
QUIMICA GENERAL

FCEFyN - UNC

Equilibrio iónico

ACIDO-BASE



Si AB es un electrolito fuerte
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Cuando un soluto se disuelve (mezcla homogénea) en agua,

si se disocia en sus iones es capaz de conducir la corriente

eléctrica. Este tipo de solutos se conoce como

ELECTROLITO.



Si AB es un electrolito débil

equilibrio

cambio

inicial

AB A+ B
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Para electrolitos muy débiles x <<< CAB y se

puede considerar que es despreciable.
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Ión hidrógeno hidratado

EQUILIBRIOS ACIDO - BASE

EQUILIBRIO IONICO

Arrhenius fue el primero en proporcionar 

el concepto de ácido y base

hidronioión

H

HH
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..
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El ácido para Arrhenius es una sustancia que

proporciona H+ en agua (H3O
+).

La base para Arrhenius es una sustancia que

proporciona OH- en agua

Na OH + H2O  Na+ + OH-
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Una base es una sustancia que puede aceptar

un protón.

Un ácido es una sustancia que puede donar un 

protón.

Posteriormente Brønsted y Lowry dieron su definición 

(1923)



base base 

conjugada del 

ác. clorhídrico
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𝑯𝑪𝒍 + 𝑯𝟐𝑶 ↔   𝑯𝟑𝑶
+ + 𝑪𝒍−  



Fuerza relativa de pares ácido-base conjugados

Acido Base conjugada
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Se puede aplicar el mismo concepto a compuestos

que no posean H+ u OH- en su fórmula molecular



Un ácido para Lewis es una sustancia que

puede aceptar un par de electrones

Una base para Lewis es una sustancia que

puede donar un par de electrones

Ácidos y bases de Lewis

N   H••

H

H

ácido base

F   B

F

F

+ F   B

F
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N   H
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¡Ningún protón es donado o aceptado!



AUTOPROTOLISIS
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Autoprotólisis de varios solventes
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Solventes ANFIPROTICOS



Constante de producto iónico del agua
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   Cº2 5a



[H+] = [OH-]

[H+] > [OH-]

[H+] < [OH-]

Si la solución tiene:

neutra

ácida

básica



Concepto de pH (Sorensen 1909)

            p H
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−𝒍𝒐𝒈 𝑲𝒘 =  −𝒍𝒐𝒈   𝑯𝟑𝑶
+ + (− 𝒍𝒐𝒈   𝑶𝑯− )  

 𝐩𝑲𝒘 =  𝐩 𝑯𝟑𝑶
+ + 𝐩  𝑶𝑯−    

 𝑲𝒘 =   𝑯𝟑𝑶
+ .   𝑶𝑯−    
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0 < pH < 14
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 𝑲𝒘 =   𝑯𝟑𝑶
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 𝐩𝑲𝒘 = − 𝒍𝒐𝒈 (𝟏, 𝟎𝟎 𝒙 𝟏𝟎−𝟏𝟒) = 𝟏𝟒 



Dijimos que:

neutra [H+] = [OH-]
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pH [H+]

A 25°CA 25°C

neutra

ácida

básica

[H+] = 1 x 10-7

[H+] > 1 x 10-7

[H+] < 1 x 10-7

pH = 7

pH < 7

pH > 7



H2SO4

4,9x10-10HCN (CN-)HClO4

3,0x10-8HClO (CLO-)HNO3

1,8x10-5CH3COOH (CH3OO-)HI

4,5x10-4HNO2 (NO2
-)HBr

6,8x10-4HF (F-)HCl

KaDébiles (base conjugada)Fuertes

Ejemplo de ácidos fuertes y débiles



Ejemplo de bases fuertes y débiles

1,5x10-14(NH2)2CO (NH2CONH3
+ )

3,8x10-10C6H5NH2 (C6H5NH2
+)Ba(OH)2

4,4x10-4CH3NH2 (CH3NH3 
+)KOH

1,8x10-5NH3 (NH4
+)NaOH

KbDébiles (ácido conj.)Fuertes



pH de algunos fluidos 

comunes

Muestra                      pH



Medición de pH

a) Uso de pHmetro:



b) Indicadores de pH :



Indicadores ácido-base
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¿Cuál es el pH de una solución de HNO3     

2 x 10-3 M (C ac )?

pH de una solución de ácido fuerte

HNO3 (ac) + H2O (l) H3O
+

(ac) + NO3
-

(ac)

= -log(0,002) = 2,7

Inicial 

Final

0,002 M

0,002 M 0,002 M0,0 M

0,0 M 0,0 M

pH = -log [H+] = -log [H3O
+]

Por ser fuerte se disocia 100%



Ba(OH)2 (s) Ba2+
(ac) + 2OH-

(ac)

Inicial

Final

0,018 M

0,018 M 0,036 M0,0 M

0,0 M 0,0 M

14,00 – (- log(0,036)) = 12,6

¿Cuál es el pH de una solución 1.8 x 10-2 M

de Ba(OH)2 (C bs )?

Por ser fuerte se disocia 100%

pH = 14,00 – pOH =

pH de una solución de base fuerte



¿Cuál es el pH de un ácido monoprótico (HA) 0,5M

si su Kac es de 7,1 x 10-4?

HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

Inicial (M)

Cambio (M)

Equilibrio (M)

0,5 0,00

-x +x

0,5 - x

0,00

+x

x x

pH de una solución de ácido débil

Kac =
[H+].[A-]

[HA]
=

x. x

0,5- x



Kac =
x . x

0,5- x

Kac 
x2

0,5
= 7,1 x 10-4

0,5 – x  0,5Kac << 1

= 0,019 M

= 7,1 x 10-4

[H+] = [A-] = 0,019 M
pH = -log [H+] = 1,72

[HA] = 0,50 – x = 0,48 M

HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

x =  0,5 x 7,1 x 10-4  = 3,55 x 10-4



la siguiente aproximación

0,50 – x  0,50Kac << 1

Se puede usar cuando x < 5% del valor del 

cual es substraído.

Si x = 0,019

0,019 M

0,50 M

x = 3,8%

Menor que 5%

La aproximación 
estaría correcta

100%



¿Cuál es el pH de una solución 0,05 M de HA (a 250C)?

x = 0,006 M

x = 12%

Mayor que 5%

La aproximación 
no estaría correcta

Se debe resolver usando la ecuación cuadrática 

aplicando:

Kac =
x2

0,05
= 7,1 x 10-4

0,05 M 100%

0,006 M

ax2 + bx + c =0
-b ± b 2 – 4ac

2a
x = 



NH3 (ac) + H2O (l) NH4
+

(ac) + OH-
(ac)

pH de soluciones de bases débiles

Kb =
[ NH4

+ ] [OH- ]

[ NH3 ]

Kb es la constante de ionización de la base

Se resuelven los problemas de bases débiles como 

los de ácidos débiles, pero se obtiene  [OH-].

pH = 14,00 – pOHLuego se aplica:



A-
(ac) + H2O (l) OH-

(ac) + HA (ac)

HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

H2O (l) H+
(ac) + OH-

(ac)

Ka =
[H+].[A-]

[HA]

Kb=
[A- ]

[OH-] [HA]

Kw = [H+].[OH-]

Ka Kb  =
[H+].[A-]

[HA] [A- ]

[OH-] [HA]

Pares conjugados ácido-base (ión común)
Relación entre Kb y Ka



Ka = 
Kw

Kb
Kb = 

Kw
Ka

   
wba

KOHO HK K  
3.

ó

Ka Kb  =  Kw



TODAS las sales, en 

solución acuosa,  son 

ELECTROLITOS FUERTES 

por lo tanto se disocian 

COMPLETAMENTE

DISOLUCION DE SALES



Sales que provienen de la reacción entre

ácido fuerte y base fuerte

NaOH HClNa Cl

KOH HNO3KNO3

el anión y el catión

NO HIDROLIZAN

no reaccionan con agua
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Ejemplo

pH = 7             NEUTRO



Sales que provienen de la reacción entre

ácido débil y base fuerte

NaOH
CH3COOH

(HAc)

CH3COONa

(NaAc)

NaOH H2CO3
NaHCO3

El anión

HIDROLIZA

reacciona

con agua



NaAc (s) Na+
(ac) + Ac - (ac)

H2O

Ac - (ac) + H2O (l) AcH (ac) + OH-
(ac)

Ejemplo

pH > 7             BASICO




  O HOHO2 H
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Sales que provienen de la reacción entre

base débil y ácido fuerte

NH4OH HCl

Al(OH)3 HNO3

NH4Cl El catión 

HIDROLIZA

reacciona con agua
Al (NO3)3



NH4Cl (s) NH4
+

(ac) + Cl - (ac)

H2O

NH4
+

(ac) + H2O (l) NH3 (ac) + H3O
+

(ac)

Ejemplo

pH < 7             ACIDO
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
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Sales que provienen de la reacción entre

base débil y ácido débil

NH4OH HAcNH4 Ac

El anión y el catión

HIDROLIZAN

reaccionan

con agua
NH4OH HCNNH4 CN
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• Kb (anión) > Ka (catión)

pH < 7             ACIDO

pH > 7             BASICO

• Kb (anión) < Ka (catión)

• Kb (anión)  Ka (catión)

pH  7             NEUTRO



El efecto del ion común es el cambio que provoca en

el equilibrio la presencia de un compuesto que al

disolverse, provee al medio un ion en común con la

sustancia disuelta.

La presencia de un ion común suprime la

ionización de un ácido débil o de una base débil.

Considere la mezcla de CH3COONa (electrolito fuerte) y 

CH3COOH (ácido débil).

CH3COONa (s) Na+ (ac) + CH3COO- (ac)

CH3COOH (ac) H+ (ac) + CH3COO- (ac)

Ion

común

Efecto del ion común



Considere la mezcla de un ácido débil HA y la sal de 

su base conjugada NaA

HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

NaA (s) Na+
(ac) + A-

(ac)

Ka =
[H+][A-]

[HA]

[H+] =
Ka [HA]

[A-]
-log [H+] = -log Ka - log [HA]

[A-]

Ecuación de

Henderson-Hasselbalch

pH = pKa + log [A-]

[HA]

[A-]= CNaA

[HA]= CHA

pH = pKa + log CNaA

CHA



HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

NaA (s) Na+
(ac) + A-

(ac)

Si agregamos un ácido fuerte

H+
(ac) + A-

(ac) HA (ac)

Si agregamos una base fuerte

OH-
(ac) + HA (ac) A-

(ac) + H2O (l)

A-
(ac)+ H2O          HA(ac) +OH-

(ac)

Esta característica de las soluciones reguladoras (buffer) 

se debe a:



¡Ambos deben estar presentes! 

Este tipo de soluciones puede

resistir los cambios de pH aún

cuando se les agregue pequeñas

cantidades ya sea de un ácido o

una base fuerte.

SOLUCION REGULADORA

Un ácido débil y una sal del ácido

ó

una base débil y una sal de la base

Una mezcla de





Se dispone de 100 ml de una disolución amortiguadora formada por 

CH3COOH, 3 M, y CH3COONa, 3 M. El pH de la disolución 

amortiguadora es 4.74 

(a) Calcule el pH de esta disolución después de que se agrega 10 ml de 

una solución 2 M de NaOH. 

(b) Para comparar, calcule el pH que resultaría si se agregara 0.020 mol 

de NaOH a 1.00 L de agua pura 

Antes de la adición     0,3 mol                                                  0,3 mol

Adición de base                           0,02 mol                       

Después de la adición  0,28 mol           ---- 0,32 mol

Concentraciones finales: [Hac] = 0,28 mol/0,110 L = 2,55 M  

[Ac-] = 0,32 mol/0,110 L = 2,91

HA (ac) H+
(ac) + A-

(ac)

[H+] =
Ka [HA]

[A-]

[H+] =
1,8 . 10-5

. 2,55

2,91

[H+] = 1,58 . 10-5 M

pH = -log 1,58 . 10-5 M = 4,8

CH3COOH(ac) + OH-(ac)                H2O(l) + CH3COO- (ac)
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