
 
 

Página 1 de 5                                                                                                                            www.academiavictorloza.com 
 

   PROBLEMAS ÁCIDOS Y BASES. CALCULO DE pH. GRADO DE DISOCIACIÓN    

 

                  Ejemplo 1 

                  El ácido yódico tiene una constante K=0.19. Se disuelven 100 g 

de ácido en 1200 ml de agua, resultando una disolución de densidad 

d=1,1g/ml. Calcular el pH de la disolución y el grado de disociación del 

ácido. Si a la disolución anterior le añadimos 300 ml de agua calcular el 

nuevo pH y el grado de disociación de la nueva disolución. 

 

                  Lo primero que debemos de saber es la concentración molar del 

ácido. Conocemos los gramos de ácido, pero no el volumen de la disolución. 

Dado el dato de la densidad, creemos que es fácil ver: 

𝑚𝑑ó𝑛 = 𝑚𝑠 + 𝑚𝐻2𝑂 = 100 + 1200 = 1300 𝑔 𝑑ó𝑛

𝑽𝒅ó𝒏 =
𝑚𝑑ó𝑛

𝑑𝑑ó𝑛
=

1300

1.1
= 1181.82 𝑚𝑙 = 𝟏. 𝟏𝟖 𝒍

 

                    Calculamos la molaridad: 

1𝑚𝑜𝑙 𝐻𝐼𝑂3 = 175.9𝑔 → 𝑛𝐻𝐼𝑂3
= 100 𝑔

1 𝑚𝑜𝑙

175.9 𝑔
= 0.57 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 → 

𝑴 =
𝑛

𝑉(𝑙)
=

0.57

1.18
= 𝟎. 𝟒𝟖 𝑴 

                  La reacción de disociación es: 

𝐻𝐼𝑂3      ↔       𝐻+     +      𝐼𝑂3
− 

Concentra. iniciales       0.48                  0                  0 

Equilibrio                       0.48-x                 x                  x               

𝑲𝒄 = 𝟎. 𝟏𝟗 =
𝒙𝟐

𝟎. 𝟒𝟖 − 𝒙
 

Cuando la constante es muy pequeña el ácido se disocia muy poco y 

podemos hacer la aproximación de despreciar x como sumando y entonces 

diríamos que 0.48-x es aproximadamente 0.48. Pero en nuestro caso la 

constante no es “especialmente” pequeña. No nos vamos a arriesgar 
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entonces y vamos a resolver la ecuación de segundo grado que resulta. 

Después haremos la aproximación y veremos la diferencia: 

0.19 · (0.48 − 𝑥) = 𝑥2 → 𝑥2 + 0.19𝑥 − 0.0912 = 0 → 

𝒙 =
−0.19 ± √0.192 − 4(−0.0912)

2
= 𝟎. 𝟐𝟏 

Donde claramente hemos cogido el valor de x positivo.  

                  Si hubiéramos despreciado el valor de x como sumando: 

0.19 =
𝑥2

0.48
→ 𝒙 = 𝟎. 𝟑𝟎 

Y, como se ve, hubiéramos cometido un error apreciable. Aconsejamos 

entonces resolver la ecuación de segundo grado cuando el valor de la 

constante no sea muy pequeña, mayor que la centésima es un buen criterio. 

                  El pH y el grado de disociación ya lo podemos calcular, pues 

depende de x 

𝒑𝑯 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻+] = −𝑙𝑜𝑔𝑥 = −𝑙𝑜𝑔0.21 = 𝟎. 𝟔𝟕 

𝑥 = 𝑐𝛼 → 0.21 = 0.48 · 𝛼 → 𝜶 = 𝟎. 𝟒𝟑𝟕𝟓 = 𝟒𝟑. 𝟕𝟓% 

Por lo tanto, el ácido se disocia un 43.75 %. 

 

                  Ahora añadimos 300 ml de agua, por lo que la nueva molaridad 

es: 

𝑴 =
0.57

1.48
= 𝟎. 𝟑𝟖 𝑴 

Donde se ha tenido en cuenta que el número de moles de ácido no han 

cambiado y los volúmenes son aditivos, 1181.82+300 ml=1.48 l 

                  El proceso ahora es exactamente igual 

𝐻𝐼𝑂3      ↔       𝐻+     +      𝐼𝑂3
− 

                                     0.38-x                   x                   x 

𝑲𝒄 = 𝟎. 𝟏𝟗 =
𝒙𝟐

𝟎. 𝟑𝟖 − 𝒙
→ 
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0.19 · (0.38 − 𝑥) = 𝑥2 → 𝑥2 + 0.19𝑥 − 0.0722 = 0 → 

𝑥 = 0.19 → 𝑥 = [𝐻+] → 𝒑𝑯 = −𝑙𝑜𝑔0.19 = 𝟎. 𝟕𝟐 

                  El pH es menos ácido, se ha acercado más al valor de siete, el pH 

neutro. Es claro que debe de ser así puesto que la disolución es más diluida. 

El grado de disociación es: 

𝑥 = 𝑐𝛼 → 0.19 = 0.38𝛼 → 𝜶 = 𝟎. 𝟓 = 𝟓𝟎% 

 

                  Ejemplo 2 

                  Se prepara una disolución de ácido acético con 6 gramos de él y 

añadiendo agua hasta un volumen de 500 ml. El pH de la disolución es 

2.72. Calcular la constante de disociación del ácido acético. Calcular la 

concentración de ácido sulfúrico para que tenga el mismo pH que la 

disolución de ácido acético. 

  

                   Calculamos la molaridad del ácido acético para plantear después 

la reacción de disociación: 

𝑛 =
𝑚

𝑀𝑂𝐿
=

6

60
= 0.1 → 𝑴 =

0.1

0.5
= 𝟎. 𝟐 

Donde, en vez de utilizar factores de conversión, hemos utilizado la fórmula 

que nos relaciona la masa y el número de moles. 

 

𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂𝐻        →          𝐶𝐻3𝐶𝑂𝑂−    +         𝐻+ 

Equilibrio              0.2-x                                     x                         x 

Dado que conocemos el pH, vamos a poder deducir el valor de x y, a partir 

de él, el valor de la constante como nos preguntan: 

𝑝𝐻 = 𝟐. 𝟕𝟐 = −𝑙𝑜𝑔[𝐻+] = −𝒍𝒐𝒈𝒙 → 

𝑙𝑜𝑔𝑥 = −2.72 → 𝒙 = 10−2.72 = 𝟎. 𝟎𝟎𝟐 

𝐾𝑎 =
𝑥2

0.2 − 𝑥
=

4 · 10−6

0.2 − 0.002
≅

4 · 10−6

0.2
= 2 ∙ 10−5 
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                   Para contestar a la segunda pregunta, concentración de ácido 

sulfúrico con el mismo pH que la del ácido acético, hemos de tener en 

cuenta que el ácido sulfúrico es un ácido muy fuerte que se disocia 

totalmente:  

𝐻2𝑆𝑂4        →     2𝐻+      +          𝑆𝑂4
−2 

C. Inicial                       x 

C. Equilibrio                                           2x                        x 

𝑝𝐻 = 2.72 → [𝐻+] = 10−2.72 = 2 · 10−3 → 2𝑥 = 2 · 10−3 → 

𝒙 = 𝟏𝟎−𝟑𝑴 

 

                  Ejemplo 3 

                  Se mezclan dos disoluciones de amoniaco, 500 ml 0.3M y 1000 

ml 0.1M. Sabiendo que el grado de disociación del amoniaco en la 

disolución resultante es el 1% calcular: a) la constante de basicidad del 

amoniaco, b) el pH de la disolución. 

 

                  Como en cualquier problema de este tipo, lo primero que 

tenemos que hacer es calcular la concentración molar. Como hemos 

mezclado dos disoluciones, tenemos que calcular el número de moles 

totales y el volumen final. Respecto al volumen consideramos que son 

aditivos, así que tenemos litro y medio de disolución. El número de moles 

será la suma de los moles que hay en cada disolución: 

𝑉 = 500 𝑚𝑙  𝑀 = 0.3 → 𝑛 = 𝑀 · 𝑉 = 0.3 · 0.5 = 0.15 

𝑉 = 1000 𝑚𝑙  𝑀 = 0.1 → 𝑛 = 𝑀 · 𝑉 = 0.1 · 1 = 0.1 

Por lo tanto, el número de moles totales de amoniaco son n=0.25.  

𝑴 =
𝑛

𝑉
=

0.25

1.5
= 𝟎. 𝟏𝟕 𝑴 

                    Ya estamos en condiciones de plantear la ecuación de 

disociación del amoniaco:  

𝑁𝐻3 +     𝐻2𝑂       →       𝑁𝐻4
+      +     𝑂𝐻−  
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C. iniciales           0.17                                       0                    0 

C. Equilibrio      

𝟎. 𝟏𝟕 −
𝟏

𝟏𝟎𝟎
𝟎. 𝟏𝟕                   

𝟏

𝟏𝟎𝟎
𝟎. 𝟏𝟕             

𝟏

𝟏𝟎𝟎
𝟎. 𝟏𝟕   

                          0.1683                               0.0017                 0.0017 

𝑲𝒃 =
0.00172

0.1683
= 𝟏. 𝟕 · 𝟏𝟎−𝟓 

𝑝𝑂𝐻 = −𝑙𝑜𝑔[𝑂𝐻−] = −𝑙𝑜𝑔0.0017 = 2.77 → 

𝒑𝑯 = 14 − 𝑝𝑂𝐻 = 𝟏𝟏. 𝟐𝟑 

Disolución claramente básica. 
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