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1 Introduccio

Abans del segle XX els acids i les bases es reconeixien pels seus caracters
empirics. Van apareixer en el Traité élémentaire de Chimie (1789) de Lavoi-
sier.

acids bases
a)Condueixen el corrent electric  a)Condueixen el corrent electric
b)Reaccionen amb alguns me- b)Dissolen olis i sofre

talls

c¢)Canvien el color del indicadors b)Canvien el color dels indica-
dors

d)Tenen sabor acid d)Tenen sabor caustic

e)Quan reaccionen amb les bases  e)Sén lliscoses al tacte
perden les seves propietats i s’ob-

tenen sals
f)Reaccionen amb els carbonats f)Quan reaccionen amb els acids
alliberant dioxid de carboni perden les seves propietats i s’ob-

tenen sals

2 Teoria d’Arrhenius

Segons Arrhenius un acid és qualsevol substancia neutra electricament que en
una dissolucié aquosa és capag d’alliberar ions H+. Per exemple ’acid clorhidric
i l’acid nitric compleixen aquesta definicio.

HCl— H" +CI~

HNO3; — HY + NO3

Una base segons Arrhenius, en canvi, és tota substancia neutra que en dis-
soluci6é aquosa allibera ions OH ~. Es el cas dels hidroxids metallics.

KOH — KT +0OH™

NaOH — Nat +OH™

3 Teoria de Bronsted i Lowry

La teoria d’Arrhenius és insuficient pels segiients motius:
1. Esta restringida a solucions aquoses.

2. Es coneixien substancies que no contenen ions OH ~ com ’amoniac, N Hs
o el carbonat de sodi Nay;COs, que tenen propietats basiques.

3. La teoria no pot explicar per que les dissolucions d’algunes sals, com el
clorur d’amoni, N H4Cl no formen dissolucions neutres.

4. Hi ha especies ioniques com els ions HSO; o HCOj3; que poden tenir
caracter acid o basic.



5. Es possible la reaccié de neutralitzacié entre gasos:

HCl, + NHsy(, — NH,Clg

6. L’i6 HT no existeix lliure en dissolucié siné en la forma HsO™T.

El 1923 Johannes Bronsted i Thomas Lowry proposaren independentment
un concepte més ampli d’acid i base. Segons ells un acid és tota especie quimica
(molecula o i6) capag de cedir protons (és a dir HT) a una altra especie quimica,
i una base és tota especie quimica capag de captar protons. En general:

HA + B &S AT + HB*t
acidl base2 basel acid2

En cedir un proté 'especie HA esdevé una base A~, degut al fet que la
reaccié és en general d’equilibri (reversible). De la mateixa manera quan una
base B ha captat un proté esdevé un acid. El parell d’'un acid i d’'una base
aix{ relacionats s’anomenen parell conjugat acid-base. Es el cas del parell acid1-
basel i del parell acid2-base2.

En solucié aquosa un acid és tota substancia capag de cedir protons (H™)
a l'aigua. L’acid clorhidric és un acid segons aquesta definicid, perque en aigua
tenim,

HOl(g) + H20(l) & Ol(_aq) + HgOEzq)

acidl base2 basel acid2

L’amoniac en canvi en solucié aquosa es comporta com una base.

NHyg + Hx0q < NHj,, + OHg,
basel acid2 acidl base2

Observi’s també que en el primer cas 'aigua actua com a base i en el segon
com a acid. Les substancies que poden actuar tant de base com d’acid segons
la reaccié s’anomenen amfoteres o amfiprotiques.

4 Autoionitzacié de Paigua

Tot i que molt poc, I'aigua pura també es troba dissociada segons la reaccio:

M0y + H0u <« OHg, + H00,

acidl base2 basel acid2

Aquesta reaccié es coneix amb el nom d’autoinitzacié de 'aigua, que és una
reaccié d’equilibri molt desplacada cap a ’esquerra, és a dir 'aigua esta molt
poc ionitzada. També cal dir que en aigua pura el nombre de ions positius és
igual al nombre de ions negatius.

L’expressio de la constant d’equilibri per a la reaccié d’autoinitzacio és,

[H307][OH™]
[H20]?

Ara bé, en estar molt poc ionitzada la concentracié de l'aigua es manté
constant i el seu valor se sol passar a la dreta de I’anterior igualtat, incloent

K =



aquest valor en la constant d’equilibri, que s’anomena producte ionic de ’aigua
i es representa per K.

K[H20)? = K,, = [H30T|[OH ]
El valor de K., depén de la temperatura, pero es manté constant encara que
s’hi afegeixin petites quantitats de H3O' o de OH .
A 25°C el seu valor és 1,00 x 10™!4, i en conseqiiencia a 25°C, en 'aigua pura
es compleix que:

[OH~] = [Hs0%] = (1,00 x 107*)"/2 = 1,00 x 10~ "mol /dm?

Quan els valors de les concentracions de OH~ i de H3O" prenen aquest
valor la dissolucié diem que és neutra.
Una solucié és acida quan :

[H;0"] > [OH ]
Una solucié sera basica quan :

[H307] < [OH™]

5 Concepte de pH

Per determinar I'acidesa d’una dissolucié només cal saber la concentracié de
H307" o bé de OH ™, perd aquests valors solen ser molt petits i cal expressar-los
en forma de poténcies de 10 d’exponent negatiu, la qual cosa pot resultar una
mica incomode. Per aquest motiu el 1909 el bioquimic danés Petr Sorensen va
introduir una escala logarimica que va anomenar pH.

El pH es defineix de la seglient manera:

pH = ~log[H;0")
També es pot definir el pOH i el pK,,:

pOH = —log|[OH™]
Ky = —logKy

Tenint aquestes definicions en compte, si agafem logaritmes decimals en la
férmula de I'equilibri ionic de I'aigua:

K, = [HsOT][OH™]
s’obté facilment:
pH + pOH = pK,,

i tenint en compte que a 25°C el valor de K, és 1,00 x 10~'* i per tant el de
pK,, = 14, es té:
pH +pOH =14
Tenint tot aixd en compte, a 25°C' tindrem:
Solucié acida:

[H3;0T] > [OH™ ] = [H30T] > 107" = pH <7



Solucié basica:
[H3;0T) < [OH™] = [H30T] <1077 = pH > 7
I com ja hem dit abans, si és neutra:

[H;0T) = [OH™] = [H30T]| = 107" = pH =7

6 Forca relativa d’acids i bases

La definicié6 d’acid i base de Bronsted i Lowry suggereix definir un acid fort
com aquell que té una gran tendencia a transferir un proté a una altra especie
quimica i una base forta aquella que té una gran tendeéncia a captar-ne.

HA + B & AT+ HBT
acidl base2 basel acid2

Ara bé el grau de desplagcament d’aquest equilibri cap a dreta o esquerra
no només depén de la tendeéncia de 'acid a perdre protons, siné també de la
tendencia de la base2 a captar-los, per aquest motiu per comparar la fortalesa
relativa d’acids cal mesurar la tendeéncia que tenen a transferir un proté a la
mateixa base. La base que s’utilitza per aquest fi és ’aigua.

HA + HyO < A~ + Hj ot
acidl base2 basel acid2

En solucions diluides la forca de ’acid es mesura per la constant d’aquest
equilibri:

[AH07]
K= mam,0]

Si la dissolucié és diluida la concentracié de 'aigua es manté constant i es
passa a la banda esquerra, incloent-se en el valor de la constant que s’acaba
definint de la segilient manera:

[A7][H507]
[HA]

La K, rep el nom de constant d’acidesa de I’acid i és una constant d’equilibri
com les que ja coneixem del tema d’equilibri quimic. Cal recordar doncs, que els
valors de les concentracions que apareixen a K, son les que hi ha en I'equilibri.
Naturalment com més gran és K, més desplacat esta I’equilibri cap a la dreta,
és a dir, més dissociat es troba ’acid i per tant més fort és i per tant més feble
sera la seva base conjugada.

D’una manera semblant podem fer amb les bases:

K, =

B(aq) + HQO([) ~ HB(Zq) + OH(aq)

La constant d’equilibri es defineix aixi:

[HB™][OH™]

Ko=""15



Com més gran és la K, més forta és la base (i més feble és el seu acid
conjugat).

Acabem de dir que quan més fort és un acid més feble és la seva base con-
jugada i viceversa. Aix0 significa que la constant d’acidesa i la constant de
basicitat d’un acid i d’'una base conjugades estan relacionades.

A continuacié obtenim aquesta relacio.
Suposem un acid HA:

HA + HyO <& A~ + Hj ot
acidl base2 basel acid2

La seva constant d’acidesa és:
[A”][H30™]
[HA]

La constant de basicitat de la base conjugada és:

K, =

A~ + H,O < HA + OH~
basel acid2 acidl base2

I la constant és:

[HA][OH™]
[A7]
Multiplicant K, per K} i simplifiant s’obté:

Ky =

K,K, = [HsO0T)[OH ] = K,,

A 25°C,
K, K, =101

Aquesta relacié es compleix per a tota parella d’acid i base conjugades i per

tant normalment només es tabulen les constants d’acidesa.
Els acids percloric, iodhidric, bromhidric, clorhidric, nitric i sulfiric sén acids
forts. Aix0 significa que en solucié aquosa practicament estan ionitzats. Els
acids capagos de donar successivament diversos protons s’anomenen acids poli-
prbtics, HQSO4, H3PO4, H2P04_, H2004.

El fet d’utilitzar ’aigua com a base per mesurar la fortalesa dels acids fa que
si tenim dos acids forts, com el HCI i el HNQOs3, de la mateixa concentracié,
presentin la mateixa acidesa. Aquest efecte d’igualar 1'acidesa dels acids forts
s’anomenaefecte anivellador del dissolvent i provoca que per comparar la seva
acidesa calgui fer servir un dissolvent diferent de ’aigua.

Els hidroxids dels metalls alcalins i els del calci, estronci i bari, pel fet de
ser compostos ionics, en dissoldre’s en aigua, es dissocien totalment, per la qual
cosa sén bases fortes.

Es consideren acids i bases febles aquells que tenen constants, K, i Kp,
compreses entre 1072 i 1078, Si les constants sén menors es consideren molt
febles.



7 Estructura atomica i constant d’acidesa

Volem discutir la relacié entre ’estructura atomica dels acids i la seva constant
d’acidesa.

Dividirem la discussié segons el tipus d’acid a estudiar, ja sigui un acid binari,
de férmula general H — X o bé un oxoacid de formula X — O — H.

7.1 Acids binaris

A continuacié es mostren els dos factors que més influeixen i quin és el sentit
de la influéncia de cadascun:

e El volum atomic del no metall. Quan més gran sigui, més fort sera ’acid
perque més facil sera per 'aigua arrencar-li el protd, degut al fet que
aquest es troba més allunyat de ’atom del no metall i per tant és menys
atret.

e La diferencia d’electronegativitat entre el no metall i ’hidrogen. Quan
més gran sigui aquesta diferencia, més polar sera la molecula i més facil
sera per l'aigua atreure el proto de I'acid.

El que succeeix és que si recordem com varien les propietats periodiques
(electronegativitat i radi atomic), veurem que els seus efectes sobre l'acidesa
corresponent a ’acid d’un cert no metall van en sentits contraris. Caldra aixi
veure en cada cas quin és ’efecte que més influeix.

Si analitzem els hidracids del grup 17 veiem que es compleix en quant a les
constants d’acidesa:

HF < HCl< HBr < HI

—

k, augmenta

Cosa que indica que 'efecte predominant en aquets cas és el volum atomic
del no metall.

Si estudiem ’acidesa dels acids binaris en un mateix periode, resulta que la
diferencia de volum és molt petita i el factor preponderant és I’electronegativitat,
augmentant ’acidesa cap a la dreta.

PHs < Hy,S < HCI

—

K, augmenta



7.2 Oxoacids

El factor a tenir en compte és l’electronegativitat del no metall, que influeix
indirectament en la feblesa de 'enllag O — H. Quan més electronegatiu, més
feble és aquest darrer enllag. Aixi doncs tindrem, per exemple.

HIO < HBrO < HCIO

—
K, augmenta

Si comparem els diferents acids d’un mateix element, es pot comprovar que,
en general, en augmentar el nombre d’oxigens enllagats a ’atom central, aug-
menta la forca de I’acid. Per exemple:

HCIO < HCIO, < HClO3 < HCIO4

—

K, augmenta

8 Solucions de sals en aigua

Recordem que una sal deriva d’un acid per substitucié de 1'i¢ hidrogen (un o
més d’un) per cations matallics o per 1'ié6 amoni, N H; .

Volem aprendre a calcular el pH d’una solucié d’una sal en aigua. El pH
dependra, com veurem, de I’extensié amb que els ions resultants de dissoldre la
sal reaccionin amb els ions OH~ i H30™" de laigua.

La reaccié dels ions d’una sal amb 'aigua es coneix historicament amb el
nom d’hidrolisi. De fet, pero, si considerem la teoria de Bronsted i Lowry (B-L
a partir d’ara) dels acids i les bases, només es tracta de reaccions d’acid i base
de les que ja coneixem.

A continuacié s’exposen els casos amb que ens podem trobar.

8.1 Sal d’acid fort i base forta

Considerem el clorur de sodi, que podem considerar una sal producte de la
reaccié de l'acid clorhidric, HCI, que és un acid fort, i de ’hidroxid de sodi,
NaOH, que és una base forta.

En dissoldre’s en aigua la sal es dissocia totalment (aixd sempre succeeix):

NaClsy — Naf,, + Cli,,
Segons B-L:
e H(I acid fort «» CI~ base feble.
e NaOH base forta <> Na™ acid feble.

En conseqiiencia tant el Cl~ com el Na™ tenen molt poca tendéncia a re-
accionar amb ’aigua, es a dir els equilibris segiients, de fet, estan totalment
desplagats cap a ’esquerra, tal com es mostra a continuacio:



Cl,,

- + +
(s + Hy0 «— HCI o+ OH, ) Natt +H,0 «— NaOH,,_, + H;0

aq) - Maq (aq)
En definitiva, Paparicié dels ions CI~ i Nat en la solucié no modifica el

nombre de ions H3O" i OH~ presents en la solucié, que sén els deguts a 1'au-

toionitzacié de 'aigua, complint-se:

[H30T]=[OH ]=10"=pH =7

En la terminologia classica es diu que aquestes sals no s’hidrolitzen.
Conclusio:

Una solucié d’una sal d’acid fort i base forta és neutra, pH=7.

8.2 Sal d’acid fort i base feble

Suposem que dissolem el clorur d’amoni, NH4Cl, que és una sal d’acid fort,
HC1I, i una base feble, N Hs. En dissoldre’s es dissocia totalment segons:

NH,Cl — NH,

4(aq) +

(aq)
Segons B-L:

e H(I acid fort < CI~ base feble.

e NHj base feble <+ NH, acid fort.

Com hem vist en el cas anterior al ser 1’i6 clorur, C1~, una base feble, no
reacciona amb l’aigua, en canvi 1'ié amoni en ser un acid fort si reacciona amb
laigua, segons:

NHZr(aq) + Hy0 < NHg(aq) + H30(+aq)

I ara aquest equilibri esta desplagat a la dreta en una certa extensié. Per
tant la preséncia de 1'ié amoni fa que apareguin ions oxoni, H3O", que no
procedeixen de I'autoionitzacié de l'aigua.

Per tant:

[H3;0T] > [OH™]

i la solucié és acida.
Conclusié:

Una solucié d’una sal d’acid fort i base feble és acida, pH<T.

8.3 Sal d’aAcid feble i base forta

Dissolem ara 'acetat de sodi, CH3COONa, que es pot considerar derivat de
lacid acetic (acid feble) i de I'hidroxid de sodi (base forta).
En dissoldre’ s es dissocia completament:
CH3COONa — Nat + CH3C0OO~
Segons B-L:

e NaOH base forta < Na™T acid feble.



e CH3COOH acid feble < CH3C OO~ base forta.

El cas de 'NaOH ja I’hem vist abans (sal d’acid i base forts) i sabem que
I'i6 Na™ no reacciona amb ’aigua i per tant no afecta al nombre d’ions HzOt,
pero el cas del CH3C OO~ és diferent en ser una base forta:

CHgCOO(_aq) + Hy0 < CH3COOH (4q) + OH(;q)

Estant aquest equilibri desplagat cap a la dreta en una certa extensio, afa-
vorint, per tant, la presencia de ions OH ™~ a part dels que venen de 'equilibri
d’autoionitzacié de 'aigua. En conseqiiencia:

[H;0%] < [OH™]

I la solucié té caracter basic.
Conclusio:

Una solucié d’una sal d’acid feble i base forta és basica, pH>T7.

9 Indicadors acid-base

El pH d’una solucié en al laboratori es determina amb aparells anomenats pH-
metres o amb substancies que anomenem indicadors.

Un indicador és un acid o a una base febles, generalment organics, amb la
particularitat que la seva forma molecular i la seva forma ionitzada (I’acid o
la base conjugades) tenen colors diferents. Com veurem aquesta particularitat
permet saber el pH de la solucié problema.

Si representem la forma acida d’un indicador per HIn i la seva forma ionit-
zada per In~, tindrem el segiient equilibri:

HIngg + HO & In(;q) + H30+n(aq)
Suposem que:
e L’indicador HIn té color A.
e La forma ionitzada In~ té color B.

Estudiem el comportament d’aquest equilibri en introduir-ne una petita
quantitat en una solucio:

e Si la soluci6 és acida, I’equilibri de I’ indicador es desplagara cap a ’esquer-
ra per efecte de la presencia de I’ i6 H3O7T (efecte i6 comi), préviament
a la solucié. Per tant predominara la forma HIn i el color de la soluci
sera I’A.

e Si la solucié és basica, els ions OH™ que ja es troben en soluci6 reacci-
onaran amb els H3Om procedents de I'equilibri de 1’ indicador, per tant
baixa la concentracié d’aquests ions, provocant que I'equilibri es desplaci
cap a la dreta, fent que predomini la forma ionitzada de I’ indicador i que
el color predominant sigui el B.
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Ara bé, de fet, en la solucié sempre tenim l'indicador i la seva forma io-
nitzada, per tant sempre tenim els dos colors, 'A i el B, en presencia. Per
percebre només un color cal que la concentracié del producte corresponent sigui
10 vegades més gran que la del producte corresponent a ’altre color. Es a dir:

[In~] > 10 [HIn], dominara el color B.
[HIn] > 10[In~], dominara el color A.

La constant d’equilibri de I'indicador és

[In"][H30"]

Kim =
at [HIn]

D’on anem obtenim el segiient:

[In~] Kyin [In~] i
= — log - = log K1, — log[H30"] = —pK g1, + pH
[HIn] — [Hs07] 8 {HIn] ~ O8I 0gls07] = —pKirn +p

En definitiva:

[In~]
[HIn]

pH = pKgr, +log

Aquesta férmula ens permet fer la segiients discussio:
Quan

[In~]

[HIn]

Es a dir, quan el pH compleixi aquesta darrera condicid, dominara el color B.

Quan
[In~]
[HIn)

Quan el pH compleixi aquesta condicié, dominara el color B.

:0,1:>pH:pKH[n—1

Es pot observar que entre el pH en que I'indicador té color dela forma acida i
el pH en qua l'indicador té forma basica hi ha un interval de dues unitats del pH
aproximadament, interval que es coneix com interval de viratge de I'indicador i
la solucié presenta un color intermedi.
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A la taula segiient s’indiquen alguns indicadors.

Indicador Color acid Color basic Interval viratge
Vermell Congo blau vermell 3.0-5.0
Blau de bromofenol  groc blau violat  3.0-4.6
Ataronjat de metil vermell groc 3.2-4.6
Verd de bromocresol groc blau 3.8-5.4
Vermell de metil vermell groc 4.8-6.0
Blau de bromotimol  groc blau 6.0-7.6
Vermell fenol groc vermell 6.6-8.0
Vermell cresol groc vermell 7.0-8.8
Blau de timol groc blau 8.0-9.6
Fenoltaleina incolor rosa violat  8.2-10.0
Groc d’alitzarina groc vermell 10.1-12.0

Mesclant diversos indicadors és possible obtenir un indicador universal de
pH, que fan un canvi continu a mesura que canvia el pH. També es fa servir
el paper indicador de pH, que s’obté impregnant un paper absorbent amb un
indicador universal.

10 Reaccions de neutralitzacio i valoracions

La reaccié entre un acid i una base per donar una sal i aigua s’anomena de
neutralitzacié. Per exemple:

HNOg(aq) + NaOH(aq) - NaNOg,(aq) + H,O
aquesta reaccié es pot escriure en forma ionica dela seglient manera:

H30" + NO3 + Nat + OH™ = 2H,0 + NOj + Na*t

De fet, els ions NO3 i Na™ no intervenen en la reaccié i es pot escriure la
reaccié de neutralitzacié aixi:

H;0" + OH™ — 2H,0

Una cosa que cal saber quan es mescla un acid amb una base, és el pH de la
soluci6 resultant. Si ’acid i la base estan en proporcions estequiometriques, és
a dir, reaccionen completament, I'analisi és el mateix que vam fer en analitzar
el pH de la solucié d’una sal en aigua. Ara bé, si no, el pH es calcula a partir
del reactiu en exces.

10.1 Valoracions acid-base

S’entén per valorar, determinar la quantitat d’acid (base) present en una solucié
, a partir de la determinacié del volum (volumetria) d’una solucié de base (acid)
de concentracié coneguda. Es tracta de que entre I’acid i la base tingui lloc una
reaccié de neutralitzacié i mitjancant un calcul estequiometric determinar la
qunatitat sollicitada.

Rep el nom de punt d’quivaléncia, la situacié en que tot 1’acid(base) que es
vol valorar ha reaccionat completament amb la base(acid) que el valora. Aquest
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punt es determina experimentalment pel valor del pH de la reaccié en aquest
moment, que es pot controlar per I'tis d’un indicador.
Desenvoluparem aquesta qiiestié en la resolucié de problemes.
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