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PROBLEMAS DE DISOLUCIONES DE ACIDOS, BASES Y SALES

En este tercer capitulo vamos a ver qué procesos tienen lugar
cuando disolvemos una sal. Adelantamos que, si la sal proviene de acido o
base débil, se producird un fendmeno que se llama hidrélisis (ruptura de la
molécula de agua). Es un fendmeno muy importante y tipico en las pruebas.

En todos estos problemas se supone que la sal se disocia
totalmente. El estudio de las sales muy poco solubles se hace aparte en el
capitulo de solubilidad de una sal.

Se distinguen dos tipos de sales:
Las que provienen de acido y base fuerte, el Na,S0, del problema uno, o

Las que provienen de un acido o una base débiles (para nosotros los
ejemplos tipicos son las sales que provienen del acido acético o el
amoniaco), problemas dos y tres respectivamente.

Sal de acido y base fuerte

Ejemplo 1

Calcular el pH de una disolucion al 3% yd = 1,05 g r/cmg de
Na,S0,.

Lo primero que hacemos es calcular la molaridad de la sal. Para
ello elegimos una cantidad arbitraria de disolucidn. Fijarse que el tanto por
ciento, la densidad y la molaridad, entre otros, son datos “por unidad”
(por 100 gramos de disolucidn el tanto por ciento y por un centimetro
cubico la densidad) y se llaman por ello intensivas. Llegaremos al mismo
resultado eligiendo cualquier cantidad. Nosotros elegimos 100 gramos de
disolucién por comodidad, ya que sabemos que hay 3 gramos de soluto:
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~ Vin  9524-1073

Ya estamos en condiciones de estudiar la disociacién de la sal que, como
hemos dicho, es total:

Na,S0, - 2Na* + 50,2
Molaridad inicial 0,22 0 0
M. equilibrio 0 2-0,22 0,22
El ion sodio proviene de la base fuerte NaOH
NaOH - Na* + OH™

Siendo por lo tanto un acido muy, muy débil, y no produciendo
ninguna reaccion. Lo mismo se puede decir del ion sulfato SO;? que por
provenir de un acido muy fuerte es una base muy, muy débil y no produce
tampoco ninguna reacciéon con el agua. Por lo tanto, como no han
aparecido iones H* niiones OH™ la disolucién resulta ser neutra y

pH =7
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Sal de acido débil

Ejemplo 2

Calcular el pH de una disolucion 0,1M de acetato sodico
CH3;COONa

Como la disociacidn es total tenemos:
CH;COONa —» CH;C00~ + Na*
Molaridad equilibrio 0 0.1 0.1

Ya sabemos que el ion sodio no produce ninguna reaccion con el
agua (podemos pensar que todos los iones metdlicos permanecen estables
en agua) pues proviene de una base muy fuerte como hemos visto en el
ejemplo anterior. Sin embargo, CUIDADO con el ion acetato. Este ion
proviene de un acido muy débil y por lo tanto es una base “relativamente”
fuerte. Veamos:

La base conjugada del acido acético, el ion acetato, puede dar
lugar a la siguiente reaccién llamada hidrdlisis

CH3;C00™ + H,0 < CH3;COOH + OH~ HIDROLISIS

Pues al provenir de un acido muy débil su fuerza como base ya
no es despreciable. Por ello, es fundamental calcular por lo tanto la
constante de esta reaccion, de la hidrélisis. En este ejemplo se hace la
demostracion para la hidrdlisis del acetato, pero la ley es general como
veremos en los demas ejemplos en los que ya no se hara la demostracion.

CH,CO0™ + H,0 & CH;COOH + OH™~ HIDROLISIS

[CH;COOH][OH]
K, = — dor dor X H+ —
h [CH;C007] |n yd [ ]|
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[CH;COOH][OHT|[H*] K,

[CH,COO-1[H*] = K,

Dado que el cociente en rojo es la inversa de la constante del acido acético
ya que:

CH;COOH < CH,CO0™ + H*

[CH,COO|[H"]
K = = . 1 -5
« =cmcoom > M0

Y el producto en azul es el producto iénico del agua K,, = 10~1*

Por lo tanto, para cualquier hidrolisis de una sal que provenga
de acido débil tenemos:

Si la sal proviene de una base débil, como en ejemplo siguiente,
la constante de hidrdlisis es

K.

K,=-2
h Kb

Expresiones en las que se aprecia que a menor constante en el
acido o la base mayor es la constante de hidrdlisis y mayor la atencion que
hay que poner en ellas. Esto resume matematicamente la idea que ya
habiamos dicho de que la fuerza de los acidos y bases conjugadas son
inversas de las bases y acidos de los que provienen.

Después de la explicaciéon y féormula, volvemos a retomar la
disociacion de la sal:

CH;COONa —» CH,CO00~ + Na*

Molaridad equilibrio 0 0.1 0.1
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Hidrdlisis del acetato

CH3;CO00™ + H,0 < CH3;COOH + OH™
Molaridad inicial 0.1 0 0
Equilibrio 0.1-x X X

Cuya constante, como hemos demostrado mas arriba, es:

K, 107
Kp,=—= =2-1071
" K, 5-107°
Por lo tanto:
210710 = - 101—-x=01| -

0,1—x

2
X
—>2-10‘1°=ﬁ—>x=4,47-10‘6

)

Siendo entonces el pH:
pOH = —log[OH"] = —log4,47 - 107 = 5,35 - pH = 14 — pOH -
pH = 8,65

Valor que nos indica una disolucion basica.
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Sal de base débil

Ejemplo 3

Calcular el pH de una disolucion 0,2 M de cloruro amonico
NH4_Cl. Dato: KNH3 = 5 . 10_5

La sal se disocia totalmente:
NH,.Cl - NH;{ + Cl™
Molaridad equilibrio 0 0.2 0.2

El ion cloruro proviene de un acido muy fuerte, el acido
clorhidrico, por lo tanto, es una base muy, muy débil que no produce
reaccion. Sin embargo, el ion amonio proviene del amoniaco, cuya
constante como base es muy pequefa, siendo por lo tanto el ion amonio
un acido relativamente fuerte que produce la hidrdlisis:

Hidrolisis del amonio

NHI +H20 g NH3 + H30+

Molaridad inicial 0.2 0 0
Equilibrio 0.2-x X X
~14 2
Ky = Xw _ 10 —p-10 -0
KNH3 5 - 10_5 0,2 — X
2
21071 = — - x = [H30%] =/0,2-2-10"10 = 6,32-107¢ -

0,2
pH = —10g6,32-107% = 5,2

Indicando el valor del pH que se trata de una disolucién acida.
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