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Equilibrios  Heterogéneos 

- Se habla de reacción HOMOGÉNEA cuando tanto 
reactivos como productos se encuentran en el mismo 
estado físico 

- Si en la reacción hay sustancias en varias fases o 
estados físicos, se habla de una reacción 
HETEROGÉNEA 

Kc=  [CO2] · [CaO]  
[CaCO3]  



Equilibrios  Heterogéneos 

Kc=  [CO2] · [CaO]  
[CaCO3]  

- Sin embargo, las concentraciones de ambas 
sustancias sólidas (CaCO3 y CaO), en el medio de 
reacción, serán CONSTANTES 

- Por lo que, se pueden considerar 

junto con la Kc 

Kc=  [CO2]   Kp=    pCO2   o 



Equilibrios  Heterogéneos 

- En la expresión de K (ley de acción de masas) SÓLO 

aparecen los gases o las sustancias en disolución 

- Las concentraciones de líquidos o sólidos puros 
permanecen constantes si no están disueltos o en fase 
vapor en el sistema en equilibrio 
 

POR ENDE no se deben considerar al formular K 



Equilibrios  Heterogéneos Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 

NaCl (s)                                 Na+ (ac)    +    Cl- (ac)

- Son reacciones de equilibrio heterogéneo de fases 
sólido-líquido 

- La fase sólida está formada por una especie precipitada y 
la fase líquida contiene especies disueltas (iones 
producidos en la disociación de la sustancia sólida) 

NaCl (s)                                 Na+ (ac)    +    Cl- (ac)



Equilibrios  Heterogéneos Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 

- Son reacciones de equilibrio heterogéneo de fases 
sólido-líquido 

- La fase sólida está formada por una especie precipitada y 
la fase líquida contiene especies disueltas (iones 
producidos en la disociación de la sustancia sólida) 



Equilibrios  Heterogéneos Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 

Ks 

Ps 

Kps 

Constante de solubilidad 

Producto de solubilidad 

Constante de producto de solubilidad 



Equilibrios  Heterogéneos Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 
SOLUBILIDAD MOLAR (s): es la máxima concentración 
molar de soluto en un determinado disolvente 

Dicho de otra forma es la molaridad de la disolución 
saturada de dicho soluto 

Depende de 
 

- Temperatura: Para un sólido s es mayor a mayor T 
debido al mayor aporte de energía para vencer la energía 
del cristal (entre los iones) 

- Energía reticular (U): Si la energía de 
solvatación es mayor a U se favorece la 
disolución 

- Entropía: Al disolverse una sal se produce 
un sistema más desordenado 



especie PbSO4 Pb2+ SO4
2- 

conc. inicial (M) c 0 0 

conc. en equilibrio (M) c s s 

Kps=     Ks=  s · s   = s2  

Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 



Kps=     Ks=  (ns)n · (ms)m   = nn · mm · sn+m  

 s =      Ks    
nn · mm  √

  

n+m  
        

  generalizando 

Equilibrios  Heterogéneos 

Sales poco Soluble (Ks, Ps, o kps) 

A n B m   ( s )                                         n   A m +         +         m   B n - 



                 Indicar si se formará precipitado de cloruro de plata 
(Kps= 1.7 × 10-10 a 25 oC) cuando a 250 mL de una disolución de 
cloruro de sodio 0.02 M se le añaden 50 mL de una disolución 
de nitrato de plata 0.5 M. 

NaCl (ac)    +    AgNO3 (ac)                             Na+ (ac)    +    Cl- (ac)   +    Ag+ (ac)    +    NO3
- (ac)

AgCl (s)

RESOLUCIÓN 
NaCl (ac)    +    AgNO3 (ac)                             Na+ (ac)    +    Cl- (ac)   +    Ag+ (ac)    +    NO3

- (ac)

AgCl (s)

Se debe calcular [Ag+] y [Cl-] en disolución 
para conocer si satisfacen la constante de 
precipitación (Kps) del AgCl 

n(Cl-)= 0.25 L · 0.02 M= 0.005 mol [Cl-]= 0.005 mol/(0.25+0.05)L 

[Cl-]= 0.0167 M 

n(Ag+)= 0.05 L · 0.5 M= 0.025 mol [Ag+]= 0.025 mol/(0.25+0.05)L 

[Ag+]= 0.0833 M 

Q= [Ag+] · [Cl-]= 0.0167 M · 0.0833 M = 1.39 × 10-3   

Como Q= [Ag+] · [Cl-] > Kps     entonces PRECIPITARÁ  



REACCIONES DE  PReCIPITACIÓN 

fAcToRes QUE AFECTAN A LA SOLUBILIDAD 

Factores que afectan la concentración de uno de los 
iones de un electrolito poco soluble 

- Efecto IÓN COMÚN 

- pH 

- Formación de complejos estables 

- Reacciones redox 

- Etc. 



REACCIONES DE  PReCIPITACIÓN 

 

Si a una disolución saturada de un electrolito poco soluble 

se añade otra sustancia que aporta uno de los iones 

la concentración de este ión aumentará 

y por Le Châtelier el equilibrio se desplazará hacia la 
izquierda,  

precipitando más de la sal poco soluble disminuyendo su 
solubilidad 

REACCIONES DE  PReCIPITACIÓN 

Efecto ión común 

A n B m   ( s )                                         n   A m +         +         m   B n - 

                                              

A n B m   ( s )                                         n   A m +         +         m   B n - 

A r X m   ( s )                                           r   A m +         +         m   X r - 

AnBm (s)                    n Am+    +    m Bn+

ArXm (s)                     r Am+    +    m Xr+

(n+r) AnBm (s)                    n Am+    +    m Bn+

ArXm (s)                     r Am+    +    m Xr+

- 



                 ¿Cuál será la solubilidad del cloruro de plata, Kps= 1.7 
× 10-10 a 25 oC, si a una solución saturada se le añade nitrato de 
plata hasta una concentración final de 0.002 M? 

RESOLUCIÓN 

[Cl-]= [Ag+]= √ Kps = √ 1.7 × 10-10
 = 1.3 × 10-5 M 

Al añadir AgNO3, la [Ag+] sube hasta 2 × 10-3 M (según lo que indica 

el enunciado) 

Al crecer la [Ag+] el equilibrio se desplazará a la izquierda y la 
nueva solubilidad será  

                                    s =  [Cl-]  =    Kps    =  1.7 × 10-10  = 8.51 × 10-8 M   

                                                                      [Ag+]        2 × 10-3  

En la solución saturada de AgCl hay concentraciones de [Ag+] y 
[Cl-] que satisfacen la Kps 

AgCl (s)                  Ag+ (ac)  +  Cl- (ac)por el equilibrio de 
ionización [Ag+] y [Cl-] 
serán iguales 

Kps= [Ag+] · [Cl-] = [iones]2 

s =  



Algunos Kps a 25 oC 
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HECHOS Y Preguntas … 

ecosistema  
 

¿La acidez de un sistema define la supervivencia del mismo? 



HECHOS Y Preguntas … 

alimentación  
 

¿la acidez de los alimentos puede 

afectar nuestra salud? 

alimentación  
 

¿la acidez de los alimentos puede 

afectar nuestra salud? 

 

¿las enfermedades (cardíacas, 

cáncer, problemas neurológicos, 

alergias) están relacionadas con un 

p
H ácido? 



HECHOS Y Preguntas … 

COLORES EN VEGETALES  
 

¿eL COLOR DE LAS FLORES DE LAS 

HORTENSIAS (HYDRANGEA) DEPENDE 

DEL 
p
H DEL SUELO? 



HECHOS Y respuestas … 

los sistemas biológicos poseen determinados 
p
Hs celulares, 

los que están controlados por iones que conforman 

equilibrios amortiguadores y el 
p
H puede definir 

propiedades relacionadas con la supervivencia 
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 EQUILIBRIO ácido-base 

Un equilibrio ácido-base es uno de los 
equilibrios iónicos en sistemas acuosos que 

vamos a estudiar 



Equilibrios iónicos en sistemas 

acuosos 

AB(ac)                       A+(ac)   +   B-(ac)

En Equilibrios iónicos Ácido-base 

uno de los iones (a+ ó b-) 

será H3O+ ú ho- 
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Equilibrios ácido-base 

 



Definiciones 

 

Definiciones 

Arrhenius 

ÁCIDO: sustancia que contiene hidrógeno y se disocia 

en agua para producir H+ 

HCl(g) + H2O(l)                     H3O
+(ac) + Cl-(ac)

ÁCIDO: sustancia que contiene hidrógeno y se disocia 

en agua para producir H+ (H3O
+) 

En disolución acuosa el catión 

H+ no existe, se encuentra 
hidratado, H3O

+, o ión 
hidronio 



Definiciones 

 

Definiciones 

Arrhenius 

BASE: sustancia que contiene grupos hidroxilo y se 

disocia en agua para producir HO- 

LIMITACIONES DE LA DEFINICIÓN DE ARRHENIUS:  

- Sustancias con propiedades básicas que no contienen 
iones hidroxilo (por ej. NH3) 

- Se limita a disoluciones acuosas 

NaOH(ac)                     Na(ac)  +  HO-(ac)
+ 



Definiciones 

 

Definiciones 

BrØNSTED-LOWRY 

ÁCIDO: especie que tiene tendencia a ceder un H+ 

BASE: especie que tiene tendencia a aceptar un H+ 

CH3COOH(ac) + H2O(l)                     H3O
+(ac) + CH3COO-(ac)

ácido                base ácido                base 

par ácido-base conjugado 



Definiciones 

BrØNSTED-LOWRY 

- Ya no se limita a disoluciones acuosas 

- Se explica el comportamiento básico del NH3 
(coincidiendo con la definición de Arrhenius, producción de HO-) 

NH3(ac)  +  H2O(l)                     NH4
+(ac)  +  HO-(ac)

base                   ácido 

Sustancia anfótera – sustancia que 
puede actuar como ácido o como 

base 



Definiciones 

 

Definiciones 

Lewis 

ÁCIDO: especie que puede aceptar un par de electrones 

BASE: especie que puede ceder un par de electrones 

H+ :N
H
H

H
+ N+

H
H

H

H

ácido                         base 

- Es mucho más general 

- Explica el comportamiento básico del NH3
 



Definiciones 

 

Definiciones 

Lewis 

- Es mucho más general 

orbital 
vacío 

- Es útil para explicar procesos ácido-base en sistemas 
no acuosos 

- Como en este apartado vamos a estudiar equilibrios 
acuosos a esta definición no la vamos a usar 

Cl- Al
Cl
Cl

Cl
+ Al+

Cl
Cl

Cl

Cl
- 
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Autoionización del agua 

 

+H2O(l)             H2O(l) H3O
+(ac)     +     HO-(ac)

Kw 
 

equilibrio de autoionización del agua 

Kw = [H3O
+] · [HO-] 

producto iónico del agua                  A 298 K, Kw = 10-14 

-log10 Kw = -log10 [H3O
+] - log10 [HO-] 

-log10 10-14 = -log10 [H3O
+] - log10 [HO-] 

               14 = -log10 [H3O
+] - log10 [HO-] 

Autoionización del agua 

pH y escala de pH  



Autoionización del agua 

pH y escala de pH  

14 = pH + pOH 

               14 = -log10 [H3O
+] - log10 [HO-] 

definiendo   pH = -log10 [H3O
+] 

                      pOH = - log10 [HO-] 



UNIDADES de 
p
H

 A pesar que podría tener unidades, 
SIEMPRE se expresa  sin ellas 

Autoionización del agua 

pH y escala de pH  

El agua pura tendrá a 298 K (25 oC)  

Kw = [H3O
+] · [HO-] = [H3O

+]2  

10-14 = [H3O
+]2      [H3O

+] = √10-14 

 [H3O
+] = 10-7 

            pH = 7 

Dado que 14 = pH + pOH          pOH = 7 



Autoionización del agua 

pH y escala de pH  

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 

disolución ácida          neutra            disolución básica 

0                                   7                                   14 



Autoionización del agua 

pH y escala de pH  

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 



Autoionización del agua 

pH y escala de pH  

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] = [HO-] 

pH = 7  
disolución neutra 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+] > [HO-] 

pH  7  
disolución ácida 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 

[H3O
+]  [HO-] 

pH > 7  
disolución básica 



FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

A mayor fuerza ácida de un compuesto mayor 
será su Ka (menor será pKa) 

Ka,CH3COOH = 1.8 × 10-5       pKa = 4.74 

FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

CONSTANTES DE IONIZACIÓN (KA Y KB) 

CH3COOH(ac) + H2O(l)                     H3O
+(ac) + CH3COO-(ac)

Ka=  [CH3COO-] · [H3O
+]  

[CH3COOH]  

-log10 Ka =  pKa 



FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

CONSTANTES DE IONIZACIÓN (KA Y KB) 

CH3COOH(ac) + H2O(l)                     H3O
+(ac) + CH3COO-(ac)

Ka=  [CH3COO-] · [H3O
+]  

[CH3COOH]  

-log10 Ka =  pKa 

Cuando el ácido es un ácido fuerte (HCl, 
HNO3, H2SO4, H3PO4, HClO4) se encuentra 
completamente disociado 

Ka  >> 1       Ka    ∞ 



FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

análogamente con bases … 

FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

CONSTANTES DE IONIZACIÓN (KA Y KB) 

Kb=  [CH3NH3
+] · [HO-]  

[CH3NH2]  

-log10 Kb =  pKb 

+CH3NH2(ac)             H2O(l) CH3NH3
+(ac)     +     HO-(ac)

Mayor fuerza básica mayor Kb (menor pKb) 

Kb,CH3NH2 = 43.6 × 10-5       pKb = 3.36 

Una base fuerte (NaOH, KOH)  

Kb  >> 1       Kb    ∞ 



FUERZA DE ÁCIDOS Y BASES 

CONSTANTES DE IONIZACIÓN (KA Y KB) 

Para un par ácido-base conjugado, existe una relación 
entre sus Ka, Kb y Kw  

Ka 
 

Kb 

Ka= 
 [B-] · [H3O

+]  
[BH]  

Kb= 
 [BH] · [HO-]  

[B-]  

Ka · Kb =  [B
-]·[H3O

+] · [BH]·[HO-]  
     [BH]              [B-] 

Ka · Kb =    [H3O
+] · [HO-]  

Ka · Kb = Kw 

+BH(ac)          H2O(l) B(ac)         +     H3O+(ac)

+B(ac)             H2O(l) BH(ac)      +     HO-(ac)

                                                                                            - 
 

 

- 



neutralización 

Se denomina NEUTRALIZACIÓN al fenómeno por el 
cual una disolución ácida pasa a ser neutra por el 
agregado de una disolución básica y viceversa 

ácido  +  base        sal  +  agua 

+HCl(ac)              NaOH(ac) NaCl(ac)   +   H2O(l)

Este tipo de reacción es utilizado en lo 
que se conoce como VALORACIONES 
ÁCIDO-BASE o TITULACIONES 



neutralización Neutralización 

VALORACIONES ÁCIDO-BASE 

Es el método más empleado para determinar la concentración 
de un ácido o una base en una disolución 

La disolución standard (que es una 
disolución de base, o ácido, de concentración 
conocida) se agrega a través de la 

bureta 

a la disolución de ácido, o base, de 
concentración desconocida 

Se mide, usando la bureta, el volumen de 
disolución standard necesario para 
neutralizar la solución desconocida 

Cuando se logra la neutralización completa se 

habla del PUNTO DE EQUIVALENCIA 



neutralización Neutralización 

VALORACIONES ÁCIDO-BASE 

CURVA DE VALORACIÓN: Representación del pH en función 
del volumen añadido 

Volumen de base 

punto de 
equivalencia 



neutralización Neutralización 

VALORACIONES ÁCIDO-BASE 

¿Cómo se sabe cuando se llega al punto de equivalencia en una 
titulación? 

Se utilizan sustancias conocidas como 
INDICADORES ÁCIDO-BASE 

Un ejemplo de INDICADOR es la 
fenolftaleína que es incolora en disolución 
ácida y cambia a rosado en disolución básica 



neutralización Neutralización 

VALORACIONES ÁCIDO-BASE 

INDICADORES 
ÁCIDO-BASE 

: ácidos o bases débiles cuyas formas 
ácido/base conjugadas presentan colores 
diferentes 



neutralización Neutralización 

VALORACIONES ÁCIDO-BASE 

incoloro                        incoloro 

rosado 

INDICADORES 
ÁCIDO-BASE 
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disoluciones Amortiguadoras 

También conocidas como disoluciones 
REGULADORAS, disoluciones BUFFER, disoluciones 
TAMPÓN 

Son disoluciones que mantienen el pH de un sistema 
aproximadamente constante cuando se agregan 
pequeñas cantidades de ácido o base o cuando se 
diluyen 

Composición 
Cantidades de un ácido débil y de su base 

conjugada (o una base débil y su ácido conjugado) 
 

CH3COOH / CH3COONa 



disoluciones Amortiguadoras 

¿Cómo funcionan las disoluciones amortiguadoras? 

+HA(ac)              H2O(l) A-(ac)   +   H3O
+(ac)

Ka= 
 [A-] · [H3O

+]  
[HA]  

La característica esencial es que la disolución amortiguadora 
consiste de concentraciones altas de HA y de A- 



disoluciones Amortiguadoras 

¿Cómo funcionan las disoluciones amortiguadoras? 

+HA(ac)              H2O(l) A-(ac)   +   H3O
+(ac)

Ka= 
 [A-] · [H3O

+]  
[HA]  

 [H3O
+] = Ka ·  

  [HA]   
[A-] 

pH = pKa + log10 
  [A-]   
 [HA] 

- Si a la disolución le agregamos 
por ejemplo ácido el equilibrio se 
desplazará hacia la izquierda  el 
cociente [A-]/[HA] disminuirá y el 
pH bajará 

- Pero si la cantidad añadida es pequeña, comparada con las 
cantidades mayores de A- y HA, el cociente cambiará muy poco 
y el pH apenas se modificará 

La característica esencial es que la disolución amortiguadora 
consiste de concentraciones altas de HA y de A- 



disoluciones Amortiguadoras 

¿Cómo funcionan las disoluciones amortiguadoras? 

+HA(ac)              H2O(l) A-(ac)   +   H3O
+(ac)

Por ejemplo 

La característica esencial es que la disolución amortiguadora 
consiste de concentraciones altas de HA y de A- 

- Si se añade 0.001 mol de HCl a 1 L de H2O 

   el pH pasa de 7 a 3 

- Si se añade 0.001 mol de HCl a 1 L de disolución que 
contiene 0.7 mol de CH3COOH y 0.6 mol de CH3COONa 

    

el pH pasa de 4.688 a 4.686 



disoluciones Amortiguadoras 

EXACTA 

Dado que [base]i y [ácido]i son muy grandes, se puede suponer 
que las cantidades que desaparecerán y aparecerán alcanzando 
el equilibrio serán pequeñas comparadas con las iniciales 
Por lo que las []eq de la fórmula anterior se puede aproximar a 
las []i 

disoluciones Amortiguadoras 

pH de la disolución amortiguadora 

pH = pKa + log10 
  [A-]eq   
 [HA]eq 

pH = pKa + log10 
  [base]eq   
 [ácido]eq 

APROXIMADA 

pH = pKa + log10 
  [base]0   
 [ácido]0 

Ecuación de 
Henderson-Hasselbalch 



                 Indique el pH de 1 L disolución amortiguadora 
CH3COOH/CH3COONa preparada con [CH3COOH]= 0.1 M 
(pKa,CH3COOH= 4.74) y los siguientes agregados (suponga que el 

volumen permanece constante) de CH3COONa(s): a) 0.1 mol; b) 1 mol. 

RESOLUCIÓN 

Aplicando la fórmula de pH de la disolución amortiguadora 

pH = pKa + log10 
  [base]0   
 [ácido]0 

Como la disolución tiene un volumen de 1 L, los moles de 
CH3COONa agregados serán directamente concentraciones (M) 

pH = 4.74 + log10 
 (0.1 M)  
 (0.1 M) 

= 4.74 

pH = 4.74 + log10 
  (1 M)   
 (0.1 M) 

= 5.74 



                 Para 1L de la disolución amortiguadora preparada en 
la parte (a) del ejercicio anterior. Indique cómo se modificará el 
pH de dicha disolución ante las siguientes modificaciones: a) 
agregado de 0.001 mol de HCl(g) al litro de disolución (suponga 

que el volumen permanece constante); b) dilución del amortiguador a 2 L. 



disoluciones Amortiguadoras 

Capacidad amortiguadora: Cantidad de ácido o base que se 
puede agregar a la disolución amortiguadora antes que el pH 
comience a cambiar de modo apreciable 

disoluciones Amortiguadoras 

pH de la disolución amortiguadora 

Depende:  

- Del número de mol de ácido y base que debe ser alto para que 
la capacidad amortiguadora también lo sea 

- Del cociente [base] / [ácido] 
   Para que la capacidad sea alta, el cociente debe ser próximo a 
1, si es  0.1 ó > 10 no será muy eficiente 

   Mayor eficiencia serán cuando pH = pKa 



disoluciones Amortiguadoras 

¿Cómo se prepara una disolución amortiguadora? 

Se disuelven cantidades relativamente grandes de: 
 
- Un ácido débil y una sal del mismo 
 
- Un ácido débil y se neutraliza parcialmente por 
agregado de una base fuerte (que formará in situ una 
sal del mismo) 



disoluciones Amortiguadoras 



disoluciones Amortiguadoras 

Importancia 

- Las soluciones amortiguadoras son muy importantes 
en las reacciones químicas que se llevan a cabo en el 
laboratorio, en procesos industriales y en nuestro 
organismo 
- Por ejemplo, la actividad catalítica de las enzimas en 
las células o la capacidad portadora de oxígeno por la 
sangre 

- Una solución amortiguadora 
es la sangre, que tiene un pH 
de 7.40 (7.35-7.45) 

Solución amortiguadora 
formada por el sistema 

H2CO3/HCO3
- 
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