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IntroducciónIntroducción históricahistórica

Ácidos y bases se conocen desde la antigüedad.

Robert  Boyle  (s.  XVII)    Primera  descripción  sistemática  de  las →
propiedades de los ácidos.

Lavoisier  (1743 – 1794)   Primera teoría sobre los ácidos (las propiedades →
de los ácidos son debidas a la presencia de oxígeno).

Humphry Davy (1778 – 1829)   Las propiedades no son debidas al oxígeno →
(HCl), sino a la presencia de hidrógeno.

Justus von Liebig  (1803 – 1873)   Los metales desplazan al hidrógeno de →
los ácidos formando sales (corrobora la idea de Davy).

Michael Faraday descubre la conductividad eléctrica de las disoluciones de 
ácidos y bases.

Svante A. Arrhenius (1859 – 1927)   Teoría de la disociación de electrólitos.→
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Propiedades de ácidos y basesPropiedades de ácidos y bases

ÁcidosÁcidos BasesBases

Poseen sabor agrio.
Toman un color característico 
en contacto con algunas sus-
tancias (rojo con tornasol).
Producen hidrógeno al reaccio-
nar con algunos metales.
Sus disoluciones acuosas con-
ducen la corriente eléctrica.
Neutralizan los efectos de las 
bases.

Poseen sabor amargo y son un-
tuosas al tacto.
Tiñen de azul una disolución 
de tornasol.
Disuelven algunas grasas.
Sus disoluciones acuosas con-
ducen la corriente eléctrica.
Neutralizan los efectos de los 
ácidos.
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Teoría de la disociación químicaTeoría de la disociación química

Agua
(no conductora)

+ soluto

Disolución no conductora
(Soluto es un no electrólito)

Disolución conductora
(Soluto es un electrólito)

Electrólitos

Iónicos (existen los iones antes de la disolución)
Ej.: NaCl, KOH

Moleculares (surgen los iones por reacción con el agua)
Ej.: HCl, HNO

3
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Teoría de la disociación químicaTeoría de la disociación química

Electrólitos

Fuertes prácticamente disociados en sus iones

Débiles poco disociados en sus iones

AB → A+ (aq) + B- (aq)

AB → A+ (aq) + B- (aq)←
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Ácido:  toda  sustancia  que,  al  disolverse  en  agua,  se  disocia  produciendo 
iones hidrógeno, H+ (protones).

Teoría de Arrhenius de ácidos y basesTeoría de Arrhenius de ácidos y bases

Base:  toda  sustancia  que,  al  disolverse  en  agua,  se  disocia  produciendo 
iones oxidrilos, OH−.

Reacción  de  neutralización:  combinación  de  los  iones  H+  y  OH−,  para 
formar moléculas de agua. Así desaparecen las propiedades ácidas (H+) y 
básicas (OH−) de la disolución resultando por ello neutra.

HClHCl−

NaOH NaOH−

HClNaOH NaClH 2O HOH− H 2O
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No explica el comportamiento básico de sustancias como el amoniaco 
(NH

3
)  o  el  carbonato  (Na

2
CO

3
)  que  no  tienen  grupos  OH  en  su 

composición.

Limita  el  comportamiento  ácido­base  a  disoluciones  en  las  que  el 
disolvente es el agua (sólo es aplicable a disoluciones acuosas).

Teoría de Arrhenius de ácidos y bases – Limitaciones Teoría de Arrhenius de ácidos y bases – Limitaciones 
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El ion H+ no existe como tal en disolución acuosa, sino que se encuentra 
unido a una molécula de agua, formando un ion hidronio, H

3
O+.

Cuando  un ácido  se disuelve en agua,  el  ion hidronio  se  forma por  la 
transferencia de un protón desde el ácido hasta una molécula de agua, 
que puede representarse así:

Teoría de Brönsted y LowryTeoría de Brönsted y Lowry

HClH 2OH 3O
Cl−

Esta  ecuación  tiene  la  ventaja  de  hacer  intervenir  explícitamente  al 
disolvente, que juega un papel importante en las reacciones ácido­base.
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Esta  idea  condujo  a  los  químicos  J.N.  Brönsted  (danés)  y  T.M.  Lowry 
(inglés),  de  forma  independiente,  en  1923,  a  proponer  una  nueva 
definición  de  ácidos  y  bases,  y  que  puede  aplicarse  a  cualquier 
disolvente:

Teoría de Brönsted y LowryTeoría de Brönsted y Lowry

Ácido: toda especie química capaz de ceder un protón (a una base).

Base: toda especie química capaz de aceptar un protón (de un ácido).

Por tanto, si hay una sustancia que cede un protón, debe haber frente a 
ella otra que lo capte. Las reacciones entre ácidos y bases son reacciones 
de transferencia de protones, y sólo tiene sentido hablar de pares ácido­
base.



  

44 Ácidos y basesÁcidos y bases
JMLC - Chena – IES Aguilar y Cano -  Estepa

Dada  la  reversibilidad  de  la  transferencia  protónica,  cuando  un  ácido 
cede  protón,  el  anión  resultante  puede  captarlo,  siendo  por  ello  una 
base,  que  se  denomina  base  conjugada  del  ácido.  Lo  mismo  podemos 
dedir de una base:

Teoría de Brönsted y Lowry – Pares ácido-base conjugadosTeoría de Brönsted y Lowry – Pares ácido-base conjugados

A− es la base conjugada del ácido HA.  HA/A–: par ácido­base conjugado.

HB+ es el ácido conjugado de la base B. HB+/B: par ácido­base conjugado.

HA B HB  A−

Ácido 1 Base 2 Base 1Ácido 2



Una  reacción  ácido­base  estará  más  o  menos  desplazada  en  uno  u  otro 
sentido dependiendo de los pares que se enfrenten: el concepto de ácido o 
base es relativo, una sustancia puede ser ácida o básica según la que tenga 
enfrente.
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Considerando el caso del agua:

Teoría de Brönsted y Lowry – AnfóterosTeoría de Brönsted y Lowry – Anfóteros

Las  sustancias  que  como  el  agua  pueden  comportarse,  en  muchos  casos, 
como ácidos o como bases se llaman anfóteras o anfipróticas.

HCl  H 2O H 3O
  Cl−

Ácido 1 Base 2 Base 1Ácido 2



La  teoría de Brönsted y Lowry es más general que  la de Arrhenius, pero 
comprende a esta como un caso particular.

H 2O  NH 3 NH 4
  OH−

Ácido 1 Base 2 Base 1Ácido 2





  

44 Ácidos y basesÁcidos y bases
JMLC - Chena – IES Aguilar y Cano -  Estepa

Teoría de Brönsted y Lowry frente a la de ArrheniusTeoría de Brönsted y Lowry frente a la de Arrhenius

ArrheniusArrhenius Brönsted y LowryBrönsted y Lowry

Sustancia que, en agua,
da H+ Especie que cede H+Ácido

Sustancia que, en agua,
da OH− Especie que capta H+Base

H+ + OH−  H→
2
O HA + B  HB→ + + A−Reacción

Compuestos Compuestos e ionesSustancias

Agua CualquieraDisolvente

 ← ←
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Ionización del aguaIonización del agua

Aunque muy pequeña, el agua presenta conductividad, lo que indica la 
presencia de iones. Según la teoría de Brönsted y Lowry, estos proceden 
de la autoionización del agua (autoprotólisis):

H 2O  H 2O H 3O
  OH−

Ácido 1 Base 2 Base 1Ácido 2

K=
[H 3O

 ][OH−]

[H 2O ]2
La cantidad de agua ionizada es my pequeña con lo 
que la concentración de agua la podemos considerar 
constante.

K [H 2O ]2 = Kw=[H 3O
][OH−] = 10−14

Producto iónico del agua

(a  25 ºC)
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Ionización del aguaIonización del agua

En agua pura por cada ion H
3
O+ se forma uno OH−. Estaríamos ante una disolución 

neutra. Las concentraciones de ambos iones serían iguales.

Si  se  disuelve  un  ácido  en  agua  pura,  este  aporta  iones  H
3
O+,  con  lo  que  debe 

disminuir la concentración de OH−  para que se siga cumpliendo el producto iónico 
del agua.

Si se disuelve una base, aumenta OH−, y por tanto debe disminuir la concentración 
de H

3
O+.

[H
3
O+] = [OH−] [H

3
O+] = 10-7 ;[OH−] = 10-7

Disol. neutraDisol. neutra

[H
3
O+] > [OH−] [H

3
O+] > 10-7 ;[OH−] <  10-7

Disol. ácidaDisol. ácida

[H
3
O+] < [OH−] [H

3
O+] < 10-7 ;[OH−] > 10-7

Disol. básicaDisol. básica
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Concepto de pHConcepto de pH

Debido al químico danés Sörensen en 1909:

pH = pOH pH = 7 ; pOH = 7Disol. neutraDisol. neutra

pH < pOH pH < 7 ; pOH > 7Disol. ácidaDisol. ácida

pH > pOH pH > 7 ; pOH < 7Disol. básicaDisol. básica

pH=−log [H 3O
]

De la misma forma se define el pOH = ­log [OH−]

El concepto se ha generalizado y también podemos definir:

pAg = ­log[Ag+]; pK = ­log K, etc.
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Fuerza relativa de ácidos y basesFuerza relativa de ácidos y bases

La  tendencia  a  ceder  y  captar  un  protón  es  relativa  y  depende  de  la 
sustancia con quien se enfrente el ácido y base correspondiente. Por tanto 
la fuerza de un ácido o una base es también relativa.

La sustancia que se toma como referencia para ello es el agua.

Cuanto más fuerte es un ácido más débil es su base conjugada y viceversa.

ArrheniusArrhenius Brönsted y LowryBrönsted y Lowry

Base fuerteBase fuerte

Totalmente disociado Gran tendencia a ceder H+Ácido fuerteÁcido fuerte

Parcialmente disociado Poca tendencia a ceder H+Ácido débilÁcido débil

Base débilBase débil

Totalmente disociada Gran tendencia a captar H+

Parcialmente disociada Poca tendencia a captar H+



  

44 Ácidos y basesÁcidos y bases
JMLC - Chena – IES Aguilar y Cano -  Estepa

Fuerza relativa de ácidos y basesFuerza relativa de ácidos y bases

Cuantitativamente, la fuerza de un ácido o una base se expresa mediante la 
constante de equilibrio de disociación o ionización del ácido o base frente 
al agua (referencia).

HA H 2O H 3O
  A−

K=
[H 3O

 ][ A−]
[H 2O ][HA]

K [H 2O ] = K a =
[H 3O

][A−]
[HA]

B  H 2O HB OH−

K=[HB][OH−]
[H 2O ][B ]

K [H 2O ] = K b =[HB][OH−]
[B ]

Ka es la constante de acidez y 
mide la fuerza del ácido HA.

Kb es la constante de basicidad 
y mide la fuerza de la base B.

 
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Relación entre las constantes de acidez y basicidadRelación entre las constantes de acidez y basicidad

La  relación  entre  [H3O
+]  y  [OH−]  liga  también  las  constantes  de  acidez  y 

basicidad de cualquier par ácido­base conjugado:

K b=
[HA][OH−]

[ A−]
K a =

[H 3O
][A−]

[HA]

HA H 2O H 3O
  A− K a

A−  H 2O OH−  HA K b

ácido

Base conjugada

H 2O  H 2O H 3O
 OH− K w

K w=[H 3O
][OH−]

Queda claro que     Ka ∙ Kb = Kw    , obvio ya que la ionización del agua es la 
suma de las otras dos ecuaciones.
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Ácidos polipróticosÁcidos polipróticos

Hay ácidos que pueden ceder un protón (monopróticos), pero también los 
hay  que  pueden  ceder  dos  o  más  protones  (polipróticos).  En  este  caso  la 
cesión  de  protones  se  hace  de  forma  escalonada  y  cada  vez  con  más 
dificultad,  ya  que  las  constantes  de  disociación  disminuyen  mucho.  Por 
ejemplo para el ácido fosfórico:

H 3PO4 H 2O H 3O
  H 2PO4

− K 1=7,5⋅10
−3

H 2 PO4
−  H 2O H 3O

  HPO4
2− K 2=6,2⋅10

−8

HPO4
2−  H 2O H 3O

  PO4
3− K 3=4,8⋅10

−13




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Cálculo del pH de algunas disolucionesCálculo del pH de algunas disoluciones

Disolución 0,1 M de un ácido fuerte (HCl)

Disolución 0,1 M de un ácido débil (CH3COOH, cuya Ka = 1,8∙10­5)

Disolución 0,1 M de una base fuerte (NaOH)

Disolución 0,1 M de una base débil (NH3, cuya Kb = 1,8∙10­5)
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HidrólisisHidrólisis

Según Arrenius, una sal es el resultado de la reacción entre un ácido 
y una base. Según esto, las sales no son ni ácidas ni básicas, ya que se 
han  combinado  los  H+  con  los  OH−.  Despareciendo,  por  tanto,  las 
propiedades del ácido y de la base.

Según  Brönsted  y  Lowry,  al  disolverse  una  sal,  esta  se  disocia  en 
iones, que pueden comportarse como ácidos o bases frente al agua y 
dar  por  tanto  disoluciones  ácidas o  básicas.  Estas  reacciones  de  los 
iones procedentes de una sal con el agua se denominan reacciones de 
hidrólisis,  y  van  a  depender  de  la  fuerza  como  ácidos  o  bases  que 
dichos iones tengan con relación al agua.

Estudiaremos el caso de sales que sean electrolitos fuertes.
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Hidrólisis – Sal de ácido fuerte y base fuerte (NaCl)Hidrólisis – Sal de ácido fuerte y base fuerte (NaCl)

La  sal,  por  tratarse  de  un  electrolito  fuerte  se  encuentra  totalmente 
disociada en sus iones:

NaCl aq Naaq Cl−aq 

El catión Na+ es el ácido conjugado de una base muy fuerte (NaOH), 
por tanto su carácter ácido es muy débil, tanto que no reacciona con 
el agua (no sufre hidrólisis). Na+ + H2O   no reacciona→ .

El anión Cl− es la base conjugada de un ácido muy fuerte (HCl), por 
tanto su carácter básico es muy débil, tanto que no reacciona con el 
agua (no sufre hidrólisis). Cl− + H2O   no reacciona→ .

La disolución resultante será, por tanto, neutra (pH = 7)



  

El  catión  NH4
+  es  el  ácido  conjugado  de  una  base  débil  (NH3),  por 

tanto su carácter ácido es mayor que el del agua y reacciona con ella,  
sufre hidrólisis.

NH4
+ + H2O   NH→ 3 + H3O

+

Cl− + H2O   no reacciona→ .

La disolución  resultante  tendrá una  [ H3O
+] mayor que  la del  agua 

pura y será ácida.
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Hidrólisis – Sal de ácido fuerte y base débil (NHHidrólisis – Sal de ácido fuerte y base débil (NH
44Cl)Cl)

La  sal,  por  tratarse  de  un  electrolito  fuerte  se  encuentra  totalmente 
disociada en sus iones:

NH 4Cl aq NH 4
aq Cl−aq

 ←



  

Denominada  constante  de  hidrólisis,  que  se  corresponde  con  la  Ka 
(del ácido NH4

+, conjugado de la base NH3).

Como Ka ∙ Kb = Kw , resulta que:
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Hidrólisis – Sal de ácido fuerte y base débil (NHHidrólisis – Sal de ácido fuerte y base débil (NH
44Cl)Cl)

La constante de equilibrio del proceso de hidrólisis será:

K h=
[NH 3][H 3O

]

[NH 4
 ]

K h≡K a=
K w

K b



  

El  anión  CH3COO−  es  la  base  conjugada  de  un  ácido  débil 
(CH3COOH), por tanto su carácter básico es mayor que el del agua y 
reacciona con ella,  sufre hidrólisis.

CH3COO− + H2O   CH→ 3COOH + OH−

Na+ + H2O   no reacciona→ .

La  disolución  resultante  tendrá  una  [OH−]  mayor  que  la  del  agua 
pura y será básica.
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Hidrólisis – Sal de ácido débil y base fuerte (NaCHHidrólisis – Sal de ácido débil y base fuerte (NaCH
33COO)COO)

La  sal,  por  tratarse  de  un  electrolito  fuerte  se  encuentra  totalmente 
disociada en sus iones:

NaCH 3COO aq NaaqCH 3COO
−aq 

 ←

 ←



  

Denominada  constante  de  hidrólisis,  que  se  corresponde  con  la  Ka 
(del ácido NH4

+, conjugado de la base NH3).

Como Ka ∙ Kb = Kw , resulta que:
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Hidrólisis – Sal de ácido débil y base fuerte (NaCHHidrólisis – Sal de ácido débil y base fuerte (NaCH
33COO)COO)

La constante de equilibrio del proceso de hidrólisis será:

K h=
[CH 3COOH ][OH−]

[CH 3COO
−]

K h≡K b=
Kw

K a

Es  decir,  la  constante  de  hidrólisis  es  la  Kb  (de  la  base  CH3COO−, 
conjugada del ácido CH3COOH).

Como Ka ∙ Kb = Kw , resulta que:



  

El anión CH3COO− es la base conjugada de un ácido débil (CH3COOH), por 
tanto su carácter básico es mayor que el del agua y reacciona con ella,  sufre 
hidrólisis.  El  catión  NH4

+  es  el  ácido  conjugado  de  una  base  débil  (NH3), 
por tanto su carácter ácido es mayor que el del agua y reacciona con ella,  
también sufre hidrólisis.

CH3COO− + H2O   CH→ 3COOH + OH−

NH4
+ + H2O   NH→ 3 + H3O

+

La disolución resultante será ácida o básica en función del valor de las Kh.
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Hidrólisis – Sal de ácido débil y base débil (NHHidrólisis – Sal de ácido débil y base débil (NH
44CHCH

33COO)COO)

La  sal,  por  tratarse  de  un  electrolito  fuerte  se  encuentra  totalmente 
disociada en sus iones:

NH 4CH 3COO aqNH 4
aqCH 3COO

−aq

 ←

 ←

 ←
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Efecto del ion comúnEfecto del ion común

Ácido débil en presencia de un ácido fuerte (CH3COOH + HCl)

Base débil en presencia de una base fuerte (NH3 + NaOH)

Sal ácida en presencia de un ácido fuerte (NH4Cl + HCl)

Sal básica en presencia de una base fuerte (NaCH3COO + NaOH)

Efecto del pH en la solubilidad de sales poco solubles

Fe(OH)3

CaCO3

 ←
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Disoluciones reguladoras o amortiguadorasDisoluciones reguladoras o amortiguadoras

Es  importante  en  muchas  reacciones  poder  controlar  el  pH  ya  que 
pequeñas  variaciones  pueden  provocar  efectos  negativos  (procesos 
biológicos o fermentaciones alcohólicas).

 ←

Una  disolución  reguladora,  amortiguadora  o  tampón  tiene  la 
propiedad de mantener prácticamente  fijo el pH del medio cuando 
se añaden pequeñas cantidades de un ácido o una base fuerte.

Se forman por disolución de:

Ácido  débil  +  su  base  conjugada  (sal  de  ese  ácido  débil  y  base 
fuerte). Ej.: ácido acético + acetato sódico.

Base  débil  +  su  ácido  conjugado  (sal  de  esa  base  débil  y  ácido 
fuerte). Ej.: amoniaco + cloruro amónico.
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Disoluciones reguladoras o amortiguadorasDisoluciones reguladoras o amortiguadoras

 ←

Ácido débil + su base conjugada. Ej.: ácido acético + acetato de sodio.

NaCH 3COO aq NaaqCH 3COO
−aq

CH 3COOH aq H 2O l CH 3COO
−aqH 3O

aq

K a=
[CH 3COO

−][H 3O
]

[CH 3COOH ]
≃

[CH 3COO
−]sal [H 3O

]
[CH 3COOH ]inicial



[H 3O
]=K a

[ácido]
[ sal ]
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Disoluciones reguladoras o amortiguadorasDisoluciones reguladoras o amortiguadoras

 ←

Base débil + su ácido conjugado. Ej.: amoniaco + cloruro de amonio.

NH 4Cl aq NH 4
aq Cl−aq

NH 3aq H 2O l  NH 4
aq OH−aq

K b=
[NH 4

 ][OH− ]
[NH 3]

≃
[NH 4

 ]sal [OH
−]

[NH 3]inicial



[OH−]=K b

[base ]
[ sal ] [H 3O

]=
K w

K b

[ sal ]
[base ]



  

44 Ácidos y basesÁcidos y bases
JMLC - Chena – IES Aguilar y Cano -  Estepa

IndicadoresIndicadores

 ←

Son  colorantes  orgánicos  (ácidos  o  bases  débiles),  de  fórmula 
compleja,  cuyo  color  cambia  según  el  pH  del  medio  en  el  que  se 
encuentren. Su color suele ser intenso, por lo que basta una pequeña 
cantidad para colorear una disolución.

Ejemplo: Naranja de metilo

HInH 2O In−H 3O


rojorojo amarilloamarillo

Para apreciar con claridad uno de  los colores,  la concentración de una forma debe 
ser  entre  diez  y  cien  veces  superior  a  la  otra;  de  ahí  que  el  cambio  de  color  se 
produzca en un intervalo de una a dos unidades de pH.
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Valoraciones ácido-baseValoraciones ácido-base

 ←

Se usan para determinar la concentración de un ácido o una base.

Se  halla  la  cantidad  de  base  (o  ácido)  de  concentración  conocida, 
añadiéndola  gradualmente  mediante  una  bureta,  que  hace  falta 
para  neutralizar  una  cierta  cantidad  de  ácido  (o  base)  de 
concentración desconocida. El punto final de la valoración o punto 
de equivalencia se alcanza cuando [H3O

+] es  igual a  [OH−], que se 
conoce por el cambio de color del indicador utilizado.
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Curvas de valoraciónCurvas de valoración

 ←

Ácido fuerte con base fuerteÁcido fuerte con base fuerte Base fuerte con ácido fuerteBase fuerte con ácido fuerte
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