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Equilibrio ácido-base a pH impuesto: 

 

 La concentración molar efectiva del donador, el ácido, y el receptor, la base, 

depende del pH impuesto. Del balance de masa y de la expresión de la constante de 

disociación del donador, el  Ka, puede calcularse la concentración del ácido y de la base 

para cualquier valor de pH impuesto: 

 

  𝐶𝑜 =  𝐻𝑛𝐴 +  [𝐴−𝑛];    𝐾𝑎 =
 𝐴−𝑛   𝐻+ 𝑛

 𝐻𝑛𝐴 
 

 

  A =
 𝐴−𝑛  

𝐶𝑜
=  1 +

 10−𝑛𝑝𝐻  

10−𝑝𝐾𝑎  
−1

  

 

  HA =
 𝐻𝑛𝐴 

𝐶𝑜
=  1 +

10−𝑝𝐾𝑎

 10−𝑛𝑝𝐻  
 
−1

  

 

por tanto: 

   𝐴−𝑛 = A𝐶𝑜      y        𝐻𝑛𝐴 = 
HA

𝐶𝑜. 

 

 La f(pH)  es exponencial por lo que es conveniente expresar su forma logarítmica: 

 

  𝑙𝑜𝑔 𝐴−𝑛 = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔A = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
 10−𝑛𝑝𝐻  

10−𝑝𝐾𝑎       

 

  𝑙𝑜𝑔 𝐻𝑛𝐴 = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔HnA = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
10−𝑝𝐾𝑎

 10−𝑛𝑝𝐻  
      

 

 Adicionalmente el equilibrio del agua interacciona por medio de su equilibrio de 

dismutación no cuantitativa: 

 

    2H2O  =  H3O
+
  +  OH

- 

 

o abreviadamente     H2O  =  H
+
  +  OH

-
   con 𝐾𝑤 =   𝐻+  𝑂𝐻− = 10−14 𝑀2 .  Por lo 

tanto las funciones log[H
+
] =f(pH) y log[OH

-
] =f(pH) quedan de la siguiente manera: 

 

   log [H
+
] = - (pH)   y   log[OH

-
] =-14 + (pH) . 

 

Las ecuaciones anteriores para HnA y para A
-n

  se comportan linealmente en el 

intervalo de pH impuesto:    pH << pKa/n  << pH. En dichos intervalos los coeficientes  

toman valores límite como se muestra en la siguiente tabla con apoyo del correspondiente 

Diagrama Unidimensional de Zonas de Predominio, DUZP: 
 



 

     HnA        A
-n 

              pKa/n              pH        

 

Ecuaciones generales polinomiales: 
 

 log HnA = log Co – log 1+ Ka/(H
+
)
n
     log A

-n
 = log Co – log 1+ (H

+
)
n
/Ka  

 

Ecuaciones lineales de los  polinomios reducidos: 

log HnA pH logA
-n
 

log Co - log1 = log Co (pKa/n) << 1.5/n log Co -log(H)
n
¨/Ka] = 

log Co - pKa + npH 

log Co -log1+1= log Co –0.3 (pKa/n) log Co -log1+1= log Co –0.3 

log Co – log Ka/(H
+
)

n
= 

log Co + pKa – npH 

(pKa/n)>> 1.5/n log Co - log1 = log Co 

 

 Abajo se presenta un diagrama hipotético para n = 1, pKa = 5 y Co = 0.1 mol/L. En 

líneas continuas se muestra las gráficas con la función completa y en línea punteada las 

gráficas con los rectas  en función de las zonas de predominio: 
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 Se observa que las líneas rectas son válidas en un amplio intervalo del dominio en 

pH por lo que puede trazarse rápidamente el diagrama con trazos de líneas rectas de 

pendientes   1 y de coordenadas  (pKd/n,log Co): 
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 El  Diagrama para un ácido di-prótico monodisociado del tipo H2A/A
2- 

 de  

concentración total Co = 0.1 mol/L y de valor de  pKa = 10 puede trazarse rápidamente a 

partir de su DUZP: 
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2
           

                 5          pH 

 

 

 El trazo rápido del diagrama se elabora con sendas  líneas rectas de pendientes   2 

y de coordenadas  (pKa/n,log Co): 
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Equilibrio reductor-oxidante a pe impuesto: 

 

 La concentración molar efectiva del donador, el reductor, y el receptor, el oxidante, 

depende del pe impuesto. Del balance de masa y de la expresión de la constante de 

disociación del donador, el  Kr,  puede calcularse la concentración del reductor y del  

oxidante  para cualquier valor de pe impuesto: 

 

              𝐶𝑜 =  𝑅𝑒𝑑−𝑛  +  [𝑂𝑥];    𝐾𝑑 =
 𝑂𝑥  𝑒− 𝑛

 𝑅𝑒𝑑−𝑛  
 = Kr 

 

 Red =  
 Red−n 

Co
=  1 +

10−𝑝𝐾𝑟

 10−𝑛𝑝𝑒  
 

−1

   𝐲     Ox =  
 Ox 

Co
=  1 +

 10−𝑛𝑝𝑒  

10−𝑝𝐾𝑟
 

−1

 ;  

 

 



 

por tanto: 

   𝑅𝑒𝑑
−𝑛

 = 
Red

𝐶𝑜      y        𝑂𝑥 = Ox 𝐶𝑜. 

 

 La f(pL)  es exponencial por lo que es conveniente expresar su forma logarítmica: 

 

 

  𝑙𝑜𝑔 𝑅𝑒𝑑
−𝑛

 = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔Red = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
10−𝑝𝐾𝑟

 10−𝑛𝑝𝑒  
      

 

  𝑙𝑜𝑔[𝑂𝑥] = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔Ox = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
 10−𝑛𝑝𝑒  

10−𝑝𝐾𝑟       

 

 Adicionalmente la concentración de la partícula impuesta está dada por  

 log [e
-
] = - (pe). 

 

Las ecuaciones anteriores para Ox y para Red
-n

  se comportan linealmente en el 

intervalo de pe impuesto:    pe << pKr/n  << pe. En dichos intervalos los coeficientes  

toman valores límite como se muestra en la siguiente tabla con apoyo del correspondiente 

diagrama unidimensional de zonas de predominio, DUZP: 

 

 

     Red
z-n

       Ox
z 

              pKr/n             pe 

 

Ecuaciones generales polinomiales: 

 

 log Red
-n
 = log Co – log 1+ Kr/[e

-
]
n
            log Ox = log Co – log 1+ [e

-
]
n
/Kr  

 

Ecuaciones lineales de los  polinomios reducidos: 

log Red
-n
 pe logOx 

log Co - log1 = log Co (pKd/n) << 1.5/n log Co -log(e
-
)
n
/Kr] = 

log Co - pKr + npe 

log Co -log1+1= log Co –0.3 (pKr/n) Log Co -log1+1= log Co –0.3 

log Co – log Kr/(e
-
)
n
 = 

log Co + pKr – npe 

(pKr/n)>> 1.5/n log Co - log1 = log Co 

 

de la definición de pe = log e
-
 se obtiene que  loge

-
 = -pe. 

 

 Abajo se presenta un diagrama hipotético para n = 3, pKr = 15 y Co = 0.1 mol/L. 

  

 En líneas continuas se muestra las gráficas con la función completa y en línea 

punteada las gráficas con los rectas  en función de las zonas de predominio: 
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 Se observa que las líneas rectas son válidas en un amplio intervalo del dominio en 

pH por lo que puede trazarse rápidamente el diagrama con trazos de líneas rectas de 

pendientes   3 y de coordenadas  (pKr/n,log Co): 
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Equilibrio donador complejo-receptor a pL impuesto: 

 

 La concentración molar efectiva del donador de una partícula, diferente a H
+
 o e

-
, y 

del receptor conjugado, depende del pL impuesto. Del balance de masa y de la expresión de 

la constante de disociación del donador, el  Kr,  puede calcularse la concentración del 

reductor y del  oxidante  para cualquier valor de pe impuesto: 

 

              𝐶𝑜 =  MLn +   Mn+ ;    𝑲𝒄 =
 𝑴𝒏+  𝑳− 𝒏

 𝑴𝑳𝒏 
,  

 

 MLn =  
 MLn 

Co
=  1 +

10−𝑝𝐾𝑐

 10−𝑛𝑝𝐿  
 

−1

   𝐲     Ox =  
 Mn+ 

Co
=  1 +

 10−𝑛𝑝𝐿  

10−𝑝𝐾𝑐
 

−1

 ;  

 

 

por tanto: 

   MLn = 
MLn

𝐶𝑜      y        Mn+ = M𝐶𝑜. 

 

  



 

 La f(pL)  es exponencial por lo que es conveniente expresar su forma logarítmica: 

 

 

  𝑙𝑜𝑔 𝑀𝐿𝑛 = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔MLn = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
10−𝑝𝐾𝑐

 10−𝑛𝑝𝐿  
      

 

  𝑙𝑜𝑔[𝑀𝑛+] = 𝑙𝑜𝑔𝐶𝑜 + 𝑙𝑜𝑔M = 𝑙𝑜𝑔 𝐶𝑜 − log  1 +
 10−𝑛𝑝𝐿  

10−𝑝𝐾𝑐       

 

 Adicionalmente la concentración de la partícula impuesta está dada por  

 log [L] = - (pL). 

 

 La siguiente figura muestra el diagrama logarítmico de trazo rápido, para el sistema 

global ML3/M (Co = 0.1M, pKc  =12): 
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EJERCICIOS PROPUESTOS: 

 

1.0 Elaborar sendos diagramas logarítmicos  para los pares donador/receptor abajo mostrados. 

 

    par conjugado donador/receptor  pKd 

 ácido-base:  

    CH3COOH/CH3COO
-
   5.0 

    HF/F
-
      3.0 

    NH4
+
/NH3     9.0 

    Cr2O7
2-

/CrO4
2-

     14.0 

    H3Pir/Pir
3-

     6.0 

    fen-OH/fenO
-
     10.0 

    H3BO3/B(OH)4
-
    9.0  

    NaOH      nivelada 

    HClO4      nivelado 

 reductor-oxidante: 

 

   par conjugado donador/receptor          E°(ENH)       𝒑𝑲𝒅 =
𝒏𝑬°

𝟎.𝟎𝟔𝑽
 

 

     Fe(III)/Fe(II)   0.77v  13.0 

     Ce(IV)/Ce(III)   1.44  24.0 

     As(V)/As(III)   0.56  19.0 

     I3
-
 /I

-
    0.54  18.0 

     S4O6
2-

/S2O3
2-

   0.09  3.0 

     MnO4
-
/Mn

2+
   1.51  126.0 

     Cr2O7
2-

/Cr
3+

   1.33  133.0 

     H2C2O4/CO2↑   -0.49  -16.0 

     CH3COOH/CH3CH2OH 0.04  3.0 

    

  



 

 complejo-metal: 

    

   par conjugado donador/receptor  pKd 

 

    CaY
2-

/Ca
2+

    10.6 

    MgY
2-

/Mg
2+

      8.7 

    Cu(NH3)4
2+

/Cu
2+

   12.0 

    NH4
+
/H

+
      9.0 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

2.0 Seleccionar  dos mezclas de receptor1 y donador2 cuya  q > 1 para los tres grupos de 

 reacciones y con sendos diagramas logarítmicos calcular en condiciones iniciales 

 de equivalencia: 

 

 a)  la concentración de todas las especies al equilibrio 

 b) el pH, pe o pL de equilibrio. 

 c) la cuantitatividad , q%. 
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