RESUMEN:

1.—- DETERMINACION DE PH.

Consistia en agregar soluciones,( HCI, HAc, NaOH, NH3), diferentes a cada muestra, dejando una con agu
pura. Luego a cada solucién, incluyendo la que contenia agua pura, se le sumergié una varilla indicadora d
pH , la que cambiaba su color inicial, y al ser comparada con la carta de colores, nos indicaba el valor de pl
correspondiente a cada solucién. Luego calculamos el pH teéricamente: pH= -log [ H+ ]; y concluimos, que
no hubo mayor diferencia entre los resultados de la parte experimental y la parte tedrica.

2.—- ESTUDIO EXPERIMENTAL DE LA HIDROLISIS.

A un set de tubos se le agreg6 singularmente una sal distinta, adicionandoles a éstas agua pura. Luego de
los sélidos se disolucionaron totalmente, a cada uno se le sumergi6 una varilla indicadora de pH, la que no:s
mostrd el pH correspondiente de cada una. Con estos valores nos pudimos dar cuenta del caracter de las
soluciones, es decir, si se encontraban en un medio acido, basico o neutro.

Finalmente, con la parte teérica, a cada una de estas sales, descompuestas, le agregamos iones del agua
saber si se produjo una reaccion hidrdlisis, es decir, si se formaba un acido débil o una base débil.

3.— VERIFICACION DEL PH DE UNA SOLUCION BUFFER.
En esta actividad se trataba de encontrar los volumenes para formar la solucion Buffer de 250 ml., con un

=5.2y, el pH de la constante, pK = 4.7 . Luego se comprueba el pH de la solucién preparada con los
volimenes calculados por medio del peachimetro.

OBJETIVOS DEL EQUILIBRIO IONICO

Objetivos Generales:
« Calcular experimentalmente el pH de diversas soluciones de acidos y bases de

concentracion conocida, diferenciando los acidos y bases fuertes y débiles segin el pH originado.
» Comprobar que al disolver algunas sales en agua se originan soluciones acidas o basicas. (hidrélisi
« Verificar experimentalmente el pH de una solucion reguladora (solucion Buffer).

Objetivos Especificos:

» Determinar los pH tedricos, ya sea acido o base, y a la vez compararlos con los valores que nos
arrojaron experimentalmente, usando la varilla indicadora de pH.

« Estudiar experimentalmente la reaccion hidrdlisis producida en cada disolucion a través del pH.

» Segun la escala de pH, poder determinar en que medio se encontraba la solucién obtenida: acido,
bésico o neutro.

« Verificar el pH de una solucién Buffer (reguladora), midiéndola con el resultado que muestre el
peachimetro.



» Obtener la relacion de volumen de una solucion Buffer.
FUNDAMENTO TEORICO
TEORIAS ACIDO BASE. COMPARACION.
« Lavoisier (1777): Observo que sustancias como Sy P en combinacién con O, y en disolucién acuosa, dal
lugar a sustancias acidas. Pensé que el responsable era el oxigeno, al que le llamé principio acidificante.
» Davy (1810): Observé que el HCI (acido muriatico) era acido y no tenia oxigeno, luego dedujo que el

hidrégeno era el responsable de la acidez.

3) Arrhenius (1887): Teoria de la disociacion electrolitica i6bnica: Cuando los electrolitos (acidos, bases y
sales) se disuelven en H20 , se disocian en particulas cargadas: IONES.

Equilibrio iénico: AB A- + B+

Acido: Sustancia que en disolucién acuosa, libera iones hidrégeno (H+) H30+ (i6n hidronio)
HA A- + H+

HA + H20 A- + H30-

Base: Sustancia que en disolucién acuosa libera iones hidroxilo (OH-)

BOH B+ + OH-

Neutralizacion: Acido + Base sal + H20

HCL + NaOH NaCl + H20

5) Bronsted y Lowry (1923); Acido: Toda especie capaz de ceder protones.

Base: Toda especie capaz de aceptar protones.

Reaccién: Transferencia de protones.

Acido Base conjugada (del acido) + H+

AcH Ac- + H+

- Surge la idea de acido—base conjugados.

— Bronsted decia que los disolventes pueden actuar, tanto de acido como de base:
H20 + NH3 OH- + NH4 +

ACIDO1 BASE2 BASE1 ACIDO2

H20 + AcH H30+ + Ac-

BASE1 ACIDO2 ACIDO1 BASE2



- Las sustancias pueden actuar como acidos o como bases, dependiendo de la sustancia a la que se les
enfrente.

- Bronsted llamé a los acidos y a las bases protolitos, y al sistema acido—base, sistema protolitico.

- Las sustancias que pueden actuar tanto como acido como base, se llaman anfolitos, anfoteros o
anfiproticos.

6) Lewis (1938):No todas las reaccidnes acido—base implicaban transferencia de protones, y sin embargo, ¢
formaba siempre un enlace covalente dativo.

Acido: Sustancia que puede aceptar un par de electrones de otros grupos de atomos, para formar un enlac
covalente dativo.

Base: Sustancia que tiene pares de electrones libres, capaces de ser compartidos para formar enlaces
covalentes dativos.

COMPARATIVA DE TEORIAS:

TEORIA ARRHENIUS BRONSTED LEWIS

Def. acido Cede H+ en H20 Cede H+ Captador de e-
Def. base Cede OH- en H20 Acepta H+ Cededor de e-
Neutralizacion Formac. de H20 Transfer. de H+ Form. enl. cov. Dat.
Ecuacion H+ + OH- H20 HA + B- A- + BH A+:BAB
Limitacion Soélo disol. acuosas Sdélo transf. de H+ Teoria general

FUERZA RELATIVA DE ACIDOS Y BASES.

Cuando mas fuerte sea un acido, mas deébil sera su base conjugada.

Cuanto mas fuerte sea una base, mas débil sera su acido conjugada.

La importancia de identificar la fuerza de un acido, se muestra con la siguiente informacion:

Un &cido fuerte es cuando se ioniza completamente, por lo tanto tendra reaccion irreversible; un acido es d
cuando se ioniza parcialmente, por lo tanto la reaccion es reversible.

« Acido fuerte: Aquél que tuviese gran tendencia a ceder un proton.
- Base fuerte: Aquélla que tuviese gran tendencia a captar un protén.
CONSTANTE DE AUTOPROTOLISIS DEL AGUA.
H20 + H20 OH- +H30+ Kw = [OH-] [H30+] = 10-14
H20 OH- + H+ Kw = [OH-] [H+] = 10-14
Kw = Producto iénico del agua (depende de la T?.).

H20 OH- + H+



Kw = Constante = 1,0*10-14

H20 OH- + H+ Kw = [ OH- ][ H+ ]= X2 X = (10 -14)1/2

C-X X X 10-7 =[ H+] = [OH- ] Disolucién neutra
CONCEPTO DE pH.

La concentracion de protones (H+) y de iones hidroxilos (OH-) que deja un acido o una base en solucién
acuosa se puede expresar mediante una convencion llamada escala de pH.

Diremos que una sustancia se comportara como acido o como base cuando al disolverla en el agua haga
aumentar la cantidad de iones H+ u OH- que existen en ella.

SORENSEN establecié una expresion matematica que nos indica el grado de acidez de toda solucion, llam
pH, y que es igual a:

pH = -log [H+] [H+] = 10 —pH

pOH = -log [OH-] [OH-] = 10 —pOH
01234567891011121314

medio 4cido medio basico

medio neutro escala de pH

ESTUDIO EXPERIMENTAL DE LA HIDROLISIS

Es la reaccion entre el ién o los iones de una sal y los iones del agua , con la produccion de : UN ACIDO
DEBIL o UNA BASE DEBIL.

Los acidos y las bases son las Unicas sustancias que alteran el equilibrio de los iones OH-y H+ en el agua
ha encontrado que cuando ciertas sales se colocan en el agua la disolucién puede ser acida o basica.

A- + H20 AH + OH-

Para este tipo de equilibrios se define una constante de hidrdlisis que equivale a la constante de basicidad.
= Kw

Ka
Para las reacciones de hidrélisis en las que el agua actia como base
BH + H20 H30 + B

Se define, de forma analoga, una constante de hidrélisis que en este caso equivale a la constante de acide:
= Ka = Kw

Kb



SOLUCIONES REGULADORAS

Una solucion reguladora o amortiguadora, contiene un acido débil y su base conjugada 6 una base débil y
base conjugada. Tiene la propiedad de que la adicion de acidos o bases sélo causa variaciones muy peque
en el pH.

Esta se caracteriza por su pH y su capacidad amortiguadora, la cual es la cantidad de acido o de base con
gue dicha solucién puede reaccionar antes de dar un cambio significativo en el pH.

PARTE EXPERIMENTAL
MATERIALES:

* 9 TUBOS DE ENSAYO

* VARILLA INDICADORA DE PH
* AGUA DESTILADA

+ PEACHIMETRO

* VASO DE PRECIPITADO 50 ml
* MATRAZ DE AFORO DE 250ml
* PIPETA GRADUADA

+ ESPATULA

* GRADILLA

* PISETA

INSTRUMENTOS:

* VARILLA INDICADORA DE pH.
+ PEACHIMETRO

SOLUCIONES:

« HCI Acido Clorhidrico

« CH3COOH Acido Acético

» NaOH Hidréxido de Sodio

* NH3 Amoniaco

* NaCl Cloruro de Sodio

* Na2CQO3 Carbonato de Sodio

* NaHCO3 Bicarbonato de Sodio
* NH4CI Cloruro de Amonio

+ CH3COONa Acetato de Sodio

RESULTADOS:

1.- DETERMINACION DE pH DE ACIDOS Y BASES

DISOLUCION PH EXPERIMENTAL PH TEORICO
A.)HCI0.1 M 0 1

B.) HAc 0.1 M 3 2.87

C.) NaOH 0.1 M 13 13

D.)NH3 0.1 M 10 11.13

E.) H20 DESTILADA 6 7




Obtuvimos estos datos tedricamente, con la formula: pH = —log [ H+ ]
A)

HCI- H+ + ClI- Acido fuerte Ka=° pH = -log [ 0.1 ]

0.1 —— —— pH=1

-——0.10.1

B.)

HAc H+ + Ac-—

Co01-—-— Acido débil Ka=1.8*10-5
eq 0.1-X X X

Ka = [H+][Ac=] Co > 1000 pH = -log [ 1.3*10-3 ]
[HAc] Ka pH = 2.87236

1.8*10-5=X2

01-X

X =1.3*10-3

C)

NaOH Na+ + OH- Base fuerte Kb = ©°

-——0.10.1

pOH = -log[0.1] pH = 14 - pOH

pOH =1 pH = 13

D.)

NH3 NH3 + H20 Base débil Kb = 1.8*10-5

NH3 NH4+ + OH-

Eq 0.1-X X X

Kb = [NH4+][OH-] pOH = —log [ 1.3*10-3 ]



[NH3] pOH = 2.87236
1.8*10-5 =_X2

0.1-XpH=14-POH

X=1.3*10-3 pH =11.13

E.)

H20 H+ + OH- Solucion neutra

pH = —log [1.00*10-7] pOH = —log [1.00*10-7]
pH=7pOH=7

2.— ESTUDIO EXPERIMENTAL DE LA HIDROLISIS

) CARACTER )
DISOLUCION PH EXPERIMENTAL ) ¢, HIDROLISIS?
ACIDO, BASICO O NEUTRO
A.) NaCl 6 ACIDO NO HAY
B.) Na2CO3 12 BASICO S| HAY
C.) NaHCO3 9 BASICO S| HAY
D.) NH4CI 5 ACIDO SI HAY

Para darnos cuenta si era hidrolisis o no, realizamos lo siguiente:
A.) NaCl Na+ + Cl- (sal que proviene de un &acido y base débil)
Na+ = acido conj. débil

Cl- = base conj. débil

Na+ + Cl- + H20 NaOH + HCI

B.) 2Na+ + CO32- + H20 2Na+ + OH- + HCO3-

C0O32- + H20 OH- + HCO3-

* Na+ + HCO3- + H20 Na+ + OH- + H2CO3

HCO3- + H20 H2CO3 + OH-

* NH4+ + Cl- + H20 NH40OH + H+ + Cl-

NH4+ + H20 NH40H + H+

3.— VERIFICACION DEL Ph DE UNA SOLUCION BUFFER

Pk =4.7 = pH de Ka



4.7 = —log [H+]
[H+] = 1.99%10-5 = Ka

CH3COOH CH3COO- + H+

EQO0.1-XXX

Ka = X2

0.1-X

1.99*%10-5 = X2 X =1.4*10-3 = [H+] =C1
0.1-X

pH =5.2 = —log [H+]

[H+] = 6.3*10-6 = C2

Luego hacemos la relacion
C1*V1=C2*V2, remplazamos
1.4*10-3 V1 = 6.3*10-6 * 250
V1 =1.1187 ml de Acido Acético

Este volumen es el que se necesita para obtener una soluciéon de pH = 5.2 aforado con Acetato de Sodio p:
obtener 250 ml. de una solucién Buffer.

En la practica , al preparar la solucion e introducir el electrodo en el vaso con la solucién, el peachimetro
arrojo el siguiente resultado:

pH =6.88 a 21°
DISCUSION DE LO RESULTADOS:

Segun los resultados obtenidos en esta experiencia, podriamos decir que el pH calculado experimentalmen
con la carta de colores de la varilla indicadora de pH, coincidié aproximadamente con el pH logrado
teéricamente mediante la férmula pH = —log[H+],al disociar las soluciones.

En la experiencia N°2, el pH experimental obtenido, nos permitié determinar el caracter de la disolucién,
mediante la tabla de pH, y predecir si se hidroliza. Para confirmarlo disociamos la ecuacion y le agregamos
agua para determinar si realmente se producia hidrélisis. En la primera sal en estudio, no se produjo reacci
hidrolisis, por ser de caracter neutro (pH =7).

Segun lo calculado en esta experiencia, el pH establecido originalmente en la solucién Buffer, no coincidio
con el resultado mostrado por el peachimetro, el cual nos hizo darnos cuenta que falté solucién y presicion
las medidas al rebizar la mezcla.



pH original = 5.2

pH segun peachimetro = 6.88

CONCLUSION:

Entonces, podemos decir que el objetivo de determinar el ph de diversas soluciones de acidos y bases, se
puede llevar a cabo con diversos métodos, como lo son: la varilla indicadora de ph ,el papel tornasol o el
peachimetro; el mas certero fue éste Ultimo, ya que en la experiencia que lo utilizamos nos mostrd cantidad
casi exactas, todos los que nombramos antes fueron métodos experimentales, tedricamente lo pudimos
calcular a través de la formula de Sorensen.

Estos métodos son muy acertados, pero los mas practicos fueron los experimentales.

Concluimos que al disolver algunas sales en agua reaccionan estos iones (iones de la sal e iones del agua
originando un acido débil 6 una base débil, por lo tanto se produce una solucién que puede ser acida o bas

Tambien nos dimos cuenta que la solucién Buffer puede mantener el mismo pH o al menos no varia en gra
cantidad si le adicionamos &cidos o bases; en el caso de la experiencia N°3 un acido , acido Acético, es
regulado

por una sal del &cido(Acetato de Sodio), que es el que mantiene el pHde la solucion.
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