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W
Se efectuó la determinación experimental de las variaciones

de pH de una suspensión de carbonato de calcio en función del agre
gado de solución de cloruro férrico, y a la inversa, agregando la
suspensión de carbonato de calcio sobre la solución de cloruro
ferrico. Mientras hubo exeso de carbonato de calcio, se obtuvo en

el primer caso, una meseta descendente entre pH 7,25 y 6,50 aproxi
madamente.Procediendo a la inversa, se estabilizó el pHen 7,25 ,
mientras que si la suspensión era agregada sobre agua destilada,>se
alcanzaba un pH de 7,50 , en cambio la suspensión misma de carbonatc

de calcio tenia comoValor medio pH 8,36 .
Para explicar estao discrepancias, se estudiaron teóricamente

los factores que podian determinar el pHde esos sistemas, encon
trandose la fórmula siguiente, válida para los sistemas en equili
briot

prpH a I + -%
l

ClzC. + 2 pc‘

en la cual K tiene un valor calculado igual a 6,67 , pf01 C. es
, siendo f el coeficiente de actividadigual ‘ " “3 1hac. 0120.

media del cloruro de calcio, y pes e -log [Ca++].
Esta fórmula se comprobóexperimentalmente con suficiente

aproximación, encontfandose para K el valor 6,24 , concordantemánn
el calculado.

ZPorlo demás, los Valores observados correspondientes a la
suma de los dos últimos terminos de la ecuación se encuentran sobre

una recta con pendiente de 45° , comoera de esperarse. La aplica
ción de esta ecuación a los casos considerados primeramente, permi
tió determinar que los mismosno se encontraban en equilibrio, in
cluyendo la suspensión pura de carbonato de calcio, la cual por



estar preparada con agua hervida, daba un pH de 8,36 , siendo eu

_ valor para el estado de equilibrio con el aire igual a 7,85 calcu
lado y 7,80 observado. En todos los otros casos los valores de pH
son interiores a los correspondientesalequilibrio. por retener lae
soluciones cierta cantidad de anhidrido carbónico, que solo ee eli
mine lentamente.

k Lee consideraciones hechas sobre la teorid del poder regula

dor, nos llevaron a aceptar que el poder amortiguadorj3, viene dado
por la suma de un poder regulador verdaderOJP’produoido por meca

nisnoe quimicos, y de un valorjggque depende del pH de la solución

13-M?»

por lo tmtofinunoa ee mula, pues cuandof se hace 0 , Ifl-e
Se demostró una fórmula general para la.ecuac16n de HOnd.r30nl

unicamente, gbea

cuya segunda derivada ee anula en el punto de máximopoder buffer,
y de la cual pueden deduciree las ecuaciones eprozimadae ya cono
cidas para el pHde los acidos y baaes d‘bilas en soluciones purae,7
y en cualquier grado de neutralización parcial hasta llegar a las
eales puras en solución inclusive. Se demostró que el criterio de
Prelat en su definición de poder buffer no es aceptable por cuanto
su derivada no se anula en el punto de máximacapacidad reguladora.

Respecto del poder regulador de la suspensión de carbonato de
calc10¡ ee deduJo una ecuación que demuestra que al contrario de lo
que ocurre en los sistema. homogéneos, en éste caso el poder regula
dor aumenta constantemente sin pasar por ningún maximo. Esto se com

met/l
probó además en forma experimental.
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I - INTRODUCCION

a) Reguladores heterogéneos

El empleo de carbonato de calcio y con menor frecuencia car
bonato de magnesio, 6Xid0 de magnesio. etc. comosubstancias capaces
do neutralizar 1a acidez de una solución cuando se añaden en pequeño
exceso, resulta familiar tanto en la técnica comoen el laboratorio.
Al referirse a las suspensiones acuosas de dichas substancias, Gue
rrero las ha llamado ' reguladores heterogéneos ' y ha empleadoel
carbonato de bario para la preparación de los cationes trivalentes
de la tercera división (l).

En quimica analítica es muy común el empleo de óxido de zinc
y carbonato de zinc con fines parecidos. En microbiología, especial
mente en fermentaciones industriales se emplea frecuentemente el carb
bonato de calcio en los medios de cultivo, para neutralizar la aci
dificaoión producida durante el desarrollo de algunos microorganis
mos.

Resulta interesante por lo tanto,.estudiar que Variaciones de
pH puede experimentar un sistema de esta naturaleza en determinadas
condiciones. En el presente caso, se ha procedido con suspensiones
de carbonato de calcio frente a soluciones de cloruro férrico y de
ácido clorhídrico, en la forma que se describe en la parte experimen
tal,-de maneraque tales observaciones puedanprestar alguna utili
dad en los casos mencionados.

Estas separaciones analíticas se basan en un ajuste del pH
a un Valor tal que determinados cationes resultan insolubles, mien
tras el resto permaneceen solución. Para el caso del ion férrico,
la dependencia de la solubilidad respecto del pHpuede verse en el



gráfico de la figura 1. (3).

FEJJÓ
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VFig. l u Solubilidad del Pe en función del pH

CQMO'laSsales férríoae dan soluciones aéidae debido a la hí
drólieie según la ecuacióní

ro+++ + 3H20 :2 ro(en)3+ 33* (I)

Para que la precipitación sea total, el carbonato de calcio
añadido debe prove-caruna tal que la. [ref'fl adquiera un va
lor despreciables Dicho de otra manera, si el pH fuese demasiado
bajo quedarían iones !o*** en solución; si en cambio fuese demasiado
alto se produciría la precipitación de otros iones de los que ee lo
desea separar.

Un sistema capaz de mantener el pH de una solución entre lími
tee más o nenes estrecho. constituye un regulador o buffer también

' llamado amortiguador o tampón.
l En resumen, la efectividad de los métodos de separación men

cionados e los ajustes de pH en los diversos medios dependen del pen
der regulador del sistema.
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Transcribimos algunas frases de un libro (2) que aplica estos
conceptosz- " pueden actuar comobuffers a) por precipitación como
consecuencia de la formación de compuestos ineolubles comocarbona
to de calcio. b) por adsorción de iones hidrógeno, comoel carbón
y los coloides y o) por acción de membranala cual por permeabilidad
selectiva puede eliminar uno de los iones activcsde la esfera de ac

ción". ¡Nótese que habla del carbonato de calcio comoun buffer "por
precipitación" ...... ' Parece existir una curiosa resistencia de
parte de muchosexperimentadores a usar este métcdc de investigación

( ¡p indice buffer de Van Slyke ) comopodria ser usado '.

b) Teoria del poder regulador

Van Slyke (4) define comopoder regulador o capacidad regula

dora ¡9 de una solución como:

/3.-_Q_._-4L_ (II)
d pH Id pH

donde:

dB es a diferencial de los equivalentes de base fuerte aña
didos a un litro de solución.

dA u idem de ácido fuerte

de q. diferencial de pH

0 seat poder buffer o capacidad reguladora ee 1a derivada de la can
tidad de equivalentes de base o ácido fuertes añadidos por litro dos
solución respecto de la variación de pH.

Se comprende que dB n - GA, pues el primero provoca un aumen

to de pH y el segundo una disminución con lo cual /3 resulta siem
pre positivo.

Cuandose trata de soluciones de ácidos fuerte-l
¿And
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y de . - aleg[n*]-á;- dln[3*]- ¿ás-fl
por lo tanto

13 - 2,3[3‘]

Igualmente tratándose de soluciones de base tuerto

as s a[os‘]

y de a ÉÏT nn[n"']-5% dlnY??? dondeKw-

dps e -——;Ï3(-dln [or]; .. ——2Ï3TLÏl-‘OSÉ

C BOB

.por lo tanto

fi - míos-J
y en general para ¿oidos y bases fuertes

[3- 2.3 ([1i*]+ (OFJ) (III)

Se sobreentiende que en lugar de [8*] corresponde considerar

[CHE]y en lugar de las concentraciones deben tenerse en cuenta
las correspondientes actividades. Para soluciones diluidas es ¡up
tioiente trabajar oonlas concentraciones. Este criterio se apli
cará en todo lo que sigue del presente trabajo.

Cuandose trate de ácidos fuertes concentrados en los que el
grado de disociación no llega a la unidad se tendrá:

I . oGA

y porlo tanto [3 . 2 3I o< a

siendo Cia n grado de disociación del ácido para esa concentra
ción.



Para una base

/3 ' 203 JEÉE?

donde o(¡ tiene el ni-mo significado para 1a bale.

En general

Lai. ¿ELfi-2o3(d‘f a“) (Iv)

Por otra parte si en la definición dejGle sustituye de er
su valer: ¿

-1 _ d g
de s 2,3 ï¿%?- .

á

1

ee obtiene

j3 - -2.3[Hfl¡%) - 2.3%¿‘3- (v)
En esta fórmula puede verse que 1a capacidad reguladora, he

pende del cambio absoluto de 1a concentración de iones hidrógeno,
y también de la misma concentración de ionee hidrógeno, o dicho
más propiamente del cambio relativo de la concentración hidroge-.

niónioa, el cual viene dado per el cociente 'GÏEH+- (en realidad.
en la fórmmla(1)apareee 1a inversa de este cociente). Esta el una
expresion general para obtener el Valor de)? en cualquier caso,
mientral que 1a ecuaoión<ÏV7eolovale para ácidos y bases fuerte-o
Su relación con 1a(V)ee obtiene de que para un ¿oido fuerte

y para una baee fuerte
l. 

dB 2- [OE dB - OH' dB - OH 1
dlïñ Kw dïoni’ ¿EPI ¿{off db

con lo cual 1a(V)da para ácido. 7 baeea fuerte. respectivamente

[3.2,3% 1 [5.2.3 OHb



II - PARTE EXPiRIÏENTAL

El proposito de estos ensayos ha sido comprobarlas variacio

nes do pH oxperimentadao por una solución de 0132. mediante el agre
gado de una suspensión de 003Cay reciprocamente; hacer las curvas
correspondientes y luego aplicar los conceptos de poder buffer.

' Para ello se empleó un potenciómetrc electrónico de la marca
' Thermotrón " con un micrcolectrodo de vidrio y escala del pH al
décimo.Llsdrogas utilizadas fueron del tipo pronanálisis.

Inicialmente se preparó una suspensión de carbonato de calcio
al l í con agua destilada, hervida y enfriada, la cual dió un pHdo
8,3) y una solución de cloruro Iérrioo aproximadamente 0,1 N con un
pH de 2.85.

Después de realizar algunos tanteos, se tomaron 50 ml. de so

lucion de Clsro y so le fue añadiendo el C03Camedido con pipota y
mosolándolo con fuerte agitación de medio minuto en una probeta con
tapa do vidrio esmerilado. Luego do cada adición oe tomó el pH en
el microoloctrodo de vidrio, volviendo posteriormente la muestra a la
probeta. Los valores hallados figuran on la tabla l y gráfico do la
11g. 2, donde puede verso que la constancia final del pH no fue do
8,3 como en el caso de la suspensión de 003Ca sola. sino de 7.4.

Este pH final mas ácido que lo esperado pudo observarse tam!
bién en otras condiciones de acuerdo con el siguiente ensayo: se toma

ron unos 20 nl. de suspensión de CO3Cay se le añadió l m1. de HCl 0,1
N con lo cual el pH descendió a 6,88; pero haciendolo hervir por al
gunos segundos y una ves frío se constató un ascenso de pH hasta 7,49.
En primera instancia ol ascenso de pHpodria ser atribuido a la in
fluencia dol 002, ol cual fue expulsado por la ebullición, pero aún
aaí no se alcanza tampoco el pH original de la euspensión.del 00303.
Sin embargo, comose verá más adelante, todo este sistema está regula
do por un oquilibrio entre los diversos iones según una ecuación dedu
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aida teóricamente, y a la cual se aproximanlos valores hallados en ¿3'
medida que se alcanza dicho equilibrio.

w. . 5
10,.» '

go .U:

3,0

{o

49

5a

F13. 2 - Agregado de 003Ca 1% a 50 nl de 61310 0.1 N a 22° C

m1. pH mi. pH

o 2,85 5.o 6.99
0,5 3,15 5.5 7,27

1.o 3,83 6.0 7.30
1.5 4.30 6.5 ‘ 7,40

2.o ¡4,85 7.o 7.45'
2.5 5.42 7.5 7.48
3.0 5.73 8,0 7.40
3.5 6.10 9.o 7,49
4.o 6,58 10,0 7.4a
4.5 6.85 11,0 7.40

Tabla 1 - Agregado de 60303 1% a 50 al; de 013?. 0,1 N a 22° C.
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Esto último no es rápido debido a la presencia del CO3Caen fa
se sólida, que no permite el establecimiento del equilibrio iónico ins
tantáneo. Lo mismoocurre con el 002 disuelto y en equilibrio con el
002 del aire.

Por lo tanto puede admitirse que en estas condiciones los sis
temas estudiados no se hallan en perfecto estado de equilibrio (o por
lo menos que lo alcanzan lentamente).

Procediendo ahora a la inversa se tomó l ml. de la suspensión

de CO3Caal cual se le fue añadiendo la solución de 01339 desde una bup
reta, midiendo el pHal cabo de cada adición, previa agitación enérgica
de medio minuto tal comose efectuó anteriormente. Los valores hallados
figuran en la tabla 2 y el gráfico de la figura 3.

Habiendoasi encontrado que las concentraciones de los reacti
vos resultaban convenientes, se prepararon cantidades mayores de cada
uno de ellos para realizar todas las experiencias.

I) Suspensión de carbonato de calcio
Este carbonato se preparó en el laboratorio siguiendo la téc

nica que se describe en Giral y chahn (5). Una vez seco a 80-90° C,
se pesaron lO g llevándolo con agua destilada recientemente hervida y
enfriada al volumende l litro (0,1 M).

II) Solución de cloruro férrice
Se preparó pesando 21,6 g de Cl3Fe anhidro y disolviéndolo en

4 litros de agua y acidulando con HGlhasta pH 2,4 (0,1 N).

Conestas soluciones se procedió a verificar la exactitud de
los datos obtenidos anteriormente repitiendo cinco veces la mismaexpe
riencia en la siguiente formal tomando 3 ml. de la suspensión de CO3Ca
en una probeta con tapa de vidrio esmerilado de 100 oc. y previa verifi
cación del pH, se comenzabala adición del Cl3Fe, agitando cada ves ener
gicamente durante un minuto. Después de cada adición se retiraba una
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pequeña.cantidad’eon una pipeta eapiiar, ¡e tomaba el pH y se volvía.
nuevamentela muestra a la probeta.,

1‘LM)
' i

, ; ; , A ¿ í Anw4w:

si; 54 ¡e 151: 20 1,2,5 < ao * 35- 4h 4': ,59 má’.»

Fig. 3 -—Agregado de 61313 6,1 H a 1 nl. de 00303 1% a. 25° C

nlo PH El. 4 PH
Ó 8,70 16,0 6,9

0,5 7,8 18¡0 5,5
1,0 7,6 20,0 6,3
2,0 7,4 22.0 6,1
3,0 7,25 24,0 6,0
450 7.15 26,0 5,7

E5,0 7,10 728.0 5,6
'8,0 5,95 30.0 5.4

10,0 7,0 32,0 5,1
12,0 7,05 34.0 5,1
1490 5,9 ‘4930 4.4

50.0 3.9

Tabla 2 - Agregado de 013m a 1 ¡1. de 03369. 1% a 25° G



Los valores hallados figuran en la tabla 3 bajo las colump
nas A, B, C, D y E; la misma tabla incluye un ensayo en blanco efectuado

con 3 ml, de agua destilada en lugar de cosca, En las tres últimas colump
nas de la misma tabla figuran los valores máximos, minimos y los prome
dios de todos ellos, los cuales se han llevado al gráfico de la tig. 4
Juntamente con los resultados del ensayo en blanco.

Es interesante consignar el siguiente hecho observado duran
te estas ekperiencias: cuando se colocaba cada muestra en el potenció

metro se observó que el pH registrado disminuia a medida que el CO3Ca
sedimentaba,llegando a alcanzar valores que estaban en más o menos 0,2
unidades de pHpor debajo de la magnitud original, la cual podía ser
alcanzada nuevamentepor simple agitación, y otra vez disminuia si se
dejaba sedimentar. Este fenómeno, debido probablemente a un potencial

de membranagenerado por las particulas de 003Ca inte uestas entre los
electrodos y la solución (6), se habria evitado trabajando con el sobre
nadante, pero comoesto habrfiaexigide un tiempo demasiado largo para ca
da medición, se prefirió tomar los valores obtenidos con la suspensión
agitada, los cuales resultan igualmente comparablesentre si,

En forma análoga se procedió en la experiencia inversa, es
decir añadiendo coses en suspensión, a 50 ml. de solución de Cl3Fe. Los
resultados puedenapreciarse en la tabla 4. En la fig. 5 se ha repre
sentado gráficamente los valores máximos, mínimos y el promedio general
de las cinco determinaciones, comoasí también el ensayo en blanco he

cho son 50 ml. de agua destilada en lugar del CLJFe. En este gráfico,
podemoscomparar todos los resultados obtenidos hasta ahora. En primer
lugar, se observa que el pH máximoalcanzado al añadir suspensión de

003Casobre el H20 destilada es 7,25 aproximadamente, mientras que la
suspensión misma es término medio 8,36 según la tabla 3. Esta diferen
cia puede deberse al 002 disuelto en el agua, el cual comose recordará
fu‘ expulsado por ebullicidn del agua con que se preparó la suspensión
de CO3Ca,lo cual hace que esta no se encuentre en equilibrio con el ai



ñfi
re, hasta pasado un tiempo más o menos largo. En efecto, al cabo de
varios meses ae volvió a tomar el pHa la suspensión dando 7,80, valor

bastante próximo al que se alcanza en el ensayo en blanco. Por otra
parte si ee hierven 50 nl. de esta suspensión de pH 7,80 durante 15 ni
nutos reponiendo el agua evaporada con agua destilada hervida, y de
Jandoenfriar, el pHvuelve hasta el valor 8,5, y si ahora se deja ez
puesta al aire, al cabo de cinco días se observa un nuevo descenso has
ta 7,85.

Por lo dicho podemos considerar que el pH de una suspensión de

0030a en equilibrio con el 002 del aire a 25° G será muy aproximadamen
te 7,80.

Finalmente podemosseñalar que el pH de la meseta de la tig. 5

es decir la zona donde hay exceso de 0030a es inferior al pH de equili
brio, y le mismoocurre en el caso de la rige 4 el cual resulta más ba
Jo todavia. '

Comoya lo hemos comprobado el equilibrio con el 002 del aire
tarda bastante tiempo en ser alcanzado, y por lo tanto podría suponerb
se que en estos dos casos hay todavía exceso de 002 que no se ha elimi
nado. Másadelante se verá que la falta de equilibrio es responsable
sole en parte de las diferencias de pH observadas, pues los sistema

<n con COJCaen suspensión pueden poseer diversos valores de pH aún estan
do en equilibrio con la atmósfera. El estudio teórico de este problema
es el tema del capítulo siguiente.
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pH nl. PH
Blanco A B _ c p E Méx. Mip. Med.

0,70 o 5,48 8,75. 8,30 6.59 8,12 8,05 8,75 8,05 8,36
0.43 1 2.99 7.85 7.58 7,46 7.60 7.42 7,85 7.42 7.58
0.38 2 2.72 7.50 7.35 7633 7.35 7.22 7.50 7.22 7.38
0,30 4 2,57 7,36 7,06 7,26 7,22 7,11 7,36 7,06 7,20
0,26 6 2,51 7,24 6,98 7,18 7,03 7,00 7,24 6,98 7,09
0234 8 2949 7'23 5639 7'05 7902 5698 7'23 5.89 7903
0,30 10 2,50 7.24 6,94 7.09 7.02 6.98 7,24 6,94 7,05
0,39 12 a 7,20 7,10 7,08 6,90 6,81 7,20 6,81 7,01
0,29 14 n 7,18 6,98 7,08 7,01 6,89 7,18 6,89 7.03
0,32 16 — 7,21 6,98 6,92 6,92 6,89 7.21 6,89 6,98
0,37 18 q 7,12 6,85 6,75 6,96 6,77 7.12 6,75 6,89
0,27 20 2,84 7,05 6,92 6,85 6,78 6,80 7,05 6,78 6,88
0.37 22 - 7,11 6,89 6,90 6,74 6,88 7.11 6,74 6,96
0,27 24 - 7,01 6,90 6,90 6,74 6,79 7,01 6,74 6,87
0,28 26 — 6,98 6,75 6,90 6,70 6,79 6,98 6,70 6,85
0,32 28 u 7,02 6,82 6,90 6,70 6,70 7,02 6,70 6,83
0,32 30 2,38 6,91 6,75 6,68 6,81 6,59 6,91 6.59 6,75
0,24 32 — 6,89 6,65 6,68 6,70 6,68 6,89 6,65 6,72
0,38 34 q 6,93 6,55 6,64 6,69 6,58 6.93 6,55 6,68
0,36 36 — 6,81 6,50 6,45 6,45 6,60 6,81 6,45 6,56
0.38 38 á 6,75 6.50 5653 5637 6.52 5.75 5.37 5.53
0.44 40 a 6,66 6,61 6,55 6,22 6,48 6,66 6,22 6,50
0,32 42 4 6,50 6,49 6,18 6,20 6,25 6,50 6,18 6,32
0,28 44 - 6,36' 6,40 6,15 6,08 6,30 6,36 6,08 6,26

Tabla 3 - Agregado de 013Fe a 3 m1. de CO3Ca11.3 26° C. (Cant. pág;13
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¡H nl. PH fi
Blanco A B 0 D E Méx. Min. Med:

0,12 46 - 6,20 6,08 5.95 5.95 6,19 6.20 6,08 6,07
0,26 48 - 6.04 5,94 5.78 5.92 9.90 5004 5.78 5.91
0,26 90 - 5.84 5,78 5.58 5.59 5,74 9.84 5.58 5.70
0,29 60 - 4,75 4,56 4.46 4.49 4,78 4.75 4.46 4.41
0.24 70 - 3.83 3,59 3.‘7_ 3,50 3.73 3083 3959 3953

0'20 80 - 3035 3.20 3020 3916 3'20 3'35_ 3015 3'22
0,17 90 - 3,11 2,95 3,00 2,98 2,94 3,1]. 2,94 3.00
0,07 100 2,38 2,88 2,87 2,06 2,81 2,82 2,88 2,81 2,91

Tabla 3 — Continuación de pág. 12
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¡1.o PH
Blanco A B 0 D E Méx. Min. Med.

o 4.95 2,44 2,46 2,42 2,20 2,40 2,46 2,20 2,38
0,5 7,05 2,55 2,58 2,54 2,47 2,55 2,58 2.47 2,54
1 7,21 2,77 2,79 2,79 2,69 2,75 2,79 2,69 2,76
1,5 - 3.05 3.07 3.05 2.99 3.08 3.08 2.99 3.05
2 7.30 3.78 3.80 3.65 3.61 3.72 3,80 3.61 3.71

2,5 - 4.52 4,60 4.49 4.31 4,40 4660 ;4.31 4.46
3 7,38 5,15 5,12 4,90 4.88 4,83 5%15 4,83 4.96

3,5 - 5,75 5,51 5,38 5,32 5.32 5575 =5,32 5,46
4 7.41 6,15 5.92 5,78 5,75 5,74 6;15 5.74 5.37
4,5 - 6,40 6,34 6,10 6,02 6,07 6,40 6,02 6,19

5 7,47 6,55 6.57 6.29 6.31 6.31 6,57 6,29 6,41

5.5 - 6.78 6,66 6,50 6,52 6,64 ¿,78 6,50 6,62
6 7,47 6,98 7,02 6,82 6,70 6,70 7,02 6,70 6,84
6.5 - 7.07 7.03 6.93 6.76 6,91 7.07 6,76 6,94
7 7047 701° 7916 7'12 6992 6092 7016 6992 7004
7.5 - 7.15 7,13 7,16 7,00 7.03 7,18 7,00 7.10
8 7048 7921 7921 7019 7008 7910 7921 7008 7916

9 7.48 7.20 7.21 7.22 7.17 7.18 7.22 7.17 7.20

10 7,48 7,21 7,26 7,25 7,20 7,20 7,26 7,20 7,22
11 7.48 7.20 7.26 7.24 7.18 7.11 7.26 7.17 7321

Tabla 4 - Agregado de 00303 1%a 50 nl. de 013?. 0,1 I a 25° 0.
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III - DISCUSION DE LOS RESULTADOS

Trataremos en lc que sigue, de hallar una respuesta satis
factoria desde el punto de vista teórico, que nos permita relacionar
los hechos observados, y en lo posible deducir la fórmula que vincula
el pH con las demásvariables del sistema estudiado. Comoeste sistema
en general no se encuentra en equilibrio, resultaría muydificil preveer
teóricamente su comportamiento en forma bien determinada. Podemos en_camp
bio desarrollar nuestro estudio refiriéndclo al estado de equilibrio,
teniendo asi un punto de referencia limite hacia'el cual evolucionarán
los demáscasos posibles.

Comenzaramosconsiderando las tres fases entre las que se es
tablece el equilibrio:

la) La face sólida formada por el CO3Caen suspensión,a más de los hidróxi os y otros compuestosque pudieren precipitar.
l

2a) Una sblución acuosa conteniendo diversos iones, entre ellos elt ..
Ca"+,'¿003 , co3n‘, ra“, s+ y on'.

5

)

3a) Una fase gaseosa, que es el aire en contacto con la suspensión acuo

Debemosconsiderar ademas, que en las curvas estudiadas hay

secciones donde todo el carbonato de calcio ha sido disuelto por los
reactivos ácidos, pero nuestro propósito es estudiar el comportamiento
de los sistemas con CO3Ca,por lo tanto deberá cumplirse

[003-][Ca'H'] - Ks (VI)

donde Ke es la constante del producto de solubilidad del CO3Ca.Ademas
s1 llamamosk1 y k2 a las constantes de disociación del ácido carbónicq,
se tiene.de acuerdo con las ecuaciones de equilibrio!



[0033-] [H t]
coa + 320 300332 ¿200311- + 11"; 1:1 (vn)

[°°2

co "' H+
(3033-¿cos- +3+, k2. Lau. (un)

[0033"]

En donde [002]representa la concentración molar total del 002 disuelto,
ya que solamente l/lOO de éste aproximadamente esta'combinado con el
agua (7).

Si ahora multiplicamcs 1a (VII) por la (VIII) y dividimos
por la (VI) se tiene!

k1 k2 [5+]2

K. " TCOEMCaHÏ

2 k1 k2 ++m - T [comes]
Arsu vez [002] - e p (II), donde e c solubilidad del C02 a una atmósfera1
y a la temperatura de la experiencia) y p la presión parcial correspon

(II)

de donde

diente. Por lo tanto tenemos!

2 k1 1‘2
[8+] a .__ïaï——— e p [Ca+*] (III)

Esta fórmula es válida para un sistema en equilibrioc en
nuestro caso real, no se trata necesariamente de un sistema en equili
brio, ya que un pequeño exceso de 002 se elimina muylentamente, tanto

más cuanto menor sea ese exceso, además el CO3Capor estar en fase sóli
da, también tarda cierto tiempo en llegar al equilibrio con los iones
de la solución. Por otra parte el factor e de la mismafórmula también
variará con la composición de la solución y le mismopuede decirse de
la actividad de los iones, pero nos proponemossolamente obtener una
fórmula aproximada que pueda aplicarse a las curVas obtenidas experimen
talmente, comparandoambosresultados. Por lo tanto, prescindiendo de
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mayores correcciones aplicarcmos la fórmula III a nuestro caso, supo
niendo además que

¿Fri s p a k - constante (XIII)

o sea que [3’12 :- k [Oafi] (XIV)

c introduciendo logaritmos!

2 log [3’]- lcg k + log [Ca'H’]

pasando el 2 a1 segundo miembroy multiplicando por - l

- leg[H"j- - i los k - i log [06"]
o sea

pH = K - i log [Ca*"'] (IV) c bien pH a K + i- pCa (XVI)

donde K es un parámetro que consideramos constante, por lo que el pH

resultaría ser una función lineal del logaritmo de 1a [Ca‘H'].
E1 valor de I lo hemoscalculado, a partir de las siguientes

constantes tomadas de Hildebrands y Powell, Principles ct Chemistry
6‘ ed. pág. 386-389 (7).

¡1.4.3310’7 ¡.3210" atm.

k2 = 4,9 z 10‘11 ¡25.- 3.4 x 10'2

n . 4,8 z 10"9

Resulta entonces l
.. -ll _¡,LM ¡3:10-423.42102

4,8:10’9

¡24,5 ¡10'14 . ‘. logk- -13.34



- 20 0

y por lo tanto K a - i log k s 6,61 (XVII)

La comprobación experimental de la fdrmula (XVI) y del va
lor de K se llevó a cabo de la siguiente maneras se preparó una solu
ción de Glaca 1 I purísimo (Merck) cuyo titulo se corrigió mediante
valoración del Cl‘ por el método volumétrico de Mohr,_empleando Cr04K2
comoindicador. El pH de esta solución fue igual a 5. Oon esta solu
ción madre se prepararon las diluciones que, numeradasdel l al 10 fi
guran en la primera columna de la tabla 5, y cuyas concentraciones mo
lares de Ca** se indican en la cuarta columna de la misma tabla. La
dilución N° ll contiene solamente agua destilada.

La forma de obtener dichas diluciones fué llevando a 100
m1. con agua destilada los volúmenes de solución 1 H indicados en la
segunda columna, c bien los de solucián 0,1 Mindicados en la tercera

‘columna. Luego se colocaron estas diluciones en frascos de vidrio con
tapa esmerilada y se les añadió a cada uno 0.5 ml. de suspensión de

00303 de manera que siempre se mantuwiera un ligero exceso. Se agita
ron fuertemente, y a fin de alcanzar el equilibrio, se los hizo pasar
una corriente'de aire mediante succión en la forma que ilustra la tigo
6, durante treinta minutos, lo cual se repitió diariamente hasta comp
probar constancia en el pH¡ Finalmente se tomó el pH a cada solución,
y los valores hallados están en la séptima columnade la tabla 5. Pue
de notarse que en ningún caso se puede considerar el pHresultante co
mo promedio pesado de 7,8 con Se

Comola concentración del Ca+f podría haberse alterado

al añadir cos Ca a las soluciones diluídas, se la determinó experimen
talmente en las soluciones númerosB'al ll. e sea en aquellas en que
una pequeñavariación puede resultar significativa.

Para este se siguieron dos métodos:

1°) Gravimetricamentes evaporando a sequedad 20 m1. de solución per

fectamente filtrada, a la que posteriormente se le añadió unas gotas



de SO4H2concentrado. El residuo calcinado de 804Ca, da la [Ca++] ,
multiplicando su pese por 0,368.

2°) Volunétricamentet 4 m1. de eolnción filtrada ee tratan con 2 ml.

de solucion de cxalato de amonio al 4%, se deja en reposo treinta mi
nuioe y se centrifuga durante cinco minutos a 2.000 r.p.n. s ee aspi
ra el eobrenadante con una pipeta capilar curvada en la punta como

muestra la fig. 7. Se seca la boca del tubo con papel de filtro, ee
lava con 3 ml.'de agua amoniacal, ee centrifuga, decanta, se repite el
lavado, y finalmente se disuelve el precipitado en 2 nl. de 8043? l N.
calentando a baño maría a 70-80° C. Se titula con Hn04K0,01 R has
ta tinte rosado persistente 60 segundos. l '

La [Ca‘H']resulta igual al númerode ni. ganados multi
plicadc por 1,25 x 10'3. Este método ee el de Kramery Tiedall, modi
ficado por Clark y Cellip, para determinar calcio en sangre.

Debidoa la solubilidad del ozalato de calcio, deben ee
peraree valores bajos en los resultadoe, por eso ee efectuó también
la determinación gravimétrica, la cual debido a pequeñas cantidadel
de impurezas en las soluciones puede suministrar valores altos. Lee'
resultados figuran en la tabla 6, habiéndose tomadoen cuenta los pro
medios de ambasdeterminaciones, los cuales han sido trasladados a la
columna 5a, de la tabla 5, con los cuales a su vez ¡e ha calculado

el pee a - lcg[Ca++J .

cio



sol, ClgCa 012Ca Ca Ca
N° 1 N 0,1 M calco obs. i pCa pH

1 100 - 1 o 6,35
2 63 - 6,3 z 10'1 0,1 6,65
3 4o - 4 z 10-1 0,2 6,85
4 25 — 2,5 x 1041 0,3 7

s 16 - 1,6 x 10-1 0,4 7,10
c — 100 1 x 10‘1 0,5 7,20

8 - 10 1 x 10-1 1,1 x 10-2 0,98 7,55
9 - 3,2 3,2 z 10-3 3,55 x 10-3 1,22 7,55

1o - 1 1 x 10‘3 1,45 x 10-3 1,42 7,75
11 - — 8,15 x 10-4 1,54 7,80

Tabla 9

mol

Solucian ml.Mh04K gr.SO4Ca [pa*+] litro
N' 0,01 N Volum. Gravim. Promed.

a 8,60 - 1,1 x 10"2 1,1 x 10-?

9 3,02 0,0098 3,5 x 10-3 3,6 z 10-3 3.55 z 10-3

m 140 mmm 1óxlv31ux1r31J5xmü
11 0,51 0,0024 7,5 x 10-4 8,8 x 10-4 8,15 z 10-4

Tabla G



-23

Tenemosaeí, una serie de valores experimentales de pOa y
pH, pudiendo por le tanto verificar ei ae cumplela fórmula (XVI), re
presentando gráficamente pH en función de i pCa comonuestra la fig.8.

JPFHJL .,\ Í.“
I

¿35

Lzejfi

65l

o nos . 3 . gc . A l gs ¿o .áïpCQ g

Fig. 8

Puede teree que hay cierta proporcionalidad entre el pH
y‘el pCa de las solucionen, aún cuando los puntos no estan exactamente
sobre una recta con pendiente de 45° comoera de esperar teóricamente.
Esta desviación debe originaria principalmente por haber considerado
las concentraciones un lugar de laa actividades de los iones. Otra po
sible causa de error, consiete en haber considerado constante el valor
de K, cuando en realidad este depende de la solubilidad del 002, y esta
Varía con la concentración salina. Sin embargodentro del ámbito de
concentración de ealee en que hemos trabajado podemosconsiderar aproü

A



¡inadamente constante el valor de K. Teniendo esto en cuenta y susti
tuyendo las concentraciones por las actividades la (XIV)queda en es
ta formal

' 2 I k a‘m ' Ca” (mn)

. bien ag...8 kc o
donde tCa+* es el coeficiente de actividad del Oa“ g y tomandologa
ritmos!

2 log aH+ n log k + log tCa++ o log [Ca*f]

.'. pH - I - i log fea++- i 10g [03“]

c sea pH n ( I + i preai+) + i-pCa (II)

Noconocemosel valor del coeficiente de actividad indi
vidual del ion calcio, y podemospor ahora en primera aproximación
considerarlo constante con lo cual quedan

o—..

pH = X + i pCa (XXI)

La ecuación (III) es idéntica a la (XVI), pero ya hemos
visto, que esto nos conduce a un resultado poco exacto.

Si en cambio consideramos que estas soluciones están cons
tituidas principalmente por Clgca,.pcdemosintroducir cl coeficiente
de actividad media de dicha sal, el cual por definición es:

(XIII)

de donde
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' “a Proa“ ‘ ' 2 ¡“cr Í 3 Pt012mm

lo cual sustituido en la (XX)da

pH a (K - piel-) + 3/2 ptc12Ca + i pCa. (XXIII)

Si en esta fórmula consideramos constante el Valor dea

conocido de piel. , cometeremoeun error inferior al que se produce
despreciando la Variación de prea++ en la fórmula (IX). Por lo tanto
noe queda:

pH a K + 3/2 p1612c8 + i pCa (XXIV)

En la tabla 7, figuran loe valores correspondientes a
cada [Ca+*] , obtenidos directamente del gráfico de la fis. 9, cone
truido con los valores de f dados por Moore, QuimicaFísica,
pág. 402 (8).

La interpolación ee hizo numéricamenteen lee partes

ClgCa

rectas y gráficamente en las partes curvas.

Con eetoe datos ee han podido calcular 3/2 ,1C1203 +ipOa
según consta en la penúltima columna ( A + B ) de la tabla 7. Eetoe
mismosvaloren llevados al gráfico de la tig. 10. muestran que la fór
mula (IIIV) ee cumple con bastante aproximación; El mejor Valor de
K ee obtuvo del promedio:

I . Zijzg - gáli + B (¡¡v)

_ 12,30 - 10.62X n . 6,24 (nn)

Podemos ahora, con ayuda de la fórmula (XXIV)calcular
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N° [0a++] f01203 ¿83/2 pielzca 8:} pCa A + B pH

,1 1,00 ‘0,71 0,225 0 0,225 6,35
‘2 0,630 0,57 0,375 0,100 0,475 6,65
3 0,400 0,488 0,468 0,200 0,668 6,85

4 0,250 0.478 0,486 _0,300 0,786 7,00
5 0,160 0,488 0,468 0,400 0,868 7,10
6 0,100 0,515 0,435 0,500 0,935 7,20

7 0,0320 0,62 0,315 0,750 1,065 7,40
8 0,0110 0,72 0,220 0,980 1,200 7,55
9 0900355 0982 09130 1922 19350 7965

10 0,00145 0,87 0,090 1,42 1,510 , 7.75
11 0.000815 0,90 0,067 1,54 ' 1,607 7.80

A+B= 10.689 th79.30

Tabla 7.

Í? %PÍÁ&+ÉPQ“
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los Valores del pHpara las experiencias efectuadas anteriormente con

0131. y comparar estos Valores con los obtenidos experimentalmente.
Conviene aclarar que habiendo exceso de 003Cael Fe precipita prácti
camenteen su totalidad, y per le tanto los coeficientes de actividad
media tomados para el 0120a, conservan integramente su valor.

Para calcular [Ca++] tendremos en cuenta que de acuerdo son
las curvas de titulación de la fig. 4 se necesitan unos 38 ml. de sc

lución férrica para neutralizar 3 ml. de suspensión de CO3Cacon 0,1
moles de Ca por litro, por lo tanto n m1. de Cl3Fe pondrán en liber
tad

__J¡_°¡%_ . n moles de Ca'”38 x 10

que ocupan un volumen de 3 + n n1.. por lo tanto su concentración nc
lar será

_.Lx_0.1_ n
38 ° 13 # n,

Habrá que agregar ademásuna constante aditiva debido a la sc

lubilidad del CO3Caen el agua, y que hace que la [Ca**]tienda a ese
valor cuando n -'0. Quedaentonces:

++ n
[Ca ] a.0,00789.m + 0,000815 (mn)

El valor de la constante del segundo termino fue hallado expe
rimentalmente, de acuerdo con los resultados de la última fila de la

tabla 5. Conesta fórmula se calcularon los distintos valores de [Ca+f
producidos después de cada agregado de solución de 01310, según las \
experiencias de la tabla 3; y a su vez con estos valores los corres
pondientes pH de acuerdo con la fórmula (XXIV); todo lo cual figura
en la tabla 8, con cuyos datos se trazó la curva de equilibrio de la
fig. 19, en la que puede apreciarse el apartamientc progresivo entre
dicha curva de equilibrio y los resultados obtenidos en las condicio
nes experimentales de la tabla 3.
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I ’ pH pH .
OlgCa Asa/2p! B-iyea A + B Equil. abs. APH

0 0,000815 0,90 0,075 1,54 1,615 7,35 3,35 0,51

N r

,F1

2 1 0,00278 0,83 0,120 1,279 1,399 7,64 7,58 0,05
3

4

5

ÉÏSFe [Ca**J

2 0,00396 0,81 0,135 1,200 1.335 7.57 7.38 0,19

4, 0.00531 0.78 0,162 1.131 1.299 7,54 7,23 0.31

8 0,00554 0,77 0,172 1,092 1,264 7,50 7,06 0,44

24 0,00707 0,76 0,180 1,075 1,255 7,49 6,86 0,53

7 3a 0,00812 0,75 0,187 1,045 1,232 7.47 6,59 0,88

Tabla 8

Ademásen 1a primera linea de la tabla 8 figura un pH obserVa
do igual a 8,36, pero si la observación se efectúá encontrándose el
sistema en equilibrio el pHresulta igual a 7,80, en bastante cancer»
danoia_conpgg_0alculado,

En la misma forma se procedió empleando BCI 0,1 N añadido so

bre 10 m1. de 00303; teniendo en cuenta que 1 mel de BCI libera 0,5 n9
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les de ion calcio. Por lo tanto la concentración de este último será:

[oa+*] - 0,05 + 0,000815 (XXVIII)
___!__.
10 + n

n f pH pH
N ml.Hcl [0a*f] c120a 1.3/2pr Bai/2p0a 1 + B Equil. obs. ¿11H

1 0 0,000815 0,90 0,075 1,54 1,615 7,85 8,25 -0,45
2 0,01 0,000865 0,89 0,075 1,53 1,605 7,84 8,05 -0,21
3 0,1 0,00131“ 0,88 0,082 1,44 1,522 7,76 1560 0,16
4 1 0,00536 0,78 0,162 1,13 1,292 7,53 7,10 0,43
5 2 0,00915 0,73 0,202 1,02 1,222 7,46 6,88 0,58
6"“ 0,0175 0,68 0,250 0,878 1,128 1,31 6,65 0,72

7 10 0,0258 0,64 0,291 0,794 1,085 7.32 6,60 0,72
8 14 0,0300 0,63 0,300 0,762 1,062 7,30 6,42 0,88
9 15 0,0308 0,63 0,300 0,756 1.056 7,30 6,35 0,95

10 16 0,0316 0,63 0,300 0,750 1,050 7,29 6,20 1,09

tabla 9

‘Conociendolas distintas [Ca+*]se calcularon los correspon 
dientes pH empleandola fórmula (XXIV), los cuales figuran en la oe
tava columna de la tabla 9. En la columna siguiente de la mismata
bla, están los valores observados en las mismas condiciones ezperi-—

mentales que cuando se empleaba Cl3Fe. Las diferencias entre ambos
valores, nos indican que en tales condiciones el sistema no alcanza
el equilibrio sino que se mantiene en la zona ácida por debajo de
la curva de equilibrio comopuede verse en la fig. 11. Al mismotiene
po podemosobservar que la suspensión de 00303, por haberse prepara
do con agua hervida tiene un pH superior a1 que se obtiene en condi
ciones de equilibrio, en este caso igual a 7,85 para la suspensión
pura.

Por último_trataremos de encontrar aproximadamentela curva de
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equilibrio correspondiente a las experiencias de la fig. 5, ee decir
cuando ¡e añade suspensión de 003Ca sobre 50 nl. de 013Fe.

7 V». W »- 777 ï Y

.n. “4.”,1HM .4.:.,,‘. “TNA“Hui, . I... ¡. t E
. ' 1 ‘ï E ‘ i V , '1 .

_. 0-a. ,4 4 ¡V 4 A .L
b

Como38 m1. de Clsle neutralizan 3 m1. de suspensión de CO3Ca,
50 ml. de 013Fe neutralizarán

4% a 4 nl. de00309. (me)

0 sea que después que se hayan añadido 4 m1. de 0030a comienza a regir
la fórmula (XIII ), pues desde ese momentohay exceso de C03Ca. Ce
mo este último está en suspensión aproximadamente 0,1 M, la [Ga+f]ee
rá

[05”] a fi +0,009815moles/litro (m)

Eeta[ca**]t1ende al valor del segundo término cuando n—*‘v,
siendo n el número de m1, de suspensión agregados a_los 50 nl. Qe 01311
Podemosahora calcular el valor del pH para cada adición de 0030a, con
solo aplicar 1a fórmula (XXIV). Obtenemosasí la tabla de valoren 16
y 1a representación gráfica correspondiente de la fig. 12, que noe
muestra la curva experimental acercándose aeintótioamonte a la recta
de equilibrio. la cual ea prácticamente horizontal, o sea que en este
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caso el pH de equilibrio es casi constante, estando su valor en 7,48
apro ximadamente ,

n

m1. l tel C pH pH
N CO3Ca [aah] 2 a A=3/2p! BarB'pCa A + B Equil. cha. APH

1 4 0,00829 0,75 0,187 1,04 1,227 7,47 5,87 1,60
2 5 0,00809 0,75 0,187 1,05 1,237 7.48 6,41 1,07

4 7 0,00783 0,75 0,187 1,05 1,237 7,48 7,04 0,44

s 9 0.00759 0,75 0.187 1.06 1.247 7.49 7.20 0.29

7 10 0,00748 0,75 0,187 1,06 1,247 7.,49 7.22 0,27

Tabla. 10

M ¡l

8,0

15;, a:
1’ 9 ía me

F13. 12
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Hemosllegado así a una formula que expresa ol pH on función
de los ¡1. do:r0aot1vo agregado.

Vamosa discutir ahora ol problema dal ' poder regulador '
aplicado a nuestro caso de un ' regulador heterogéneo ' cual el-la

suspensión de 0030:.
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IV - CONCEPTOS SOBRE TEORIA DEL PODER REGULADOR

Prelat (9), critica el haber elegido una expresión comofl
para definir el poder regulador, debido a que dicha expresión adquie
re valores finitos en los casos de ácidos y bases fuertes en solución
acuosa, aún cuando éstos no constituyen verdaderos reguladores. Esto,

dice Prelat, se debe a que¡3 es una expresión logarfianica, y no expre
ea verdaderamente el poder regulador. Propone en cambiola siguientes
definiciones a

fl'L .l. dn _2h_ (¡x¡1)

—1— (mn)7r- —Lev an 
v —T_4EH+_ °.<

donde! TI" n poder regulador aparehte
Tr - poder regulador real

dn - equivalentes de base o ¿cido añadidos a un volumenÍ
°( - grado de disociación del ácido o base añadidos.

( Similar a lo expuesto por Lehman(10) ).
Cuandoo( sea igual a 1, y considerando Y n 1 lt. queda

7“ fiar“
Prelat llama a [3 "poder buffer logaritmico",

[se 2,3 [5*] 79€?)

y comodn n dd a - dB, la derivada dn resulta simpre positim.diñl
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Por otra parte/3 a 2,3 (7T+1 ) de donderesulta:

’H’. 23 -1 (mIII) '77'- —-¿3-_—H-31 (Imfl'e 2,3:10 P

j33'pH se obtienen experimentalmente.
Para ácidos y bases fuertes en cualquier concentración se

[tienen

¡I ._ H 1 t an 1 .. '77'. ¡comodH+-:Tes 7.0
lo cual está de a uerdo con la idea de sus ácidos y bases fuertes en

{ituyen sistemas reguladores, En cambiof3 tiene va
lores particulares que dependen de 1a concentración. Por ejemplo para
un ácido fuerte 0,1 N se tiene:

solución, no oons

[1’. 2.3[rjïïdfinj- a 2,3[n+] - 2,3 x 0,1 - 0,23

y si fuese un ácido 0,01 II

¡3 a 2,3 x 0,01 a 0,023

Esto se ilustra gráficamente en la 113. 13 donde puede verse la depen

dencia dejfi eon[fl*]para ácidos y bases fuertes.
Prelat sostiene que deben considerarse dos hechos no realmen

te reguladorest la disminución ¿94x en un ácido o base fuerte al aumen
tar 1a concentración, lo oual es corregido en la expresión:

7T__1_dn-_1_vïfi'ï'd
y el haber elegido/G para expresar el poder regulador, lo oual da va
lores finitos y reales para ácidos y bases fuertes, por el solo hecho



de ser de acuerdo con 1a fórmula (V)

fl--'2.3 7%)- . [3*] ‘

donde para un dado valor de la derivada, influirá sobre [3 laoconoen—

.q):

0’10

0,15

h7*12.3453'418949111113/DHÏ
F13. 13 u-Valorea ¿o ¡3 para ácidos y bale. fuertes

En síntesis, se han enunciadotres definiciones referida.
a1 poder regulador

1
'fi" ¡rán! ' 77" daniïí ’ 7," ¿{Fui ' T

7T" 71'pueden calcular» en funcióri de [3 según:

r E ' l
7T 2.3 x 10’ _ x

Cflcgo teórico deÉ
, Tomandoel caso de una solución amortiguadora formada por un

ácido débil y nu ¡al de base fuerte tenemoat.
1) Consideremos primeramente el ácido solo, sea por ejemplo al!
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aH :2 a' 4 H‘

haciendo(aH] a concentración del ácido no dieociade
[afj a concentración del-anión
ka n constante de equilibrio

tenemos: _ 3+
ka n ¿EL-HH y como[a7 Q’

resultan
2

k. . [2; (mv) (Oemld 1888)

2) Estando el ácido parcialmente aeutralizado con una base fuerte BOH
que ¡uponemoetotalmente disociada, igual que su ¡al correspondiente,
le cumple:

k. . ¿[any (nm)(Henderson 1908-1909)

donde [aJÚ es 1a concentración de la ¡al formada, que ee igual a 1a
concentración de 1a base fuerte añadida.

Si ahora consideramos que la oonoentración inicial del ácido
es [A]a1 cua]. ¡e le añadió bane en una cantidad igual a[ZB)equivalentes
por litro, ae tiene:

B [3*
1:. . TEL-LA_ [BJ

k. ([A1-[B])-(BJ [11*]

de donde

keíAï- una) - [BJ [3*]



nm-@um+a)EB].
a+mfl

derivando respecto de[H*]co tiene:

lo cual sustituido en la fórmula (V) de:

[3-¿“Eqfi (mvm)
Si llamamosa ¡3 , poder buffer molecular [3. . se tiene:

[Ai

HW?
(XXIII)

(k¡ +[H*])
Í3I.' 233

Ei valor buffer total de una solución de un ¿cido débil a
la cual ¡e le agregan ácidos y álcalie fuertel en cantidades no 11m1

tadac por el buffer ácido, puede cor expresada por 01/8 del buffer.
más ol f3 del ácido o álcali libre diecciado. Esto eo expresa combi
nando las ecuaciones (III) y (XX;VIII), con lo que resulta:

fl _ 2,3 ( kïïljllg) I + [11+]+ (on-J) (n)
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En la figura 14 se ven los valores de fi;tatales para una oo
lucíón de ácido acético 0,2 M (pK a 4,6) desde pH l hasta pH 13.

El use dej%¡ a ¿fíï- tiene sentido solo dondeíïfly (OHT?

son despreciables respecto ¿e EEA] EH?y lo cual es el caso con soluka +

ciones comprendidas en el rango de pH entre 3 y 11.

“M

.4

r z .3 4 s e , z A_e 9 {o ¿1 ‘12 es pH É

Fig. 14 - Valor do/Étotal para una sel. 0,2 Mde ácido acético

Se da derivada de la sanación de Henderson unto de máximo oder
buffer

Para hallar las condiciones bajo las cuales una mezcla de
un ácido débil y au sal de base fuerte ejercen el máximoefecto buey
fiar, repetiremos 1a derivación de la ecuación (XXXVII)de Henderson.

2

dde ¿411%’“m‘u’s' gí
resulta a —2 3[a*] Il

75%- ' a??? ‘m’

.per.- ¡3: segúnlafofnmla(mn)



luego ag 2.3 kan] k. +[r1>2- 2 (ka «nm 2.3 kan} [v1
¿[Hfl ' (¡a + [3+] )4

2,3 ka[A] 2,3 ka A
¿Hal " (k. +[H*T)3( k. ’Íflfl' 2m) " TEL-¡[53‘53 (ka-[IF] )

aubntituyendo este valor on la (XL) tenemo.

2 MAME"
¡gáí - (2.3) Tí;-;Ï¡;T%3- ([H+]- kh)

y donde/3.93 máximoou derivada será igual a cero, por lo tanto on ‘
oso punto será

1%“qu (n+ — ).
(k. +[H*Í)3 [ 1 ha o

o ¡ea [E‘] a k.

DDmodo que en el punto de máximo poder buffer p! n pkh y además de
la fórmula XXIII ¡e deduce

2
[3. - 2.3 ka 2,3

mz n 4 s 01575 (XLII)

La cual significa que 1a máximacapacidad reguladora o. igual
a 0,575 para cua;qu1er buffer, y eee Valor se alcanna cuando pH g pta
Obien i “a

Esto último, substituido en la fórmula XXXVIInos das

[3] _ [rr‘] (AI _ [11+] [A]
[5*1+[H*] 2(H*]

0 EGB [B] - LA-L
2



De donde ee desprende que en el punto de máximopoder buffer,
la concentración de la sal y la del ácido een prácticamente igualee.

Si en lugar de emplear/Bcomedefinicien de poder buffer, emm
pleamos filme ebtiene haciende V - l

‘ A] «(a (AJ k
W“ d[H"’Ï" ¿[v1 ' (¡a +[H'Í])f

y derivando

ur' - 20a mr} LAI¡a .. 2 [A] k.
«(añ‘ (k.+KH+J)4 ' W

Puede verse que no hay punto de valer máximepara7T'puee eu
derivada no tiene cambie de Valor positive o negative paeande per el
eere y vieeverea.

Por etra parte, la práctica ha conducidoa lee experimenta
doree a aceptar que los ácidos débiles actúan mae eficientemente came
buffere cuandoestán presentes la nitad cone ácido libre y la mitad
come eal.

Por le anterior es que se elige generalmente aiïeeme una ne
dida del poder buffer de ácidos y baeee débiles.

Por etra parte, ei diferenciamee la ecuación

pH- - hell?)

ee tiene de - LL ¿[3+12.3 TW

dondevemoeque la variación del pH ee propereional a la variación re
lativa de [3*1. De aquí eurge la ventaja de expresar la concentración
hidrogeniónica en forma de pH, ya que un cambie en eete último, tiene
igual significación cualquiera eea la aeidee e alealinidad del medie,
nientrae que un cambio determinade.ó[flf]en 1a concentración de ionee
hidrógeno puede ser eignitieative ei esta ee baja e despreciable ei ee
alta.



La forma en que ee‘to influye en 1a descripción de los fenó
menosfísico-quimicos y biológicos surge de inmediato. Por eso,
cuando se trata de un buffer, interesa conocer eu comportamientoree

pecto de las variaciones relativas de [3*]; para esto conviene/3011
lugar de 7Tpuee

- dn
¡3' de ° '°‘ [3' * 2’3 zum (n11!)

H+

Pero comoya sabemos[3 tiene un valor particular para oada
pH, afin cuando no existan reguladores, y en definitiva eeo ee le que

más interesa, pues si ee tiene una solución donde[3 ee alto, en pH
tendrá poca tendencia a variar y no será necesario agregarle substan
cias amortiguadorae.

El base a lo anterior podemosescribir

[3. f+ fl, (n17)

Conlo cual queremosexpresar que[3 viene dado por la em

del poder regulador Verdaderoj) producido por meoanisnee quimicos,
y de un valor fl. que eóle depende del pH y no obedece a ningún meca
nismode neutralizaoión. Para distinguir el poder regulador verdade

ro ¡0 de la función [3 , llamaremos a esta última ' poder amortiguador".
Vemosasi, que cuando el poder regulador [J ee eero (ausen

oia de reguladores), el poder amortiguador se hace igual 8/3, o eeat

figho)‘ [3o " 2.3 ([I'ÜJ +[OH’] )

Esto resulta de que la Variación relativa de la concentración [8*]por
efecto del agregado de una pequeña cantidad de ácido o base ea menor

a medida que 1a solución es más ácida y por le tanto Fva aumentando
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cuando aumenta la acidez.

Lo mismopuede decirse de las soluciones alcalinas, pues

Kw — K d OH.

[3*] - T075; y ¿[Wa T341]? í J

lo cual substituyendo en la(ILIII)da

[3. 2,3 dna (m)
OH“

donde puede verso que la variación relativa do [OH’]será menor cuando

la solución sea más alcalina y por lo tantcfi también aumenta de valor
cuando aumentala alcalinidad.

Una vez más, insistimos que esto no implica ningún mecanis
moquimico, el cual en caso de existir estaria contenido en la eXpre

sión ¡O , de modo que, sólo si f3 es mayor que/3 o podemos hablar de me
canismos quimicos reguladores, o sea

¡hp-¡z «mn

° “e” - 31% - 2.3 ([19] + [on-1) (nm

Cuando[3 sea igual afio, fs. anula; con lo cual desaparece
el inconveniente señalado por Prelat.

Si los razonamientos anteriores han sido correctos debemos

encontrar un máximopara f, cuandok. soa igual a . Deacuerdo
con la(mVIII) tenemos

j). 2.3 [3+] É EA] .2 _ 2,3 ([r] don-1)

y derivandorespecto de t
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d 2,3 ka[A] (ka +[B+])? - 2 (ka +[B+ ke[¿][ger_ 1
dÍH+ (k¡ + [H‘ÏH4 EJE

aimplificando e igualando a cero

ka [A] (ka -[B+l)7 il + Kw
- -—---——z»=o

(ka + [WP En”

si k. a [3*] , el primer término se anula, entonces

Kw 2

W a 1 de donde [3*] - Kw

oeea 2a porlotanto a [011-]

Esto noe dice que solo habrá máximoa pH = 7 y con cualquier
buffer cuya constante de disociación k. a 10.7, lo cual no ee cierto.

Este inconveniente ee debe a que/3 ha sido calculada median
te 1a ecuación de Henderson, que es sólo una aproximación válida sn
tre ciertos límites comoee verá inmediatamente;

De acuerdo con dicha fórmula tenemos:[31
y si se tiene ácido solamente [B]: 0

k. [A]

k. + [r]

pero comoka y [A] son positivos, resulta

¡8+[H’JGw
o sea [8+] a 00
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lo cual no es exacto puee en este oaeo debe ser:

(r1 - HW

Si ee ha neutralizado totalmente el ácido [B] n [A]

por lo tanto te lAá+ - [A]a

e eea [3*] a O

y nuevamentetenemos un resultado talco,
Para deducir una ecuación exacto que contenga a 1a de Henderu

eon comouna aproximación, ee necesario partir de otra ecuación que noe
defina el estado ácido-básico de una solución en función de otros ionee

que no eean 3+ ni OH“.

Razonaremoeen 1a eiguiente forma: Si ee tiene agua pura, 1a
E‘ ee igual a OH" o eea

[r]. vi:
pero ei ee añade un ácido cualquiera AH, ee producirán tantoe ionee E+
comoanionee A“ , y además n ionee 8* ee combinarán con igual cantidad
de iones 08' para reetableeer el equilibrio según

r. - [r] [or]
Entonces podemosescribir

[3*] -rVí:.+ [A'] - n
Si ahora ee agrega una baee,-ee neutralizarán 3* ienee hidrógeno

entonoee [H+] - VE; + [1?] - [3*] - n (ILVIII)

por otra parte, 1a [08'] que en el agua pura era igual e VE: ahora ee
[OH-1:-Vi-l
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y por lo tanto n - Kw- [OH']

y eubetituyendo este valor en la(ILVIII)

[IV]- [A'J - [3*] + [OFJ

o bien [r] - [3*] - [3*] - [or] ( nn )

Generalizandopara varios anionee y cationes con diferentes va
lenciae f1 tenemos:

Zaha -Zq[311 - [r1 - [on’] (L)

Esta fórmula ee ha deducido independientemente del grado de di
eociaoión de los electrolitos que en ella intervienen, y ea por lo
tanto general, permitiéndonce establecer el estado ácido-base de una
solución ei conocemoslas Concentraciones de loe iones disueltoe.

Podemosahora encontrar la forma exacta de la ecuación de Hen

derson. Para el caso anteriormente mencionado de un ácido débil y
una hace fuerte tenemoe, de acuerdo a la ley de masas:

Si [A] ee la concentración total del ácido antes de añadirle la hace
fuerte

- a' H+
[A]- la'J

o nea (3...1. kÏaíAm!+

Iübetituyende este Valor en le (I)

k.
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.115]. _ [3+]- [r] - [or]
"u + [nt]

y cano[3*] ee igual e la concentración [B] de le base fuerte añadida
queda m”

[B]niíï. + (on-1-[n+] (u)
1‘. mr]

que ee la torna exacta buscada para 1a ecuación de.Hendcreon, y vale
para cualquier valor de [B] , Veamoea

1°) Si [B] a e. (ácido pure) pedemoedespreciar [GIP]

entoncee ki [A] - (r1 . o
"a .[nfi

e eee. [3’] n ka lA]
kn o[l*]

[11*]2- ¡a <m- [nm

y eiende un ácidc débil [A] es muchomayor que [8*]

[TJ-Vhs[Á]
fórmula ya conocida para eolucionee de ¿oidos d‘bilee.

entoneec
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2°) 81 hacemon[JB]- [A], (sal pura) la reacción será alcalina pue
¡e trata de ácido débil y ban fuerte, por lo tanto, dospreoiando
ol término

m- 3245).. + [of]
ka +[H’]

[OH-Ia (1- ka. )
ka +[E‘]

¡w _ [A]<2 -Lr__>
[11+]" ka

[34'12n ¡vs ha. 43"!)
[A]

y despreciando respecto de la

[3*]- (un)
que o. la. fórmulaclásica para la en una solución salina.

3°) Sila diferencia [031- u despreciablerespectodel valor
de [B] tenemos

[31- 32.451.. (mr)
ka +[fl"']



que ee la ya conocida. fórmula de Henderson,
Volviendo ahora a nuestro caeo, hallaremoa la derivada de

1a (LI) escrita en la siguiente toma

[B]=_E_LAJ_ e ‘w -[m
k. 43*] [3+] _...

k
per le tante d B - e [A] KV

“3‘51"1mm? ' [#12 -1

y cone ¿[3’]- - 2,3[I’] opa

resulta d(B1-2'3(ka[A][H*] * Iv ip (5+),
¿PH (ka + [3*] )2 [3*]

e¡ea [3-2.3(M +[or]+ ( IN)
"-y (ka + )2

reetando de le ( IN ) fi. a 2,3 ([T] +[Or]) ee tiene

0‘. +[r1 )2

derivando [3’e igualendo a. eero tendremos e]. punto de ¡Mirna poder
regulador:



2.3 [ka LA] (ka +[H"1)2 - 2 (ka +[n*]) ka [A][3+1], o
( ka +[r1>4

o sea kh +[HÏ] a 2[H+]

y por lo tanto ki - [I+]

Es decir que se tiene ei máximodonde la mitad del ácido ¡até neutra
lizada, on perfecto acuerdo con la experiencia¡

m- 42-1

w

Poder regulador de la suspensión de CO3Ca

Para deducir teóricamente el valor de la capacidad reguladora
de una suspensión de 00303, partimos‘de la tórmu1a(XLVI)

P-fi-fi.
donde comoyaíse ha dicho

¡9° - 2.3 ([H‘b [01?!)

y [3.1133 u 2.3[H*]¡-°[%,7

Comoéste sistema se encuentra en un ámbito de pH en el cual

je; puede aafi despreciado respecto da/B, quada entonces:

f'fi' 293ÍE’JÉJ‘FJ
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EmpleandoECI, y de acuerdo a la ecuación (L) para el equili
brio ácido-base tenemos: _

[01"] . 2[Ca*’*]o [11*] - [03"] —2 [003:] -[co3H']

Estando el sistema en equilibrio, podemosdespreciar los cua
tro últimos términos, ya que si se ha agregado suficiente HCl, el va
lor de éstos será despreciable respecto del [03”]

luego: [01"] - 2 [Ca‘fl

Por lo tanto sabiendo que dn n d [A]: d[Cl'] podemosponer:

a dICa'H‘l
[9 2,3[s+] 2 ¿[m1

Para resolver le. derivada recurrimos e. la fórmula. (XXIV)

pHaI 4%p1+-2LpCa

o “a " 1°5 "' ’ 108k - i log f - %log [Cafi']

y [3+]. r 3/2 [oa**]1/’
2

de donde [03H] . ÍÏjï-fí

y derivando respecto de [B‘]

21323[fl-SIH’JZr'z81%
«um ¡”F16

te“... ¡2123* air-311+ driia-ir)fil‘ “m’



a++ H+ +

entoneee

¡#12 [Hfl a:. 4.6 '1— 2 fl 3 _—
P ¡{2 r3 ( ¿(5+1 t )

Pero el cociente que está fuera del paréntesis es igual a
[Ca'H'Iee decir a 1/2 [A], luego

.2,3[A](2-3 dlnf
¡D dln[H+] )

pasando a log decimales

p. 2,3[A](2 - 3 dlogf )
dlosIH+I

0 838

f). 2,3 [A] (2 4.3 dlogr) (un)de

Esta fórmula noe dice que el poder regulador del "003Ca" ee
proporcional a 1a cantidad (A) de moles de ácido agregado por litro de
suspensión, y a la derivada respecto del pH, del logaritmo del coefi
ciente de actividad media del cloruro de calcio.

En la tabla 11 puede verse que el valer de [J ealculado con
la fórmula (LVII), concuerda eon el obtenido experimentalmente hacien

de f. “M
APH

Los valores de [A] ee tomaron directamente de la curva expe
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rimental de equilibrio de la fis. 15, y los de r se obtuvieron de la
curva fig. 9, tomando [Ca"'*] a 1/2 [Al

pH A10É-AA
pH ApH med. [A] ALA] [114]!“1 f log! 410g ApH ApH P

7,80 0,000 0,900 -o,045
0,20 7,70 0,013 0,0065 0,104 0,520 0,065 0,053

7,60 0,013 0.710 '-0.149
0,20 7,50 0,051 0,0385 0,060 0.300 0,255 0,218

7.40 0,064 0,620 -0,2o9
052° 7930 09136 09132 05079 00395 0068 0997

7,20 0,200 0,514 -0,288
0,20 7,10 0,300 0,350 0,037 0,185 1,50 2,05

7.00 0,500 0,472 -o,325
0,20 6.90 0,415 0,7075 0,027 -o,135 2,07 2,59

6,80 0,915 0.503 -0,298
0,20 6,70 0,470 1.149 0,071 4.355 2.35 2’47

6,60 1,385 0,592 -0,228
0,20 ‘.5° 0.485 1,622 0,063 «43,3152,43

6,40 1,850 0,684 -0,165

Tabla 11 u-Poder regulador de la suspensión de 003Ca

Finalmente diremos que el poder regulador de este sistema au
menta constantemente sin pasar por un máximosomo ocurre en el oaso
de los reguladores homogéneos.Esta conclusión se desprende de la 16r
nrula LVIy la confirman los resultados experimentales de la tabla 11.

Por último es necesario señalar que las discrepancias que se

observan entre los valores calculados y los experimentales de P , son
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debidae a que la fórmula (XXIII) empleada para deducir 1a(LVI), consti
tuye ¡610 una aproximación. En cambio ei conocióranoe los diatintoe

valor“ del coeficiente de actividad del ion ealoie ima”). hubieee
eido posible empledndoleadecuadamente, ebtener ¡ojotas valores deP .



J 4 asp 7; n 6,5 7to .4 , 115 . . ¡zu-Í.
L ,. -42.“ . á, ' ,_ '..

1‘13.15 - Curva manzana]. de ¡“1113110

[5]“{PM (e m agregaáo
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V - CONCLUSIONES

vamosa resumir ahora, las conclusiones a las que hemoslle
gado on el presente trabajo:

1°)

2°)

En un sistema "regulador" formado por carbonato do calcio, en equi
librio con los iones de la solución y con el C02del aire, el pH
os una función del logaritmo de la concentración de los iones oal
cio, disminuyendo cuando esta aumenta. I

Cuandole solución contiene principalmente iones cloruro y
calcio, el pH viene dado aproximadamente por la fórmula (XXIV):

pH - 6,24 —3/2 log r - 1/2 log [02W]

Enla que t representa el coeficiente do actividad media del
cloruro de calcio,

La presencia do iones extraños afectaría los resultados, en
la medida en que modificasen la fuerza iónioa de la solución, in
validando el empleo do los valores de t determinados sin tomar on
cuenta osa situación.

Respecto del concepto do "poder regulador“ nos hemos atenido a la
idea original de Van Slyko, haciendo la salvedad que el poder re

gulador verdadero ¡3 os igual a la diferencia fi-fio en la que

=_:.ÉL
¿PH 7/3. - 2.3 ([Hfl'r [on-1)

con lo cual desaparece el inconveniente señalado por Prelat según
el cual las soluciones de ácidos o bases fuertes no pueden por sí
mismosconstituir sistemas buffer.



3°)

-57

Cabeein embargoaclarar, que en las aplicaciones prácticas

interesa sobre todo el valor de]? o "poder amortiguador" comole
hemoellamado, independientemente de si el producido por verdade

roe reguladores o no. Por eso en loa caeoe en que ‘fi%sea grande
no será necesario el empleo de mecanismos reguladores, ya que en
¿ete caso las soluciones por eí mismasofrecerán resistencia el
cambio de pH, sin neceeidad de agregar verdadero. reguladores.

El poder regulador de una suspensión de carbonato de calcio, no
pasa por un máximocomo ocurre con los reguladores homogéneo. ei
no que aumenta continuamente con la concentración del ion calcio
o del ácido agregado como ee deduce de la fórmula (LVII)

[’- 2,3[A] (2+3 dlogf). de

Esta fórmula ee comprobóexperimentalmente con aproximación sufi
ciente.
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