


CARACTERÍSTICAS	



DEFINICIONES		

Se	requiere	una	perspec-va	más	general	



Ácido:		Especie	que	-ende	a	ceder	un	ión	H30+	
Base:				Especie	que	-ende	a	aceptar	un	ión	H30+	

CH3COOH	(aq)	+	H2O	(l)																								H3O+	(aq)	+	CH3COO-	(aq)		

Par ácido-base conjugado 

ácido	 base	 base	ácido	
Transferencia	
protónica	

Sustancia	anfótera	
(puede	actuar	como	
ácido	o	como	base)	

•  			Ya	no	se	limita	a	disoluciones	acuosas.	
•  	Se	explica	el	comportamiento	básico	de	NH3.	

			Ventajas	

NH3	(aq)	+	H2O(l)											NH4
+
(aq)	+	OH-

(aq)	

DEFINICIONES	 





Lewis	(1923)	

Ácido:	Especie	que	puede	aceptar	pares	de	electrones.	

Base:	Especie	que	puede	aportar	pares	de	electrones.	

Para	que	una	sustancia	acepte	un	H+	debe	poseer	un	par	
de	electrones	no	compar-dos.	
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Autoionización	del	agua	
!    



Concepto	de	pH	

TIPOS	DE	DISOLUCIONES	

Ácidas:		[H3O+]	>	10–7	M	⇒	pH	<	7	

Básicas:	[H3O+]	<	10–7	M	⇒	pH	>	7	

Neutras:	[H3O+]	=	10–7	M	⇒	pH	=	7	

En	todos	los	casos:	Kw	=	[H3O+]	·	[OH–]	

Por	 lo	 tanto,	 si	 [H3O+]	 aumenta	 (disociación	 de	 un	 ácido),	 	 entonces	
[OH–]	debe	disminuir	para	que	el	producto	de	ambas	concentraciones	
conserve	su	valor	igual	a	10–14	



Escala	de	pH	para	sustancias	comunes	

ÁCIDO	 BÁSICO	

Jugo	de	
limón	

Leche	

14	1	 2	 3	 4	 6	 8	 9	 10	 11	 12	 13	5	 7	

Cerveza	 Sangre	

Agua	mar	

Amoníaco	

Agua	des-lada	



Concepto	de	pOH	



Electrolitos	fuertes	y	débiles	

[HA]	 [A–]	 [H+]	

[HA]	

[	H+]	[A–]	

[HA]	



Fuerza	de	ácidos	

En	disoluciones	acuosas	diluidas	([H2O]	≈	constante)	la	fuerza	de	un	ácido	HA	
depende	de	la	constante	de	equilibrio:		

HA		+	H2O												A–		+	H3O+		

										 	 			[A–]	·	[H3O+]								 																				[A–]	·	[H3O+]	
	 	Kc	=	 	 															 					⇒			Kc	·	[H2O]		=					
								 	 			[HA]	·	[H2O]	 	 	 																	[HA]		

									Constante	de	acidez	

Fuerza	 de	 un	 ácido	 o	 una	 base:	 Es	 la	 mayor	 o	 menor	
tendencia	a	transferir	o	aceptar	un	protón,	respec-vamente.	



Fuerza	de	ácidos		



Ácidos	polipróVcos	

Son	aquellos	que	pueden	ceder	más	de	un	H+.	Por	ejemplo	
el	H2CO3	que	es	dipró-co.	

Existen	pues,	tantos	equilibrios	como	H+	disocie:		

H2CO3
			+	H2O																HCO3

–		+		H3O+		

HCO3
–		+	H2O																	CO3

2–		+		H3O+		

	 		[HCO3
–	]	·	[H3O+]				 	 	 		[CO3

2–	]	·	[H3O+]							
Ka1	=											 	 					 	 	 		Ka2	= 																																														

									 			[H2CO3]	 																																	[HCO3
–	]		

Ka1	=	4,5	·	10–7		 							 		 	 		Ka2	=	5,7·	10–11			

La	constantes	sucesivas	siempre	van	disminuyendo.	



Fuerza	de	bases	
En	 disoluciones	 acuosas	 diluidas	 ([H2O]	 ≈	 constante)	 la	
fuerza	 de	 una	 base	 BOH	 depende	 de	 la	 constante	 de	
equilibrio:		

															B		+	H2O														BH+		+	OH–	

													[BH+]	.	[OH–]							 	 																										[BH+]	.	[OH–]	
Kc	=																																					⇒					Kc	.	[H2O]	=		

								[B]		.		[H2O]	 	 	 																																	[B]			

Constante	de	basicidad	



Fuerza	de	ácidos	y	bases	

Relación	entre	Ka	y	Kb	conjugada	

•  Si	un	ácido	es	fuerte	su	base	conjugada	es	débil.	
•  Si	un	ácido	es	débil	su	base	conjugada	es	fuerte.	
•  A	 la	 constante	 del	 ácido	 o	 base	 conjugada	 en	 la	
reacción	 con	 el	 agua	 se	 le	 suele	 llamar	 constante	de	
hidrólisis	(Kh).			

•  Kh		=		Ka	.	K	b	



Relación	entre	Ka	y	Kb	conjugada	

Equilibrio	de	disociación	de	un	ácido:	

HA		+	H2O											A–		+	H3O+		

Reacción	de	la	base	conjugada	con	el	agua:	

A–	+	H2O											HA		+	OH–			

																[A–]	x	[H3O+]	 																 	 	 	 	[HA]	x	[OH–]										
Ka	= 	 	 															 	 	 	 		Kb	=	
	 																				[HA]	 	 	 											 	 	 	 	[A–]	

																																			[A–]	x	[H3O+]	x	[HA]	x	[OH–]										
		Ka	x	K	b	=																																																																															=		KW	
	 																																															[HA]	x	[A–]	

•  Si	un	ácido	es	fuerte	su	base	conjugada	es	débil.	

•  Si	un	ácido	es	débil	su	base	conjugada	es	fuerte.	

•  A	la	constante	del	ácido	o	base	conjugada	en	la	reacción	con	el	agua	se	le	
suele	llamar	constante	de	hidrólisis	(Kh).			



Hidrólisis	de	sales	
Comportamiento	ácido–base	de	las	sales	

Neutras	
Ácidas	

Básicas	
Determinación	cualita.va	

1.  Disociar	la	sal	en	sus	iones	
2.  Iden-ficar	su	procedencia	
3.  Determinar	cuáles	se	pueden	hidrolizar	
4.  Plantear	y	analizar	el	equilibrio	de	hidrólisis	

Es	 la	 reacción	 de	 los	 iones	 de	 una	 sal	 con	 el	 agua.	 Sólo	 es	 apreciable	
cuando	estos	iones	proceden	de	un	ácido	o	una	base	débil:	

"  Hidrólisis	ácida	(de	un	caVón):	

	NH4
+	+	H2O											NH3

		+	H3O+		

"  Hidrólisis	básica	(de	un	anión):	

	CH3–COO–	+	H2O											CH3–COOH		+	OH–		



Tipos	de	hidrólisis	
	 	 	 	Según	procedan	el	ca-ón	y	el	anión	de	un	ácido	o	una	base	fuerte	o	

débil,	las	sales	se	clasifican	en:	

•  Sales	procedentes	de	ácido	fuerte	y	base	fuerte.		

	Ejemplo:	NaCl	 	 	pH	=	7	

•  Sales	procedentes	de	ácido	débil	y	base	fuerte.		

	Ejemplo:	NaCN 	pH	>	7	

•  Sales	procedentes	de	ácido	fuerte	y	base	débil.		

	Ejemplo:	NH4Cl 	pH	<	7	

•  Sales	procedentes	de	ácido	débil	y	base	débil.		

	Ejemplo:	NH4CN 	pH	depende	de	Ka	y	Kb	

Hidrólisis	de	sales	
Es	 la	 reacción	 de	 los	 iones	 de	 una	 sal	 con	 el	 agua.	 Sólo	 es	 apreciable	
cuando	estos	iones	proceden	de	un	ácido	o	una	base	débil:	

"  Hidrólisis	ácida	(de	un	caVón):														NH4
+	+	H2O			→		NH3

		+	H3O+		

"  Hidrólisis	básica	(de	un	anión):			CH3–COO–	+	H2O			→			CH3–COOH		+	OH–		



VALORACIONES	O	TITULACIONES	ÁCIDO-BASE	

Se	u.lizan	para	determinar	 la	concentración	de	un	ácido	o	de	una	base	
en	una	disolución.	
Una	 disolución	 que	 con-ene	 una	 concentración	 conocida	 de	 base	 (o	
ácido)	 se	 hace	 reaccionar	 con	 una	 disolución	 de	 ácido	 (o	 de	 base)	 de	
concentración	desconocida.	

Cuando	se	observa	cambio	de	color	en	la	solución,	se	está	en	se	está	en	situación	
de	Punto	Final,	se	encuentra	dentro	de	un	intervalo	de	valores.		
Cuando	 se	 logra	 la	 neutralización	 completa	 se	 ha	 alcanzado	 el	 	 Punto	 de	
equivalencia,	que	es	un	punto	contenido	dentro	del	rango	del	punto	final.		

En	 un	 Erlenmeyer	 se	 coloca	 un	
volumen	conocido	de	 la	sustancia	
que	 se	 desea	 -tular	 o	 valorar	
(determinar	 su	 concentración)	 y	
se	agregan	gotas	de	indicador.		

Se	carga	 la	bureta	con	 la	 solución	
del	reac-vo	-tulante.	

Se	 mide	 el	 volumen	 de	 la	
disolución	 de	 base	 (o	 ácido)	
necesario	 para	 que	 consuma	
(neutralice)	todo	el	ácido	(o	base).		



CURVAS	DE	TITULACIÓN	
Son	representaciones	gráficas	de	 la	variación	del	pH	en	el	 transcurso	
de	la	valoración:	

Hay	que	resaltar	tres	zonas:	
1-	 Antes	 de	 alcanzar	 el	 Punto	 de	

Equivalencia	
2-	 El	 Punto	 de	 Equivalencia	 (Dentro	

del	rango	del	punto	final	registrado	
por	el	indicador)	

3-		Después	del	Punto	de	Equivalencia	

Los	casos	más	frecuentes	son:	
a.  Valoración	de	ácido	fuerte	con	base	fuerte.	
b.  Valoración	de	base	fuerte	con	ácido	fuerte.	
c.  Valoración	de	ácido	o	base	débil	con	base	o	ácido	fuerte.	

•  Permiten	estudiar	los	diferentes	casos	de	valoración.	
•  Ayudan	a	predecir	el	intervalo	de	pH	en	el	cambio	(Punto	Final).	
•  Facilitan	la	selección	del	indicador.	

(3)	

(2)	

(1)	



Valoración	de	un	ácido	fuerte	con	una	base	fuerte.	

Es	importante	que	el	 intervalo	de	viraje	del	 indicador	coincida	con	el	salto	
de	pH	que	se	produce	cuando	alcanzamos	el	punto	de	equivalencia. 



Curva	de	valoración	de	un	ácido	débil	con	una	base	fuerte:		
La	situación	es	dis-nta	al	caso	anterior	ya	que	para	el	cálculo	del	pH	entran	en	juego	
dis-ntos	-pos	de	equilibrios	dependiendo	de	la	relación	de	concentraciones.	

•  El	pH	inicial	lo	fija	la	Ka	o	Kb.	
•  El	 pH	 se	 corresponde	 con	 el	

de	la	disolución	reguladora	o	
amor-guadora	 que	 se	 forma	
en	 el	 transcurso	 de	 la	
valoración.	

•  El	 pH	 en	 el	 Punto	 de	
Equivalencia	 se	 corresponde	
con	el	de	la	sal	formada.	

•  El	pH	depende	del	exceso	de	
base	o	ácido	añadido. 



pH	en	el	punto	de	equivalencia	
•  Si	se	valora	ácido	fuerte	con	base	fuerte	(o	al	revés)		pH	=	7	
•  	Si	se	valora	ácido	débil	con	base	fuerte		pH	>	7	
•  	Si	se	valora	base	débil	con	ácido	fuerte		pH	<	7	

Se	 indica	 que	 se	 ha	 obtenido	 el	 punto	 de	 equivalencia	 mediante	 un	
indicador	 apropiado,	 es	 decir	 que	 cambie	 de	 color	 justo	 cuando	 la	
reacción		llega	al	punto	de	equivalencia.	

INDICADORES:	
Son	sustancias	orgánicas	con	propiedades	ácido-base	de	carácter	débil	y	
cuyas	 formas	 disociadas	 (par	 conjugado)	 presentan	 coloraciones	
dis-ntas	o	diferenciadas,	pudiendo	exis-r	una	gamma	amplia	de	colores	
en	la	transición	

El	mejor	indicador	es	potenciométrico	(electrodo	de	vidrio),	pero	se	usan	
con	frecuencia	indicadores	químicos.	

Propiedades	ideales:	
Posee	carácter	(ácido/base)		mas	débil	que	el	analito	en	estudio.	
Presente	en	concentraciones	muy	bajas	que	no	interfieren	con	la	curva	
de	valoración.	
Produce	cambios	percep-bles	y	ní-dos	de	color	en	el	P.E.	



Intervalos	de	viraje	de	indicadores	


