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la ionización de ácidos débiles
en disolución acuosa

Por Joaquín HERRERO RAMIREZ DE ARELLANOI*)

HECHO 1.°

La entalpía de la reacción
HAIaq1 ^ A-(aq1+H'laql, (1), ó
HAiaql + HZO1Q ^ A laq) + H30'laq ► , 1111,
a 25° C, ^H^ puede ser positiva, negativa, o nula, según
cual sea el ácido HA. Ejemplos"':

^H°, kcal/mol

HCIO 3.91ionización endotérmical

H3P04 -3.1 (ionización exotérmica)

HCOOH 0.0

Teniendo en cuenta que se adopta el convenio de que la
entalpía normal del H'(aq) sea cero, el hecho anteriormen-
te expresado puede también formulaise así: La entalpía nor-
mal de formación del ión A-(aq) puede ser mayor, menor, o
igual que la correspondiente a HA(aql, según cual sea el
ácido. Ejemplos: "'

OH, kcal/mol

H'(aq) 0.0

H 0 `laq) -68.3

HZO(II -68.3

HCOOHIaqI -98.0

HC00-(aq) -98.0

OH-laql -55.0

^Hf, kcal/mol

HCIOIaql - 27.8

CIO-laql - 23.9

H3POalaq) -308.2

H2P04-(aq) -311.3

De acuerdo con lo dicho, es:

^H°= OH^ = L^H° _ ^H°f[A-(aq11 - ^Hf[HAlaq11

ciones de la sal NaA, y de ácido clorhídrico, HCI. Cuando el
ácido HA sea muy débil, y la disolución de la sal esté sufi-
cientemente hidrolizada, será conveniente que la sal esté
acompañada de una cantidad conocida de NaOH, debiendo
añadirse HCI en suficiente exceso respecto a la suma
INaA+NaOH) para asegurar la reacción completa. Este ex-
ceso deberá ser tanto mayor cuanto más fuerte sea el ácido
HA. De esta forma tiene lugar la reacción

A (aq1+H'laq) ^ HAlaq), (111},
siendo OHi,i = -^H°

INTERPRETACION DEL HECHO 1.°

EI proceso de ionización de un ácido débil, HA, se puede
descomponer en las siguientes etapas:

al HAlaq) -' A + H' OHa > 0

b/ A + H20(II --^ A(aq) ^Hb < 0

cl H' + H20(I) ^ H'laql AH°<0

La etapa a) es un proceso endotérmico, en el que se ab-
sorbe la energía de disociación 1*) para dar iones libres. Las
siguientes dos etapas son procesos exotérmícos, en los que
se libera la energía de hidratación ( *) de los iones libres. De
acuerdo con la ley de Hess, podemos escribir:

^H° _ ^H^ + (t^Hb+l^H°)

Resulta, pues, que el proceso de ionización de un ácído
débil en disolución acuosa será exotérmico (endotérrnico;
^H`L01, cuando la suma de las energías de hidratación de
los iones libres sea mayor (menor, igual) que la energía de
disociación para dar iones libres (').

Este planteamiento es extensible a la ionización de cual-
quier electrolito, así como al proceso de disolución de un
compuesto iónico, reemplazando en este caso la energía de
disociación para dar iones ilbres, por la energía reticular del
sólido.

También en este último caso nos encontramos, como es
sabido, con que el proceso de disolución puede tener en-
talpía posítiva, negativa, o nula, según cual sea el' compues-
to iónico, es decir, según el valor relativo de la energía reti-

COMPROBACION EXPERIMENTAL

Por via directa, se puede Ilevar a cabo midiendo la va- ('1 Profesor de Física y Qufmica en el IB «Gabriel y Ga18n».
riación de temperatura que se produce al mezclar disolu- 1•) En ambos casos considerendo valores absolutos.
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cular frente a la suma de loa calores de hidratación de los
ior>es (" 1.

La creencia, bastante extendida en libros de texto ele-
mentales121, de que la ionizacibn de un ácido débil es un pro-
ceso siempre ertdotArmico, deriva, en parte, de que ta reac-
ción se acostumbra a escribir simplificadamente así:

HA ^ A-+H *,

y, en esta forma, queda oculta la interacción que, de hecho,
tiene lugar entre las moléculas del Scido y sus iones con las
r►►oléculas del disolventa.

Como quiera que la etapa c) es común a todos los ácidos
débiles, los dfferentes valores de OH°se deben ezplicar ba-
sándose en las características de las etapas a) y b) para ca-
da ácido débil en particular. A título de ejemplo se aportan
los valores numéricos para dos écidos débiles significativos:

H2O11! -' H' + OH- ^ H; = 383 kcaUmol (311^`1

OH ^+ Hz0(I) -" OH -(aq1 OHg = 110 kcaf/ mol i4)
H * + H2O11) -► H +laq) hH^ _ --260 kcal/mol (3)

H^0(I) -' H'(aq) + OH-(aq10H°= 13kcal/mol{51

H^(aq) y F- + H' OH^ = 378kcal/mo11311" ►

F- + Hz011) -^ F-Iaq) OHg =- 121 kcal/mol (4 ►
H * + H^Oll1 -^ H *{aq1 ^H^ _ - 26t1kcal/mol (31

HFlaq) -' F-la) + H*la) ^H°= -3kcal/mo1131151

Un análisis más detallado de la ionización se pueda Ilevar
a cabo medisnte el síguiente ciclo de Born-Haber:

HA(aqM ^ HA(g ► -• A• + H^

A-iaql ^ A-

H'laql ^ H *

De su estudio131• Igl resulta que es muy difícil establecer re-
laciones definit'rvas entre la entalpía normal de ionización de
un ácido y factores tales como la fuerza ( constanta de iani-
zaciónl, la anergfa del enlace HA, o la electronegatividad
del resto A•, ya que las energías puestas en juego en cada
etapa elemental diferenciadora (calor de disolución, energfa
de enlace, afinidad electrónica del resto A•, y calor de hidra-
tación de A-1, siguen, a veces, tendencias opuestas para
una secuencia dada de sustancias. Así, por ejemplo, la ge-
neralización acuanto m^s fuerte sea el ácido, tanto menor
será su entalpía de ionizaciónN, sólo tiene validez cuando el
factor de entropía sea equivalente en los ejemplos conside-
rados. Unas cuantas excepciones a la regla anterior se po-
nen de manifiesto en la siguiente tabla (51:

K^ ^H°, kcal/mol

HOOC-COOHIaq ► 5.9 x 10-2 -0.1

HCOOH(aq1 1.8x 10-4 0.0

HOOC-COO -(aql 6.4 x 10-5 -1.3

HCO ^laq ► 4.3 x 10-' 3.6

HSO -Iaq1 1.Ox 10-^ 0.0

0 esta otra: uCuanto mayor sea la electronegatividad del
elemento X, tanto más fuerte será el 9cido H°X», se cumple
en la secuencia CH„ NH^, H2O, HF, pero se Invierte justa-
rnente en la H2O, HrS, HrSe, HZTe171.

HECH02.°

La entalpía de la reaccián de neutralizacibn de un ácido
débil con una base fuerte, en disolución acuosa, a 25° C,
puade aer mayor, menor, o igual que la corcespondiente a la
neutralización de un Acido fuerte con una base fuerte:
HAlsq1 + OH-laql ^ A-Isq) + Hz011) GH^p
H^Isq1+OH'laql ^H2O1U GH,°,p=13.4kcal/mo1151

Epmpba: m

HCOOHIsqI + OH-Iaq1-- HC00-laql + HZ011 ► OH°=13.4kcal./mol. I51
HCFOIaq) + OH-Isq) ^ CIO-taq) + Hq0111 AH°=9.5kca1/mol
H3P041aq1 + OH -leql -" H2P0^-Isql + H2O11 ► ^H°=18.5 kcal/mol

COMPROBACION EXPERIMENTAL

Se mide la variación de temperatura que se produce al
mezclar una disolución del ácido HA con una disolución de
NaOH. Si el ácido HA es muy débil, se deberá añadir exce-
so de NaOH para que la reacción de neutralización sea prác-
ticamente completa.

Si el ácido HA es moderadamente fuerte, de tal forma
que en disolución está ionizada una fracción importante, se
mazclará una disotución de1 ácido HA, que tenga una canti-
dad conocida de HCI, con otra disolución de NaOH, de for-
ma que haya exceso de NaOH respecto a la suma
IHA+HCI ► . Conociendo la entalpía (- 13.4 kcal/mo{) de
neutralización de HCI con NaOH, se puede calcular la en-
tatpia correspondiente a la neutratización del ácido débil.

Si el Scido fuese anión intermedio en la ionización de un
ácido poliprótido, se deberá prescindir de la adición de HCI,
así como del exceso de NaOH, debiendo incluirse en fos cál-
culos la la fracción ionizada e hidrolizada antes y después de
la neutralización.

Teniendo en cuenta que el convenio L^H^
[H'(aq11=0.000, se toma para una concentración 1.000 M,
pero suponiendo que los airededores del electrolito se en-
cuentran lo mismo que en dilución ínfinita 1e1, para medidas
de precisión se deberá contar con las entalpías de dilución
de las disoluciones del ácido HA, de NaOH, y de {a sal resul-
tante NaA, evitando o teniendo en cuenta la ionización neta
(hidrólisis) que acompaña a la dilución de la disolución del
Scido HA Ide la sal NaAl. Suponiendo que se mezclan volú-
menes iguales de disoluciones 1.000 M de HA y de NaOH:

qÁlIM1+HZÓ11111M1
..p^Ab°^IM11•I+H2O111 gpĝ

Na0Ht1 M)+HZOItl -' Na0H10 M) ^H^
NaA10.5M1+H2O111 -•NaAIOM) ^H^

HAIOMI+Na0H10M1 --NaAlOM1+H2O(II ^HWOMI

Resulta: /^HWO M) = OH^ + OH$ -(OH2 + ^H%.

Estas consideraciones son igualmente aplicables a la
comprobación experimental del hecho 1.°.

INTERPRETACION DEL HECH02.°

Este hecho 2. ° es una consecuencia inmediata del hecho
1,°, ya que la neutralización de un ácido débil con una base
fuerte se puede descomponer en las siguientes dos etapas:

HAlaq) -^ H*(aq) + A-laq1 ^H°
H'(aq) + OH-Iaq) ^ H20{I) ^HbF

HA(aq) + OH^(aq) -^ A-laq) + HZOtI) ^H^D

1") EI smpleo de Iat expresiorbs uwabs como energis de enlace o de
hidratación (a incluto k ambigua cabr de hidrataciónl, en luger de las
corrsspondientes emslpks, es permisible en estos casoe, ya que la pequeRa
diferencie emre ambos, dsl orden de 0.8 kul./mol., eaté dentro de los Ifmi-
tes ds k imprecisibn con que ae conocen ertas energias.

(") Cak:ulsdo e partir de laa entelplaa de Ms etapas b) Y c1. Y del proceso
gkibal. En la cka (3) ae puede calcular, por otro csmino, 378 kcal./mol. para
el H2O11) Y 379•5 kcsl./mol. para el HF(aq).

(') EI cambio en volumen que acompaRa e la reacción ea relativamente
pequeNo.
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De acuerdo con la ley de Hess: OH° =OH^F + ^H° es
decir, la entalpía normal de neutralizaci^n de un ácido áébil
es i^ual a la correspondiente a un ácido fuerte, más la en-
talpia de ionización del ácido débil, y como ya vimos en el
hecho 1. ° que este úttimo término puede ser positivo, nega-
tivo, o nulo, queda plenamente justificado el hecho 2.°.

Los libros de texto elementales suponen frecuentemente,
de acuerdo con lo dicho a este respecto en el hecho 1.°,
que la entalpía de neutralización del ácido débil es mayor
Lé e2 os exotérmical que la correspondiente al ácido fuer-

Las comprobaciones experimentales sugeridas para los
hechos 1.° y 2.° son un ejemplo práctico especialmente
adecuado para comprobar la ley de Hess en el laboratorio,
incluso sin disponer de equipo de precisián (vaso Dewar,
termómetro Beckmann, etcéteral.

HECH03.°

La entropía de la reacción ( 1) ó(11 ► , a 25° C, OS° es nega-
tiva para la mayoría de los ácidosl"1. Teniendo en cuenta
que se adopta el convenio de que ^S^ fH'laq ► ] = 0.000,
queda:

^S^^S^ [A-(aq1]-^Sf [HAlaq ► 1<0

más influencia humana no quedan ya casi testigos de lo
dose la Retama sphaerocarpa en bastante cantidad.

Comprobación Ibase) experimental

La variación de entropía en el curso de la reacción de ioni-
zación se calcula a partir de medidas de la constante de
equilibrio y de la entalpía de la reacción:
SiendoOG°= -RTInK =OH°-T^S°, resulta:

^S° = RInK +OH° /T^ ^

Interpretación del hecho 3.°

Esta disminución de entropía en el curso de la reacción de
ionización significa un aumento de orden a escala molecu-
lar, que aparentemente está en contradicción con la
entropía positiva que cabría esperar para un proceso en que
aumenta el número de partículas. HA^H '+ A . Nueva-
men:e nos encontramos con que la forma simplificada en

que se acostumbra a escribir la reacción de ionización, en-
mascara la intervención esencial que tiene el disolvente.
Así, la reacción escrita en la forma
HA(aq ► +H2O111-►H30' +A (aql,
ya no parece exigir un aumento de entropía.

EI aumento de orden que acompaña a esta reacción se
explica suponiendo que los iones formados interaccionan
fuertemente con Ias moléculas polares del disolvente, Ile-
vándolas a una situación de mayor locafzación y orienta-
ción que la que tienen en estado de líquido puro.

En aquellos casos en que la ionización transcurre con
aumento de entropía, se admite que la disminución de
entropía correspondiente a la hidratación de los iones libres
no es suficiente para compensar el aumento de entropía
asociado con la ionización para dar iones libres. En estos ca-
sos cabe explicar la diferencia, desde el punto de vista
estructura ► , como debida a una mayor interacción con el di-
solvente del ácido HA, que del ión A, lo que ^esulta expfi-
cable para el C6HSNH3', pero no para el C6H50H:

C6HSNH3' (aql-^C6HSNH21aq) + H ' (aq) ^S°> O

C6H50HIaq1--CfiH50 (aq) + H'(aq1 ^ S°> O 1!?)
También en el proceso de disolución de compuestos ióni-

cos en agua, la variación de entropía puede ser positiva o
negativa 181:
NaCllsl, ^S°• = 10.3 u.e.; NH Cllsl, OS°i = 17.4 u.e.;
NaZC031s1, ^^dis= - 16.7 u.e.; I^aaSO41s1, ^^dis= - 2.5
u.e.

Algunos libros de texto 'Z' suponen incorrectamente que
^S°es positivo, por razones análogas a las manifestadas en
los ĥechos 1.° y2.°.

La constante de ionización de un ácido viene determina-
da, a cada temperatura, por dos factores, el entálpico y el
entrópico:

De^G°= -RTInK,=OH° TOS^ resulta

pKi = ^°! (2.3RT1 - ^S°/ (2.3R)
Es la conjunción de los dos factores la que determina la

constante del equilibrio de ionización, y no cada uno de
ellos separadamente, como se pone de manifiesto en la si-
guiente tabla para algunos ácidos "' 15'Y's^:

OH° kcal/mol ^S° u.e. ^H9'12.3RET1^ ^S9'2.3R pK^^^'

CI3C-COOH U.0 - 2 0.0 -0.44 0.44

HSO4 -5.2 - 26.2 -3.8 -5.73 1.92

H3P04 -3.1 -20.8 -2.27 - 4.55 2.12

HCOOH 0.0 -17.2 0.0 -3.75 3.75

HOOC-COO - -1.3 -24.5 • -0.95 -5.35 4.19

HCH3-COO -0.1 -22 -0.07 -4.8 4.75

HS03 - 0.0 -33 0.0 -7.2 7.2

HCIO 3.9 - 21 2.86 - 4,6 8.0

HC03 3.6 - 35.4 2.64 -7.7 10.3

HECHO 4.°

La constante del equilibrio de ionización de ácidos débiles
en disolución acuosa varía con la temperatura de acuerdo
con la siguiente gráfica (Fig. 11:

1'1 En la cita (B ► se da OSQ= +cal./mol.x°K para el C H NH3+, e igual-
mente valores positivos para varios iones anilinio sustitui^o^. Asimismo, se
da ^S4= +26.9 u.e. para el CsH50H, posiblemente con error en el signo, de-
biendo ser -26.9 u.e.

('1 Valores tomados en una tabla de (51, lo que puede explicar las pe-
quefSas discrepancias ocasionadas con la diferencia de los dos términos ante-
riores.

Es decir, la constante aumenta al hacerlo la temperatura,
pasa por un máximo K, a la temperatura @, y para tempe-
raturas superiores disminuye. De unos ácidos a otros varía
el valor de Km y de @, pero todos los electrolitos investiga-
dos se ajustan a la gráfica-tipo, hasta el punto de que se
propusof91 una función generalizada: IogK-
IogKm= -plt-BI2, siendo p= 5.0 x 10 5^C Z para todos los
electrolitos. A esta curva generalizada, una parábola, se
ajustan con buena aproximación los diferentes ácidos débi-
les investigados, en un margen amplio de ternperaturas.

La función ^eneralizada fue sustituida posteriormente por
otras del tipo ':
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C!lrece un amplio surtido de sottwaro en los siguientes
campos de aplicación:

- Programas de aoporte informático (utilitiesl.
- Ciencias: Fisica - Quimica • Farmacia • Medicina.
- Matem. aplic.: Estadística - Finsnzas - C. calidad.
- Gastión: Escuelas - Industria - Prof. libersles.
- Educación: Matemáticas - Física y Guímics - Idiomas.
- Juegoa educativos y reaeatiws.

Dispona da un extenso catifogo de programaa para ajecu-
ción directa en bs microordenadoros personales:

- Video Genie System IVGS ►. Mod. EG 3003.
- Tandy Radio Shack 80 (TRS•801. Mod. t y III.

Y está desarrollando programas para otras marcas y mode-
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pecífica.

pK=A/T+B+CT, función^que presenta un máximo (míni-
mo para pK1 a la temperatura t3= (A/C!''2.

Este comportamiento se ha generalizado a disoluciones
de electrolitos débiles en otros disolventes distintos del
agua, así como en mezclas de varios disolventes, compro-
bándose en todos los casos un comportamiento análogo al
descrito. En la tabla adjunta se dan Ios valores de Km y de 9
para algunos ejemplos significativos 19':

K B,OC

HSO - 1.65 x 10 Z - 27.6(*1

H PO4 7.1 X 10 3 - 29 1" ►

CIHZC-COOH 1.54 x 10 3 - 5.41"1

HCOOH 1.77 x 10 ° 24.7

CH -COOH 1.75x10 5 22.6

CH -ICH 1-COOH 1.56x 10 5 8.0

H2P04 6.5 x 10 8 43.1

H 0 3.8x 10-9 360 1")

('1 Vabres otttenidoa por extrepolación.

Comprobación ( base) experimental

Las constantes de ionización se pueden medir por muy
diversos procedimientos. Algunos de los más usados son:

1) A partir de medidas de conductividad.
2) A partir de medidas de f.e.m. de pilas.

Ki

K
m

t

B

Fig. 1

Interpretación ( conclusionesl del hecho 4.°

Aplicando el principio de Le Chátelier al equilibrio de ioni-
zación de un ácido débil se Ilega a la conclusión de que el
proceso de ionización es endotérmico para temperaturas
menores que B, ^H;= 0 para t= B y OH <0 (ionización exo-
térmical para temperaturas mayores qué ta de inversión 8.

A la misma conclusión se Ilega aplicando la ecuación de
van't Hoff, dlnK/dt=OH /RT2:

Si K es creciente con la temperatura, lo que ocurre para
temperaturas menores que 8, d1nK/dT es mayor que cero,
con lo que ^H; es también positivo, o sea, la ionización es
endotérmica.

Si la función InKIT) pasa por un máximo, lo que ocurre
para t= 9, entonces es dlnK/dT = 0, con lo que ^H;= 0.

Por último, cuando la constante es decreciente con la
temperatura, lo que ocurre para temperaturas mayores que
la de inversión, dlnK/dT es negativo, con lo que OH; es me-
nor que cero, es decir, la ionización es exotérmica.

Estas conclusiones se pueden comprobar experimental-
mente Ilevando a cabo la reación NaA ++ HCI^HA + NaCI
en disolución acuosa a tres temperaturas, menor, igual y
mayor que 4a de inversión del ácido. Si tomamos como
ejemplo el ácido acético, se pueden Ilevar a cabo las medi-
dasa15,a23ya30°C.

Como quiera que en las proximidades del valor máximo
de K; la entalpía de la reaccíón es pequeña, se deberá tener
en cuenta la dilución.

Por otra parte, también se puede concluir que d^H /dT
es negativa, y como según la ecuación de Kirchhoff es
dOH / dT = OC ^;, resulta:

0 > ^CP; _ [A-Iaq11+C^[H+laq11 - Cp[HAlaq ► ]

OCp; representa la variación de calores específicos parciales
molares en el curso de la reacción de ionización, y su valor
negativo se ha comprobado por medida directa de los calo-
res específicos de disoluciones de NaA, HCI, HA, NaCI.

Es de especial importancia la consideración de los errores
que afectan a las distintas variables (K;, ^H;, OS;, ^CP;1, se-
gún se obtengan por medida directa, o a través de otras. Es-
tos errores son muy grandes cuando se quiere un doble pa-
so (derivación o integraciónl.
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Justificación de este trabajo

En el temario de Química del COU figuran, entre otras, las
siguientes cuestiones:

- Entalpías de reacción y de formación.
- Espontaneidad de las reacciones químicas.
- Equilibrio químico
- Relación entre el tipo de enlace y las propiedades de

las sustancias.
-- Reacciones de transferencia de protones.
En este curso es fundamental que el alumno sea capaz de

superar el encasillarniento con que se suelen almacenar los
conocimientos adquiridos, y los relacione de manera reflexi-
va e inteligente, intentando asimilarlos poco a poco, hasta
integrarlos en un substrato mental desde el que sean po-
sibles reflejos científicos.

Con esa base se podrá aspirar luego a que el alumno ini-
cie la aventura de pensar por su cuenta, aconsejándole co-
mentar críticamente cuanto estudia, deslindar y valorar lo
que sabe de lo que ignora, él mismo y la ciencia actual, in-
vestigar caminos desconocidos, dudar y crear... hasta Ile-
varnos al lugar U.

En este sentido considero importante que no se planteen
al alumno solamente cuestiones y problemas referentes a
temas determinados, sino también otros de repacitulación,
que no se refieran exclusivamente a un tema, sino que rela-
cionen aspectos de varios. Por ejemplol `1:

- Predecir el sentido en que se desplazará el equilibrio si
se eleva la temperatura en la reacción:

H3POa+HZ0=H30' +HZP04

Solución: Como el proceso directo es exotérmico una
elevación de temperatura hará disminuir la constante de
equilibrio, y éste se desplazará hacia la izquierda, en el sen-
tido de una mayor asociación de los iones.

Si el ácido propuesto hubiese sido el HC10, o el HC03 ,
la conclusión sería justo al revés. Por último, para el
CH -COOH la respuesta sería más compleja, pues, de
22.^° C en adelante, un aumento de la temperatura va en
contra de la ionización, mientras que por debajo de esa tem-
peratura, un aumento de la misma favorece fa ionización.

1'1 Cita 131. Sección 15-23. Cuestión 10.

('1 Tal vez se trata de un error de traducción: «ácidos de fuerzas diferen-
tesw, en lugar de «diferentes ácidos fuertes».
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