
 
 

Página 1 de 5                                                                                                                            www.academiavictorloza.com 
 

                                          REACCIONES ÁCIDO-BASE 

 

                  Tenemos que saber que cuando reacciona un ácido con una base 

se forma sal y agua, es una reacción típica que recibe el nombre de 

neutralización. Según las cantidades que mezclemos pueden ocurrir dos 

cosas: 

a) Que las cantidades de ácido y base estén en proporciones 

estequiométricas (P.E.)  y entonces no sobra de ninguno de ellos y 

lo que tenemos en la disolución es SOLO SAL. Se dice entonces que 

la neutralización es completa. Entonces, como se ha dicho en el 

capítulo dedicado a ello, dependiendo cuál sea la sal el pH será 

neutro, si proviene de ácido y base fuerte, o ácido o básico si la sal 

proviene de una base o ácido débil respectivamente y produce 

hidrólisis. 

b) Que las cantidades de ácido y base no estén en proporciones 

estequiométricas (P. NO E.) y entonces en la disolución final 

tendremos el ácido o la base sobrante y una de sus sales por lo que 

atenderemos al EFECTO DEL ION COMÚN. En estos casos podemos 

decir que la neutralización es incompleta. 

           Entonces este tipo de problemas no corresponde a una nueva 

categoría, sino que se transforma en un problema de los tipos anteriores. 

 Resumiendo: 

𝑨𝑯 + 𝑩𝑶𝑯 → {
𝑷. 𝑬. → 𝑺𝑨𝑳 𝑺𝑶𝑳𝑨 → {

Á𝒄. 𝒀 𝑩.  𝑭𝑼𝑬𝑹𝑻𝑬𝑺 → 𝒑𝑯 = 𝟕

Á𝒄. 𝒐 𝑩. 𝑫É𝑩𝑰𝑳 → 𝑯𝑰𝑫𝑹Ó𝑳𝑰𝑺𝑰𝑺
𝑷. 𝑵𝑶 𝑬. → Á𝒄. 𝒐 𝑩. +𝑺𝑨𝑳 → 𝑬𝑭𝑬𝑪𝑻𝑶 𝑰𝑶𝑵 𝑪𝑶𝑴Ú𝑵
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ÁCIDO DÉBIL Y BASE FUERTE EN PROPORCIONES ESTEQUIOMÉTRICAS 

 

                  Ejemplo 1. 

                  Se mezclan dos litros de ácido acético 𝟎, 𝟏𝑴 con 1 litros de 

hidróxido de sodio 𝟎, 𝟐𝑴. 𝑲𝑯𝑨𝒄 = 𝟓 ∙ 𝟏𝟎−𝟓 

                  Calculamos los moles de cada uno para utilizar después en los 

cálculos: 

𝑛𝐻𝐴𝑐 = 𝑉 ∙ 𝑀 = 2 ∙ 0,1 = 0,2 

𝑛𝑁𝑎𝑂𝐻 = 𝑉 ∙ 𝑀 = 1 ∙ 0,2 = 0,2 

La reacción es: 

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯 + 𝑵𝒂𝑶𝑯 → 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑵𝒂 + 𝑯𝟐𝑶 

                  Donde observamos que ya está igualada. Por lo tanto, el ácido y 

la base reaccionan mol a mol y, dado que tenemos el mismo número de 

moles de ácido y de base, 0.2, la neutralización va a ser completa. La 

disolución final será por lo tanto la de una sal sola, el acetato de sodio. 

Como proviene del ácido débil acético tendremos finalmente en cuenta LA 

HIDRÓLISIS que se produce. 

Disolución final: 

Volumen: el volumen, mientras no se diga lo contrario, es aditivo. Tenemos 

por lo tanto 3 litros de disolución. 

Y dado que por cada mol de ácido y de base se forma un mol de sal, 

tendremos en total 0.2 moles de acetato 

𝑛𝑠𝑎𝑙 = 0,2 → 𝑀 =
0,2

3
 

 

                  Como hemos dicho ya, la sal se disocia totalmente, teniendo en 

la disolución en principio: 

http://www.academiavictorloza.com/


 
 

Página 3 de 5                                                                                                                            www.academiavictorloza.com 
 

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑵𝒂 → 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶− + 𝑵𝒂+ 

Equilibrio         

0                        
0.2

3
                    

0.2

3
 

                Después de lo explicado en párrafos anteriores, suponemos que es 

claro que el ion acetato, por provenir del ácido acético débil, va a producir 

hidrólisis: 

𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶− + 𝑯𝟐𝑶 → 𝑪𝑯𝟑𝑪𝑶𝑶𝑯 + 𝑶𝑯− 

𝑲𝒉 =
𝑲𝑾

𝑲Á.𝑨𝒄

=
10−14

5 ∙ 10−5
= 𝟐 ∙ 𝟏𝟎−𝟏𝟎 

Equilibrio 

0.2

3
− 𝑥                     𝑥                           𝑥 

 

2 ∙ 10−10 =
𝑥2

0,2
3

− 𝑥
≅

𝑥2 ∙ 3

0,2
→ 𝑥 = 3,65 ∙ 10−6 → 

𝑝𝑂𝐻 = −𝐿𝑜𝑔3,65 ∙ 10−6 = 5,43 → 𝑝𝐻 = 8,56 
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ÁCIDO FUERTE Y BASE DÉBIL NO EN PROPORCIONES ESTEQUIMÉTRICAS 

                   Ejemplo 2  

                  Se forma una disolución añadiendo a cuatro litros de agua 9,8 

gramos de ácido sulfúrico y 34 gramos de amoniaco. Calcular el pH de la 

disolución resultante.𝑲𝑵𝑯𝟑
= 𝟓 ∙ 𝟏𝟎−𝟓 

                  Calculamos el número de moles para hacer los cálculos de la 

reacción 

𝑀𝑂𝐿𝑁𝐻3
= 17 → 𝑛 =

𝑚

𝑀𝑂𝐿
=

34

17
= 2 

𝑀𝑂𝐿𝑎.𝑠𝑢𝑙𝑓ú𝑟𝑖𝑐𝑜 = 98 → 𝑛 =
9,8

98
= 0,1 

La reacción es 

𝑯𝟐𝑺𝑶𝟒 + 𝟐𝑵𝑯𝟑 → (𝑵𝑯𝟒)𝟐𝑺𝑶𝟒 

                 Con los 0.1 moles de ácido sulfúrico reaccionarán 0.2 moles de 

amoniaco y se formarán 0.1 moles de sal, sulfato amónico. Por lo tanto, 

en los cuatro litros de disolución tendremos: 

Amoniaco sobrante: 2 − 0,2 = 1,8 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 → 𝑀 =
1,8

4
= 0,45𝑀 

Sal formada: 0,1 𝑚𝑜𝑙𝑒𝑠 → 𝑀 =
0,1

4
= 0.025𝑀 

Las reacciones a las que dan lugar son 

Amoniaco 

              𝑵𝑯𝟑 +        𝑯𝟐𝑶 →     𝑵𝑯𝟒
+ +    𝑶𝑯−  𝑲𝑵𝑯𝟑

= 𝟓 ∙ 𝟏𝟎−𝟓 

Equilibrio      0.45-x                           x+2·0.025      x 

Sal 

(𝑁𝐻4)2𝑆𝑂4 →        2𝑁𝐻4
+ +     𝑆𝑂4

−2 

Equilibrio                            0                     2·0.025       0.025     
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Donde, según se ha dicho, tenemos el efecto del ion común (en rojo) 

Y aplicando la ley del equilibrio al amoniaco 

5 ∙ 10−5 =
(𝑥 + 0,5)𝑥

0,45 − 𝑥
≅

0,5𝑥

0,45
→ 𝑥 = 4,5 ∙ 10−5 = [𝑂𝐻−] 

𝑝𝑂𝐻 = 4,34 → 𝒑𝑯 = 𝟗, 𝟔𝟓 

 

                  Si el amoniaco hubiera estado sólo en la disolución: 

𝑵𝑯𝟑 +        𝑯𝟐𝑶 →     𝑵𝑯𝟒
+ +    𝑶𝑯−  

Equilibrio              0.45-x                                  x                x 

5 ∙ 10−5 =
𝑥2

0.45 − 𝑥
≅

𝑥2

0.45
→ 𝑥 = √0.45 ∙ 5 ∙ 10−5 = 0.0047 

𝑝𝑂ℎ = −𝑙𝑜𝑔0.0047 = 2.32 → 𝑝𝐻 = 11.67 

Observando que la disolución hubiera sido más básica ya que la adicción del 

ion amonio proveniente de la sal inhibe la disociación del amoniaco como 

indica la ley del equilibrio, también llamada ley de Le Chatelier. 
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