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HECHO1.°

La entalpia de la reaccion
HA(aq) = A~ (ag)+H*(aq), (1}, 6
HAlaq) + H,0ll) = A ~{aq) + H;0 “{aq), (ll),
a25° C, AHi‘,’ puede ser positiva, negativa, o nula, segin
cual sea el acido HA. Ejemplos'":

AH?, kcal/mol
HCIO 3.9 lionizacién endotérmica)
H,PO, —3.1 lionizacion exotérmica)
HCOOH 0.0

Teniendo en cuenta que se adopta el convenio de que la
entalpia normal del H ' {aq) sea cero, el hecho anteriormen-
te expresado puede también formularse asi: La entalpia nor-
mal de formacion del ion A ~ (aq) puede ser mayor, menor, o
igual que la correspondiente a HA(aqg), segin cual sea el
acido. Ejemplos: '

AH, kcal/mol
H*(aqg) 0.0
H.0 *{aqg) —68.3
H,0() —68.3
HCOOH(aq) —98.0
HCOO ~(aq) —98.0
OH ~(aq) -—55.0
AH?, kcal/mol
HCIO(aq) — 27.8
CI0O ~(aq) — 239
H.PO faq) —308.2
H, PO, (aq) —311.3

De acuerdo con lo dicho, es:
AHP= AHY = AHY = AHC [A (aq)} — AH?[HA{aqg)]

COMPROBACION EXPERIMENTAL

Por via directa, se puede llevar a cabo midiendo la va-
riacion de temperatura que se produce al mezclar disolu-

ciones de la sal NaA, y de &cido clorhidrico, HCl. Cuando el
acido HA sea muy débil, y la disolucion de la sal esté sufi-
cientemente hidrolizada, serd conveniente que !a sal esté
acompafiada de una cantidad conocida de NaOH, debiendo
afiadirse HCl en suficiente exceso respecto a la suma
(NaA + NaOH) para asegurar la reaccion completa. Este ex-
ceso debera ser tanto mayor cuanto mas fuerte sea el acido
HA. De esta forma tiene lugar la reaccion

A f{aqg)+H *(aq) = HA(aq), (111},
siendo AH}, = —AH?

INTERPRETACION DELHECHO 1.°

El proceso de ionizacién de un &cido débil, HA, se puede
descomponer en las siguientes etapas:

a) HAl(aq) - A~ + H’ AHY >0
b) A" + HLO — A(aqg) AHP <0
c) H* + RO = H(aqg) AH2<K O

La etapa a) es un proceso endotérmico, en el que se ab-
sorbe la energia de disociacién {*} para dar iones libres. Las
siguientes dos etapas son procesos exotérmicos, en los que
se libera la energia de hidratacion (*) de los iones libres. De
acuerdo con la ley de Hess, podemos escribir:

AHS = AH? + (AHZ+AH?)

Resulta, pues, que el proceso de ionizacion de un acido
deébil en disoluciéon acuosa serd exotérmico (endotérmico;
AH;E 0), cuando la suma de las energias de hidratacion de
los iones libres sea mayor (menor, igual) que la energia de
disociacion para dar iones libres (*).

Este planteamiento es extensible a la ionizaciéon de cual-
quier electrolito, asi como al proceso de disolucion de un
compuesto idnico, reemplazando en este caso la energia de
disociaciéon para dar iones ilbres, por la energia reticular del
sélido.

También en este (ltimo caso nos encontramos, ComMo es
sabido, con que el proceso de disolucion puede tener en-
talpia positiva, negativa, o nula, segin cual sea el compues-
1o i6nico, es decir, segun el valor relativo de la energia reti-

{*) Profesor de Fisica y Quimica en el IB «Gabriel y Galén».
{®) En ambos casos considerando valores absolutos.
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cular frente a la suma de los calores de hidratacion de los
iones (**).

La creencia, bastante extendida en libros de texto ele-
mentales'?, de que la ionizacién de un acido débil es un pro-
ceso siempre endotdrmico, deriva, en parte, de que la reac-
cidn se acostumbra a escribir simplificadamente asi:

HA = A~ +H?,

y, en esta forma, queda oculta la interaccidn que, de hecho,
tiene lugar entre las moléculas del acido y sus iones con las
moléculas del disolvente.

Como quiera que la etapa c) es comin a todos los acidos
débiles, los diferentes valores de AH"se deben explicar ba-
séndose en las caracteristicas de las etapas a) y b) para ca-
da écido débil en particular. A titulo de ejemplo se aportan
los valores numéricos para dos &cidos débiles significativos:

A H? = 383 keal/mol (3) (*)

OH~ + H,0(1) = OH-(aq) AH} = 110 kcal/mol {4)
H* + HLO() =~ H+(aq) AH? = --260 kcal/mol (3)

HO = H* + OH-

HO() = H*(aq) + OH (ag)AH? = 13 kcal/mot (5)
Hffaq) ~F~ + H* AH? = 378kcal/mol (3) (*)

F~ + HO(l) = F-(aq)
H* + HO() - H+(aq)

AHP = —121kcal/mol (4)
AH2 = —260 kcal/mol (3)
HFlaq) = F{a) + H*la) AHP= —3kcal/mol(3) (5)

Un andlisis més detallado de la ionizacién se puede llevar
a cabo mediante el siguiente ciclo de Born-Haber:

HA(aq) = HA(g) = A" + H'
A-lag) « A~
H'(aq) = H*

De su estudio™: ¥ resulta que es muy dificil establecer re-
laciones definitivas entre la entalpia normal de ionizacion de
un Acido y factores tales como la fuerza (constante de ioni-
zacién), la energia del enlace HA, o la electronegatividad
del resto A, ya que las energias puestas en juego en cada
etapa elemental diferenciadora (calor de disolucién, energia
de enlace, afinidad electronica del resto A-, y calor de hidra-
tacidn de A7), siguen, a veces, tendencias opuestas para
una secuencia dada de sustancias. Asi, por ejemplo, la ge-
neralizacion «cuanto mas fuerte sea el acido, tanto menor
sera su entalpia de ionizacion», sélo tiene validez cuando el
factor de entropia sea equivalente en los ejemplos conside-
rados. Unas cuantas excepciones a la regla anterior se po-
nen de manifiesto en la siguiente tabla (5):

K, AH?, keal/mol
HOOC-COOH(aq) 5.9% 102 —0.1
HCOOH(aq) 1.8x 1074 0.0
HOOC-COO0 ~(aq) 6.4x10~° -13
HCO, (aq) 43x107 3.6
HSO0,"(aq) 1.0x1077 0.0

O esta otra: «Cuanto mayor sea la electronegatividad del
elemento X, tanto mas fuerte sera el cido H X», se cumple
en la secuencia CH, NH, H,0, HF, pero se invierte justa-
mente en la H,0, H,S, H,Se, H,Te”.
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HECHO2.°

La entaipia de la reaccion de neutralizacién de un &cido
débil con una base fuerte, en disolucién acuosa, a 25° C,
puede ser mayor, menor, o igual que la correspondiente a la
neutralizacién de un &cido fuerte con una base fuerte:

HAlsq) + OH—{aq)  — A—(aq) + HO(l) AHZ,
H *(aq) + OH —{sq} ~ Ha0ll} AHZ; = 13.4 keal/mol (5)

Ejemplos: 1!

HCOOH(aq) + OH ~(aql~ HCOO —(aq) + H,0(l} AH®=13.4 kcal./mol. (5!
HCIOlag) + OH—(ag) —~ CIO~taq) + M0l  AH®=9.5kcal/mol
HyPOlaq) + OH ~{aq) —~ HPO,~(aq) + H,0l) AHO=16.5 kcal/mol

COMPROBACION EXPERIMENTAL

Se mide la variacion de temperatura que se produce al
mezclar una disolucion del 4cido HA con una disolucién de
NaOH. Si el cido HA es muy débil, se debera afadir exce-
so de NaOH para que la reaccion de neutralizacién sea prac-
ticamente completa.

Si el 4cido HA es moderadamente fuerte, de tal forma
que en disolucién esté ionizada una fraccién importante, se
mezclaré una disolucion del &cido HA, que tenga una canti-

- dad conocida de HCI, con otra disolucion de NaOH, de for-

ma que haya exceso de NaOH respecto a la suma
(HA + HCl). Conociendo la entalpia {—13.4 kcal/mol) de
neutralizacién de HCI con NaOH, se puede calcular la en-
talpia correspondiente a la neutralizacion del &cido débil.

Si el &cido fuese anién intermedio en la ionizacién de un
acido poliprétido, se debers prescindir de la adicion de HCI,
asi como del exceso de NaOH, debiendo incluirse en los cél-
culos la la fraccion ionizada e hidrolizada antes y después de
la neutralizacion.

Teniendo en cuenta que el convenio AHY
[H *(ag)] =0.000, se toma para una concentracién 1.000 M,
pero suponiendo que los alrededores del electrolito se en-
cuentran lo mismo que en dilucion infinita ‘®, para medidas
de precisién se debera contar con las entalpias de diluciébn
de las disoluciones del cido HA, de NaOH, y de la sal resul-
tante NaA, evitando o teniendo en cuenta la ionizacion neta
{hidrélisis) que acompafia a la dilucion de la disolucién del
&cido HA (de la sal NaA). Suponiendo que se mezclan voli-
menes iguales de disoluciones 1.000 M de HA y de NaOH:

HANMI S NSBHOM 2 NP 1+ 100 Al
NaOH{1 M) + H,0() ~ NaOH{O M) AHj
NaA(0.5 M) + H 011 ~ NaA(OM) AHY
HA(OM) + NaOH(O M)

—~ NaA(O M) + H,0() AHRIO M)

Resulta: AHAO M) = AH?+ AHS — (AHS + AHY.

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

INTERPRETACION DEL HECHO 2.°

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

HA(aq) = H*(aq) + A~(aq) AHg
H*(aq) + OH(aq) = HO(l} AHLF

HA(aq) + OH{agq) =~ A~{aq) + H,Oll) AHAD

{**) B empleo de ins expresionas usuales como energia de enlace o de
hidratacién (e incluso la ambigua calor de hidratacién), en lugar de las
correspondientes entaipias, es permisible en estos casos, ya que la pequefia
diferencia entre ambos, del orden de 0.6 kcal./mol., ests dentro de los limi-
tes de 13 imprecisidn con que se conocen estas energias.

(*) Calculado a partir de las entalpias de las etapas b) y c), y del proceso
global. En la cita {3) se puede calcular, por otro camino, 378 kcal./mol. para
ol H20(l) y 379.5 kcal./mol. para el HF(aq).

{*} El cambio en volumen que acompafia a la reaccitn es relativamente
pequelio.



De acuerdo con la ley de Hess: AH° = AHS, + AHS es
decir, la entalpia normal de neutralizaca'gn de un acido débil
es igua! a la correspondiente a un acido fuerte, mas la en-
talpia de ionizacién del acido débil, y como ya vimos en el
hecho 1.° que este Gltimo término puede ser positivo, nega-
tivo, o nulo, gueda 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 entalpia de neutralizacion del &cido débil es mayor
(me(zr}os exotérmica) que la correspondiente al 4cido fuer-
te <.
Las comprobaciones experimentales sugeridas para los
hechos 1.° y 2.° son un ejemplo practico especialmente
adecuado para comprobar la ley de Hess en el laboratorio,
incluso sin disponer de equipo de precision (vaso Dewar,
termometro Beckmann, etcétera).

HECHO3.°

La entropia de la reaccion (1) 6 (11), a 26° C, AS? es nega-
tiva para la mayoria de los acidos{*). Teniendo en cuenta
que se adopta el convenio de que AS{[H *(aq)] =0.000,
queda:

AS®= AS?IA " (aq)l— AS?[HA(aq)I<O

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

Comprobacion (base) experimental

La variacion de entropia en el curso de la reaccion de ioni-
zacion se calcula a partir de medidas de la constante de
equilibrio y de la entalpia de la reaccion:

Siendo AG? = —-RTInK = AH? - TAS?, resulta:

AS? =RInK + AH® /T

Interpretacion del hecho 3.°

Esta disminucion de entropia en el curso de la reaccion de
ionizacion significa un aumento de orden a escala molecu-
lar, que aparentemente estd en contradiccion con la
entropia positiva que cabria esperar para un proceso en que
aumenta el nimero de particulas. HA—H "+ A . Nueva-

que se acostumbra a escribir la reaccion de ionizacion, en-
mascara la intervencion esencial que tiene el disolvente.
Asi, la reaccion escrita en la forma

HA(aq) + H,O~H 0" + A (aq),

ya no parece exigir un aumento de entropia.

El aumento de orden que acompafia a esta reaccion se
explica suponiendo que los iones formados interaccionan
fuertemente con las moléculas polares del disolvente, lle-
vandolas a una situacion de mayor localizacion y orienta-
cién que la que tienen en estado de liquido puro.

En aquellos casos en que la ionizacién transcurre con
aumento de entropia, se admite que la disminucién de
entropia correspondiente a la hidratacion de los iones libres
no es suficiente para compensar el aumento de entropia
asociado con la ionizacion para dar iones libres. En estos ca-
sos cabe explicar la diferencia, desde el punto de vista
estructural, como debida a una mayor interaccién con el di-
solvente del acido HA, que delion A , lo que resuita expli-
cable para el CHNH, ", pero no para el CH OH:

CHNH, " (ag)l~CHNH fag) + H '(ag} AS?> O

CH OH(aq)=CH.O (aq)+H"(aqta S>O{1?)

También en el proceso de disolucidon de compuestos ioni-
cos en agua, la variacion de entropia puede ser positiva o
negativa (8):

NaCi(s), AS"‘%: 10.3 u.e.; NHClls), ASg;.=17.4 ue.;
Na,COis), Abfs = — 16.7 u.e.; Na,SO (s}, ASge= — 2.6
u.e.

Algunos libros de texto ' suponen incorrectamente que
AS%es positivo, por razones analogas a las manifestadas en
los hechos 1.© y2.°.

La constante de ionizacion de un acido viene determina-
da, a cada temperatura, por dos factores, el entalpico y el
entrépico:

De AG™ —RTInK,= AH-TASS resulta

pKi = AP/ (2.3RT) — AS°/ (2.3R)

Es la conjuncion de los dos factores la que determina la
constante del equilibrio de ionizacion, y no cada uno de
ellos separadamente, como se pone de manifiesto en la si-

menle nos encontramos con que la forma simplificada en guiente tabla para algunos acidos ' '*'v ®;

AH? kcal/mol AS? ue. AHY (2.3RET) AS92.3R pK "
CI,C-COOH 0.0 - 2 0.0 —0.44 0.44
HSO,~ —5.2 —26.2 —3.8 —5.73 1.92
H,PO, -31 —20.8 —2.27 —4.,55 2.12
HCOOH 0.0 —-17.2 0.0 —3.75 3.7
HOOC-COO - -1.3 —245 —0.95 —5.35 4.19
HCH,—COO0 —0.1 -22 —0.07 —4.8 4.75
HSO,~ 0.0 —-33 0.0 —7.2 7.2
HCIO 3.9 —21 2.86 —4.6 8.0
HCO,~ 3.6 —35.4 2.64 -71.7 10.3

HECHOA4.°

La constante del equilibrio de ionizacion de acidos débites
en disoluciébn acuosa varia con la temperatura de acuerdo
con la siguiente gréfica (Fig. 1):

(*) Enla cita (6) se da AS%= + cal./mol.x°K para el C_H_NH3 ", e igual-
mente valores positivos para varios iones anilinio sustituigog. Asimismo, se
da AS%= +26.9 u.e. para el C_H_OH, posiblemente con error en el signo, de-

. i 65
biendo ser —26.9 u.e.

(*) Valores tomados en una tabla de (5), lo que puede explicar las pe-
quefias discrepancias ocasionadas con la diferencia de los dos términos ante-
riores.

Es decir, la constante aumenta al hacerio la temperatura,
pasa por un maximo Km, a la temperatura 9, y para tempe-
raturas superiores disminuye. De unos 4cidos a otros varia
el valor de Km y de 6, pero todos los electrolitos investiga-
dos se ajustan a la gréfica-tipo, hasta el punto de que se
propuso'®’ una funcién generalizada: logK-
logK, = —p{t—6)2 siendo p=5.0 x 10 5°C -2 para todos los
electrolitos. A esta curva generalizada, una parabola, se
ajustan con buena aproximacion los diferentes acidos débi-
les investigados, en un margen amplio de temperaturas.

La funcion generalizada fue sustituida posteriormente por
otras del tipo ™
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Es una empresa dedicada sl asesoramiento y comercializa-
cion de sistemas y software de micro-informatica splicada, y
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campos de aplicacion:
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pK =A/T+ B +CT, funcibn'que presenta un maximo (mini-
mo para pK) a la temperatura 6 = (A/C)'"2.

Este comportamiento se ha generalizado a disoluciones
de electrolitos débiles en otros disolventes distintos del
agua, asi como en mezclas de varios disolventes, compro-
bandose en todos los casos un comportamiento analogo al
descrito. En la tabla adjunta se dan los valores de Ky de 6
para algunos ejemplos significativos %

K, 6,0C
HSO, 1.65x10 2 —~ 27.6(%)
H,PO, 7.1x10 ° - 29 (")
CIH,C-COOH 1.54x10 ° — 5.4(*)
HCOOH 1.77x10 ¢ 24.7
CH,—COOH 1.75x10 ° 2.6
CH,—(CH,),—COOH| 1.56x10 ° 8.0
H,PO, 6.5%x10 ° 43.1
H,0 3.8x10°° 360 (*)

(*) Valores obtenidos por extrapolaciéon.

Comprobacion (base) experimental

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

1) A partir de medidas de conductividad.

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

Interpretacidn (conclusiones) del hecho 4.°

Aplicando el principio de Le Chatelier al equilibrio de ioni-
zacion de un acido débil se llega a la conclusién de que el
proceso de ionizacion es endotérmico para temperaturas
menores que 8, AH,= 0 para t =8y AH<O (ionizacién exo-
térmica) para temperaturas mayores que la de inversion 8.

A la misma conclusion se llega aplicando la ecuacion de
van't Hoff, dinK/dt = AHB/RTZ:

Si K es creciente con la temperatura, lo que ocurre para
temperaturas menores que 6, dinK/dT es mayor que cero,
con lo que AH, es también positivo, o sea, la ionizacion es
endotérmica.

Si la funcion InK(T) pasa por un maximo, lo que ocurre
para t=6, entonces es dinK/dT =0, con lo que AH;= 0.

Por Gltimo, cuando la constante es decreciente con la
temperatura, lo que ocurre para temperaturas mayores que
la de inversion, dinK/dT es negativo, con lo que AH, es me-
nor que cero, es decir, la ionizacion es exotérmica.

Estas conclusiones se pueden comprobar experimental-
mente llevando a cabo la reacion NaA + + HCI—HA + NaCl
en disolucidbn acuosa a tres temperaturas, menor, igual y
mayor que la de inversidon del 4cido. Si tomamos como
ejemplo el acido acético, se pueden llevar a cabo las medi-
dasa15,a23ya30°C.

Como quiera que en las proximidades del valor maximo
de K. la entalpia de la reaccion es pequefia, se debera tener
en cuenta la dilucion.

Por otra parte, también se puede concluir que dAH /dT
es negativa, y como segun la ecuacion de Kirchhoff es
dAH/dT=AC , resulta:

0> AC,, = [A-(ag)l + C,[H *(aq)] — C [HA(aq)]

AC, representa la variacion de calores especificos parciales
molares en el curso de la reaccion de ionizacion, y su valor
negativo se ha comprobado por medida directa de los calo-
res especificos de disoluciones de NaA, HCI, HA, NaCl.

Es de especial importancia la consideracion de los errores
que afectan a las distintas variables (K, AH, AS, AC ), se-
gun se obtengan por medida directa, o a través de otras. Es-
tos errores son muy grandes cuando se quiere un doble pa-
so (derivacion o integracion).



Justificacidn de este trabajo

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

— Entalpias de reaccion y de formacion.

— Espontaneidad de las reacciones quimicas.

— Equilibrio quimico

— Relacion 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 encasillamiento con que se suelen almacenar los
conocimientos adquiridos, y los relacione de manera reflexi-
va e inteligente, intentando asimilarlos poco a poco, hasta
integrarios en un substrato mental desde el que sean po-
sibles reflejos cientificos.

Con esa base se podra aspirar luego a que e alumno ini-
cie la aventura de pensar por su cuenta, aconsejandole co-
mentar criticamente 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 lle-
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 repacitulacion,
que no se refieran exclusivamente a un tema, sino que rela-
cionen aspectos de varios. Por ejemplo(*):

— Predecir el sentido en que se desplazara el equilibrio si
se eleva la temperatura en la reaccion:

H,PO,+H,0=H0" +HPO,

Solucién: Como el proceso directo es exotérmico una
elevacion de temperatura hara disminuir Ia constante de
equilibrio, y éste se desplazara hacia la izquierda, en el sen-
tido de una mayor asociacion de los iones.

Si el 4cido propuesto hubiese sido el HCIO, o el HCO, ,
la conclusion seria justo al revés. Por ditimo, para el
CH.,—COOH la respuesta seria mas compieja, pues, de
22.6° C en adelante, un aumento de la temperatura va en
contra de la ionizacién, mientras que por debajo de esa tem-
peratura, un aumento de la misma favorece la ionizacién.

(*) Cita (3). Seccion 15-23. Cuestion 10.

(") Tal vez se trata de un error de traduccion: «4cidos de fuerzas diferen-
tes», en lugar de «diferentes &cidos fuertes».
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