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Resumen:	

 
En este libro se presentan los conceptos relacionados con un 

parámetro de importancia central en un número amplio de disciplinas 
científicas, técnicas e industriales, el pH. Interesados en desarrollar 
esta información de una forma amigable para facilitar la comprensión 
de los términos y las ecuaciones que deben manejarse por los 
involucrados en estas disciplinas, aquí se desarrollan tanto los 
aspectos históricos como los prácticos, así como la teoría. Se hace 
manifiesta la relación con los procesos en el laboratorio. También se 
muestran los procedimientos matemáticos que se deben dominar para 
la preparación de las soluciones y se indican consejos para realizar los 
procesos adecuadamente en el laboratorio. En todos los casos se 
anexa una explicación del origen de los procedimientos que se 
desarrollan. 

 
El libro cuenta con una amplia sección de problemas que han 

sido clasificados de acuerdo a tres diferentes situaciones: para 
muchos se muestra el proceso para resolverlos, esto con el objetivo de 
que los usuarios de este material puedan estudiar los procedimientos y 
conozcan el resultado; para otros se muestran solo los resultados, 
para que el usuario pueda desarrollar sus habilidades en el uso de la 
teoría para la resolución de los mismos, pero con la facilidad de 
conocer el resultado que se debe obtener tras la resolución y así 
realizar una revisión del proceso. En una última sección se encuentran 
únicamente los enunciados de los problemas, para que los profesores 
puedan utilizarlos para ejercicios en clase y exámenes. En algunos 
casos los problemas no están relacionadas directamente con cálculos 
del pH, sino con la deducción o el razonamiento involucrado con la 
teoría o con la práctica. 

 
El material viene acompañado de Figuras alusivas a las 

situaciones desarrolladas, Tablas para hacer evidentes las 
comparaciones o las características más importantes; así como 
recuadros, en donde se amplía alguna información relevante. Para 
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todos los conceptos necesarios se muestra(n) la(s) ecuación(es) 
correspondientes. Se anexa una sección de referencias de vanguardia 
y una sección denominada “para aprender más”, en donde se amplía 
la información para algunos de los temas tratados en el texto. 

 
 
Palabras clave: pH, ácido, base, amortiguador, potenciómetro, indicadores, 

Henderson-Hasselbach 
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Summary:	

 
In this book, are presented the concepts related to the pH, a parameter of central 

importance for a wide range of scientific, technical and industrial fields.  The information is 

displayed in a friendly way to facilitate understanding of the terms and equations that have 

to be handled by those involved in these disciplines. Here are developed historical and 

practical aspects as well as the theory related to pH. Mathematical procedures that must 

be mastered for calculating pH solutions are included. In all cases an explanation of the 

origin of developed procedures is shown. The text is accompanied by visual material in 

order to help the understanding of the concepts. Regarding the processes in the 

laboratory, some advices are given to perform it adequately. The book has an extensive 

section of problems that have been classified according to three different situations: for 

many problems the resolution displays; for others the results are shown and the final 

section contains only problem statements. Two major sections are references and a 

section called "to learn more", where information on some of the topics covered in the text 

is displayed. 

 
Keywords: pH, acid, base, buffer, pHmeter, indicators, Henderson-Hasselbach. 
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Instrucciones.	

 

Este libro contiene información sobre la teoría, la practica y problemas 

relacionados con el cálculo del pH. 

 

El nivel para el que fue planeado principalmente es licenciatura, aunque puede ser 

utilizado para preparatoria y posgrado. A lo largo del texto se describe información que 

puede ser relacionada directamente con experiencias que tienen que ver directamente 

con la Química  y con las Ciencias Biológicas. 

 

Las palabras que aparecen subrayadas a lo largo del texto, señalan los conceptos 

que se desarrollan en las cajas que aparecen muy cerca de las mismas; estos conceptos 

se mencionan en la explicación pero no pertenecen directamente a lo discutido, aunque 

amplían la información para hacer más clara su comprensión. 

 

Dado que el espíritu de este trabajo es facilitar el uso de los conceptos y 

aplicaciones generales del pH, a lo largo de las secciones iniciales del texto se describen 

únicamente las situaciones básicas referentes a este parámetro, pero antes de la sección 

de problemas se incluyó una nueva que se denomina “para aprender más” y que contiene 

situaciones específicas relacionadas con los conceptos generales que se describen en las 

secciones iniciales y que pueden ser del interés de los lectores para abundar en el 

conocimiento, aunque que no son necesarias para la comprensión general de los 

conceptos. En los casos en donde se refiere al lector a usar esta sección, aparece la 

leyenda: se sugiere consultar la sección “Para aprender más” que se encuentra antes de 

la sección de problemas. 
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Antecedentes. 

 

Algunos compuestos no interactúan con el agua. Los hidrocarburos tales como el 

petróleo son ejemplos de tales compuestos hidrófobos. El agua no puede interaccionar 

con los compuestos hidrofóbicos, por lo que el aceite y el agua no se mezclan. Los 

compuestos que interactúan con el agua son polares o llevan carga eléctrica y se llaman 

compuestos hidrófilos, dentro de estos están los compuestos polares y los compuestos 

iónicos. Desde el punto de vista de los procesos biológicos, existen algunas biomoléculas 

como las proteínas y los ácidos nucleicos que poseen grupos funcionales que pueden 

ionizarse. Por ejemplo en las proteínas, el grupo amino (-NH2) y el grupo carboxilo (-

COOH) bajo ciertas condiciones pueden ionizarse formando -NH3
+ y -COO- 

respectivamente. Dado que la especie química que se genera en esta reacción es un 

protón (H+)  estas biomoléculas pueden llevar a cabo reacciones tipo ácido-base, que 

son reacciones químicas que se producen entre un ácido (-COOH) y una base (-NH2). 

Hay varios marcos teóricos que proporcionan los mecanismos de reacción y su aplicación 

en la solución de problemas. La importancia de estas reacciones se hace evidente en el 

análisis de especies gaseosas o líquidas, o cuando el carácter ácido o base de los 

compuestos es poco evidente. El primero de estos conceptos fue desarrollado por el 

químico francés Antoine Lavoisier, alrededor del año 1776. 
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Introducción 

 

En química, el pH es una escala numérica utilizada para especificar la acidez o 

alcalinidad de una solución acuosa. Es el logaritmo negativo en base 10 de la actividad 

del ion Hidrógeno.  

 

Las soluciones con un pH menor a 7 son ácidas, por el contrario las soluciones 

con un pH mayor a 7 son alcalinas o básicas. El agua pura tiene un pH de 7, lo que se 

refiere a que es neutral es decir, ni ácida ni alcalina1. Contrariamente a la creencia 

popular, el valor del pH puede ser menor que 0 o mayor que 14 para los ácidos y las 

bases muy fuertes. Sin embargo, estos extremos son difíciles de medir con precisión (Lim 

2006). 

 

Las cuantificaciones del pH son muy importantes en diversas ramas del 

conocimiento científico como la biología, la medicina, la química, la agricultura, la 

silvicultura, la ciencia de los alimentos, las ciencias ambientales, la oceanografía, la 

ingeniería química, la nutrición, el tratamiento y la depuración de aguas entre  muchas 

otras. 

 

 La escala de pH se determina de acuerdo a un conjunto de soluciones estándar 

cuyo pH es establecido por acuerdo 

internacional (Covington, Bates and Durst 

1985). Los valores globales de pH primarios 

se determinan usando una celda galvánica, 

mediante la medición de la diferencia de 

potencial entre un electrodo de  

Hidrógeno y un electrodo estándar tal 

como el electrodo de cloruro de plata. El pH de las soluciones acuosas se puede medir 

con un electrodo de vidrio y un medidor de pH, o indicador. 

 
																																								 																					
1 El resto de este texto utiliza la palabra "base" y sus inflexiones en lugar de "álcali". 

	

La	 celda	 galvánica	 o	 celda	 voltaica,	
denominada	 en	 honor	 de	 Luigi	 Galvani	 y	
Alessandro	 Volta	 respectivamente,	 es	 una	
celda	 electroquímica	 que	 obtiene	 la	 energía	
eléctrica	 a	 partir	 de	 reacciones	 redox	
espontáneas	 que	 tienen	 lugar	 dentro	 de	 la	
misma.	 Por	 lo	 general,	 consta	 de	 dos	metales	
diferentes	 conectados	por	 un	 puente	 salino,	 o	
semi-celdas	 individuales	 separados	 por	 una	
membrana	porosa.	
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El pH es el logaritmo negativo en base 10 de la actividad del ion hidronio solvatado 

(H30+), pero a menudo (aunque algo imprecisa) el pH 

se expresa como la medida de la concentración de 

iones hidronio en una solución (Buck 2002). 

 

 

 

Historia.	

 

El desarrollador del concepto. 

 

El concepto de pH se introdujo por primera vez por el químico danés Søren Peter 

Lauritz Sørensen (1868-1939) en el Laboratorio Carlsberg en 1909 (Sorensen 1909). 

Sørensen formuló la versión moderna del concepto de pH en 1924 utilizando las 

definiciones y medidas en términos de celdas electroquímicas. En los primeros trabajos, la 

notación del término tenía la letra mayúscula "H" como subíndice de la letra minúscula "p", 

es decir: pH, al contrario de cómo se usa actualmente pH. 

 

El término pH. 

 

No es claro cuál es el origen del significado exacto de la letra "p" del término "pH". 

Se ha sugerido que la "p" viene de la palabra alemana “potenz” que significa "poder", 

otros proponen que se refiere a la palabra francesa “puissance” con el mismo significado 

"poder". Tal vez esta sea la fuente más correcta debido a que el idioma que se hablaba en 

En	 Termodinámica,	 la	 actividad	 es	
una	 medida	 de	 la	 "concentración	
efectiva"	 de	 una	 especie	 química.	 Surge	
debido	 a	 que	 las	moléculas	en	 un	 gas	o	
solución	 no	 ideal	 interactúan	 unas	 con	
otras.	La	actividad	no	tiene	dimensiones.	
Se	 hace	 adimensional	 utilizando	 la	
fracción	 molar	 para	 su	 cálculo.	 La	
actividad	depende	de	 la	 temperatura,	 la	
presión	 y	 la	 composición	 del	 gas	 o	 la	
solución	en	cuestión.	

En	 química,	 hidronio	 es	 el	 nombre	 común	 para	 el	
catión	 acuoso	 H3O+.	 Es	 el	 ion	 oxonio	 producido	 por	 la	
protonación	de	 la	molécula	de	agua.	Este	 ion	positivo	se	
produce	 cuando	 se	 disuelve	 un	 ácido	 de	 Arrhenius	 en	
agua;	este	tipo	de	ácidos	cuando	están	en	solución	seden	
un	 protón,	 es	 decir	 un	 ion	Hidrógeno	 positivo,	 H+,	 a	 las	
moléculas	de	agua	 (H2O)	 circundantes	que	 forman	parte	
del	solvente.	
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aquel entonces en el Laboratorio Carlsberg era precisamente francés 

(Carlsberggroup.com n.d.). Otra sugerencia es que el término "pH" proviene de cualquiera 

de los dos siguientes términos latinos “pondus hydrogenii” o bien “hydrogenii potentia”, 

que en cualquier caso significa potencial de Hidrógeno. También se sugiere que Sørensen 

utilizó las letras "p" y "q" como comúnmente se hace en matemáticas, donde se aparean 

para etiquetar la solución de ensayo (p) y la solución de referencia (q) (Myers 2010). El 

uso actual en química es que “p” significa el "cologaritmo decimal de". Se usa de igual 

forma en el término pKa, que se utiliza para denotar las constantes de disociación del 

ácido (Nørby 2000) (ver más adelante). 

 

El Cologaritmo 

 

En matemáticas, el logaritmo es la operación inversa a la exponencial. Eso significa 

que el logaritmo de un número es el exponente (e) al que otro valor fijo, la base (b), debe 

ser elevada para producir ese número. En casos sencillos los logaritmos repiten 

multiplicaciones. Por ejemplo, el logaritmo en base 10 de 1000 es de 3, porque 10 a la 

potencia 3 es 1000, es decir 1000 = 10 × 10 × 10 = 103, donde 10 es la base y 3 el 

exponente, por lo que el logarítmo en base 10 de 1000 es 3.  

 

En matemáticas, el cologaritmo en base-b (a veces denominado solamente 

“colog”) de un número, es el logaritmo base-b del recíproco del número. O lo que es lo 

mismo, es igual al logaritmo negativo base-b del número: 

 

𝑐𝑜𝑙𝑜𝑔!  𝑥 =  𝑙𝑜𝑔!
!
!
=  𝑙𝑜𝑔!  1 −  𝑙𝑜𝑔!  𝑥 =  − 𝑙𝑜𝑔!  𝑥     (1) 

 

En química, un cologaritmo decimal se indica mediante la letra p. Este uso se 

originó con la cantidad de pH, definido como - log10 [H3O+]. Basado en esta suposición del 

pH, la cantidad  se define como - log10 Ka (ver más adelante). 
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Definición de pH 

 

pH se define como el recíproco del logaritmo decimal (base 10) de la actividad del 

ion Hidrógeno (αH
+), en una solución (Covington, Bates and Durst 1985): 

 

𝑝𝐻 =  − 𝑙𝑜𝑔!" α!! =  𝑙𝑜𝑔!"  !
!!!

        (2) 

 

 

Aunque lo anterior forma parte de la definición formal del pH, en general para la 

mayoría de los usuarios regulares el pH es una medida de acidez o alcalinidad de una 

disolución. El pH indica la concentración de iones hidronio [H3O+] presente en 

determinadas disoluciones y se calcula con la siguiente ecuación: 

 

𝑝𝐻 =  − 𝑙𝑜𝑔!" 𝐻!          

            (3) 

 

  Para saber más sobre la definición de pH, se sugiere consultar la sección “Para 

aprender más” que se encuentra antes de la sección de problemas. 

 

El	p[H]	

 

Es posible determinar la concentración de iones de Hidrógeno directamente, si el 

electrodo utilizado para tal fin es calibrado en términos de las concentraciones de iones de 

Hidrógeno. Una forma de hacer esto, que se ha utilizado ampliamente, es valorar una 

solución de concentración conocida de un ácido fuerte con una solución de concentración 

conocida de base fuerte en presencia de una concentración relativamente alta de 

electrolito. Dado que se conocen las concentraciones del ácido y la base, es fácil calcular 

la concentración de iones de Hidrógeno de modo que el potencial medido se puede 

correlacionar con las concentraciones.  
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Para saber más sobre el pH, se sugiere consultar la sección “Para aprender más” 

que se encuentra antes de la sección de problemas. 

 

El electrodo de vidrio (y otros electrodos selectivos de iones) deben ser calibrados 

en un medio similar al que se está investigando. Por ejemplo, si se desea medir el pH de 

una muestra de agua de mar, el electrodo debe ser calibrado en una solución que se 

asemeje al agua de mar en su composición química. La diferencia entre p[H] y el pH es 

bastante pequeña. Se ha afirmado que pH=p[H]+0.04. Es una práctica común utilizar el 

término "pH" para ambos tipos de medición. 

 

Los	ácidos	y	las	bases	
 

Ácidos 

 

Un ácido (del latín acidus, que significa agrio) es considerado tradicionalmente 

como cualquier compuesto químico que, cuando se disuelve en agua, produce una 

solución con una actividad de catión hidronio (H3O+) mayor que el agua pura, esto es, un 

pH menor que 7. Algunos ejemplos comunes son el ácido acético (en el vinagre), el ácido 

clorhídrico, el ácido muriático (Salfuman), los jugos gástricos, el ácido acetilsalicílico (en la 

aspirina), o el ácido sulfúrico (usado en baterías de automóvil).  

 

Bases 

 

Una base o álcali (del árabe: Al-Qaly, 'ceniza') es considerada tradicionalmente 

como cualquier compuesto químico que, cuando se disuelve en agua, produce una 

solución con una actividad de anión hidroxilo mayor que el agua pura, esto es, un pH 

mayor que 7. Ejemplos de bases son los hidróxidos de los metales alcalinos y 

alcalinotérreos [NaOH, Ca(OH)2]. 
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Los sistemas ácido/base se diferencian de las reacciones redox en que, en estas 

últimas hay un cambio en el estado de oxidación. Los ácidos pueden existir en forma de 

sólidos, líquidos o gases, dependiendo de la temperatura y también pueden existir como 

sustancias puras o en solución. A las sustancias químicas que tienen la propiedad de un 

ácido se les denomina ácidas y a las que tiene propiedades de base, básicas. En la Tabla 

1 se presentan las propiedades de los ácidos y las bases 

 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

TABLA	1.	Propiedades	de	los	ácidos	y	las	bases.		

* Fenolftaleína (viraje) rojo cuando la acidez es extrema, incoloro cuando se trata 

de una disolución ácida o neutra, fucsia o rosa cuando es básica e incolora de nuevo 

cuando la basicidad es extrema. 
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Definiciones de ácidos y bases. 

 

La primera definición de ácido y base fue acuñada en la década de 1880 por 

Savane Arrhenius quien los define como substancias que pueden donar protones (H+) o 

iones hidróxido (OH-) respectivamente.  

 

Esta definición es por supuesto incompleta, pues existen moléculas como el 

amoniaco (NH3) que carecen del grupo OH- y poseen características básicas.  

 

Una definición general fue propuesta en 1923 por Johannes Nicolaus Brönsted y 

Thomas Martin Lowry quienes enunciaron que una substancia ácida es aquella que puede 

donar H+, exactamente igual a la definición de Arrhenius; pero a diferencia de éste, 

definieron a una base como una sustancia que puede aceptar protones. De acuerdo con 

esta definición, cualquier reacción ácido-base puede ser escrita como: 

 

𝐻𝐴 + 𝐻!𝑂 ⇆  𝐻!𝑂! +  𝐴!         (4) 

 

en donde un ácido (HA), reacciona con una base (H2O) para formar la base conjugada 

del ácido (A-) y el ácido conjugado de la base, que en este caso corresponde al ion 

hidronio (también conocido como oxonio) y que es el catión (H3O+). 

 

  La reacción anterior generalmente y por simplicidad, se escribe omitiendo al agua  

debido a su elevada concentración (ver ecuación 9):  

 

𝐻𝐴 ⇆  𝐻!𝑂! +  𝐴!         

            (5) 

 

De acuerdo con lo anterior, el ion acetato (CH3COO-), es la base conjugada del 

ácido acético (CH3COOH): 

 

𝐶𝐻!𝐶𝑂𝑂𝐻 ⇆  𝐶𝐻!𝐶𝑂𝑂 ! +  𝐻!        (6) 
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de la misma forma el ion amonio (NH4
+) es el ácido conjugado del amoniaco (NH3): 

 

𝑁𝐻!! ⇆  𝑁𝐻! +  𝐻!         

            (7) 

 

Una definición más general sobre el concepto de ácidos y bases fue propuesta en 

1923 por Gilbert Lewis quien describió que un ácido es una sustancia que puede aceptar 

un par de electrones y una base es aquella que puede donar ese par. En la Figura 1 se 

esquematiza cómo es el acomodo de electrones en estas especies. 

 

 

FIGURA	1.	Un	ácido	y	una	base	de	Lewis.		

Se muestra para el ácido (H+) la carencia de electrones y para la base (NH4
+) 

aquellos que puede compartir.  
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La fuerza de un ácido está determinada por su constante de disociación. 

 

La constante de equilibrio de una reacción química, en el caso particular de una 

reacción ácido-base, se denomina por obvias razones como constante de disociación 

(K). Para la reacción de disociación de un ácido en agua, se determina como: 

 

𝐻𝐴 + 𝐻!𝑂 ⇆  𝐻!𝑂! +  𝐴!           ;                   𝐾 =  !!!
! !!

!" !!!
    (8) 

 

Las cantidades en corchetes indican concentraciones molares. 

 

La constante de disociación (K) es una medida de la afinidad por los protones de 

los pares ácido/base conjugados HA/A- y H3O+/H2O respectivamente.  

 

En soluciones acuosas la concentración de agua permanece esencialmente sin 

alteraciones debido a que la molaridad del agua en agua es muy elevada: 

 

𝑀!!! =  
!"#$%&!"#$%"

!"#$%&!"#$%&ó!
!"#$ !"#$%&#'(!"#$%"

=  !""" ! !!!

!".!"# ! !"#!!
= 55.55 𝑀  

 (9) 

 

se acostumbra combinar este término con la constante de disociación, de tal forma 

que la constante de disociación del ácido (Ka) se define como: 

 

𝐻𝐴 + 𝐻!𝑂 ⇆  𝐻!𝑂! +  𝐴! ;  𝐾 =  !!!
! !!

!" !!!
     (10) 

 

𝐾! = 𝐾 𝐻!𝑂 = !!!! !!

!"
         (11) 

 

Los ácidos pueden ser clasificados de acuerdo a su fuerza relativa, que es la 

capacidad de transferir sus protones al agua. Por definición, la constante de disociación 

de H3O+ en agua es igual a la unidad, los ácidos que tienen constantes de disociación 
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menores a este valor (K < 1), solo estarán parcialmente ionizados en soluciones acuosas 

y se denominan ácidos débiles. Por el contrario, los ácidos que tienen una constante de 

disociación mayor a la unidad (K > 1), se denominan ácidos fuertes y estarán totalmente 

ionizados en soluciones acuosas. Los ácidos fuertes transfieren rápidamente su protón al 

agua, el ácido más fuerte que puede existir de manera estable en soluciones acuosas es 

H3O+. De la misma forma, en solución acuosa no existe una base más fuerte que OH-. 

 

El	agua	es	un	ácido	y,	por	tanto,	posee	una	constante	de	disociación.	

 

Como se definió anteriormente la concentración molar de agua en agua es de 55.5 

M (ver ecuación 9), por tanto este valor se puede omitir de la ecuación, de tal forma que la 

constante de ionización del agua se calcula como: 

 

𝐻!𝑂 ⇆  𝐻! +  𝑂𝐻!         

           (12) 

 

𝐾 =  !
! !"!

!!!
 ;  𝐾! =  𝐻! 𝑂𝐻!        

           (13) 

 

La w se refiere a “wáter” (agua en inglés) y es el producto iónico del agua, que a 

25 °C tiene un valor de 10-14 M medido experimentalmente.  

 

El agua pura deberá entonces contener cantidades equimolares de H+ y OH- de tal 

manera que: 

 

H +!" #$= OH −!" #$= (Kw )
1
2 =10−7M

       (14) 

 

Dado que [H+] y [OH-] están relacionadas recíprocamente, si [H+] es mayor que 10-

7 M, entonces [OH-] es menor y viceversa si [OH-] es mayor que 10-7 M, entonces [H+] es 
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menor; el resultado debe ser siempre igual al producto iónico del agua: 10-14. Revisemos 

los siguientes ejemplos: 

 

0.0000001 * 0.0000001 = 10-14 

 (1x10-7 * 1x10-7) 

 

pero también: 

 

0.0000000000001 * 0. 1 = 10-14 

 (1x10-13 * 1x10-1) 

 

Las soluciones que contienen [H+] = 10-7 M se denominan neutras, pues poseen la 

misma cantidad de [OH-] o viceversa. Aquellas soluciones que poseen [H+] > 10-7 M, se 

denominan ácidas. Las soluciones con [H+] < 10-7 M, se denominan básicas. En la Tabla 2 

se muestra la relación entre la concentración de iones Hidrógeno en diferentes soluciones 

y el agua. 

 

Escala	de	pH.	Concentración	de	H+	y	OH-	

 

Los valores de [H+] para la mayoría de las soluciones son demasiado pequeños y 

difíciles de comparar, de ahí que Sören Sörensen en 1909 ideó una forma más adecuada 

de compararlas, el pH. Este parámetro no es mas que la forma logarítmica  (ver sección el 

Cologaritmo) para expresar las concentraciones de iones Hidrógeno en las soluciones: 

 

pH = log 1
H +!" #$          (15)

 

 

o lo que es lo mismo 

 

pH = − log H +"# $%          (16) 
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La letra p denota “logaritmo negativo de”  

 

Para una solución neutra a 25 °C en donde la concentración de iones Hidrógeno 

es de 1.0 x 10-7 M el pH se calcula como:  

 

pH = log 1
1.0x10−7

pH = − log 1.0x10−7( )

pH = − log1+ log107

pH = 0+ 7 = 7

 

 

De acuerdo a la definición de Sören Sörensen y tomando en cuenta los valores 

del producto iónico del agua: 

 

pH + pOH = 14         (17) 

 

Entonces para una solución que tiene un pH de 7.0, el pOH es también 7. En la 

Tabla 4 se hace evidente la relación entre la concentración de las especies iónicas (H+ y 

OH-) con los valores de pH respectivos.  
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TABLA	2.	Relación	entre	la	concentración	de	las	especies	iónicas	(H+	y	OH-)	con	los	
valores	de	pH	respectivos.		

Es evidente que para una solución neutra, existe la misma concentración de H+ 

que de OH- y cómo se modifica la concentración para las soluciones ácidas y básicas. Se 

muestran las fórmulas que se utilizan para calcular los valores de la Tabla. 

 

Por otra parte, en la Tabla 5 se muestran los valores de pH aproximados para 

algunos alimentos, productos industriales, compuestos inorgánicos y secreciones 

humanas. 
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TABLA	3.	Valores	de	pH	aproximados	para	algunos	alimentos,	productos	industriales,	
compuestos	inorgánicos	y	secreciones	humanas.		

* Na2B4O7·10H2O, o tetraborato de sodio, se usa comúnmente como parte de 

detergentes, suavizantes, jabones, desinfectantes y pesticidas. ** El Gran Lago Salado 

(en inglés: Great Salt Lake) es un gran lago salino endorreico (i.e. que no evacua 
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cantidades significativas de agua) que se encuentra en el Oeste de los Estados Unidos, al 

norte del estado de Utah. 

pOH 
 

El término pOH se usa como una medida de la concentración de los iones 

hidróxido, o basicidad. Los valores pOH se 

derivan de mediciones del pH. La concentración 

de iones de hidróxido en el agua está relacionada 

con la concentración de iones de Hidrógeno de 

acuerdo a: 

 

𝑂𝐻! =  !!
!!

          

           (18) 

 

donde KW es la constante de auto-ionización del agua. Aplicando logaritmos a la 

ecuación 18: 

 

𝑝𝑂𝐻 = 𝑝𝐾! −  𝑝𝐻         (19) 

 

No olvidar que  la letra “p” significa logaritmo. Entonces a temperatura ambiente 

pOH ≈ 14 - pH. Sin embargo, esta relación no es estrictamente válida en otras 

circunstancias, tales como mediciones de la basicidad del suelo. La relación entre el pH y 

el pOH se muestra de forma gráfica en la Figura 2. 

 

Hidróxido	es	un	anión	diatómico	con	
fórmula	química	OH-.	Se	compone	de	un	
oxígeno	y	un	átomo	de	Hidrógeno	unido	
por	 un	 enlace	 covalente,	 y	 lleva	 una	
carga	 eléctrica	 negativa.	 Es	 un	
importante	 constituyente	 del	 agua.	
Funciona	como	una	base,	un	 ligando,	un	
nucleófilo	y	un	catalizador.	
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FIGURA	2.	Relación	entre	pOH	y	pH.		

El valor de 7 está a la mitad de la escala y es incoloro, hacia el rojo se señala la 

región ácida y hacia el azul, la región básica. 

 

Calculando	el	pH		

 

El cálculo del pH de una solución que contiene ácidos y / o bases es un ejemplo de 

un cálculo de concentración de especies químicas en solución, es decir, es un 

procedimiento matemático para el cálculo de las concentraciones de todas las especies 

químicas que están presentes en la solución. La complejidad del procedimiento depende 

de la naturaleza de la solución. Para los ácidos y bases fuertes (que se disocian 

totalmente en solución), los cálculos solo son necesarios en situaciones particulares. Por 

otro lado, el cálculo del pH de una solución que contiene un ácido débil (que se disocia 

parcialmente en solución), requiere del uso de una ecuación cuadrática. El pH de una 

solución que contiene una base débil puede requerir la solución de una ecuación cúbica. 

El caso general requiere la solución de un sistema de ecuaciones simultáneas no lineales. 
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Un factor de complicación es que el agua en sí es una sustancia anfótera, lo que 

quiere decir que puede actuar como un ácido o una base (en este caso ambos, el ácido y 

la base son débiles). Por lo que se disocia de acuerdo con el equilibrio: 

 

2𝐻!𝑂 ⇆  𝐻!𝑂! 𝑎𝑞 + 𝑂𝐻! 𝑎𝑞        (20) 

 

con una constante de disociación, Kw que se define como 

 

𝐾! =  𝐻!  𝑂𝐻!            
           (21) 

 

donde [H+] es la concentración del ion hidronio y [OH-] representa la concentración del 

ion hidróxido. A 25 °C KW tiene un valor de aproximadamente 10-14, por lo que el agua 

pura tiene un pH de aproximadamente 7. Este equilibrio debe tomarse en cuenta a un pH 

alto y cuando la concentración de soluto es extremadamente baja. 

 

El valor de 7 para el pH de una solución neutra no es un valor arbitrario. 

 

El valor de 7 para una solución neutra, se deriva del valor absoluto a 25 °C del 

producto iónico del agua que coincide con este número.  

 

H +!" #$= OH −!" #$= (Kw )
1
2 =10−7M         (22) 

 

Como se mencionó con anterioridad, el valor del pH del agua pura es de 7.0, las 

soluciones ácidas tienen un pH < 7.0 y las básicas un pH > 7.0. Para una solución 1.0 M 

de un ácido fuerte, el pH = 0 y para una solución 1.0 M de  

una base fuerte el pH es 14 (Ver Tabla 3).  
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Para saber más sobre los extremos del pH se sugiere consultar la sección “Para 

aprender más” que se encuentra antes de la sección de problemas. 

 

Ácidos y bases fuertes 

 

Los ácidos y las bases fuertes son compuestos que se disocian completamente en 

agua. Esto significa que la concentración de iones Hidrógeno en solución ácida se puede 

considerar igual a la concentración del ácido (o la concentración de OH- igual a la 

concentración de la base) (Figura 3). El pH es entonces igual al logaritmo negativo del 

valor de la concentración de iones Hidrógeno, como se mencionó anteriormente (ver 

Figura 2).  

 

• El ácido clorhídrico (HCl) es un ejemplo de un ácido fuerte. El pH de una solución 

0.01 M de HCl es igual a -log10(0.01), es decir pH = 2. A partir de la definición de 

pH anteriormente descrita, esto significa que el pOH es igual a aproximadamente 

12 (ver Tabla 3). 

 

• El hidróxido de sodio, NaOH, es un ejemplo de una base fuerte. El valor pOH de 

una solución 0.01 M de NaOH es igual a -log10(0.01), es decir, pOH = 2. A partir de 

la definición de pOH anteriormente descrita, esto significa que el pH es igual a 

aproximadamente 12 (ver Tabla 3). Para las soluciones de NaOH en 

concentraciones más altas, el equilibrio de auto-ionización debe tenerse en cuenta 

(ver siguiente sección). 
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FIGURA	3.	La	disociación	de	un	ácido	fuerte	(HCl)	(A)	y	una	base	fuerte	(NaOH)	(B)	en	
agua.		

Se muestra cómo las moléculas que tienen propiedades ácidas (A) o básicas (B), 

se disocian completamente al ponerse en contacto con el agua. El proceso mostrado 

también puede representar la disociación del ácido nítrico (HNO3) y algo parecido ocurre 

con el ácido sulfúrico (H2SO4), recordando que los tres son ácidos fuertes. En el caso de 

la potasa (KOH), ocurre lo mismo que con la sosa (NaOH). 

 

Para saber más sobre la auto-ionización, se sugiere consultar la sección “Para 

aprender más” que se encuentra antes de la sección de problemas. 
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Amortiguadores	de	pH 
 

Los amortiguadores2 de pH, son sistemas acuosos que tienden a resistir los 

cambios en el pH cuando se les agregan pequeñas cantidades de ácido (H+) o base (OH-

). Un sistema amortiguador consiste de un ácido débil (dador de protones) y su base 

conjugada (aceptor de protones). Por ejemplo una mezcla de concentraciones iguales de 

ion acetato y ácido acético, forman parte de un sistema amortiguador (ver Figura 4).  

 

	 	

	

	

FIGURA	4.	Un	sistema	amortiguador.		

Se muestra la disociación del ácido acético en agua para formar el ion acetato, nótese 

cómo el agua está involucrada en el proceso. 

 

La capacidad para amortiguar por parte de los buffer se determina a partir de su 

pKa (ver más adelante) y es eficiente una unidad por arriba y una por debajo de ese valor 

(ver Figura 6); lo anterior quiere decir que es precisamente en esta región en donde al 

agregar ciertas cantidades de iones H+ u OH-, el valor del pH de la solución permanecerá 

constante. En esta región los dos equilibrios que existen en la solución, la disociación del 

agua y la del ácido en cuestión, balancean las concentraciones agregadas de ácido o 

base, de tal manera que la suma de los componentes de las reacciones no varía, solo lo 

hace su relación de acuerdo con la Figura 4. La capacidad amortiguadora de los ácidos 

débiles es variable, para el ácido acético (pKa = 4.76) es de 3.76 a 5.76 unidades de pH; 

para el fosfato dihidrogenado (pKa = 6.86) es de 5.86 a 7.86 unidades de pH y para el 

amoniaco (pKa = 9.25) es de 8.25 a 10.25 unidades de pH. 
																																								 																					
2 Los amortiguadores también se conocen como “buffer” o tampón 
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Los	ácidos	y	bases	débiles	poseen	constantes	de	disociación	particulares.	

 

Desde el punto de vista de los amortiguadores de pH, las moléculas que son 

ácidos o bases fuertes, aunque son muy importantes, son menos relevantes que los 

ácidos y bases débiles, que son aquellos que no se disocian completamente en 

soluciones acuosas diluidas. En los sistemas biológicos  ambos tipos de moléculas 

representan papeles muy importantes en diversas partes del metabolismo. A continuación 

se describen los aspectos relacionados con los ácidos y bases débiles. 

 

Algunos términos.  

 

Al conjunto de un dador de protones (ácido) y su aceptor de protones (base), se le 

denomina par ácido-base conjugado: 

 

HA D H+ + A-          (23) 

 

Debe tomarse en cuenta que el procedimiento que se va a desarrollar a 

continuación es análogo al de la disociación de una base débil. Para la ecuación 23 la 

constante de equilibrio se calcula como: 

 

Keq =
H +!" #$ A

−!" #$
HA[ ]

= Ka

         

           (24)
 

 

 A esta constante de equilibrio, también se le conoce como constante de 

disociación o Ka3.  

																																								 																					
3 Si se tratara de una base se denomina Kb 
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En este sentido, los ácidos se clasifican de acuerdo a su capacidad donadora de 

protones, por lo que se tienen: 

 

o Ácidos monopróticos: son aquellos ácidos que tienen la capacidad de donar a la 

solución que los contienen un solo protón por molécula durante el proceso de su 

disociación, llamado también proceso de ionización, como se muestra en la 

ecuación 32. Un ejemplo de este tipo de ácido es el acético 

 

o  Ácidos polipróticos: son capaces de donar más de un protón por molécula de 

ácido, en contraste con los monopróticos que sólo donan un protón por molécula. 

Los tipos específicos de ácidos polipróticos tienen nombres más específicos, como 

ácido diprótico aquel que tiene dos protones potenciales para donar, como el ácido 

carbónico y ácido triprótico aquel que tiene tres protones potenciales para donar, 

como el ácido fosfórico. Un ácido diprótico (simbolizado aquí como H2A) puede 

sufrir una o dos disociaciones, dependiendo del pH. Cada disociación tiene su 

propia constante de disociación, Ka1 y Ka2, como se puede ver a continuación: 

 

 

H2A(ac) + H2O(l) D H3O+(ac) + HA−(ac)     Ka1 

 

HA−(ac) + H2O(l) D H3O+(ac) + A2
−(ac)     Ka2 

 

En las ecuaciones anteriores, el término ac, quiere decir acuoso, l es líquido. En la 

Figura 5 se muestran las constantes de disociación (Ka) para algunos ácidos de 

importancia biológica. Los ácidos más fuertes como el fosfórico y carbónico poseen 

constantes de disociación grandes, los ácidos más débiles como el acético poseen 

constantes pequeñas. 
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	 FIGURA	5.	Las	constantes	de	disociación	(Ka)	para	algunos	ácidos	de	importancia	
biológica.		

Se señala en qué región de la escala del pH ocurren las disociaciones y se presenta 

un ácido monoprótico (acético), uno diprótico (carbónico), uno triprótico (fosfórico) y un 

aminoácido (glicina). pKa, es el logaritmo negativo de Ka, que es análogo al pH (ver más 

adelante). Al H2PO4
2- se le denomina fosfato dihidrogedado y al HPO4

3- monohidrogenado. 

Figura adaptada de Bioquímica y Biología Molecular en Línea (Vázquez Contreras 2003). 

 

El pKa de cualquier ácido débil puede ser determinado fácilmente 

 

La titulación es utilizada para determinar la cantidad de par ácido-base que hay en 

una solución dada. Un volumen de concentración conocida del ácido en cuestión, es 

titulado con una solución de concentración conocida de una base fuerte, usualmente 

hidróxido de sodio (NaOH). Esta última solución es agregada en pequeñas cantidades 

hasta que el ácido es neutralizado o consumido, es decir se forma una sal; esto último se 
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verifica en presencia de un colorante o bien utilizando un potenciómetro (aparato que 

mide el cambio en el pH). La concentración del ácido en la solución original puede ser 

calculada a partir del volumen y la concentración de la solución de base agregada. 

 

A partir de la titulación de un volumen W de una solución de ácido acético a una 

concentración X, con un volumen Y de una solución de NaOH a una concentración Z, se 

puede conocer la constante de equilibrio: 

 

𝐶𝐻!𝐶𝑂𝑂𝐻 +  𝐻!𝑂 ⇆  𝐶𝐻!𝐶𝑂𝑂 ! +  𝐻!𝑂 !  ⇆  𝐻!𝑂 +  𝐻!   (25) 

  

En donde el ion Hidrógeno señalado en rojo, muestra precisamente su 

participación en la cuantificación del valor de pH. Como se había señalado para la 

ecuación 13, debido a la elevada concentración del agua (55.5 M), este término se omite 

de la ecuación. Por lo que la constante de equilibrio se reduce a: 

 

𝐾! =  !
! !"#$%$&!

Á!"#$ !"é!"#$
= 1.74𝑥10!! 𝑀       (26) 

  

Al inicio de la titulación, antes de agregar al NaOH (OH-), el ácido acético 

(CH3COOH) está muy poco ionizado, esta cantidad puede ser calculada a partir de su 

constante de disociación (pKa). En la Figura 6 el rectángulo muestra la región 

amortiguadora, que para el ácido acético está entre 3.76 y 5.76 unidades de pH. 
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	 FIGURA	6.	Titulación	del	ácido	acético	con	NaOH.		

Se muestra el cambio en los valores de pH a medida que se agregan equivalentes de 

NaOH. El rectángulo muestra la región amortiguadora, que para el ácido acético está 

entre 3.76 y 5.76 unidades de pH. Figura adaptada de Bioquímica y Biología Molecular en 

Línea (Vázquez Contreras 2003). 

 

 El protón disociado del ácido acético es utilizado para formar agua a medida que 

se agrega la solución de la base fuerte (NaOH) (ver ecuación 25). El punto en el cual las 

concentraciones del ácido y su base conjugada son iguales, es precisamente el pKa, que 

en este caso sucede a un pH de 4.76. En la región en la cual el pH cambia muy poco con 

referencia al pKa del ácido en cuestión, es precisamente en donde se encuentra su 

capacidad amortiguadora, en este caso de 3.76 a 5.76 unidades de pH (Figura 6). Dado 

que cada ácido poseerá una constante de disociació (Ka) diferente, su capacidad 

amortiguadora se encontrará en diferentes intervalos de pH. En la Figura 7 se comparan 
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las curvas de titulación para tres ácidos débiles con constantes de disociación muy 

diferentes, se puede ver que la capacidad amortiguadora es particular para cada 

compuesto. Aunque la forma de las curvas es la misma, están desplazadas a lo largo del 

eje de pH, pues tiene diferente fuerza de disociación.  

 

 

FIGURA	7.	Curvas	de	titulación	para	tres	ácidos	débiles.		

Se muestran las propiedades del ácido acético, el fosfato dihidrogenado y el 

amoniaco, estos compuestos poseen constantes de disociación muy diferentes. Amoniaco 

(pKa= 9.25). Fosfato dihidrogenado (pKa= 6.86). Ácido acético (pKa= 4.76). Figura 

adaptada de Bioquímica y Biología Molecular en Línea (Vázquez Contreras 2003). 
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Los anfóteros o anfolitos 

 

En Química, una sustancia anfótera es aquella que puede reaccionar ya sea como 

un ácido o como una base (también se le conoce como anfolito). La palabra deriva del 

prefijo griego amphi- (αµφu-) que significa "ambos". Muchos metales (tales como Zinc, 

Estaño, Plomo, Aluminio, y Berilio) y la mayoría de los metaloides poseen óxidos o 

hidróxidos anfóteros. Otra clase de sustancias anfóteras son las moléculas anfipróticas 

que pueden donar o aceptar un protón. Algunos ejemplos son los aminoácidos y las 

proteínas, que tienen grupos amino y ácido carboxílico y también los compuestos 

autoionizables como el agua y el amoníaco.  

 

Dado que tanto los aminoácidos libres como los péptidos y las proteínas poseen 

por lo menos un grupo ácido (-COOH) y un grupo básico (-NH2), todos ellos presentan 

características ácido-base. Por lo tanto, la titulación de estas moléculas, a diferencia de lo 

observado en la Figura 7 en donde se enfatiza una sola región amortiguadora, presentan 

más. Por ejemplo, todos los aminoácidos presentan por lo menos dos pKa, uno que 

corresponde a la disociación del ion Hidrógeno del grupo carboxilo, que se encuentra en 

la parte ácida de la escala de pH y otro pKa que corresponde a la protonación del grupo 

amino y que se encuentra en la región básica de la escala de pH. En el caso de los 

aminoácidos ácidos (aspártico y glutámico), tienen otro pKa ácido, que se debe a la 

presencia de otro grupo carboxilo que se encuentra en su cadena lateral. Para los 

aminoácidos básicos ocurre algo análogo, pues tienen un grupo amino extra en la cadena 

lateral, por lo que tienen un pKa extra en la parte básica. En el caso de los péptidos y las 

proteínas esta situación es compleja pues están formados por diversos arreglos 

numéricos y de especie de diferentes aminoácidos. Resumiendo, dependiendo de en qué 

pH se encuentre la molécula anfótera como el aminoácido, será la carga que posea, por lo 

que puede tener entonces carga positiva, carga negativa y carga neutra (ver más 

adelante). 
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Punto isoeléctrico 

 

 El punto isoeléctrico (pI) es el valor de pH en el que un polianfólito (como un 

aminoácido) tiene carga neta cero. El concepto es particularmente interesante en los 

aminoácidos y también en las proteínas ya que tiene repercusiones muy importantes en el 

metabolismo celular, porque los aminoácidos y las proteínas funcionan como ácidos 

débiles lo, que los involucra directamente con la regulación de los procesos en donde hay 

cambios de pH. En el pI la solubilidad de la sustancia es casi nula, por lo que también es 

una propiedad de las proteínas que se utiliza para su purificación, ya que al adquirir carga 

neutra, su solubilidad baja, por lo que se precipitan. Debido a que cada tipo de proteína 

tiene un arreglo de aminoácidos particular, su pI será igualmente distintivo de las otras, 

por lo que esta particularidad las hace susceptibles de separación en los procedimientos 

bioquímicos de purificación. Para calcular el pI se deben utilizar los pKa involucrados, en 

el caso más sencillo, como el de un aminoácido (no ácido ni básico), se hace utilizando la 

siguiente ecuación: 

 

𝑝𝐼 =  !!!!!!!!! 
!

     (27) 

 

El pH de una solución se determina por medio de la concentración relativa 
de ácido y base. La ecuación de Henderson-Hasselbach 

 

 La relación entre el pH de una solución y las concentraciones de un ácido y su 

base conjugada pueden ser derivadas al despejar [H+] de la ecuación de la constante de 

disociación del ácido como sigue: 

 

𝐻𝐴 +  𝐻!𝑂 ⇆  𝐻!𝑂 !  +  𝐴!        (28) 

 

 

𝐾 =  !!!
! !!

!" !!!
          (29) 
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H +!" #$= K
HA[ ]
A−!" #$
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)
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+
+

     (30)
 

 

Si se extrae el logaritmo negativo de la ecuación, se tiene: 

 

− log H +"# $%= − logK − log
HA[ ]
A−"# $%

&

'
(
(

)

*
+
+

     (31)
 

 

  

 Recordar que el logaritmo de un producto es igual a la suma de los multiplicandos. 

El pH es igual al logaritmo negativo de [H+], definiendo en analogía con la ecuación de 

Sörensen (pH = - log[H]), pK = - logK, se tiene: 

 

pH = pK − log
HA[ ]
A−"# $%

&

'
(
(

)

*
+
+
     (32)

 

 

o más generalmente: 

 

pH = pK + log
aceptordeprotones[ ]
donadordeprotones[ ]

!

"
##

$

%
&&

     (33)
 

 

que se conoce como la ecuación de Henderson-Hasselbach, que indica que el pK de 

un ácido es numéricamente igual al pH de la solución cuando las concentraciones 

molares del ácido y su base conjugada son iguales, recordar que el logaritmo base 10 de 

1 = 0. 
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El	pH	en	el	cuerpo	humano.	

 

Los fluidos en el cuerpo humano tiene funciones que incluyen la lubricación, el 

transporte de oxígeno y de nutrientes y la protección. Para llevar a cabo estas funciones 

los niveles de acidez o basicidad deben variarse de tal forma que estas funciones puedan 

ser reguladas. Es un error pensar que hay un solo valor de pH en el cuerpo, en muchos 

casos se hace mención del pH “fisiológico”, esta situación es inexacta ya que como se 

puede ver en la Tabla 3, muchas soluciones corpóreas del humano poseen una 

concentración de iones Hidrógeno cercana a la neutralidad aunque no todo el cuerpo es 

así. De cualquier forma, los niveles de acidez-basicidad deben ser cuidadosamente 

controlados en cada fluido corporal. 
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TABLA	4.	Relación	entre	la	concentración	de	iones	Hidrógeno	comparada	con	el	agua	
destilada	y	las	soluciones	ácidas	y	básicas.		

Se muestran los intervalos para las soluciones ácidas, neutras y básicas. 
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TABLA	5.	Valores	de	pH	para	diferentes	estructuras	y	fluidos	del	cuerpo	humano.		

Se muestran los valores o intervalos de pH que se presentan de manera normal en 

diferentes órganos y tejidos del cuerpo humano. 

 

Tanto la saliva como la sangre y el tejido espinal, tienen un pH de alrededor de 

7.4, este valor está cerca del nivel de neutralidad de este parámetro, lo que previene el 

daño tisular que podría ser causado por niveles cercanos a cualquiera de los dos 

extremos de la escala del pH. En las células de la mucosa del estómago existen proteínas 

membranales que funcionan como bombas de protones, la función de estas bombas es 

regular la concentración de iones Hidrógeno y mantienen el pH entre 1.5 y 3.5 (Tabla 3); 

este fluido altamente ácido rompe la comida y permite que la digestión continúe. 

Alteraciones en cualquiera de estos sistemas pueden llevar a serias condiciones 

fisiológicamente anormales. Por ejemplo, el desbalance de pH en la boca lleva a la caída 
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de los dientes, alteraciones en la sangre pueden llevar a dificultades respiratorias. Cuando 

la acidez del estómago va más allá de la protección del esfínter del esófago puede 

experimentarse la sensación de ardor y sabor agrio cerca de la garganta. Ambos 

síntomas son causados por el daño que causa el ácido en el tejido del esófago, si esta 

situación continua puede llevar a cambios irreversibles e incluso cáncer. 

 

Aplicaciones 

 

El agua tiene un pH a 25 °C que equivale a pKW / 2, es decir 1 x 10-7, por lo que 

para el agua pura este valor es de aproximadamente 7 [pH = -log (1 x 10-7)]; recordar que 

como se trata de una reacción química, este valor dependerá de la temperatura. Cuando 

se disuelve un ácido en agua, el pH será menor que el del agua pura. Por el contrario, 

cuando una base se disuelve en agua, el pH será mayor que el del agua pura. Una 

solución de un ácido fuerte, tal como el ácido clorhídrico (HCl), a una concentración de 1 

mol dm-3 tiene un pH de 0. A la misma concentración, una solución de una base fuerte, tal 

como el hidróxido de sodio (NaOH), tiene un pH de 14 . Por lo tanto, la mayoría de los 

valores medidos de pH, se encuentran en el rango de 0 a 14, aunque son totalmente 

posible valores de pH negativos y valores por encima de 144. Debido a que la escala para 

el pH es logarítmica (ver sección Escala de pH), una diferencia de una unidad de pH es 

equivalente a una diferencia de diez veces en la concentración de iones de Hidrógeno. El 

pH de una solución acuosa de una sal tal como cloruro de sodio (NaCl) es ligeramente 

diferente a la del agua pura, a pesar de que la sal no es ni ácido, ni básico. Esto se debe 

a que la actividad de los iones de Hidrógeno y de hidróxido depende de la fuerza iónica, 

esto significa que el valor de KW varía con la fuerza iónica. 

 

El pH del agua pura disminuye con el aumento de la temperatura. Por ejemplo, a 

50 °C el pH del agua pura es 6.55. Nótese, sin embargo, que el agua que ha sido 

expuesta al aire es ligeramente ácida. Esto es porque el agua absorbe al dióxido de 

																																								 																					
4 El escurrimiento de las minas o relaves mineros puede producir algunos valores muy 

bajos de pH. (Nordstrom and Alpers 1999) 
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carbono del aire, que luego se convierte lentamente en iones de Hidrógeno y bicarbonato, 

lo que eventualmente forma ácido carbónico: 

 

𝐶𝑂! +  𝐻!𝑂 ⇆ 𝐻𝐶𝑂!!         (34) 
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Medición 

Indicadores 

 

Los indicadores pueden ser utilizados para medir el pH. Se trata de diferentes 

estrategias que por medio de cambios de color indican el valor de pH de una solución. En 

primer lugar se encontró que el tornasol suministrado en una solución o tintura violeta 

normalmente, cambia a color rojo-anaranjado en contacto con compuestos ácidos, debajo 

de un índice de pH de 4.5 (de ahí su nombre) y oscurece sólo ligeramente con los 

alcalinos (por encima de un pH de 8.5), por lo que a veces suele emplearse tornasol al 

que se le ha añadido ácido clorhídrico para identificar bases. A menudo este compuesto 

se adhiere a papel para facilitar su uso. Por otra parte la fenolftaleína de fórmula 

(C20H14O4) es un indicador de pH que en disoluciones ácidas permanece incoloro, pero en 

presencia de disoluciones básicas toma un color rosado con un punto de viraje entre pH = 

8.2 (incoloro) a pH = 10 (magenta o rosado). Sin embargo en pH extremos (muy ácidos o 

básicos) presenta otros virajes de coloración, en los cuales en disoluciones fuertemente 

básicas la fenolftaleína se torna incolora, mientras que en disoluciones fuertemente ácidas 

se torna naranja. Estos indicadores únicamente muestran la acidez o basicidad de una 

solución, pero con ellos no es posible determinar el valor de pH de la solución problema.  

 



	

	

46	

Otros métodos consisten en realizar una comparación visual del color de una 

solución problema con una escala de colores estándar. Este ejercicio proporciona un 

medio eficiente para determinar el pH de forma 

semiexacta, haciendo referencia al número 

entero más cercano en la mayoría de los casos, 

pero también puede ser a un número fraccionario 

de la escala en cuestión. También se pueden 

realizar determinaciones más precisas de los 

valores de pH de una solución problema si el 

cambio en el color se mide 

espectrofotométricamente, utilizando un 

colorímetro o un espectrofotómetro. Por otra 

parte, la determinación del valor de pH de una solución, se puede realizar utilizando al 

papel indicador universal, que es una tira de papel absorbente que ha sido impregnado 

con una mezcla de indicadores para el pH 

denominada indicador de pH universal, como se 

muestra en la tira de colores de la Tabla 5, de tal 

manera que se puede seguir un cambio continuo 

del color entre valores de aproximadamente pH 2 

hasta pH 10. También existen las tiras de papel 

pH que son segmentos de plástico inocuo que 

están recubiertos en uno de sus extremos con un 

material que reacciona al pH ocasionando viraje 

en diferentes colores; la tonalidad de estos 

colores se  compara contra una escala específica 

para el rango de los valores de pH deseados y así se determina el pH de la solución. 

Estos últimos métodos son muy prácticos cuando la determinación del valor de pH se 

tiene que hacer en condiciones muy rápidas o bien cuando se está trabajando en el 

campo o en lugares donde es imposible tener otros dispositivos para hacer la 

cuantificación. 

 

Algunos pigmentos vegetales que se producen en muchas plantas pueden ser 

utilizados como indicadores de pH, incluyendo hibisco (que contiene vitamina C) y col roja 

Un	 colorímetro	 es	 un	 dispositivo	
utilizado	en	colorimetría.	En	 los	campos	
científicos	 la	 palabra	 generalmente	 se	
refiere	 al	 dispositivo	 que	 mide	 la	
absorbencia	 de	 longitudes	 de	 onda	
particulares	 de	 la	 luz	 por	 una	 solución	
específica.	Este	dispositivo	se	utiliza	más	
comúnmente	 para	 determinar	 la	
concentración	de	un	 soluto	 conocido	en	
una	solución	dada	por	la	aplicación	de	la	
ley	 de	 Beer-Lambert,	 que	 establece	 que	
la	 concentración	 de	 un	 soluto	 es	
proporcional	a	la	absorbencia.	

Espectrofotómetro	 es	 un	 aparato	
que	puede	medir	la	intensidad	de	un	haz	
de	 luz	 como	 una	 función	 de	 su	 color	
(longitud	 de	 onda).	 Las	 características	
importantes	 de	 los	 espectrofotómetros	
incluyen	su	ancho	de	banda	espectral,	es	
decir	 el	 rango	 de	 colores	 que	 puede	
transmitir	 a	 través	 de	 la	 muestra	
problema,	 así	 como	 el	 porcentaje	 de	
transmisión	 en	 la	 muestra	 y	 el	 rango	
logarítmico	 de	 la	 absorción	 de	 la	
muestra,	 para	 algunos	 se	 incluye	 un	
porcentaje	 de	 medición	 de	 la	
reflectancia.	
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(que contiene antocianina), ambos compuestos intervienen en el cambio de color que se 

efectúa al ponerlos en diferentes condiciones de pH (Figura 8). 

 

A      B 

	  

FIGURA	8.	Plantas	que	contienen	pigmentos	vegetales	que	pueden	ser	utilizados	como	
indicadores	de	pH.		

A.- Hibisco (una Malvacea) que cambia a rojo en pH ácido, a incolora a pH neutro 

y a púrpura a pH básico; B.- Col roja (Brassica oleracea), que cambia a rosa en pH 3.0, a 

morado a pH 4.0 y a azul a pH 7.0 

 

Medidor de pH o potenciómetro. 

 

Un medidor de pH (Figura 9) es un dispositivo utilizado para medir el pH que 

puede ser cuantificado como cualquiera de las siguientes posibilidades, la concentración 

de iones de Hidrógeno en una solución acuosa o bien la actividad de los iones de 

Hidrógeno en una solución acuosa. El valor de pH indicará si la solución es ácida o 

básica. Los medidores de pH trabajan en líquidos pero por medio de electrodos 

especiales se utilizan a veces para medir el pH de las sustancias semi-sólidas. Un 

medidor de pH típico consiste en un electrodo de medición especial conectado a un 

medidor electrónico que cuantifica y muestra la lectura de pH de la solución problema.  

 

El electrodo es una parte clave del medidor de pH. Generalmente consiste en una 

varilla hecha de vidrio. En la parte inferior del electrodo hay un bulbo que contiene al 
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sensor; se utiliza un electrodo de vidrio conectado a un potenciómetro de pH (en inglés 

“pH meter”). El electrodo de vidrio está combinado con un electrodo de referencia. Dadas 

las características de función de estos aparatos se les denomina “potenciómetros” de 

forma correcta, pero debido a que el término en inglés para ellos es “pH meter” 

comúnmente se les llama “peachímetros”. 

 

Como se mencionó en la sección de la definición del pH, el término significa 

“potencial de Hidrógeno” lo que significa que está relacionado con la potencia en los 

electrodos que lo cuantifican, de ahí que un término correcto para definir al medidor de 

pH, es precisamente potenciómetro. La escala de pH es logarítmica y por lo tanto el pH es 

una cantidad adimensional. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Figura	9.	Un	potenciómetro	o	medidor	de	pH.		

Se muestra el aparato, en donde son evidentes la pantalla donde se muestran los 

valores, así como los botones de control y el brazo que sostiene al electrodo que está 

sumergido en una solución. 
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Consejos prácticos 

 

• La bombilla del electrodo, nunca debe tocarse con la mano y se debe 

limpiar con la ayuda de un pañuelo de papel absorbente, teniendo cuidado 

de no frotar el tejido contra el bulbo de vidrio con el fin de evitar la creación 

de estática.  

 

• Para medir el pH de una solución, el electrodo se sumerge en la solución. 

La sonda está montada en un brazo conocido como el brazo del electrodo.  

 

• Antes de utilizar el medidor de pH, se debe calibrar, esto se hace utilizando 

soluciones estándar de pH (es decir la mezcla en concentraciones 

relativamente elevadas de un ácido débil y su base conjugada, ver más 

adelante), para las cuales se conoce la actividad de los iones Hidrógeno. Al 

ser determinado el pH de estas soluciones, el aparato construye -previa 

instrucción- una calibración, se recomienda usar mínimo dos soluciones, 

pero es mejor hacerlo con tres, los valores de pH comunes de estas 

soluciones son 4, 7 y 10 respectivamente.  

 

• También hay que tomar en cuenta que las reacciones de disociación que 

dan origen al cambio en el pH de las soluciones son procesos químicos, 

por lo que tienen una influencia directa de la temperatura, de ahí que la 

mayoría de los medidores de pH actuales, además de la posibilidad de ser 

calibrados para la determinación del pH, también pueden realizar esta 

calibración a una temperatura dada, lo que resulta muy práctico pues en la 

mayoría de los casos los laboratorios en donde se llevan a cabo estas 

determinaciones trabajan a temperatura constante. Hay que tomar en 

cuenta que las soluciones tampón estándar comerciales por lo general 

vienen con información sobre el valor a 25 °C por lo que deberá utilizarse 

un factor de corrección al utilizarlas en otras temperaturas. Estas 

soluciones amortiguadoras deben usarse frescas para calibrar el 

experimento, acercándolo al caso ideal de la linealidad; el uso de 
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soluciones añejas resulta en errores en la cuantificación, pues su valor de 

pH es afectado por las condiciones ambientales. 
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PARA	APRENDER	MÁS	

	

Más sobre la definición de pH 

	
	

Esta definición fue adoptada porque los electrodos selectivos de iones, que se 

utilizan para medir el pH, responden a la actividad. Idealmente, el potencial del electrodo, 

E, sigue la ecuación de Nernst, la cual, para el ion Hidrógeno se puede escribir como: 

 

𝐸 =  𝐸! +  !"
!

ln α!! =  𝐸! −  !.!"!!"
!

 𝑝𝐻     (A . 1) 

 

donde E es un potencial medido, E0 es el potencial de electrodo estándar, R es la 

constante de los gases, T es la temperatura (en grados Kelvin), F es la constante de 

Faraday. Para el ion H+ el número de electrones transferidos es uno. De ello se 

desprende que el potencial del electrodo es proporcional al pH cuando el pH se define en 

términos de la actividad. La medición precisa del 

pH se presenta en la norma internacional ISO 31-8 

como sigue: se configura una celda galvánica para 

medir la fuerza electromotriz (FEM) entre un 

electrodo de referencia y un electrodo sensible a la 

actividad del ion Hidrógeno cuando ambos están 

inmersos en la misma solución acuosa. El 

electrodo de referencia puede ser un electrodo de 

cloruro de plata o un electrodo de calomelano. El 

electrodo selectivo de iones de Hidrógeno es un 

electrodo de Hidrógeno estándar (A. Thompson 

2008). De acuerdo a la siguiente ecuación:  

 

 

𝑝𝐻 𝑋 =  𝑝𝐻 𝑆 +  !!!!!
!

         (A . 2) 

 

La	 fuerza	 electromotriz	 (FEM)	 es	
toda	 fuerza	 capaz	 de	 mantener	 una	
diferencia	de	potencial	entre	dos	puntos	
de	un	circuito	abierto	o	de	producir	una	
corriente	 eléctrica	 en	 un	 circuito	
cerrado.	 Es	 una	 característica	 de	 cada	
generador	eléctrico.	

El	 electrodo	 de	 calomelano	 o	
electrodo	saturado	de	calomelanos	(SCE	
por	sus	siglas	en	inglés)	es	un	electrodo	
de	 referencia	 basado	 en	 la	 reacción	
entre	 el	 mercurio	 y	 el	 cloruro	 de	
mercurio	(I)	o	"calomelano"	(Hg2Cl2).	La	
fase	acuosa	en	contacto	con	el	mercurio	
y	 "calomelano"	 ,	 es	 una	 disolución	
saturada	de	cloruro	de	potasio	en	agua.	
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Para cuantificar Es, la celda se llena con una solución para la cual se conoce tanto 

la actividad del ion Hidrógeno como la FEM. Entonces se cuantifica la FEM (EX) de la 

celda pero ahora contiene a la solución de pH desconocido. La diferencia entre los dos 

valores de FEM medidos será proporcional al pH considerando que la constante de 

proporcionalidad, 1 / z es idealmente igual a la "pendiente Nernstiana" (1/2.303RT/F). 

Este método de calibración evita la necesidad de conocer el potencial del electrodo 

estándar. 

	
	

Más	sobre	el	p[H]	

	
	

La calibración del electrodo de pH se lleva a cabo normalmente mediante una 

gráfica de Gran (Rossotti and Rossotti 1965). De la calibración se obtiene un valor para el 

potencial estándar de electrodo, E0, y un factor de pendiente, f, de manera que la 

ecuación de Nernst se presenta de la siguiente 

forma: 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

𝐸 =  𝐸! + 𝑓 !.!"!!"
!

log 𝐻!        (A . 3) 

 

 

 

 

Una	 gráfica	 de	 Gran	 (también	
conocida	 como	 titulación	 de	 Gran	 o	 el	
método	de	Gran)	es	un	medio	común	de	
estandarización	 de	 un	 reactivo	 de	
titulación	 mediante	 la	 estimación	 del	
volumen	de	equivalencia	en	la	titulación	
de	un	ácido	fuerte	con	una	base	fuerte	o	
en	una	 titulación	potenciométrica.	Tales	
gráficas	han	sido	también	utilizadas	para	
calibrar	 los	 electrodos	 de	 vidrio,	 para	
estimar	 el	 contenido	 de	 carbonato	 de	
soluciones	 acuosas,	 y	 para	 estimar	 los	
valores	 de	 Ka	 (la	 constante	 de	
disociación	 de	 un	 ácido)	 de	 ácidos	 o	
bases	 débiles	 a	 partir	 de	 valores	 de	
titulación.	
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sta ecuación se puede utilizar para derivar las concentraciones de iones de Hidrógeno 

a partir de mediciones experimentales de E. El factor de pendiente, f, es por lo general 

ligeramente menor que uno. Un factor de pendiente menor de 0.95 indica que el electrodo 

no está funcionando correctamente. La presencia de electrolito asegura que el coeficiente 

de actividad del ion Hidrógeno sea efectivamente constante durante la valoración. Como 

es constante, el valor del coeficiente de actividad del ion Hidrógeno puede ser ajustado a 

uno por la definición del estado estándar para una solución que contiene un electrolito. 

Así, de esta forma se hace a la actividad igual al valor numérico de la concentración. 

	

Los extremos de pH 

 

La medición del pH por debajo de aproximadamente 2.5 (ca. 0.003 M de ácido) y 

por arriba de aproximadamente 10.5 (ca. 0.0003 M de base), requiere de procedimientos 

especiales porque cuando se utiliza el electrodo de vidrio, la ley de Nernst no funciona en 

esas condiciones. Varios factores contribuyen a esta situación. No se puede asumir que 

los potenciales de unión líquida son independientes del pH (Feldman 1956). Además, los 

pHs extremos implican que la solución en cuestión está concentrada, por lo que los 

potenciales del electrodo se ven afectados por la variación de la fuerza iónica. En pHs 

altos el electrodo de vidrio puede verse afectado por "errores básicos", debido a que éste 

se vuelve sensible a la concentración de cationes en la solución tales como Na+ y K+. 

Existen electrodos especialmente construidos para superar parcialmente estos problemas. 

 

La	auto-ionización	

 

La auto-ionización (también llamada autodisociación) es la reacción química en la 

que dos moléculas del compuesto en cuestión, reaccionan para producir iones positivos y 

negativos, en el caso del agua es como se propone en la ecuación 20 en donde dos 

moléculas de agua se unen para formar al ion (H3O+) y al ion hidróxido (OH-).  
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La auto-ionización también debe tenerse en cuenta cuando las concentraciones 

son muy bajas. Considérese por ejemplo, una solución de HCl a una concentración de 

5×10-8 M. El procedimiento explicado anteriormente sugeriría que tiene un pH de 7.3. Esto 

es claramente erróneo ya que una solución ácida debe tener un pH menor a 7. Entonces 

se debe tratar el sistema como una mezcla de ácido clorhídrico y agua (una sustancia 

anfótera) de la siguiente forma 

 

𝐻! 𝑂𝐻! = 1𝑥10!!"        (A . 4) 

 

representar [OH-] en términos de [H+] 

 

𝐻! (𝐻!  − 5𝑥10!! ) = 1𝑥10!!"       (A . 5) 

 

representar como una ecuación cuadrática 

 

𝐻! ! − 5𝑥10!! 𝐻! − 1𝑥10!!" = 0      (A .  6) 

 

Usando la fórmula cuadrática general 

 

𝐻! =  !!!"!!± !!!"!! !!!!!"!!"

!
 =  !!!"

!!±!.!"#!!"!!

!
     (A . 7) 

 

El resultado debe ser positivo por lo que hay que seleccionar la suma 

 

𝐻! = 1.281𝑥10!!         (A . 8) 

 

Finalmente calcular el pH 

 

𝑝𝐻 =  − log 1.281𝑥10!! = 6.89        (A . 9) 
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 el cálculo resulta en un pH de 6.89 que es claramente menor que 7 y denota la 

concentración real de la disolución de 5×10-8 M de HCl. 
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Problemas	para	los	que	se	muestra	únicamente	el	resultado.	
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Ejercicios	para	resolver.	

	

	 Grupo	A.	Concentración	de	ácidos	y	bases,	cálculo	de	pH.	
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Grupos	B.	Ácidos	y	Bases	Fuertes.	
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Grupo	C.	Ácidos	y	Bases	Débiles.		
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Grupo	D.		Disoluciones	Amortiguadoras	o	Tampón.		
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Grupo	E.	Reacciones	Ácido-Base.		
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