
EQUILIBRIOS IÓNICOS

Química General e Inorgánica

http://habitantes.elsitio.com/qgei

2001

EQUILIBROS IÓNICOS  I

TEMARIO: Electrolitos: Concepto y tipo. Ácidos y bases. pH. Indicadores.

Electrolitos: Se denominan electrolitos a las sustancias que en solución acuosa se encuentra total o parcialmente en forma iónica, motivo por el cual la solución es capaz de conducir la corriente eléctrica.

Ejemplo:

Cl Na   (   Na+ (aq)
+     Cl-  (aq)

Las sustancias que no exhiben este comportamiento, se conocen como no electrolitos, permaneciendo en solución en forma molecular. Ejemplo: Yodo, glucosa, urea.

Electrolitos fuertes: Son aquellas sustancias que en solución se encuentran en su totalidad en forma iónica. Su disociación es un proceso irreversible, de modo que prácticamente no existen moléculas  sin disociar. La disociación de un electrolito fuerte se representa por una sola flecha, para significar que el proceso ocurre en un solo sentido:

AB     (     A+     +      B-             

Electrolitos débiles: Se denominan de esta manera a las sustancias que se disocian parcialmente en solución, quedando una buena parte de sus moléculas como tales, es decir, no disociadas. Este es un proceso reversible, estableciéndose un equilibrio entre las moléculas no disociadas y sus iones, lo que se representa por una flecha doble:

AB      (      A+    +        B-
Acidos  y bases: Según la teoría de Arrhenius, se define a un ácido como un compuesto que al disociarse en agua origina iones H+ (protones):

HCl        (        H+       +        Cl-

En realidad, el protón, en solución acuosa se encuentra hidratado:


HCl    +     H2O      (       H3O+      +      Cl-
Por otro lado, se define base a toda sustancia que en solución acuosa libera iones OH-(hidróxidos):

NaOH   (    Na+    +     OH-
Cuando reaccionan un ácido y una base, tiene lugar  la formación de la sal correspondiente y agua, proceso que se denomina neutralización:

HCl      +      NaOH       (      NaCl      +       H2O

O en forma iónica:

H+  +  Cl-   +   Na  +  OH-     (     Cl-   +    Na+    +    H2O

Constante de disociación: La constante de equilibrio aplicada a los equilibrios iónicos recibe el nombre de “constante de disociación” y para un electrolito dado ,su valor depende sólo de la temperatura. Cuánto mayor sea el valor de la constante, mayor será la concentración de los iones (numerador de la constante), y menor será la concentración de la forma no disociada (denominador).Ejemplos de constante de algunos ácidos y bases débiles son:

HCN        CN-     +       H+

NH4OH           NH4+     +      OH-

La constante de disociación tiene aplicación sólo en los electrolitos débiles, ya que solamente en estos casos se establece un verdadero equilibrio. No se da la expresión de la constante para los electrolitos fuertes, como por ejemplo los ácidos: HCl, H2SO4, HNO3, HclO4, ni para las bases fuertes: NaOH, KOH, Ca(OH)2, LiOH.

 Los ácidos que poseen más de un hidrógeno disociable (ácidos polipróticos), los ceden en sucesivas etapas, y a cada una le corresponde una constante. Por ejemplo:


H3PO4       H2PO4-     +      H+


H2PO4-          HPO4-2    +    H+ 


HPO4-2       PO4-3    +     H+
Grado de disociación: Se define como grado de disociación (() a la relación entre el número de moléculas disociadas y el número de moléculas totales del electrolito presentes en la solución:


Debido a que las moléculas se encuentran en un determinado volumen de solución, se expresa a  ( en términos de concentración molar. El grado de disociación puede variar entre 0, para los no electrolitos , y 1, para los electrolitos completamente disociados. Para una determinada solución, ( depende de la constante de disociación y de la concentración del electrolito.

Supongamos un electrolito AB, de concentración C mol/l;, que se disocia según:

AB      A+    +     B-
Las concentraciones de las especies en el equilibrio pueden calcularse de la  siguiente manera:  

Y por la estequiometría de la reacción, la concentración de B- será igual a la de A+, por lo tanto:


De donde:

[B-]   =   [A+]  =     ( . C

Y la concentración de AB  en el equilibrio será la concentración inicial C menos la cantidad disociada (. C :






y reemplazando valores:

En los electrolitos muy débiles, (  toma valores pequeños, de modo que (1-() = 1, con lo que la expresión anterior pude simplificarse:

Kd = (2 . C

de donde

De aquí surge que el grado de disociación disminuye con el aumento de la concentración, esto es, que para un electrolito dado, existe un mayor porcentaje de moléculas disociadas cuanto más diluida es la solución .

El agua como electrolito: El agua es un electrolito débil debido a que se halla muy poco disociada. A  20 0 C , la relación entre las moléculas disociadas y sin disociar es de 1 a 55 x107, de modo que no conduce la corriente eléctrica. El agua se disocia según:

H2O         H+     +       OH-
O bien : 

2 H2O         H3O+  +      OH-
Por comodidad, se suele trabajar con la primera de ellas, y su constante de disociación será:


la concentración de H2O permanece prácticamente constante, y su valor es 55mol/l. Valor que surge debido a que 1 litro tiene una masa de 1000 g  y por lo tanto tendrá:


Reemplazando este valor en la Kd:


de ahí:


 1,8 x 10-16  x  55  =  [H+]  .  [OH-]

Kw   = 10-1 4=  [H+] .  [OH-]

O sea que el producto de las concentraciones de los iones del agua es una constante, llamada “producto iónico del agua”(Kw). El agua pura representa, por convención, el medio de reacción neutro, por lo tanto la neutralidad puede caracterizarse en términos de los valores de las concentraciones de H+  y  OH- . Es indistinto elegir la concentración de uno u otro ión, porque están ligados por la constante del producto iónico del agua. El valor de las concentraciones en el agua pura puede calcularse sencillamente:

Como :    [H+]  =  [OH-]

puede escribirse  : Kw = [H+] 2  =   [OH-]2 =  10-14

de donde      :  [H+]  = 10-7                medio neutro

 En una solución en que la [H+] sea mayor que la [OH-] , se dice que se trata de una solución ácida, mientras que si   [OH-]  es mayor que la [H+] , la solución es básica o alcalina.

 En resumen :

 [H+]    >    10-7    o       [OH-]      <    10-7    solución   ÁCIDA

 [H+]   <     10-7    o       [OH-]      >    10-7    solución ALCALINA

 [H+]    =     10-7   =       [OH-]                       solución NEUTRA

 Por ejemplo, consideremos una solución en  la que se ha disuelto 0,1 mol/l de HCl, el cual por ser un electrolito fuerte, se encuentra totalmente disociado, de modo que existe una concentración de H+= 0,1M  = 10-1 M.

Se trata de una solución ácida y puede calcularse la [OH-] mediante la Kw:

 [H+] . [OH-]     =   10-14

de donde:

Expresión de acidez y alcalinidad : Una forma práctica de expresar la acidez de un medio, que evita el número exponencial, es el concepto de “pH “ ,definido:

pH  =  - log [H+]  =   log  1/  [H+]         de ahí : [H+]  =  10-pH
por ejemplo, una solución cuya [H+] = 10-6 M , tendrá un pH:

pH = - log. 10-6   =  - (-6) .log.10  =  6 x 1 = 6

O conociendo el pH, se puede conocer la concentración de H+. Supongamos una solución de pH = 4,7 ; la concentración de H+ será:

4,7 = log 1/{H+]      por lo tanto : [H+] = 10-4,7 = 2,0 x 10-5 M

De manera similar, se define pOH como:

POH = log.1/[OH-] =  - log.[OH-]        de ahí : [OH-] = 10-pOH
Aplicando logaritmos a la expresión del producto iónico del agua (Kw) ,tendremos la vinculación entre [H+] y [OH-]  :

log Kw  =  log[H+]      +     log [OH-]          multiplicando la ecuación por (-1) :

- log Kw  = - log 10-14  =   14   =   - log [H+] -  log [OH-]  =    pH  +  pOH

En toda solución acuosa, la suma del pH más el pOH es igual a 14, por lo tanto, en base a lo visto anteriormente :

pH  <  7    y consecuentemente    pOH > 7      solución ÁCIDA

pH  > 7      “                    “            pOH < 7      solución ALCALINA

pH  = 7     “                     “            pOH =         solución NEUTRA

 Ejemplos :

1) Calcular el pH de una solución 0,004M de Ca(OH)2. 

Por tratarse de un hidróxido fuerte, se encuentra totalmente disociado según :

Ca(OH)2               (                     Ca+2       +       2 OH-
Es decir que cada mol  de hidróxido da dos moles de OH-, por lo tanto, en nuestro

caso tendremos que la [OH-]  = 0,004 x 2 = 0,008 M. El pOH será:

pOH  = - log 0,008 = 2,1               y                 pH = 14 – 2,1  = 11,9

2) Calcular el pH de una solución 0,05M de Ácido acético (HAc) . Ka = =1,8 x 10-5
           En este caso no podemos hacer una relación directa entre la concentración del ácido acético y la concentración de H+ que proporciona a la solución, pues se trata de un electrolito débil. Aquí debemos plantear el siguiente equilibrio:

Hac

(

H+       +       Ac-
Las concentraciones iniciales serán:   [HAc]  =  0,05M

 [H+]    =  [Ac-] = X M

Suponiendo que en el equilibrio se encuentran X moles/l de H+ , por la estequiometría de la reacción , se encontrará igual  concentración de Ac- ; y la de HAc = 0,05 – X. Reemplazando en la  expresión de la constante de disociación : 


Por ser ecuación  cuadrática, tendrá dos respuestas. La  única con sentido físico será aquella raíz positiva y menor que 0,05 ; de modo que :

 [H+]   =  9,5 x 10-4  M              y     pH = - log [9,5 x 10-4]  = 3,02

 Se debe tener en cuenta que es posible que matemáticamente existan valores de pH inferiores a 0 y superiores a 14; o que una solución muy diluida de un ácido, por ejemplo de HCl 10-8M , resulte tener un pH = 8 , dato que se obtiene al aplicar los cálculos anteriores. Pero al ser un ácido no puede ser superior a 7.Existen cálculos para determinar dicho valor, porque la cantidad  a la cantidad de H+ aportados por el ácido se deben sumar los H+ provenientes del H2O. Lo mismo sucede para una solución de  NaOH 10-8 M .En síntesis: cuando la concentración de una solución de ácido o base fuerte es menor que 10-7M, para calcular el pH de la misma se deben considerar los H+( u OH-) aportados por el H2O.

 La determinación del pH es uno de los procedimientos analíticos más importantes y más utilizados en bioquímica ya que el pH determina muchas características de la estructura y la actividad de las macromoléculas biológicas y por lo tanto de la conducta de las células y de los organismos.  En la naturaleza un pH adecuado es exigencia vital. Traspasar los límites impuestos en más o en menos, es siempre alterar gravemente las funciones que están regidas por un determinado pH. Por ejemplo, el siguiente cuadro nos muestra, los estrechos rangos de pH  del suelo que son indispensables para que se desarrollen normalmente ciertas especies vegetales: 

ESPECIE




rango de pH

Rosas – orquídeas




4,5 – 5,5

Tomates – melones




5,5 – 6,0

Violetas – cebollas – zanahorias


6,7 – 7,0

Ciruelas- trigo – peras



7,0 – 7,5

Así mismo ciertos líquidos naturales poseen un pH que los caracteriza:

Jugo de naranja




2,6 – 4,4

Jugo de pomelo




3,2

Vinagre





3,0

Leche fresca





6,6 – 6,9

Indicadores de pH: El pH de una solución puede determinarse prácticamente mediante dos métodos: a) el método electrométrico, utilizando un instrumento que permite su medición a través de un electrodo sumergido en la solución, o bien, en determinaciones que no exigen tanta precisión, se acude al uso de indicadores. Estas son sustancias capaces de virar su coloración por encima o por debajo de un intervalo de pH, denominado intervalo de viraje. Existe un gran número de sustancias que actúan como indicadores, cada una con su propio intervalo de viraje, de tal manera que pueden cubrirse todos los valores de pH..

El comportamiento de los indicadores se interpreta en base a su condición de ácidos o bases orgánicos débiles , con la característica especial de que las formas disociadas y no disociadas presentan distinto color:


HIn                           In-        +          H+
         color A


  color B

En soluciones ácidas, en las que la [H+] es alta, el equilibrio anterior se halla desplazado hacia la izquierda, predominando la concentración de la forma no disociada, y por lo tanto, mostrando el color A; en soluciones con [H+] bajas , el indicador sufre disociación aumentando la concentración de la forma disociada, adquiriendo el color B. El intervalo de viraje del indicador depende de su constante de disociación. Observemos que cuando [H+] = KInH  , ambas formas del indicador se encuentran en la misma concentración, por lo que la solución posee la mezcla de ambos colores:


Tratamiento semejante tendrán los indicadores de naturaleza alcalina:

OHIn

(
In-       +    OH-
          Color A

      Color B

Ejemplos de algunos indicadores:

Indicador

Naturaleza
 Zona de viraje
 color forma ácida y

  








 alcalina

Azul de timol

ácida

1,2 – 2,8

rojo – amarillo

Heliantina

básica

3,1 – 4,4

rojo – amarillo

Azul de bromotimol
ácida

6,0 – 7,8

amarillo – azul

Fenolftaleína

ácida

8,2- 10,0

incoloro – rojo

Si se posee una selección de indicadores de intervalos de viraje conocido, se puede determinar el pH de una solución, mediante comparación del color obtenido con el indicador mezclado con la solución y una escala previamente preparada con el mismo indicador y soluciones de pH conocido.

Aunque menos sensible, es muy práctico utilizar papeles indicadores, embebidos en solución del indicador y luego secados, que vienen acompañados en su envase por una escala conteniendo los colores que adquiere dicho indicador según el pH de la solución en la cual es embebido para efectuar la determinación. Una vez embebido en la solución problema, se compara el color que adquiere con dicha escala.

PROBLEMAS DE APLICACIÓN

1) Indicar en cada uno de los siguientes casos si se trata de una solución ácida, básica o neutra:

a) ( H+]  > [OH-]
b) pH > pOH

c)  [ H+] = 10-9
d) pOH = 4

e) [ H+] = [OH-]
f)  [OH-] = 10-9
   RESPUESTAS : a) ,f) ácidas     b),c), d) básicas         e) neutra

2) Calcular el pH  a cada una de  las siguientes  soluciones. Comparar los resultados obtenidos y extraer conclusiones.

a) 1000  ml de soluc.  de HCl   0,1M; 300ml de soluc. de HCl   0,1M

b) Soluc. de HCl  0,001 M; 0,002M; 0,003M

c) Soluc. deHCl  0,01M; soluc. de H2SO4  0,01M

d) Soluc. de HNO3 0,1M; soluc. 0,1M de HNO2  (Ka = 4,5 x 10-4); soluc. 0,1M de HCN   (Ka = 7,2 x 10-10)

RESPUESTAS:  a) 1 ; 1        b) 3 ; 2,7 ; 2,5   c)  2 ; 1,7         d) 1 ; 2,2 ; 5,0

3) Calcular  pH y pOH de las siguientes soluciones, obtenidas mezclando HNO3 de densidad 1,2 g/ml y 38% P/P (solución A), con diversas soluciones:

a) 10 ml de solución A  +   20 ml de solución 0,2M  de H2SO4   +  500 ml de H20

b) 10 ml de solución A  +   20 ml de solución 0,2M de NaOH    +  500 ml de H20

c) 10 ml de solución A  +  H20 hasta obtener 500 ml de solución

RESPUESTAS :  a) 0,82 – 13,18            b) 0,89 – 13,11           c) 0,84 – 13,16

4) El pH de una solución  0,1M de un ácido monoprótico débil es 3,2.Calcular el grado de disociación y  la Ka.

RESPUESTAS:  ( = 6,3 x 10-3                     Ka = 4 x 10-6
5) Dos soluciones, A y B, de NH4OH (Kb = 10-5) tienen concentraciones 0,1M y 0,3M respectivamente. Indique cuál tendrá mayor grado de disociación. Justifique

RESPUESTA:  0,1M 

6) Con papel universal se determina  que una solución A es más ácida que otra B.Si A tiene pH = 4,0 ;  ¿cuál/es de las siguientes soluciones puede ser B ? :

 i) [H+1] = 10-2 M           ii) pOH = 9,0         iii) [OH-] = 10-10 M

RESPUESTA :  ii)

7) Indique el color que tomará una solución 0,05M de NaOH cuando se le agregan unas gotas de:

a) fenolftaleína   rango de viraje (8,2 – 10,0)  de incoloro a  rosa fuerte

b) heliantina         rango de viraje (3,4 – 4,2)    de rojo a amarillo

Justifique la respuesta.

RESPUESTAS:  a) rosa fuerte           b) amarillo

8) Calcular  la molaridad inicial Mo de una solución de HF (Ka = 10-4) que tiene un 

pH = 5,5.

RESPUESTA:  3,16 x 10-6 M

9) Indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. Justifique.

a) Un indicador tomará colores diferentes en dos soluciones  solamente si una es básica y la otra ácida.

b) Un indicador puede variar su color en una solución cuando a esta se le agrega agua.

RESPUESTAS :  a) F         b) F

PROBLEMAS ADICIONALES

1) El pH de una solución de H2SO4 es 4,2. 

a) Calcular la concentración  de la solución en términos de M , N , %P/V.  

b) Calcular la concentración molar de  iones SO4= y   H+. 

c) ¿  A qué volumen de solución hay que diluir con agua destilada 100 ml de la misma para que su pH ascienda a 5?.

RESPUESTAS :
a) 3,16 x 10-5 M – 6,32 x 10-5 N – 3,10 x 10-4 %P/V

b) [SO4=] = 3,16 x 10-5 M     [H+1] = 6,3 x 10-5 M

c) 631 ml  de solución

2) Calcular el grado de disociación de una solución 0,04M de HNO2 (Ka = 10-4).

RESPUESTA:   ( = 0,05

3) Indique cuál de las siguientes soluciones tendrá  mayor pOH:

  i) 0,5M de HCl                 ii) 1M de HNO3             iii) 0,5M de NaOH

RESPUESTA:  ii) 

4)Una solución de HCN tiene un pH= 6,0. Calcular las concentraciones de H+1 , CN- , HCN en el equilibrio. Calcular el ( y  (% de la misma. (Ka = 2 x 10-10).

RESPUESTA:  [H+1] = [CN-] = 10-6M  ; [HCN] = 5 x 10-3 M -  ( = 2 x 10-4 ;  (% = 0,02%

5) Dos soluciones de HAc tienen respectivamente concentraciones 0,1M  y  0,01M.¿Cuál tiene mayor grado de disociación?. Demuéstrelo.

RESPUESTA:   0,01M

6) Se mezclan 40 ml de una solución 0,04% P/P y densidad 1,03g/ml   de KOH con 25 ml de solución de KOH  0,02N y 30 ml de solución de NaOH 0,07% P/V. Calcular el pH de la mezcla.

RESPUESTA:  12,14

7) Calcule la constante de disociación (Ka) del HNO2 si una solución 0,04M del ácido tiene [OH-] = 10-9.

RESPUESTA :  Kd = 2,5 x 10-9
8) Indique si las siguientes afirmaciones son verdaderas o falsas. Justifique:

a) Una solución 0,03M de H2SO4 con rojo neutro se pone anaranjada

b) Una solución 0,04M de KOH con rojo neutro toma color amarillo.

                       rango de viraje  : 6,8 (rojo) -  8,0 (amarillo)

RESPUESTAS :  a) F        b) V 

EQUILIBRIOS IÓNICOS  II
TEMARIO: Hidrólisis : concepto; constante de hidrólisis; grado de hidrólisis.

Hidrólisis: Las soluciones acuosas de sustancias como las sales nos enfrentan a una situación distinta a la estudiada con las soluciones de ácidos y bases. Dado que las sales al disociarse no generan protones ni oxhidrilos (exceptuando por ahora a las sales hidrogenadas y a las básicas) podría esperarse que las soluciones acuosas de las mismas fueran neutras. Sin embargo, las soluciones de cianuros son básicas, mientras que las sales férricas son ácidas. Esto implica algún proceso que tiene lugar en las soluciones acuosas, que es el responsable del carácter final del sistema. 

 El término hidrólisis se utiliza para describir el fenómeno en el que una sustancia reacciona con el agua provocando la escisión de ésta en H+ y OH-, e incorporando uno de estos iones a la especie que provoca la hidrólisis. El otro ión permanece libre, con lo cual el medio (originalmente neutro) se modifica, pasando a ser ácido, si quedan libres H+, o alcalino si quedan libres OH-.

 Las reacciones de hidrólisis constituyen equilibrios ácido-base , y como todo equilibrio se desplaza en el sentido de la formación de las sustancias más débiles. Así , los cationes Na+, K+ y Ca+2 , no sufren hidrólisis pues sus hidróxidos constituyen bases fuertes. Si el ión que se hidroliza es el catión, se unirá al OH- , y la reacción se desplazará más hacia la derecha a medida que más débil sea la base formada. Por ejemplo:

NH4+      +    H2O
(
NH4OH      +         H+
Por otro lado, si es el anión el que se hidroliza, se unirá al H+ para dar el ácido no disociado, con lo que se producirá un aumento del pH de la solución :

CN-          +     H2O
(
HCN          +       OH-
 mientras que aniones tales como Cl- , SO4=, ClO4- , cuyos ácidos son fuertes, no toman parte de este fenómeno.

 De acuerdo con lo dicho, podemos clasificar a las sales en cuatro tipos, según estén constituidas por:

1) CATIÓN DE BASE FUERTE Y ANIÓN DE ÁCIDO FUERTE
El NaCl, por ejemplo, se disocia en solución en forma prácticamente completa:

NaCl                 (                      Na+        +           Cl-
estos iones formarían en presencia de  H2O :   NaOH   y  HCl, pero como se encuentran totalmente disociados  por ser una base fuerte y un ácido fuerte, no se produce la hidrólisis y en consecuencia la solución es  NEUTRA.

2) CATIÓN DE BASE FUERTE Y ANIÓN DE ÁCIDO DÉBIL
Ejemplos : acetato de sodio , cianuro de potasio.

El primero de ellos se encuentra disociado según :

NaAc                              Na+      +         Ac-
 Como ya se ha dicho, el catión Na+ no se hidrolizará , en cambio el Ac- se unirá al H+ para formar HAc (ácido acético), parcialmente disociado:

Ac-      +      H2O                  HAc      +      OH-
ecuación  que evidencia un aumento en la concentración de OH- .Se puede concluir que la hidrólisis de una sal de base fuerte y ácido débil originará una solución ALCALINA.
3) CATIÓN DE BASE DÉBIL Y ANIÓN DE ÁCIDO FUERTE
     Ejemplos: NH4Cl , FeCl3 

     En el caso del FeCl3 , la disociación puede representarse:

FeCl3                (                       3Cl-        +      Fe+3
  Los iones Cl- no se hidrolizan , pero los iones Fe+3  lo hacen según :

Fe+3      +     3 H2O
(
Fe(OH)3    +   3 H+
lo que demuestra un aumento en la concentración de H+ y que la solución tenga un pH  ÁCIDO.

4) CATIÓN DE BASE DÉBIL Y ANIÓN DE BASE DÉBIL
    Ejemplos : acetato de amonio, acetato de aluminio.

 La solución de estas sales puede ser NEUTRA, ÁCIDA  o  BÁSICA
 Dependerá en cada caso de la fuerza del ácido y de la base:

NH4Ac                  (                  Ac-            +          NH4+
Ac-        +        H2O
(
HAc           +          OH-
NH4+       +       H2O
(
NH4OH     +            H+
 En estos casos de doble hidrólisis, prevalecerá la correspondiente al ión que forma el compuesto más débil. En el caso especial del ejemplo anterior, el grado de desplazamiento de ambos equilibrios es el mismo, por lo que solución resultante es neutra. El ácido y la base formados poseen la misma fuerza, ya que ambos poseen el mismo valor de la constante de disociación.

 Si Ka es mayor que Kb , el medio será ácido, ya que se hidrolizará más el catión (Por ejemplo las soluciones de NH4NO2. Si Ka es menor que Kb , el medio será básico, ya que se hidrolizará más el anión (Por ejemplo : soluciones de NH4CN).

 CONSTANTE  DE  HIDRÓLISIS : Consideremos la hidrólisis del acetato de sodio:

Ac-      +       H2O
(
HAc       +          OH-
  Como es un equilibrio, puede expresarse :


Kh, denominada constante de hidrólisis, se puede obtener relacionando otras dos constantes: Ka  y  Kb. Si multiplicamos y dividimos la expresión anterior por [H+], llegamos a:



Ya que:

Cuánto mayor sea Ka , menor será Kh , o sea que la hidrólisis que experimenta la sal será menor a una temperatura dada.

GRADO  DE  HIDRÓLISIS: Es la fracción de la sal que se ha hidrolizado. Por ejemplo, si consideramos una solución de NaAc   0,1 M, el grado de hidrólisis podrá determinarse a través de:

Ac-        +        H2O
(
HAc    +      OH-
Sea X el número de moles del ión Ac-  que se hidrolizan por litro, se formarán X moles de  HAc y otros tanto de ión OH- de acuerdo a la estequiometría de la reacción, quedando (0,1-X) moles de  Ac- sin hidrolizar. En el equilibrio se tendrá:

[HAc]  = X mol/l
[OH-] = X mol/l
[Ac-] = (0,1 –X) mol/l

Sustituyendo estos valores en la expresión de Kh se tiene:



Admitiendo que X es muy pequeño frente a 0,1, queda:

por lo tanto X= 7,5x10-6M  , de donde     el grado de hidrólisis resulta:


FACTORES QUE FAVORECEN LA HIDRÓLISIS: 

A) La hidrólisis es más intensa cuanto menor es el valor de la constante de disociación del ácido o la base formados: al disminuir Ka o Kb , aumenta Kh

B) La hidrólisis se ve favorecida si uno de los productos formados es volátil o insoluble .Por ejemplo, la hidrólisis del hidrógeno carbonato de potasio :

KHCO3                (                  HCO3=           +           K+
HCO3-    +      H2O
(
H2CO3            +         OH-
H2CO3 
(
CO2 (g)           +         H2O

Lo mismo ocurre con la hidrólisis del  (SH=) y del (SO3H-) , por eliminación de los gases H2S y  SO2  respectivamente.

C) El aumento de temperatura y la dilución favorecen la hidrólisis, aumentando la concentración de H+  y OH-, según el caso, pues el aumento de la temperatura influye sobre el valor de Kw y Ka o Kb ( el efecto sobre estas últimas es, en general, mucho menor que sobre Kw, la cual aumenta mucho con la temperatura).Por ejemplo, las sales férricas por calentamiento, aumentan la precipitación del Fe(OH)3.

D) Se favorece la hidrólisis eliminando del medio los H+ u OH- generados en la reacción. Por ejemplo:

B4O7=     +      H2O
(
4 H3BO3     +     2 OH-
Si se adicionan H+, se eliminan OH- por la formación de H2O, desplazándose el equilibrio hacia la derecha.

FACTORES  QUE  RETROGRADAN  LA  HIDRÓLISIS

  El agregado de uno de los productos de la hidrólisis , desplaza el equilibrio en el sentido de impedir que la misma se produzca .Por ejemplo adicionando H2SO4 a una solución de (NH4)2SO4 :

 (NH4)2SO4       +      H2O
(
SO4=    +    2 NH4OH    +  2  H+
HIDRÓLISIS   DE   SALES   HIDROGENADAS
El  fósforo que las plantas requieren para su desarrollo lo toman del suelo absorbiéndolo bajo las formas denominadas “fosfato primario”: ( H2PO4)-  y “fosfato secundario”:

(HPO4)- . La disponibilidad de estos iones depende de varios factores y en particular del pH del suelo. Los mayores resultados en la nutrición fosfórica se logran para valores de pH entre 6 – 7 .

 Los fosfatos primarios en solución tienen reacción débilmente ácida(pH aproximado a 5) ,porque las propiedades ácidas del ión (H2PO4)- predominan sobre las básicas, o sea que la disociación del ión prevalece sobre la hidrólisis. Los valores de las Keq de los procesos que se producen nos explican  este comportamiento. Así , en solución acuosa el ión (H2PO4)- reacciona según los siguientes equilibrios:

1) disociación:
(H2PO4)-
(
H+      +       (HPO4)-          Kd = 10-8
2) hidrólisis:

(H2PO4)-   +   H2O
(
H3PO4   +   OH-   Kh = 10-11
Como puede apreciarse   Kd > Kh , por lo tanto las soluciones son ácidas

Por otra parte, los fosfatos secundarios solubles dan soluciones alcalinas (pH aproximado a 10) puesto que las propiedades básicas del ión (HPO4)= son mucho más fuertes que las básicas y la hidrólisis entonces, predomina sobre la disociación: 

 (HPO4)=       +   H2O

(
 (H2PO4)-      +   OH- 

Kh = 10-6
[image: image1.wmf]
 (HPO4)= 
(
H+         +        (PO4)-3 


Kd = 10-13
El comportamiento exhibido por los fosfatos  primarios y secundarios es  característico de las sales hidrogenadas (o ácidas) ; por ejemplo: NaHCO3 , KHS, KH2PO4 , K2HPO4 .

Resulta evidente que el pH de las soluciones de este tipo de sales depende directamente del equilibrio que predomine.

Ejemplo: Indicar el medio de reacción de una solución de NaHS , si para el H2S  

Ka1 = 10-7
y
Ka2 = 10-14
[image: image2.wmf]
En primer lugar planteamos la disociación de la sal :

NaHS
(
Na+     +      (HS)-
Hemos visto que el catión Na+ , por provenir de una base fuerte no hidroliza. El anión (HS)-, por otra parte, puede sufrir dos tipos de procesos :

1) disociación

 (HS)- 

(
S=      +     H+
2) hidrólisis

 (HS)-   +  H2O
(
SH2   +    OH-
El valor de Kd está determinado por Ka2  puesto que el equilibrio corresponde a la segunda disociación del H2S.Por lo tanto:

Kd =  10-14

El valor de Kh puede hallarse a través de la expresión:


que como ya sabemos es equivalente a:                  

Entonces resulta que:

 Kh = 10-7  >  Kd = 10-14
Y en consecuencia la solución es alcalina.

PROBLEMAS DE APLICACIÓN

1) Ordenar en forma creciente de pH las siguientes soluciones de iguales concentraciones (No es necesario hacer cálculos).Justifique mediante ecuaciones.

a) H2SO4       b)HNO3      c) NH4Cl       d) KNO3       e) NaF         f) NaOH

g) NH4F       h) NH4OH                ( KNH OH= 1,8 x 10-5)      (KHF  = 1,2 x 10-4)

RESPUESTA :  a<b<c<g<d<e<h<f

2) Idem de las siguientes soluciones:

a) NaAc                  b) NaCN                    c) NaOH             d) NaNO3                e) NaNO2
KHAc = 1,8 x 10-5         KHCN  = 4 x 10-10         KHNO2 = 4,5 X 10-4
RESPUESTA : d<e<a<b<c                                                                               
3) Calcular el pH y el grado de hidrólisis de las siguientes soluciones de KNO2.Comparar y extraer conclusiones:

a) KNO2  0,1M

b) KNO2  0, 01M

c) 100 ml de  solución a)     +     100 ml de H20

d) 100 ml de solución a)      +     300 ml de b)

RESPUESTAS:  a) 8,2 – 1,5x10-7   b) 7,6 – 4,7x10-5   c) 8,0 – 2,1x10-5    d) 7,9 – 2,6x10-5
4) Una solución puede contener KCl , HCl  o NH4Cl [0,1M]. Sabiendo que la heliantina toma color amarillo en dicha solución, mientras que el rojo neutro toma color rojo, ¿qué sal contiene la solución?

               Heliantina: 3,2 – 4,4 (rojo – amarillo)         Rojo neutro: 4,4 – 6,0 (rojo – amarillo)

RESPUESTA:  NH4Cl

5) Considere una solución de NaClO (Ka = 10-8) y otra de KNO2 (Ka  = 10-4) ambas de concentración Co, ¿ cuál tendrá mayor grado de hidrólisis?. Justifique.

RESPUESTA:  NaClO    (Kh1 > Kh2)

6) a) Indique mediante ecuaciones cuál será el medio de una solución de KH2PO4 si para el H3PO4 :   Ka1 = 10-3  ,  Ka2 = 10-8 ,  Ka3 = 10-13.

b)¿ Qué color tomará la fenolftaleína en solución 1M de KH2PO4?. (rango de viraje: 8,3-10,0  incoloro a rosa fuerte. Justifique.

RESPUESTAS : a) ácido                 b) incoloro

7) El papel indicador tornasol azul se pone azul cuando el pH >7 y rojo cuando el pH < 7. En base a esto, indique el color que tomará en las siguientes soluciones, ambas de concentración 1M :      a)  NaHCO3                        b) Na2CO3
          (para el H2CO3  :  Ka1 = 10-7   ,   Ka2 = 10-11 )

 Justifique con ecuaciones.

RESPUESTAS :  a) azul                     b) azul

8) El KHS puede sufrir dos tipos de procesos en solución acuosa. Escriba las ecuaciones respectivas.

Si el medio de reacción de esa solución es alcalino, ¿cuál proceso es el más importante?.

RESPUESTA :  Hidrólisis

PROBLEMAS ADICIONALES

1) Un ácido orgánico débil, de fórmula HA da sales NaA.

a) Escribir la ecuación de hidrólisis de NaA.

b) ¿Cuál/es de los siguientes factores utilizaría para impedir la hidrólisis: mayor presión, menor[H+]  , menor [OH-] , mayor temperatura (reacción endotérmica).

RESPUESTA:   menor [H+1]

2) Se prepara una solución de NaAc (P.M. = 82) disolviendo 4,2g de la sal en 500 ml de agua. Calcular:  a) la concentración de cada una de las especies en solución, b) el pH de la misma, c) el  ( y el (% de hidrólisis.

RESPUESTA: 

3) a) Indique el medio de reacción de las siguientes soluciones acuosas:

          Li2SO3                      Ba(OH)2                       HClO                      HF

 (H2SO3 , HClO y HF son electrolitos débiles)

b)¿Cuál/es de las sustancias anteriores sufre/n hidrólisis?. Justifique con ecuaciones.

RESPUESTAS:   a) alcalino – alcalino – ácido – ácido     b)  Li2SO3
4) Calcule el pH en cada uno de los siguientes casos:

a) solución  0,015M de NH4NO3                 (KNH OH = 1,8 X 10-5)

b) solución obtenida al mezclar   125 ml de solución  0,04M    de NaOH y   45 ml de solución 0,8%P/V   de HNO3
RESPUESTAS :  a)                       b)

5) Calcule cuántos g de NaF son necesarios para preparar  250 ml de una solución de pH = 8. (Ka HF = 7,2 x 10-4)

RESPUESTAS :  0,756 g 

6) Considere una solución de KAc  (Ka = 10-5) y otra de NaCN ( Ka = 10-10), ambas de concentración Co , ¿cuál de ellas tendrá mayor pOH ?..Justifique.

RESPUESTA :  NaCN

7) Dadas las siguientes soluciones:

KNO3 0,5M              NaAc  0,2M               NaCl 0,3M             NH4Cl  0,2M

       (KHAc   =  1,8x10-5)                             (KNH OH  = 1,8x10-5)

Indique el color que genera cada una de ellas con los indicadores que se mencionan :

Rojo neutro : 6,8 – 8,0    (rojo  - amarillo)           

Amarillo de alizarina: 10,1 – 12,0 (amarillo- violeta)

RESPUESTAS:  naranja-amarillo ; amarillo-amarillo; naranja-amarillo ;  rojo-amarillo

8) Cuál es el medio de reacción de las siguientes soluciones. Justificar con ecuaciones.

a) NaNO3           b)  K2S      (Ka = 1,1x10-11)             c) Pb(NO3)2   (Kb = 9,8x10-4)
RESPUESTA : a) neutro              b) alcalino                c) ácido

EQUILIBRIOS IÓNICOS III

TEMARIO: Soluciones amortiguadoras (buffer o tampón): Concepto. Comportamiento.

  Si a 50 ml de H2O (pH= 7) se le agrega una gota (0,05 ml) de un ácido 0,1M como el HCl, la concentración de iones H+ será 0,0001M, porque el ácido se diluye 1.000 veces ( de 0,05 ml a 50 ml). Como la [H+] = 0,0001M, resulta que el pH = 4 . O sea que el pH del H2O ha variado de 7 a 4. (1.000 veces más ácido). Realizando el mismo experimento, pero ahora agregando una gota de KOH 0,1M, resulta que el H2O adquiere un pH = 10 (1.000 veces más básica).

 Como  podemos observar, la variación de pH es muy grande, tanto en uno como en otro caso. Si trasladamos  este hecho a nivel de los líquidos celulares podríamos decir, sin temor a equivocarnos, que estas variaciones tan amplias de pH son  incompatibles con la vida

 Las llamadas soluciones reguladoras, tampones, amortiguadoras o buffer poseen la característica de resistir o amortiguar  cambios bruscos de pH, que pudieran ser provocados por el agregado de un ácido o base fuertes y están constituidas por un ácido débil y una sal  del mismo o por una base débil y su sal. Esta resistencia al cambio de pH se denomina 

‘acción reguladora “ de la solución , y a la intensidad de dicha acción “capacidad reguladora’.

 Supongamos que una solución posee un ácido débil HA y una sal cuyo anión es común al del ácido: AM. Se producen los siguientes procesos:

                     HA         A-    +    H+           (1)

                    AM         A-     +   M+             (2)

  El mecanismo de amortiguación puede explicarse cualitativamente de la siguiente manera: La sal AM provee una concentración considerable de iones A- , lo que provoca un desplazamiento del equilibrio (1) hacia la izquierda, de modo que la solución contiene alta concentración de ambas formas: asociada y disociada. El equilibrio (1) puede desplazarse en uno y otro sentido, según se introduzca en la solución un ácido, en cuyo caso se desplazará hacia la izquierda; una base, en cuyo caso , mediante la eliminación de H+ por formación de H2O ,provocará un desplazamiento hacia la derecha.

  Se puede  calcular el pH en que tendrá mayor capacidad reguladora la solución planteando Ka:

[A-]     .[H+]

                                Ka =    

                                                 [AH]

 por lo dicho anteriormente, la concentración de A- es prácticamente igual  a la concentración de la sal AM, puesto que se encuentra totalmente disociada, y el aporte de dicho anión por la disociación de HA es despreciable; a su vez, la concentración de HA es prácticamente igual ala del ácido, pues, como vimos, su disociación es despreciable, por lo tanto :

      Csal  .  [H+] 




Ka . Cácido

                  Ka =                                  despejando:          [H+] =  

                              Cácido                                                                   Csal

Por la definición de pH, aplicando logaritmo a la expresión anterior tendremos:

[sal]

                pH = pKa  +  log                   
 Ec. de HENDERSON -HASSELBACH

                                              [ácido]

 Esta ecuación nos permite determinar el pH en el cual  la solución tiene su máximo poder regulador y preparar soluciones reguladoras para un pH determinado, con solo variar la relación [sal] / [ácido].

 Las soluciones reguladoras usadas con mayor frecuencias son:

                   SOLUCIONES                                  RANGO DE pH QUE REGULAN

                 HAc/ NaAc                                                                    4,5 – 5,0

                 Na2HPO4/ NaH2PO4                                                      ~7,0

                NH3 / NH4Cl                                                                  9,0 –9,5

 Las mezclas reguladoras desempeñan un importantísimo papel en los sistemas biológicos. Así una buena regulación del pH en los suelos hace que los ácidos que dejan en libertad las raíces de las plantas, durante su nutrición, no ocasionen perjuicios, impidiendo la acidificación del suelo. Asimismo, la sangre humana tiene su pH regulado en 7,40, mediante diversos sistemas reguladores entre ellos: H2CO3 / HCO3-  ,  H2PO4- / HPO4= , y el ciertas proteínas capaces de actuar como aceptoras de H+.

Ejemplos de cálculo:

1)  pH de una solución buffer: Calcular el pH de una solución formada por 200 ml de HAc 0,2M  y  200 ml de NaAc 0,3 M.  

Efectuada la mezcla, se produce una dilución de las soluciones, variando por lo tanto sus concentraciones:

  Para el ácido:                       1000 ml ------------0,2 moles HAc

                                                 200 ml ----------- X = 0,04 moles HAc

             como el volumen final es 400 ml:

                                                400 ml ----------0,04 moles HAc

                                               1000 ml -------- X = 0,1 mol HAc

por lo tanto la concentración de HAc : 0,1M

Con idéntico razonamiento, concluimos que la concentración de la sal será : [NaAc] = 0,15M.

1,8x10-5    . 0,1

 Reemplazando en la ecuación  :    [H+] = 



=  1,2 x10-5
                                                                               0,15

                                                           pH = 4,92

2)variación del pH de la mezcla buffer por el agregado de una base/ácido fuerte
A 100 ml de la mezcla buffer anterior, se le agrega 1 ml de NaOH 0,1N. Calcular el pH de la solución resultante.

En primer lugar debemos calcular la cantidad de equivalentes presentes en el NaOH añadido :

                1000 ml ------------- 0,1 equivalentes de NaOH

                     1  ml-------------  X = 10-4
[image: image3.wmf]equivalentes de NaOH

Estos equivalentes neutralizarán el mismo número de equivalentes de ácido contenidos en los 100 ml de la mezcla buffer:

              100 ml de buffer-----------10-4 equivalentes

           1000 ml de buffer----------X = 10-3 eqivalentes

quedando: [HAc] = 0,1 – 0,001 = 0,099

                 [AM] = 0,15 + 0,001 = 0,151

por lo tanto :   [H+] = 1,8 x10-5 x 0,099 =  1,18 x 10-5
                                       0,151

  y pH = 4,93

Se observa que la variación de pH, debida al este agregado fue sólo de 0,01 unidades.

Si el mismo agregado se hubiese realizado sobre 100 ml de H2O ( pH = 7) :

 10-3 equivalentes OH- / 1000 ml de OH- dan un pH = 11, dando ahora una variación de pH de 4 unidades.

PROBLEMAS DE APLICACIÓN

1) Calcular el pH de una solución buffer si:

a) las concentraciones finales de NH4OH y NH4Cl son respectivamente 0,2M  y  0,1M.

b) Solución obtenida mezclando 10 ml de NH4OH  0,1M  y 15 ml de NH4Cl  0,8M.

    (Kb = 1,8x10-5)

RESPUESTA:  a) 9,55        b) 8,18

2) Calcular la variación de pH cuando se añade 1 ml de HCl 1M a:

a) 500 ml de H2O

b) 500 ml de la solución buffer del problema 1 a).

RESPUESTA:   a) ( pH = 4,3                       b) (pH = 0,01

3)Determinar el pH de la solución resultante de mezclar 250 ml de una solución 0,04M de HNO2  y 50 ml de una solución 0,015M de NaNO2.  (Ka = 4,5x10—4)

RESPUESTA :  2,22

4) Calcular el pH de las siguientes soluciones. Extraer conclusiones:

a) HClO    0,1M               b) NaClO  0,2M           c) 20 ml de a)  +   10 ml de b)

      (Ka = 4x10-6)

RESPUESTAS :  a) 3,20            b) 9,35         c) 5,40

5) ¿Cuál/es de los pares mencionados formarán soluciones tampón:

a) HCl – NaCl                                                 b) HF – NaF

c) KCN – NaCN                                             d) H2SO4 – K2SO4
e) NaOH – NH4OH                                         f) NaOH – NaCl

Justifique la respuesta.

 RESPUESTA :  b)

6) Calcúlese el pH  antes y después de añadir 0,010 moles de HCl a 1litro de cada una de las soluciones señaladas:

 a) H20             b) NaAc 0,1M             c) 0,1M de NaAc +  0,1M  de HAc       d) HAc 0,1M

         (Ka = 1,8x10-5)

RESPUESTAS : a) 7,0 – 2,0     b)  8,87 – 5,70     c) 4,74 – 4,66      d) 2,87 – 2,0

7) Se dispone de soluciones de AlBr3 , NaCN , Al(OH)3  y HAc .¿Cuáles de las sustancias mencionadas podrán formar un sistema amortiguador?(Recuerde que HAc y Al(OH)3 son electrolitos débiles).

RESPUESTA :  Al(OH)/AlCl3                  HAc/NaCN

8) Calcule el pH de una solución obtenida al mezclar 125 ml de NaCN 0,08N  con 335 ml de HCN 0,02N  (Ka = 1,7x10-10).

RESPUESTA:  9,94

9) Experimentalmente se puede hacer una solución tampón de HAc-Ac- por cualquiera de los tres procedimientos siguientes:

a) Disolver cantidades relativamente grandes de HAc y un acetato (por ejemplo sódico o potásico) en agua.

b) Disolver una cantidad relativamente grande de HAc en agua. Neutralizar después parcialmente el ácido añadiendo una base fuerte, como el NaOH..

c) Disolver una cantidad relativamente grande de sal acetato en agua. Neutralizar parcialmente el acetato agregando un ácido fuerte, como el HCl.

 Analice  porqué es posible prepararla por los métodos b) y c).

PROBLEMAS ADICIONALES

1) Calcule el cambio producido en el pH de 500 ml de una solución tampón (0,5M en NH3  y 0,5M en NH4Cl) si se le añadiese: a) 0,01 mol de HCl  , b) 0,01 mol de NaOH.

         ( Kb= 1,8x10-5)

RESPUESTAS :  a) 9,26 (9,22                  b) 9,26(9,29

2) Para el mismo sistema buffer del problema 1), calcule la variación de pH producido al agregar; a) 0,01 mol de NH3, b) 0,01 mol de NH4Cl.

RESPUESTA :  a)  (pH = 0,01 (9,26(9,27)            b) (pH = 0,02  (9,26(9,24)

3) Se prepara una solución reguladora mezclando 200 ml de HAc 1,50M  y 150 ml de NaAc 2,0M.Calcule el pH de la solución en cada uno de los siguientes casos: a) de la solución reguladora, b) de la solución reguladora después de agregar 600 ml de agua., c) de la solución después de agregar 50 ml de HCl 0,4M d) después de agregar 50 ml de NaOH 0,4M.               (Ka=1,8x10-5)

RESPUESTAS :  a) 4,74     b) 4,74       c) 4,68          d) 4,80

4) Una solución tampón de pH=6,70 puede prepararse empleando soluciones de NaH2PO4  y Na2HPO4.Si se utilizan 0,005 moles de NaH2PO4, ¿cuánto Na2HPO4 tendrá que utilizarse para hacer un litro de solución.(Para H3PO4 :  K1= 7,1x10-3
[image: image4.wmf]K2= 6,2x10-8   K3= 4,4x10-13).

RESPUESTA :  1,55x10-3 moles de Na2HPO4
EQUILIBRIOS IÓNICOS I – PARTE EXPERIMENTAL
Determinación colorimétrica de pH: Obtención de un indicador ácido-base natural (antocianinas)

Material necesario: 

-repollo colorado

-solución de NaOH 0,1M  y de HCl 0,1M

-vasos de precipitados(500 ml) , mortero, pilón, Kitasato, embudo Büchner, tubos de ensayo, gradillas, pipetas (1 y 10 ml), mechero, tela metálica, soporte, papel de filtro, papel indicador universal.

-muestras líquidas y sólidas de sustancias de uso común (aportadas por los alumnos)

Modo operatorio: 

1) Obtención del indicador natural:

Cortar el repollo en finos trozos y colocar en el mortero. Calentar 500 ml de agua en un vaso de precipitación y verter sobre el repollo. Presionar con el pilón hasta obtener una solución de color morado intenso. Desechar los trozos grandes que quedan y filtrar la solución por succión.

2) Preparación de la escala de pH :

a) Colocar en un tubo de ensayo 10 ml de solución 0,1M de HCl.

b) Tomar de este tubo 1 ml, trasferirlo al siguiente tubo y agregarle 9 ml de agua destilada. Homogeneizar.
c)  Repetir la operación anterior hasta obtener 5 diluciones sucesivas.
d)  Numerar los tubos del número 1 (solución original) al número 6 (solución más diluida).
e)  Proceder de igual forma, pero partiendo de una solución 0,1M de NaOH y numerar los tubos del número 13 (solución original) al número 8 (solución más diluida).
f)  Para obtener el tubo número 7,colocar 9 ml de agua destilada.
3) Agregar a cada tubo 1 ml de la solución del indicador. Observar los cambios de coloración y anotarlos en el cuadro siguiente.( Nota: si dos o más tubos presentan igual coloración, añadir más ácido o más base según sea el caso, hasta que se diferencien, anotando el volumen agregado).

4)  Cálculo y determinación de pH:
a) Calcular el pH de las soluciones preparadas y volcar el valor en el cuadro:

TUBO        1      2      3      4      5       6       7       8       9     10     11      12       13   

pH

color

b) Verificar el pH en forma aproximada con papel indicador universal.

5) Tomar en distintos tubos de ensayo algunos ml de muestras líquidas traídas por los alumnos(vinagre, limón, gaseosas no coloreadas, mostaza, etc.)Triturar las muestras sólidas (aspirina, bicarbonato, sal común, tierra, sales digestivas, etc.),agregarles agua hasta disolución. Añadirles a cada una el mismo volumen de indicador utilizado en la preparación de la escala y determinar el pH por comparación de colores.

EQUILIBRIOS IÓNICOS II – PARTE EXPERIMENTAL
Determinación del pH de sales en solución

1) Colocar pequeños trozos de papel indicador universal sobre placa de vidrio y humedecerlos utilizando una varilla de vidrio que fue previamente sumergida en las soluciones a ensayar : NaAc 1M , NH4Ac 1M , NH4Cl  1M , Na2CO3 1M.

Observar. Interpretar mediante ecuaciones.

2) Colocar en un tubo de ensayo 1g de NaSO4H y disolverlo en agua destilada. Tomar el pH con papel indicador. Repetir la operación utilizando NaHCO3 , NaHPO4 y  NaH2PO4. Comparar e interpretar mediante ecuaciones.
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