base
)

o acido acético

+ acetato



og de preparacion de soluciones amortiguadoras

Se desea preparar una solucion amortiguadora con un pH=5 y u
ncentracion de 1M. éCuales serian las concentraciones al equilibro?

* Primero: se selecciona el sistema acido-base con un valor de pK, lo mas cercano posible a 5,
el cual sea mas facil de conseguir y mas barato. En este caso se puede utilizar acido acético
(HAcO) y acetato de sodio (NaAcO) con un pK,= 4.7

Segundo: se aplica la ecuacién de Henderson-Hasselbach

B : [AcO ]
pH = pKA +logr o1 (1)

5 = 4.76 + log A0 ]
= *76+ o8 [HACO] (2)

5~ 4.76 = log A0 ]
— 0 =08 0] 3)
0.24 = log [Ac0 | (4)

[HAcO]



en base 10 para eliminar el logaritmo quedando:

10024 = A0 L 1.73 =
[HAcO] [HAcO]
Dado que nos piden una concentracion de 1 M, entonces:
[AcO] + [HACO] = 1 (7)
[HACO] = 1 -[AcO’] (8)

Sustituyendo en la ecuacion (6):
[AcO]
1—[AcO]
[AcO™] = 1.73(1 — [AcO™])
[AcO™] = 1.73 — 1.73[AcO "]
2.73[AcO07] = 1.73
[AcO™] = 0.63

1.73 =

Sustituyendo este valor en la ecuacion (7):
0.63 + [HACO] = 1
[HAcO] = 0.37

*De la ecuacidn
se puede despej
concentracion
cualquiera de
especies



[AcO ]
[AcOH]

antilog 0.24 =

1.7378 [AcOH] = [AcO]

* Tercero: se calcula la concentracidn de acido y base, si se desea un buffer de
concentracion 1M

[AcOH] + [AcO] = 1M
1.7378 [AcOH] = [AcO]
[AcO] = 1- [AcOH]
1.7378 [AcOH] = 1 - [AcOH]
2.7378 [AcOH] =1

[AcOH] = = 0.3652

2.7378
[AcOH] = 0.3652 M

[AcO]=0.6347 M

Cuarto: dependiendo de la cantidad de buffer que se desee preparar se realiza

calculos necesarios.



lar las concentraciones de acido y base para preparar una solucion buf
.0 a una concentracion de 0.1 M.

| sistema mas adecuado es el NH,* / NH;; pK, = 9.26 y utilizando la ecuacién de
Henderson-Hasselbalch:

_ [ VH]
9 =9.26 +log——=

[NH, ]

—0.26 = log[N—H?il]—
[NH, ]

Para no utilizar el signo (-), se invierten .
Si [NH;] + [NH,*]1=0.1 M

las concentraciones: _ N
Despejamos y sustituimos

[NH,"] 1.8197 [NH,] = 0.1 - [NH,]
0.26 = log ' . ' 2
[NH;]
+ NH.] = —
10026 — [NH, ] [NH;] 2.8197
[NH;] [NH,] = 0.0355 M

1.8197 [NH;] = [NH,*] [NH,*] = 0.0645 M



e desean preparar 500 mL de una solucién amortiguadora de pH=10.0, pa
al se emplearan una solucion de NH,,, de concentracion 0.5 M y una solucion
NH,Cl 0.6 M. Determine el volumen necesario de cada solucién (V, y V,) para
preparar el amortiguador.

Se plantean dos ecuaciones para poder resolver este problema:

_ NH; (0.5M)V,
pH = 9.26 + log NHE 9.26 + log 0.eMV, (1)
500mL =V, + V, (2)

En donde V, es el volumen necesario de NH, y V, es el volumen de NH,*.

De la ecuacion (2) despejamos a V; 0 a V, y sustituimos en la ecuacién (1) (en la cual
se sustituye el valor del pH deseado):



(0.5M)(500 — V,)

10 = 9.26 + log (0.6M)V
: 2

Despejamos a la literal de la ecuacidn:

1010-926(0.6)V, = 0.5(500 — V,)
3.2972 V, = 250 — 0.5V,

250

v, = — 65.84 mL
2732972405 m

Por tanto

V,=500 — 65.84 = 434.16 mL

| se requieren 434.16 mL de la soluciéon de NH; y 65.84 mL de la solucion de N



DIAGRAMAS DE DISTRIBUCION DE ESPECIES

El predominio de las fracciones disociadas de un par acido-base pueden ser facilmente
observables con la ayuda de los diagramas de distribucion de especies. Consideremos
un sistema en el que se pudiera tener al acido HA o a la base A" como funcidén del pH, sus
fracciones molares estarian representadas por las siguientes ecuaciones:

oo mAl 1 1
PATHAT+ AT 4 % " 1 + 10PH-PKa
[A7] 1 1
FA_ = = =
[HAT+[A7] | 1;!{_+ 1+ 10PKa~—pH
A

Con base en esto podemos elaborar un diagrama de distribucién F, = f(pH).
Supongamos un par acido-base con un K,=10" (pK,=5); si se sustituyen los valores
de pH en las ecuaciones anteriores se obtiene el siguiente grafico:



Fraccion HA Fraccion A
1.0 Se puede ob
gue a pH’s bajo
fraccion de la espe

0.8 acida (HA) es mayor,
a pH’s altos
predomina la especie

< 0.6 basica (A).

£

c

0

S 0.4

©

i El punto en el que el

pH es igual al pK, , las
0.2 especies HA y A
existen en  igual
concentracion.

El diagrama de distribucion se puede resumir en una escala lineal, llamada
la de zonas de predominio.



escala de zonas de predominio es una escala lineal, que toma en cue
redominio de una especie de un par acido-base con base en el valor de pK,. Esto
indica de forma clara la especie presente a un pH dado.

Predomina la especie acida Predomina la especie basica

*w

PKa
Asi, por ejemplo, si tenemos al par acido acético-acetato (pK, = 4.7):

Predomina CH;COOH Predomina CH;COO

*w

4.7

Y para las especies de fosfato:



ESCALA DE PREDICCION DE REACCIONES

as escalas se construyen colocando los pares conjugados sobre sus valores pK,’s de
iferentes acidos sobre una escala de pH:

n la parte superior
se coloca el acido:

En la parte inferior
la base conjugada:



in de analizar el comportamiento de las mezclas acido-base se utilizan esta
as.
ejemplo, si los reactivos fueran el acido HA y la base B-

HA+ B «<—— A+ HB

Y la K., queda definida por:
Keq = 10PKaz2—pPKa

na aplicacion de este modelo se puede apreciar en las valoraciones acido-base



VALORACIONES ACIDO-BASE

Para describir el proceso de valoracion se construye una tabla de variacion de cantidade
molares (TVCM), que como su nombre lo indica propone las cantidades que se tendran
de los reactivos y productos conforme la valoracién se vaya desarrollando. Un modelo
general es el siguiente:

aA bB cC dD

Inicio C OVO
Agrego CcV
(antes dillagunto de COVO_% Cv o % = % cv
equivalencia
(pu:tlf) de e bg 2 COVO % COVO

equivalencia)

DPE as
(después del punto
de equivalencia)

CoVo

b c d
- = - C\V e

V, = Concentracion y volumen inicial del analito; CV = Concentracion y volumen agregados del valorante; €
enta la cantidad que no reacciona.



licando lo anterior a una reaccion acido-base:

Cantidad inicial de la especie a

valorar . .
Inicio CoVo

Cantidad adicionada de valorante

Agrego Ccv

La especie limitante es el valorante;

la cantidad de.r)roductos estara en APE COVO-CV cV
funcion de este c

Se ha adicionado la cantidad
estequiométrica de valorante con PE C.V
respecto al sustrato o ol 070

Hay exceso de valorante, el

limitante es la especie valorada; la
cantidad de productos sera la DPE c cv COVO COVO

misma que en el PE




PARA VALORACION ACIDO FUERTE — BASE FUERTE

0 0
Inicio C,V CoV
oVo pH=—log<0 o)
Vr
Agrego CVv
APE C,V,-CV CoVo — CV
Ve e sz_log(oo )
Vr
DPE CV-C,V CV — C,V,
€ o0 pH=14+10g( VO")
T

Inicio: solo tenemos un acido fuerte en solucién, por lo que el pH se calcula igual que para un acido

fuerte

PE: solo tenemos al acido, ya que la base se consume en cuanto la agregamos, el pH se calcul

o un acido fuerte

lo tenemos agua e iones lo que nos da como resultado un pH neutro
nemos en solucion el exceso de base fuerte, nuestro acido ya se consumio por co

el pH se obtiene solo de la base fuerte




Se valoraron 20 mL de HCl con una solucién de NaOH de concentracion 0.02 M,
habiéndose gastado 10 mL para llegar al punto de equivalencia. Por tanto se tiene

que:

C,=0.01M V,=20 mL C,V,= (0.01 M)(20 mL)= 0.2 mmol
C=0.02M V=V, +V V=volumen de NaOH agregado
I T T S N
o (0.01)(20)
Inicio 0 pi =108 20 2
e ] (0.01 x 20) — 0.1
APE 5 =R 25 2.4
PE 10 [ B A A N 7
1 14 4 1oq| (15X 0.02) — 0.2
DPE 15 o 8 35 11.5

Con base a lo anterior se puede construir una curva de valoraciéon tedrica pH = f(V
e nos ayude a ilustrar el comportamiento de la reaccion y el pH del sistema.



Curva de valoracion de un acido fuerte con una base fuerte

pH esta en funcidn
de [OH]

PE; el pH estd en
funcion del agua (pH
neutro)

pH esta en funcion
de [H*]

10 15

Volumen OH-afadido (mL)




PARA VALORACION ACIDO DEBIL - BASE FUERTE

HA + OH <> A + H,0 Funcion

El pH depende de la fuerza del acido:

Inicio COVO p[—] = —log (o( COVVO
T

1 1 g

pH = > p Ky —ElogCo ac.débil

) en general

Agrego

Tenemos el acido y su base conjugada por

lo que aplicamos la ec. Henderson-
APE CoVo-CV Hasselbach:

H=pK,+1 v

El pH depende de la fuerza de la base
conjugada:

CoVo
pH =14 + log | « 7 en gral.

T

Tenemos el exceso de la
base fuerte por tanto:
CV — CyVy
Vr

pH = 14+log<




Se tituld una alicuota de 10 mL de acido acético (pK, = 4.76) con KOH de una
concentracion 0.02 M, gastandose 15 mL para alcanzar el punto de equivalencia. Por
tanto:

C,=0.03 M V, -10 mL C,V,= (0.03 M)(10 mL)= 0.3 mmol
C=0.02M =V,+V V= volumen de KOH agregado
I —
KA/ 107* 76/0_03 = 10"162— 4cido débil
Inicio 0 3.1

1
pH = > (4.76) — Elog 0.03

0.02 x 10

pH =4.76 + log lm 50

10

KB/C0 = 10_9'24/0.012 = 10~ 73— base conjugada débil

1 1 .
15 pH =7+ (4.76) +-l0g 0.012 8.4

pH = 14 + log

(0.02 x 20) — 0.3]

20 30 11.5



Curva de valoracion de un acido débil con una base fuerte

15 20

Volumen OH- afadido (mL)




PARA VALORACION BASE DEBIL —ACIDO FUERTE

Funcion

El pH depende de la fuerza de la base:
CoV .
Inicio CoV, pH = 14 + log (OC 3—T0) en general 6

1 1
pH =7 +§ p Ky +§logCo base débil

CV

CoVo — CV)

H =pK, +1
p pA+0g< G

CyV,y-CV - cv

El pH depende de la fuerza del acido:

CoV H = —log [« 222 l
e e 0Vo pH = —log o — | engral.

T

Y (U
. CV-CoV, C,V, pE=m T,




jemplo

Se titularon 15 mL de NH; con una solucién de HCI de concentracion 0.1 M, gastandose
7.5 mL para alcanzar el punto de equivalencia. Por tanto:

C,=0.05 M V=15 mL C,V,= (0.05M)(15mL)= 0.75 mmaol
C=0.1M V;=15mL+V V=volumen de HCl agregado  NH;pK,=9.26

e e

—4.74 — e
KB/ =107/ 05 = 10734 —= base débil

Inicio 0 11.0

1 1
pH =7+ > (9.26) + Elog 0.05

0.75 — (0.03 x 10)
0.3

pH = 9.26 + log[

APE 5 8.9

KA/CO = 107°%¢/ o= 10775 —»4cido conjugado
PE 7.5 débil 54

1 1
pH = > (9.26) — Elog 0.05

pH = —log

DPE 10 45

(0.03 x 30) — 0.75
2.0



Curva de valoracion de una base débil con un acido fuerte

-+ 8 10

Volumen HCl afiadido (mL)




PARA VALORACION DIACIDO - BASE FUERTE

odemos valorar una solucion de un acido con dos protones, lo que implicara dos
posibles reacciones y por tanto dos posibles puntos de equivalencia (PE). La
escala de prediccion de reacciones es:

* Primera reaccion:

HA + OH  <—HA + H,0
 Segunda reaccion:

HA® + OH <— A* + H,0



era reaccion:

H A + OH<>HA + H,0 Funcion
El pH depende de la fuerza del acido:

coVo
pH = —log (oc >

T

Inicio CoVo ) en general

Agrego

%
APE  C,V,CV pH = pK, +log (CoVo — CV)

La especie HA  puede actuar como acido y como
base (anfolito), por ello el pH se calcula
sumando los dos pK,’s y dividiéndolos entre dos.

Ki + K
H=P A12P A2




nda reaccion:

HA- + Funcion

_ PKa1 + pKa;
2

Inicio CoVo pH

Agrego

v
, H = pK, +1
APE PH = PpHa o8 (covo = CV’)

El pH depende de la fuerza de la base
conjugada:

pH = 14 + log (oc Ci—‘;o) en gral.

Tenemos una base fuerte y la base
conjugada, por tanto la base
fuerte establece el pH:

CV' — CyV,
")

pH = 14+log(

nde V' =V total — V del primer PE




Se valoraron 10 mL de H,CO; con una solucién de NaOH de concentracion 0.5 M,
habiéndose gastado 10 mL para llegar al punto de equivalencia. Por tanto se tiene
que:
C,=05M V,=10 mL C,Vo= (0.5 M)(10 mL)= 5 mmol pK,,= 6.3
C=05M Vi=V,+V V= volumen de NaOH agregado pK,,=10.1

V NaOH
(mlL)
KA/ 10~ 63/0 = 107> . 4cido débil

Inicio 0 5 o0 0.5
—E( : )—E og u.
> H = 63+ log [
S %6525

10 Dl = 6.3 +10.1

2



V OH-
agregado

_ 63+10.1
B 2

pH

0.5%X5

pH = 10.1 + log Y

KB/C, — 10—3-9/0.25 = 107329 _ base
débil

1 1
pH =7+ 5(10.1) + Elog 0.25

(0.5% 15) — 5
e

pH = 14 + log




Curva de valoracion de una acido diprotico con una base fuerte

10 15
Volumen NaOH (mL)




Indicadores acido-base

Para ayudarnos a determinar el punto final (punto de equivalencia) de una valoracion
se pueden emplear indicadores acido-base; que son sustancias que en su forma acida
presentan una coloracion y en su forma basica una coloracién distinta.

Para elegir adecuadamente el indicador a utilizar en una titulacién, se debe tener en
cuenta lo siguiente:

——

/

Debe presentarse un

cambio significativo en . L
| | i6n del \ Se elige un indicador
a coloracion de \

: : cuyo intervalo de vire
sistema, es decir, que el o :
| coincida lo mejor

color de la especie "‘| )
et v dle [k iefiee | posible con el valor de
| pH del punto de

sean lo suficientemente ) )
equivalencia de la
contrastantes para que iy
) valoracion.
sea posible observar el
cambio facilmente



En la siguiente tabla se muestran algunos indicadores y su intervalo de
vire:

Intervalo de vire | Color de forma acida Color de forma
Indicador (pH) basica

Azul de timol 1.2-2.8 Rojo Amarillo
Purpura de m-cresol 1.2-2.8 Rojo Amarillo

4-Dimetilaminoazo-benzol 2.9-4.0 Rojo Amarillo

Azul de bromofenol 3.0-4.6 Amarillo Violeta rojizo

Rojo Congo 3.0-5.2 Violeta azulado Anaranjado rojizo

Naranja de metilo 3.1-4.4 Rojo Anaranjado
amarillento

Verde de bromocresol 3.8-5.4 Amarillo Azul




Intervalo de vire | Color de forma acida | Color de forma basica
(pH)

Anaranjado
Rojo de metilo 4.4-6.2 Rojo amarillento

Purpura de bromocresol 5.2-6.8 Amarillo Plrpura

Rojo de bromofenol 5.2-6.8 Amarillo anaranjado Purpura

Azul de bromotimol 6.0-7.6 Amarillo Azul
Rojo de fenol 6.4-8.2 Amarillo Rojo

Rojo neutro 6.8-8.0 Rojo Amarillo anaranjado

Rojo de cresol 7.0-8.8 Amarillo Plrpura

7.4-9.0 Amarillo Plrpura
8.0-9.6 Amarillo Azul
8.2-9.8 Incoloro Violado rojizo
9.3-10.5 Incoloro Azul
Aaulépsion

Azul épsilon 11.6-13 Anaranjado Violeta
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