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Teorías
Ácido-Base
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Características de los ácidos y las bases
ÁCIDOS:

• Tienen sabor agrio.
• Son corrosivos para la 

piel.
• Enrojecen ciertos 

colorantes vegetales.
• Disuelven sustancias
• Atacan a los metales 

desprendiendo H2.
• Pierden sus propiedades 

al reaccionar con bases.

BASES:
• Tiene sabor amargo.
• Suaves al tacto pero 

corrosivos con la piel.
• Dan color azul a ciertos 

colorantes vegetales.
• Precipitan sustancias 

disueltas por ácidos.
• Disuelven grasas.
• Pierden sus propiedades 

al reaccionar con ácidos.
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Definición de Arrhenius

• Publica en 1887 su teoría de
“disociación iónica”.

– Hay sustancias (electrolitos) que en disolución se 
disocian en cationes y aniones.

• ÁCIDO: Sustancia que en disolución acuosa 
disocia cationes H+.

• BASE: Sustancia que en disolución acuosa 
disocia aniones OH–.
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Disociación

• ÁCIDOS:
• AH (en  disolución acuosa)  A– + H+

• Ejemplos: 
– HCl (en  disolución acuosa)  Cl– + H+

– H2SO4 (en  disolución acuosa) SO4
2– + 2 H+

• BASES:
• BOH (en  disolución acuosa)  B + + OH–

• Ejemplo: 
– NaOH (en  disolución acuosa)  Na+ + OH–
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Neutralización
• Se produce al reaccionar un ácido con una 

base por formación de agua:

• H+ + OH– — H2O

• El anión que se disoció del ácido y el catión 
que se disoció de la base quedan en 
disolución inalterados (sal disociada):

• NaOH +HCl — H2O + NaCl (Na+ + Cl–)
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Teoría de Brönsted-Lowry.

• ÁCIDOS:

• “Sustancia que en disolución cede H+”.

• BASES:

• “Sustancia que en disolución acepta H+”.
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Par Ácido/base conjugado
• Siempre que una sustancia se comporta como 

ácido (cede H+) hay otra que se comporta como 
base (captura dichos H+).

• Cuando un ácido pierde H+ se convierte en su 
“base conjugada” y cuando una base captura H+

se convierte en su “ácido conjugado”.

ÁCIDO (HA) BASE CONJ. (A–)
– H+

+ H+

BASE (B) ÁC. CONJ. (HB+)
+ H+

– H+
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Ejemplo de par Ácido/base conjugado

Disociación de un ácido:
• HCl (g) + H2O (l) H3O+(ac) + Cl– (ac)
• En este caso el H2O actúa como base y el HCl

al perder el H+ se transforma en Cl– (base 
conjugada)

Disociación de una base:
• NH3 (g) + H2O (l)    NH4

+ + OH–

• En este caso el H2O actúa como ácido pues 
cede H+ al NH3 que se transforma en NH4

+

(ácido conjugado)
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Teoría de Lewis
ÁCIDOS:

• “Sustancia que contiene al menos un 
átomo capaz de aceptar un par de 
electrones y formar un enlace covalente 
coordinado”.

BASES:

• “Sustancia que contiene al menos un 
átomo capaz de aportar un par de 
electrones para formar un enlace 
covalente coordinado”.
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Teoría de Lewis (Ejemplos)
• HCl (g) + H2O (l)             H3O+(ac) + Cl– (ac)

En este caso el HCl es un ácido porque contiene un átomo (de H) que 
al disociarse y quedar como H+ va a aceptar un par de electrones del 
H2O formando un enlace covalente coordinado (H3O+). 

• NH3 (g) + H2O (l)          NH4
+ + OH–

En este caso el NH3 es una base porque contiene un átomo (de N) capaz 
de aportar un par de electrones en la formación del enlace covalente 
coordinado (NH4

+). 
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Teoría de Lewis (cont.)

• De esta manera, sustancias que no tienen 
átomos de hidrógeno, como el AlCl3 pueden 
actuar como ácidos:

• AlCl3      +   :NH3 Cl3Al:NH3

• Cl       H                         Cl   H
|         |                          |    | 

Cl–Al  +  : N–H        Cl–AlN–H
|          |                           |   | 

Cl         H                          Cl  H
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Equilibrio de ionización del agua.

• La experiencia demuestra que el agua tiene una 
pequeña conductividad eléctrica lo que indica que 
está parcialmente disociado en iones:

• 2 H2O (l)          H3O+(ac) + OH– (ac) 
• H3O+ · OH–

Kc = ——————
H2O2

• Como H2O es constante por tratarse de un 
líquido, llamaremos Kw = Kc · H2O2

• conocido como “producto iónico del agua”

 [ ]×[ ] -

w 3K H O OH
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Concepto de pH.
• El valor de dicho producto iónico del agua es: 

KW (25oC) = 10–14 M2

• En el caso del agua pura:
———–

H3O+= OH– =   10–14 M2 = 10–7 M

• Se denomina pH a:

• Y para el caso de agua pura, como H3O+=10–7 M:

pH = – log 10–7 = 7

3pH log [H O ] 
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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–

• luego si H3O+ aumenta (disociación de un ácido), entonces OH– debe 
disminuir para que el producto de ambas concentraciones continúe 
valiendo 10–14 M2
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pH en sustancias comunes



16

Concepto de pOH.
• A veces se usa este otro concepto, casi 

idéntico al de pH:

• Como Kw = H3O+ · OH– = 10–14 M2

• Aplicando logaritmos y cambiando el signo 
tendríamos:

• pH + pOH = 14

• para una temperatura de 25oC.

pOH log [OH ] 
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Ejemplo: El pH de una disolución acuosa es 12,6. ¿Cual 

será la OH– y el pOH a la temperatura de 25oC

• pOH = – log OH– = – log 0,04 M =  1,4

•
OH– = Antiilog [- pOH]

• OH– = Antiilog [-1.4]

• ——— = —————— =   0,04 M
HH3O+ 2,5 · 10–13 M

• pH = – log H3O+ = 12,6,  de donde se deduce que: H3O+
= 10–pH = 10–12,6 M =  2,5 · 10–13 M

• Como Kw = H3O+ · OH– = 10–14 M2

• entonces:
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Electrolitos fuertes y débiles

• Electrolitos fuertes: 
Están totalmente disociados

– Ejemplos: HCl (ac)  Cl– + H+

NaOH (ac)  Na+ + OH–

• Electrolitos débiles: 
Están disociados parcialmente

– Ejemplos: CH3–COOH (ac)  CH3–COO– + H+

NH3 (ac)+ H2O  NH4
+ + OH–
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Electrolitos fuertes y débiles

[A–] [H+]

[H+][A–]

[HA][HA]

Ácido fuerte

[HA]

Ácido débil
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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

 
  3

2

[ ] [ ]
[ ]

[ ]
C a

A H O
K H O K

HA

constante de 
 disociación (K 

acidez)



21

Fuerza de ácidos (cont.).

• Según el valor de Ka hablaremos de ácidos 
fuertes o débiles:

• Si Ka > 100  El ácido es fuerte y estará 
disociado casi en su totalidad.

• Si Ka < 1 El ácido es débil y estará sólo 
parcialmente disociado.

• Por ejemplo, el ácido acético (CH3–COOH) 
es un ácido débil ya que su Ka = 1,8 · 10–5 M
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Algunos indicadores de pH



Algunos indicadores de pH

Indicador Universal: Mezcla de varios indicadores de 
diferente rango de vire, a fin de poder medir la 

escala completa
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Valoraciones ácido-base

• Valorar es medir la 
concentración de un 
determinado ácido o 
base a partir del 
análisis volumétrico 
de la base o ácido 
utilizado en la 
reacción de 
neutralización.
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Valoraciones ácido-base
• Vácido x [ácido] x a =   Vbase x [base] x b

• Todavía se usa mucho la concentración 
expresada como Normalidad:

• Normalidad = Molaridad x n (H u OH)

• Vácido x Nácido = Vbase x Nbase

• En el caso de sales procedentes de ácido o 
base débiles debe utilizarse un indicador que 
vire al pH de la sal resultante de la 
neutralización.
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Ejemplo: 100 ml de una disolución de H2SO4 se 
neutralizan con 25 ml de una disolución 2 M de 
Al(OH)3 ¿Cuál será la [H2SO4]?

3 H2SO4 + 2 Al(OH)3  3SO4
2– +2Al3+ + 6 H2O

• 25 ml x 2 M x 3 = 100 ml x Mácido x 2

• De donde:
• 25 ml x 2 M x 3 

Mácido = ——————— =  0,75 M
100 ml x 2 

• [H2SO4] = 0,75 M 

• Vácido x Nácido = Vbas x Nbase (Nbase= 3 x Mbase)

• 100 ml x Nácido = 25 ml x 6 N 

• Nácido = 1,5 N    Mácido= Nácido/2 = 0,75 M 
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Ejercicio : Si 10,1 ml de vinagre han   necesitado 

50,5 ml de  una base 0,2 N para su neutralización. a) Cuál 
será la normalidad del ácido en el vinagre; b) Suponiendo 
que su acidez se debe al ácido acético (ácido etanoico). 
¿Cuál es el porcentaje en peso del ácido acético si la 
densidad del vinagre es de 1,06 g/ml?

• a) Vácido x Nácido = Vbase x Nbase
50,5 ml x 0,2 N 

Nácido = —————— = 1 N    Mácido = 1 M 10,1 ml

• b) Supongamos que tenemos un litro de vinagre:
• m(á. acético) = Molaridad x M x V =

= 1 mol/L x 60 g/mol x 1 L = 60 g
• msoluto 60 g % = x 100 =              x 100 = 5,66 %mdisolución 1060 g


