QUIMICA - 2.2 BACHILLERATO

Blogque 2
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QUIMICA - BLOQUE 2 - REACCIONES QUIMICAS

2.5 Equilibrio Acido-Base

Acido-base es, como equilibrio, un tema de problemas numéricos. Casi todo se
reduce a tres decisiones: si el acido o la base es fuerte o débil, qué equilibrio hay
gue montar y cdmo manejar los logaritmos sin equivocarse de signo.

2.5.1 - Teorias Acido-Base
Arrhenius (1884): 4cido es lo que libera H en agua; base es lo que libera OH".
Solo vale para disoluciones acuosas.

Bronsted-Lowry (1923): acido es dador de protones (H™); base es aceptor de
protones. Cada acido tiene su base conjugada (el 4cido menos un HY) y cada base
su acido conjugado (la base mas un H¥). Esta es la definicién que se usa en la PAU.

HA + B <=> A" + BH"

HA / A" : par conjugado acido-base 1
BH' /B : par conjugado acido-base 2

Cuanto mas fuerte es el acido, mas débil es su base conjugada.

Lewis (1923). Acido de Lewis: acepta un par de electrones. Base de Lewis: cede
un par de electrones. Es la definicibn mas amplia porque no exige que haya
hidrégeno, pero los calculos de este tema se hacen con Brgnsted-Lowry.

2.5.2 - pH, pOH y Producto Iénico del Agua
El agua se autoioniza en muy pequefia medida: HZO <=> HY + OH. A 25 °C Ia
constante de ese equilibrio vale:




Kw = [HY]J[OH] = 101? (a 25 °C)

pH = -log[H*]  pOH = -log[OH]

pH + pOH = 14 (a 25 °C)
Agua pura: [H']1 = [OH1 =107 mol/L => pH =7
Acido: [H*1> 107 => pH < 7. Base: [OH]1 > 107 => pH > 7.

Escala de pH: de 0 (muy acido) a 14 (muy basico)

ACIDO NEUTRO BASICO

0 2 4 6 7 8

1 107 10 10°® 108 1010 1012 104

| |
Vinagre Agua pura Lejia

Café Jabén

|
HCI 1M
Jugo gastrico NaOH 0,1M

En azul, la concentracién de H* en mol/L que corresponde a cada valor de pH.

La escala es logaritmica, no lineal: cada unidad de pH divide esa cifra entre 10, y pH 4 es mil veces mas acido que pH 7.

Figura 1 - Escala de pH de 0 a 14 con ejemplos de disoluciones cotidianas. El 7, en verde, es el neutro a 25 °C: por
debajo la disolucion es dcida y por encima, bésica. Debajo de cada valor va su concentracion de HY, que es lo que
deja ver que la escala es logaritmica y no lineal.

Error tipico. Kw depende de la temperatura. A 37 °C, Kw > 1014 y el pH neutro

baja por debajo de 7. En la PAU, mientras no te den otra temperatura, usa Kw =

1014 y pH neutro = 7.

2.5.3 : Constantes Ka y Kb. Grado de Disociacion
Para un acido débil HA en equilibrio HA <=> H* + A™;

Ka = [HT]1[A]/ [HA]

Sia<5%: [H']=vV(Ka-C)
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Si no: hay que resolver la ecuaciéon de segundo grado.

Para una base débil B + H,0 <=> BHT + OH":
Kb = [BH*][OH"] / [B]
Sia<5%: [OH] = V(Kb - C)

Grado de disociaciéon: a = [H]/C (dcido) o [OH]/C (base)

Ka - Kb = Kw = 10™14 (para un par conjugado)

Acidos y bases: fuertes frente a débiles

Disociacion Constante Ejemplo Calculo del pH
. | Ka>>1 [H]=C
Acido fuerte HCI, HNOs, H2S0a4
Completa (100%) no se tabula pH = -log C
- I | [H*]=V(Ka-C)
Acido débil Ka=[H*][A]/[HA] CHsCOOH, HF .
Parcial (~1%) pH=-log[H"]
| Kb >>1 [OH]=C
Base fuerte NaOH, KOH, Ba(OH)2
Completa (100%) no se tabula pOH=-log C
I | [OH1=V{Kb-C)
Base débil Kb=[BH"1[OH]/[B] NHs, aminas i
Parcial (~1%) pOH=-log[OH"]

La barra azul es la parte de las moléculas que llega a disociarse en cada caso.

Un &cido o una base fuertes no llevan constante tabulada: su disociacién no es un equilibrio, es completa.

Figura 2 - Acidos y bases fuertes frente a débiles. La barra azul de la segunda columna mide qué parte de las
moléculas se disocia: entera en los fuertes, un hilo en los débiles. A la derecha, la constante de cada uno y cémo se
calcula su pH.

Truco. Antes de aplicar la raiz cuadrada, comprueba que C/Ka > 400. Si se
cumple, [H*¥] = v(Ka:C) da un error menor del 5% y basta. Si no se cumple,
resuelve x° + Kax - Ka-C = 0 con la férmula cuadrética. Compruébalo siempre:
con acidos muy diluidos o con Ka grande puede no cumplirse.

Ejemplar de muestra - no autorizado para distribucién - Licencia MUESTRA

© 2026 PAUmode - Prohibida su reproduccién o distribucién sin autorizacién escrita - Obra protegida por derechos de propiedad intelectual

Pagina 4




2.5.4 - Hidrdlisis de Sales
Una sal puede cambiar el pH del agua si alguno de sus iones reacciona con ella. A

esa reaccion se le llama hidrdlisis. La regla es corta: hidroliza el ion que procede
del componente débil.

Hidrélisis de sales: caracter acido-base de una disolucién salina

Tipo de sal Ejemplo lon que hidroliza pH de la disolucién
Acido fuerte + Base fuerte NacCl, KNOs ninguno pH = 7 (neutra)
Acido débil + Base fuerte CH3:COONa CHsCOO" pH > 7 (basica)
Acido fuerte + Base débil NH.CI NH4* pH <7 (acida)
Acido débil + Base débil CH3COONHa4 los dos depende de Ka y Kb

Si hidroliza el anidn, su constante es Kh = Kw/Ka. Si hidroliza el catién, Kh = Kw/Kb.

Figura 3 - Los cuatro tipos de sal segun el acido y la base de los que proceden, con el ion que hidroliza en cada caso
y el pH resultante.

Ejemplo de hidrélisis basica (acetato de sodio):

CH3COO' + H,0 <=> CH;COOH + OH"

El acetato capta un proton del agua, se liberan OH" y el pH sube

por encima de 7.

Kh = Kw / Ka(CH,COOH) = 1014 /1,8x10> = 5,56x1071°

PAU - Atencion. En los apartados cualitativos basta con identificar qué ion
hidroliza y decir si la disolucién queda acida, basica o neutra. En los cuantitativos

te dardn Ka o Kb y tendras que calcular la constante de hidrdlisis Kh = Kw/Ka
antes de nada.
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2.5.5 - Disoluciones Tampodn

Una disolucion tampon apenas cambia de pH cuando se le afiaden pequefas
cantidades de acido o de base fuerte. Se prepara mezclando un acido débil con su
base conjugada (o una base débil con su acido conjugado) en concentraciones
parecidas.

Ecuacion de Henderson-Hasselbalch:
pH = pKa + log([A] / [HA])

pKa = -log(Ka)
Si[A] = [HA] => pH = pKa

El tampon trabaja bien en el intervalo pKa + 1.

Qué ocurre al anadir acido o base fuerte:
. Se anade HCI: el HT reacciona con A y forma HA. Baja [A'], sube [HA] y el pH
desciende muy poco.

- Se anade NaOH: el OH reacciona con HA y forma A". Sube [A'], baja [HA] y el pH
asciende muy poco.

Un tampon real. La sangre esta tamponada por el par acido carbdnico /
bicarbonato (H2CO3 / HCO3') y se mantiene en pH 7,40. Una desviacién de dos o
tres décimas ya es incompatible con la vida, lo que da idea de para qué sirve un
tampon.

2.5.6 - Volumetrias Acido-Base

Una volumetria permite averiguar la concentracion de un acido o una base
anadiéndole poco a poco otra disolucién de concentraciéon conocida (el valorante)
hasta el punto de equivalencia, donde los moles de uno y otro se igualan.

En el punto de equivalencia (PE):
n(acido) = n(base) => Ca-Va=Cb-Vb

Acido fuerte + base fuerte: pH = 7 (la sal no hidroliza)




Acido débil + base fuerte: pH > 7 (hidroliza el anién)

Acido fuerte + base débil: pH < 7 (hidroliza el catién)

Valoracion con NaOH 0,1 M: acido fuerte frente a acido débil

14
12
10 fenolfaleina (8,0-10,0
enolftaleina (8,0-10.0) PE acido débil: pH = 8,7
([ J
5 |
pH A T i (]
6 ¢| PE acido fuerte: pH =7,0
pH = pKa = 4,74 ==’
- ‘.— - -
4 =" ="
- . .
'l naranja de metilo (3,0-4,5)
I
2 1 : = HC| 0,1 M (&cido fuerte)
| === CH:COOH 0,1 M (4cido débil)
O 1 1 L 1 1 1
0 10 20 30 40 50

Volumen de NaOH anadido (mL)

Con el acido débil el salto empieza por encima de 7: el naranja de metilo ya no sirve.

Figura 4 - Dos valoraciones sobre 25,0 mL de acido 0,1 M con la misma base fuerte. Con el dcido fuerte (azul) el
punto de equivalencia cae en pH 7; con el dcido débil (violeta) queda en pH 8,7, porque la sal que se forma hidroliza.
En el débil, a mitad de camino el pH es justo el pKa. Las bandas marcan dénde vira cada indicador.

Indicadores:

Un indicador es un acido débil (HIn) cuyas formas &acida y basica tienen colores
distintos. Vira cuando el pH se acerca a su pKa. Para una valoraciéon de &cido fuerte
con base fuerte sirven tanto la fenolftaleina (vira entre pH 8 y 10) como el naranja de
metilo (vira entre pH 3 y 4,5), porque el salto del punto de equivalencia atraviesa
ambos intervalos. Si se valora un acido débil con base fuerte, el punto de equivalencia
cae en pH basico (8,7 en la figura) y solo sirve la fenolftaleina: el naranja de metilo
viraria antes de llegar a él.

Truco. En Ca-Va = Cb-Vb, si el acido es diprético (HZSO4) o triprético (H3PO4),
multiplica su concentracién por el nUmero de protones gue cede: HZSO4 0,1 M
aporta 0,2 mol de Ht por litro, no 0,1.
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Ejercicios Resueltos

Trece problemas con el desarrollo completo: pH de &cidos y bases fuertes y débiles, hidrdlisis
de sales, tampones y valoraciones.

1. Calcula el pH de una disolucion de HCI 0,025 M a 25 °C.

HCI es &cido fuerte: se disocia por completo, asi que [HT] es directamente la concentracién
del acido.
HCl -> H* + CI" (100% disociado)

[H*] = 0,025 mol/L

pH = -10g(0,025) = -log(2,5%107%) = -(log 2,5 + log 10™%) = -(0,398 - 2) =
1,60

Solucion: pH = 1,60

2. Calcula el pH de una disolucion de NaOH 0,040 M a 25 °C.

NaOH es base fuerte: [OH] = C. Se calcula el pOH y se pasa a pH con pH + pOH = 14.
NaOH -> Na® + OH" => [OH’] = 0,040 mol/L

pOH = -log(0,040) = -log(4,0x107?) =2 - log 4 = 2 - 0,602 = 1,398

pH = 14 - pOH = 14 - 1,40 = 12,60

Solucion: pH = 12,60

3. Calcula el pH de CH,COOH 0,10 M. Ka = 1,8x107°.

Acido débil: hay que comprobar primero si vale la aproximacion [HY] = v(Ka-C).
Comprobacién: C/Ka = 0,10/ 1,8x107 = 5556 >> 400, asi gue la aproximacién vale.

[HT] =v(1,8x10™ - 0,10) = v(1,8x10°°)
[H'] = 1,342%10°3 mol/L
pH = -log(1,342%1073) = 3 - log 1,342 = 3 - 0,128 = 2,87
Grado de disociacién: a = 1,342x1073 /0,10 = 1,34%, por debajo del 5% que exigia la

aproximacion.

Solucion: pH = 2,87 | a = 1,34%
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4. El pH de una disolucion de NH; 0,50 M es 11,48 a 25 °C. Calcula Kb y el
grado de disociacidn.

Del pH se saca [OH'] y con él se despeja Kb de la expresidon del equilibrio.
pOH = 14 - 11,48 = 2,52 => [OH] = 1022 = 3,02x10°> mol/L

- + -
NH, + H,0 <=> NH,* + OH
[NH,*1=[OH] = 3,02x1073 mol/L; [NH,1 = 0,50 - 3,02x1073 = 0,497 mol/L
Kb = [NH,*I[OH]/ [NH_] = (3,02x1073)2/0,497 = 9,12x10°/ 0,497

Kb = 1,84%x107

a = [OH]/C = 3,02x1073 /0,50 = 0,60%

Solucién: Kb = 1,84x10°° | a = 0,60%

5. Indica si una disolucion de CH3COONa es acida, basica o neutra. Escribe
la ecuacion de hidrdlisis y justificalo.

Hay que ver de qué acido y de qué base procede la sal: hidroliza el ion del componente débil.
CH3COONa procede de CH3COOH (4cido débil) y NaOH (base fuerte).

El Na™ viene de una base fuerte y no hidroliza. El CH3COO' si:
CH3COO' + H,0 <=> CH,COOH + OH"

El equilibrio libera OH’, luego [OH] > [H*] y el pH queda por encima de 7.

Solucién: Disolucién basica (pH > 7): el acetato capta H* del agua y libera

OH"

6. Calcula el pH de un tampdn preparado con CH3COOH 0,20 My CH3COONa
0,30 M. Ka(CH,COOH) = 1,8x10".

Es aplicacion directa de Henderson-Hasselbalch.
pKa = -Iog(1,8><10'5) =5-log1l,8=5-0,255=4,745

[AT]/[HA] = [CH3COO']/[CH3COOH] 0,30/0,20 = 1,50
pH = pKa + log(1,50) = 4,745 + 0,176 = 4,92

Hay mas base conjugada que &cido, asi que el pH tenia que salir algo por encima del pKa.

Soluciéon: pH = 4,92
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7. Al tampodn del ejercicio 6 se le anaden 0,010 mol de HCI por litro de

disolucion. Calcula el nuevo pH.

El HCI consume base conjugada y genera &cido. Se actualizan las dos concentraciones y se
vuelve a aplicar Henderson-Hasselbalch.
H™ + CH,COO" -> CH,COOH

[CH,COO']=0,30-0,010 = 0,290 M
[CH;COOH] = 0,20 + 0,010 = 0,210 M

pH = 4,745 + log(0,290/0,210) = 4,745 + log(1,381) = 4,745 + 0,140 = 4,88

Sin tampdn, esos mismos 0,010 mol de HCI en un litro darian pH = 2,0. Con tampén el pH
solo baja de 4,92 a 4,88.

Soluciéon: pH = 4,88 (baja solo 0,04 unidades)

8. Se valoran 25,00 mL de HCI de concentracion desconocida con NaOH
0,120 M. El punto de equivalencia se alcanza al gastar 18,60 mL de NaOH.
Calcula la concentracion del HCl y el pH en el punto de equivalencia.

En el PE se igualan los moles. Al ser acido fuerte con base fuerte, la sal no hidroliza y el pH es
7.
n(NaOH) = 0,120 mol/L - 0,01860 L = 2,232><10'3 mol

n(HCI) = n(NaOH) = 2,232x10~> mol
C(HCI) = 2,232x10°> mol / 0,02500 L = 8,93x10™2 mol/L = 0,0893 M

HCl + NaOH -> NaCl + HZO. El NaCl no hidroliza, luego pH = 7.

Solucion: C(HCI) = 0,0893 M | pH(PE) = 7,00

9. Se neutralizan 50,0 mL de HZSO4 0,10 M con NaOH 0,25 M. ;Qué
volumen de NaOH hace falta? Calcula el pH cuando se ha anadido la mitad

de ese volumen.

El H2504 cede dos protones, asi que n(H*) = 2-n(H2504). A mitad de volumen queda acido
sin neutralizar.

Sobre el H2504. Aqui se trata el H2504 como si cediera sus dos protones por
completo. Sus dos etapas de disociacién no son igual de fuertes, pero para
cuentas de neutralizacion la simplificaciéon es valida y es la que se espera en la
PAU.

n(HZSO4) = 0,10 mol/L - 0,050 L = 5,0x10°> mol
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n(H*) =2 -5,0x103 = 0,010 mol
V(NaOH) = 0,010 mol / 0,25 mol/L = 0,040 L = 40,0 mL
Con 20,0 mL de NaOH: n(OH’) = 0,25 - 0,020 = 5,0x107> mol
H™ sin neutralizar = 0,010 - 5,0x1073 = 5,0x10™> mol, en 70,0 mL totales

[H*] =5,0x1073 /0,070 = 7,14x102 mol/L => pH = -log(7,14x10°%) = 1,15

Solucién: V(NaOH) = 40,0 mL | pH a mitad de camino = 1,15

10. Una disolucion de un acido débil HA 0,050 M tiene pH = 3,20. Calcula
Ka, pKa y el grado de disociacion. Halla también Kb de su base conjugada
A.
Del pH se obtiene [H¥], de ahi Ka, y la Kb de la conjugada sale de Ka-Kb = Kw.
[HT] = 10320 = 6,31x10™ mol/L
[A]=[H']=6,31x10" [HA] = 0,050 -6,31x10™ = 0,04937 mol/L
Ka = [HY][A]/[HA] = (6,31><10'4)2 / 0,04937
Ka = 3,98x10”/ / 0,04937 = 8,06x10°°
pKa = -log(8,06x107°) = 6 - log 8,06 = 6 - 0,906 = 5,09
a=[HT]/C= 6,31><10'4 /0,050 =1,26%
Kb(A) = Kw / Ka = 1014/ 8,06x107® = 1,24x107°

Kb sale muy pequena: la base conjugada de un acido débil es a su vez una base débil.

Solucion: Ka = 8,06)(10'6 | pPKa =5,09 | a = 1,26% | Kb(A') = 1,24x10'9

11. Se mezclan 100 mL de HCI 0,10 My 60 mL de NaOH 0,15 M. Calcula el

pH de la disolucidn resultante.

Se cuentan los moles de cada uno, se neutraliza, y con el exceso y el volumen total se

calcula la concentracion.
n(HCl) = 0,100 L - 0,10 mol/L = 1,0x107? mol de H*

n(NaOH) = 0,060 L - 0,15 mol/L = 9,0><10'3 mol de OH"
H* + OH ->H,0

Sobra &cido: n(H') = 1,0x1072 - 9,0x107 = 1,0x107> mol
V total = 100 + 60 = 160 mL = 0,160 L

[H'] = 1,0x10> mol /0,160 L = 6,25%10°> mol/L
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pH = -Iog(6,25x10'3) = 3 - log(6,25) = 3 - 0,796 = 2,20

Queda 4acido fuerte en exceso, asi que el pH tenia que salir claramente por debajo de 7.

Solucion: pH = 2,20 (HCI en exceso)

12. Se valoran 25,0 mL de CH3COOH de concentracion desconocida con
NaOH 0,100 M. El punto de equivalencia se alcanza al gastar 32,5 mL de
NaOH. Ka(CH3COOH) = 1,8x10°°. Calcula: a) la concentracién del acido; b)
el pH en el punto de equivalencia.

En el PE se igualan los moles. Como el 4cido es débil, la sal que queda hidroliza y el pH sale
por encima de 7.
a) Concentracion del acido

n(NaOH) = 0,100 mol/L - 0,0325 L = 3,25x10°3 mol

n(CH,COOH) = n(NaOH) = 3,25x10> mol
C(CH,COOH) = 3,25x10° mol / 0,0250 L = 0,130 mol/L

b) pH en el punto de equivalencia

V total = 25,0 + 32,5 = 57,5 mL = 0,0575 L

[CH,CO0] = 3,25%x107 mol / 0,0575 L = 0,05652 mol/L

CH,COO + H,0 <=> CH,COOH + OH’

Kh = Kw /Ka = 104 /1,8x10™ = 5,56x1071°

[OH] = V(Kh - C) = v(5,56x1071° - 0,05652) = v(3,14x101?)
[OH] = 5,60%x10°° mol/L

POH = -10g(5,60x10°) = 6 - log(5,60) = 6 - 0,748 = 5,25
pH = 14 - 5,25 = 8,75

Sale basico, que es justo lo que se espera en el PE de un &cido débil con una base fuerte.

Solucion: C(CH3COOH) = 0,130 M | pH(PE) = 8,75

13. Calcula el pH de una disolucion de NH3 0,20 M. Kb(NH3) = 1,8x10'5.

Base débil: comprobar la aproximacion, sacar [OH’], pasar a pOH y de ahi a pH.
Comprobacién: C/Kb = 0,20/ 1,8x10™ = 11111 >> 400, la aproximacion vale.

- + -
NH3 + HZO <=> NH4 + OH

[OH] = V(Kb - C) = v(1,8x10™ - 0,20) = V(3,6x10°)
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[OH] = 1,897x10°3 mol/L
pOH = -l0g(1,897x1073) = 3 - log(1,897) = 3 - 0,278 = 2,72
pH = 14 - pOH = 14 - 2,72 = 11,28

a=1,897x103/0,20 = 0,95%, por debajo del 5%: la aproximacién era correcta.

Solucion: pH = 11,28 | [OH] = 1,897x10'3 mol/L | a = 0,95%
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