TRANSFERENCIA DE PROTONS

Les bases i els acids es neutralitzen formant sals.

Bases Acids
e Condueixen corrent electric e Condueixen corrent electric
e Dissolen olisisofre e Reaccionen amb alguns metalls
e Canvien el color de subst. » indicadors e Canvien el color de subst. » indicadors
e Sabor caustic/amarg e Sabor acid
e SOn lliscoses al tacte e Reaccionen amb els carbonats

alliberant CO,

Els electrolits sén substancies que, dissoltes en aigua, produeixen solucions conductores
d'electricitat, a causa de la preséncia d'ions en la solucié. Els no electrolits sén les que no
presenten aquesta propietat (etanol). Dissociacid i ionitzacid es refereix a la formacié
d'ions en solucions aquoses.

Els electdlits es poden classificar de diferents maneres:

Idnics i moleculars Forts i febles

e |Onics e Forts
En estat solid estan constituits per ions S'ionitzen practicament en la seva
units per enllag ionic i es dissocien en totalitat (sals ioniques, acids forts i bases
dissoldre’s fortes).

e Moleculars e Febles
Tot i que estan formats per moléecules, Només s'ionitzen parcialment (acids
no tenen ions ja que formen enllag febles i bases febles)

covalent pero els formen en dissoldre’s

Teoria d’Arrhenius

Arrhenius presenta la seva teoria de la dissociacido idnica, segons la qual moltes
substancies en solucié aquosa experimenten una ruptura o dissociacié en ions positius i
negatius

Acid: Substancia que, en dissolucié aquosa, allibera ions hidrogen/protons (H*).
HCl (g) » H+ (aq) + ClI- (aq)
L'acid clorhidric s'ionitza en i6 hidrogen i clorur en ser introduit en aigua, per aixo la substancia es un acid.

Base: Substancia que, en dissolucidé aquosa, allibera ions hidroxid (OH).
NaOH (s) » Na+ (aq) + OH- (aq)
L'hidroxid de sodi és una base perque en introduir-lo en aigua s'ionitza i dona lloc a I'ié sodi i hidroxid.

En reaccionar completament una base i un acid, produeixen una sal i aigua.
La reaccié de neutralitzacio s'escriu:

H" (aq) + OH" (aq) » H,O(I)
Combinacio de I'ié H* procedent de I'acid amb I'id OH" procedent de la base produeix H,O.
Si'nem d'escriure entre dues substancies, també hem de posar la sal que resulta.

La teoria és limitada ja que hi ha substancies que es comporten com a acids i bases en
absencia d'aigua, sense necessitar l'aigua com a dissolvent. També hi ha substancies
acides sense posseir hidrogen i basiques sense posseir ions OH™ dins la molecula.



Teoria de Bronsted i Lowry

Acid: Espécie quimica (molecular o idnica) capac de cedir ions hidrogens (protons H+) a
una altra espeécie.
HCI (g) + H,O (I) & CI" (aq) + H;0" (aq)

L'acid reacciona amb aigua i despren I'id hidrogen, el qual és captat per l'aigua.. H,O" = i6 oxoni.

L'acid clorhidric actua com a acid i I'ié clorur és la seva base conjugada. Junts formen el
parell conjugat acid-base. L'aigua actua com a base i I'id oxoni és el seu acid conjugat.

Base: Tota espécie quimica (molecular o idonica) capa¢ de captar protons d'una altra
espeécie.
NH; (ag) + H,O (I) e NH,+ (aq) + OH" (aq)
L'amoniac reacciona amb aigua i capta un i6 hidrogen d’aquesta. OH" = i6 hidroxid

L'amoniac actua com a base i I'id amoni és el seu acid conjugat. L'aigua actua com a acid i
I'id hidroxid és la seva base conjugada (ja que allibera hidrogens).

Segons Arrhenius ens seria dificil veure com |'amoniac allibera i¢ hidroxid, menys si
considerem que en aigua és hidroxid d'amoni (NH,OH).

Amb aixd veiem que l'aigua actua com a base o acid en els dos casos. Es una substancia
amfotera o amfiprotica.

La reaccio de neutralitzacio entre un acid i una base es pot escriure:
H:O" (aq) + OH" (aq) o H,O (I) + H,O (I)
L'oxoni actua com un acid. Al cedir un hidrogen queda com a aigua i I'nidroxid en captar-lo també es
transforma en aigua.

Que una substancia incorpori o desprengui hidrogens depen del pH de I'ambient. Usem
Bronsted-Lowry per acids i Arrhenius per bases, ja que per Brdnsted surten especies
estranyes. Els hidrogens normalment s'incorporen o perden dels grups funcionals.

Teoria de Lewis
Defineix acid com a substancia que pot acceptar electrons, una base en cedeix.

Forca d’acids i bases
S'agafa com a referent l'aigua per a comparar els acids. Un acid quan combina amb aigua
li cedeix a aquesta un hidrogen (segons bronsted-lowry)
Un acid és molt fort quan l'equilibri esta practicament desplacat cap a la dreta, aixo
significa una major formacié d'ions. La constant Ka (acidesa) sera molt elevada.
Com més fort és un acid, més debil és la seva base conjugada, la qual estara poc
desplagada a l'esquerra (es troba als productes) i viceversa.

HsPO, + H,O ~ == H,PO, + H,0"

Acid fort Base conj. débil

Les constants d'acidesa dels 6 acids més forts tendeix a infinit, ja que I'equilibri esta

practicament desplacat totalment a la dreta. Aquests son: |gls(@REI=IiNsE O = ASIoM
BIN[eM(molts forts, no trobarem constants, quan es troben en aigua estan totalment
desplacats cap a la dreta.

Les bases fortes sén els . (NaOH, KOH, Ca(OH),... La
constant de basicitat de les bases més fortes també tendeixen a infinit, estan totalment
jonitzades.



Forca dels acids i estructura molecular

Com més petita és I'energia de I'enllag entre hidrogen i (hormalment) un halogen, menys
estable és I'enllag i amb més facilitat es cedeix l'ié H*, és a dir, més fort és I'acid. Per tant,
com més fort és I'acid, menor és I'energia d'enllac.

Com meés electronegativitat té I'halogen, amb més forca atrau els electrons i es polaritza
millor, millor es ionitza i I'acid és més fort. Com més electronegatiu és I'halogen, més fort
és l'acid. En un compost, el més electronegatiu es troba a la dreta.

Com més atoms d'oxigen hi hagi al voltant de I'halogen, més facil es polaritzar I'enllag OH,
i més fort és I'acid. Per tant, com major sigui el nombre d'oxidacio de I'halogen, més fort
sera I'acid.
Constant d'ionitzacio
La forca dels acids es mesura per la constant d'aquest equilibri. Constant
acidesa/basicitat. No tenim en compte l'aigua ja que aquesta es troba en estat liquid.
L'H;O+ es considera diluit dins la solucié d'aigua.

K, = [AT: [H;0']/ [HA] Ky = [HB']- [OH]/[B]

productes reactius productes  reactius

En una solucié sempre hi ha tant ions hidroxid com oxoni. L'acidesa i la basicitat és
determinada per quin i6 és més present. El producte de cada constant és igual al
producte de les concentracions dels ions, que resulten en el producte ionic, el qual varia
amb la temperatura. A 25°C K= 110,

K. - K, =[H:O-[OH] =K,
Les solucions acides contenen un excés d'ions oxoni, la concentracié d’'aquests sera major
gue la dels hidroxids. Les solucions basiques tenen més ions hidroxids que oxonis.

Autoionitzacié de l'aigua
L'aigua destillada es troba dissociada en els seus ions, cosa que és consequéncia del
caracter amfoter de l'aigua.
H,O (I) + H,O (l) e OH- (aq) + H;0+ (aq)
acid 1 base 2 base 1 acid 2
La primera molécula d'aigua cedeix un hidrogen a l'altra.

Llavors, a 25°C i en aigua pura es compleix que:

[H;0'] = [OH] =1,00107 mol-dm~
Ens podem concentrar en només la concentracié d'oxoni (o ions hidrogen/protons) per
determinar 'acidesa o basicitat d'una solucio:

[H,0']

= 1107 mal - L 1107 mol - L <1107 maol - L
|
|

Acida MNeutra Basica

Concepte de pH
Fixant-se només en la concentracié d'oxoni, Sorensen proposa una escala logaritmica per
expresar la concentracié d'oxoni d'una manera senzilla. El pH d'una solucié es calcula amb
pH = - log [H;O]. Si ens donen el pH, per fer el logaritme invers hem de posar la tecla 107 i
posem el pH amb el signe invertit, el resultat sera la concentracio.
Si la concentracié d’oxoni és exactament 1-10-6 el pH sera exactament 6.

pH<7 = solucié acida = pOH>7 7



TRANSFERENCIA DE PROTONS
SOLUCIONS AMORTIDORES, NEUTRALITZACIO | VOLUMETRIES

Solucions tampéd

Les solucions amortidores, també anomenades buffers o tampd, sén constituides per una
substancia acida-basica i la seva forma conjugada en quantitats molt semblants (m irar
equilibri) que sén capaces de mantenir el seu pH practicament constant encara que se'ls
afegeixin petites quantitats d'acids o bases (també forts) o quan es dilueixen.

La base conjugada normalment provindra d'una sal, les quals es dissocien completament
en aigua. Per resoldre el pH d'una solucié tampd, plantejem lI'equilibri amb les
concentracions inicials de I'acid/base i del seu conjugat (si procedeix d'una sal, es dissocia
totalment). Després plantejem eq) considerant que el sentit inicial sera cap I'ié OH/H;O".
Sempre ens decantem per plantejar I'equilibri amb I'acid/base, no I'i6 de la sal.

Calcula el pH d'una solucid amortidora amb 0°'03 M d'NH, 1004 M d'NH CI

NH,Cl + H,O = NH," + CI

i10°04 004 o4
h.IH3 + HEI:J ] OH- + I".IH_,_+
) oo3mMm - 004 ._1 '[
E'I:I] 0703 - x X O0&%+ x Prove d'scid molt fort, no

s'hidrolitza I'id
Prové de base no forta (alca- i
K, =1810% x=13-10% = [OH] pOH = 4'89 pH =97 -terris) | s'hidrolitzara aguest
4, perd ja esta en Peguilibri

Hem d'usar la constant K /K, de I'espécie del canté en el qual no hi ha ié OH/H;O". Si ens
donen la de I'altre canté usem el producte ionic per trobar la desitjada (a 25°C K= 1-107).
També podem usar I'equacié de Henderson-Hasselbalch:

pH = pKa + log{ﬁi
Hidrolisi de les sals
La hidrolisi d'una sal és la reaccié acid-base que poden realitzar els ions de la sal amb
aigua. La sal s'ionitza totalment i la solucié pot quedar neutra, acida o basica depenent de
la reaccio dels seus ions amb l'aigua. Sempre podem deduir I'acid o base de procedéencia
d'una sal.

Catis  Anid
[ Na® —— NaOH MNa'+ OH"
NaC {
Cl" —— HCI H*+ Cl

Quan els dos ions procedeixen d'un acid i base forta (NaCl, KCI, NaNO,)
Per exemple, amb clorur de potassi (KCl), tant I'id CI- com el K" provenen d'espécies molt
fortes amb la seva constant tendint a infinit. Cap i6 s’hidrolitzara i la solucié sera neutra.
En els exercicis hem de justificar la rad (prové d'un acid molt fort i no s'hidrolitzara). En

aguest cas, les concentracions d'oxoni i i6 hidroxid provenen solament de 'autoionitzacid
de l'aigua, la qual provoca que la concentracié d'ions sigui igual. A 25°C el pH sera 7.




Quan un i6 de la sal procedeix d'un acid fort i I'altre d'una base débil (NH,Cl. NH,NO,)
Per exemple, I'id NH,* de I'NH,CI prové d'una base debil (NH; o, realment, NH,OH). Com
que no prové d'una base forta, s'hidrolitzara. Aquest i6 actua com un acid i allibera
hidrogens al reaccionar amb aigua, establint un equilibri:

NH," (aq) + H,O (l) 2 NH; (aq) + H;0" (aq)

Es formaran ions oxoni, per tant, la solucié sera acida. Per calcular el pH determinem la
concentracié d'NH," amb la dissociacié total de la sal (si tenim 0'2M d'agquesta, tindrem
02M d’'NH,"). Quan sabem la concentracio de I'i6, necessitem establir I'equilibri i averiguar
el pH amb la constant d'acidesa de I'i6 (NH_ + desprendra hidrogens). Aquesta I'obtenim
usant el producte ionic i la constant d'acidesa de la base conjugada estable (K,-K, =110™).
Amb la constant trobem la concentracié d'ions oxoni i amb aquesta el pH.

Sempre que es dissol en aigua una sal, els ions de la qual provenen d'un acid fort i una
base debil, el pH a 25°C és més petit que 7 i, per tant, qualitativament és acida. Els acids

lieJgsgte gl H |, HCI, HBr, HCIO,, H.SO, i HNO

Quan un 6 de la sal procedeix d'una base forta i l'altre d'un acid feble (Na,CO., KCN...)
Per exemple, I'id CH;COO" prové d'un acid feble (acid etanoic). Com que no prové d'un
acid fort, s'hidrolitzara. Aquest i6 pot actuar com una base i captar hidrogens al reaccionar
amb aigua, establint un equilibri:

CH,COO (aq) + H,O (l) 2 CH,COOH (aq) + OH" (aq)

Es formaran ions hidroxid, la concentracié d’'aquests sera superior a la d'ions oxoni i el pH
de la solucidé sera superior a 7, basic. Per calcular el pH determinem la concentracié
d'CH;COO" amb la dissociacié total de la sal. Quan sabem la concentracié de [i6
necessitem establir 'equilibri i averiguar el pH amb la constant de basicitat de l'i6.
Aquesta l'obtenim usant el producte idonic i la constant d'acidesa de l'acid conjugat
estable. (K,-K, =110™). Amb la constant trobem la concentracio d'ions hidroxid i el pH.

Sempre que es dissol en aigua una sal, els ions de la qual provenen d’'una base forta i un
acid feble, el pH a 25°C és més gran que 7 i, per tant, qualitativament és basica. Les bases
fortes son tots els hidroxids dels alcalins i alcalinoterris.

Calcul de pH de solucions tampé afegint un compost neutralitzant(ex. 35)

Tenim un acid o base i el seu compost conjugat (ionitzat) formant una solucid tampd i hi
afegim un compost fort que s'ionitza alliberant ions (OH o H;O') els quals es
neutralitzaran amb els ions alliberats per la substancia original.

Si afegim 0’010 mols de NaOH a una solucié amortidora formada per CH;COOH 0'10 M i CH,COONa
010 M, quin sera el seu nou valor de pH?

Primer hem d’establir I'equilibri inicial entre el CH;COOH i la seva base conjugada. Un cop
trobat el pH (4'74) hem de considerar que els 0'010 mols d’'NaOH donen lloc a 0’010 mols
d'OH". Aquests reaccionen amb 0’010 mols d'oxoni i aquests desapareixen de l'equilibri.
Segons el principi de Le Chatelier, aquesta extraccid d'oxoni de l'equilibri sera
contrarestada desplagant I'equilibri cap a la dreta, formant més oxoni per contrarestar la
modificacio.



Quan plantejem la nova situacid inicial, negligim I'oxoni i afegim 0’010 (valor de la sal,
partit per 1 L segueix sent 0’010, M) a la base/acid inicial i restem 0'010 a l'id que
acompanya l'oxoni. Llavors plantejem I'equilibri cap l'oxoni i calculem la nova concentracié
d’'oxoni.

CH;OO0OH + HO =2 CH;COO- + H,O+
i) 01-001 01+ 0'01 -
eq) 009 -x 0O'M + x X

Amb la constant trobem el nou pH.

Calcul de pH de solucions tampé afegint un compost que no neutralitzi

Tenim un acid o base i el seu compost conjugat formant una solucié tampé. Hi afegim un
compost fort que s'ionitza alliberant ions (OH o H;O") els quals s'adiccionaran a l'i6
dominant.

Si afegim 0’001 mols d'HCI a una solucié amortidora formada per CH,COOH 0’50 M i CH,COONa
0'50 M, quin sera el seu nou valor de pH?

Primer hem d'establir I'equilibri incial sense considerar I'HCI i trobar el pH (4745, deixem
decimals ja que el canvi sera minim). L'HCI reacciona amb aigua i forma ions oxoni que
s'afegeixen als despresos pel CH,COOH (per fer aixd hem de passar els ions oxoni de I'HCI
a concentracié amb el volum de la solucié tampd o passar les concentracions de la solucié
tampd a mols). Aquesta addicié intenta ser contrarestada per l'equilibri (principi de Le
Chatelier) formant més reactius i gastant i6 acetat, negligim oxoni. L'equilibri resulta:

CH;COOH + HO =2 CH;COO- + H.O+
i) 0'5+0'001 0'5-0'001 -
eq) 0'501-x 0'499 + x X

Calculem pH (si hem passat a mols, hem de tornar a passar a concentracié si o si).

Indicadors acid - base
Acids o bases débils que les seves formes conjugades presenten colors diferents. Aquests
indicadors introduits en aigua poden ser representats com:

HIn (aq) + H,O (l) © H,O" (aq) + In" (aq)

Com amb qualsevol substancia acida o basica, quan afegim un indicador a una
substancia trobem espeéecie HIn i In-.

Si [HIN]/[In"] 210 predominara el color de la forma acida. (HIn)
Si [HIN]/[In7] < 0.1 predominara el color de la forma basica (In)
Si 0.1< [HIN]/[In"]< 10 hi haura una barreja dels dos colors

Si introduim I'indicador en una solucié succeira I'equilibri d'ionitzacié de l'indicador i el de
I'acid simultaniament. Com que l'addici¢ de I'indicador a un acid comporta una quantitat
elevada d'oxoni, l'equilibri de l'indicador es desplaga per l'esquerra, presentant més la
forma acida HIn i el seu color. Si afegim una base hi ha una neutralitzacidé entre ions oxoni
i els hidroxid de la base, provocant I'efecte contrari.

d



Cada indicador té un interval de viratge determinat, un bon interval esta entre 2 unitats
de pH. Com més petit sigui I'interval millor. Per exemple, la fenolftaleina té un interval de
viratge entre 8 10.

Volumetries / valoracions acid-base

Es el métode més emprat per determinar la concentracié d'un acid o d'una base en una
solucié. Per a realitzar-la, s'agafa una petita porcié de la solucié problema per a valorar-la.
No coneixem la seva concentracid perd sabem que els acids i bases es neutralitzen amb
substancies de caracter contrari.

Usem una substancia de caracter contrari i concentracié coneguda per neutralitzar la
substancia problema. Amb els mL usats per neutralitzar-la, la molaritat de la solucid
coneguda i la estequiometria de la reaccié de neutralitzacié ajustada, podem determinar
els mols de la substancia problema.

HCI (ag.) + NaOH (aq.) » NaCl (aqg.) + H,O (I)
Considerem que hem emprat 25 mL d’NaOH 0'5 M per neutralitzar 15 mL d'HCI. Segons
I'estequiometria de la reaccio, cada mol d'NaOH reacciona amb 1 d'HCI

’

25mL d’NaOH 0’5 M+ medlems - QLSB0ULNAQH - LBGLHCE — (/0125 mols HCI

Ara que sabem els mols, només falta dividir pel volum en L.
= Solucio HCI 0’83 M

7

00125 mols HC[
0015 L solucio HCI

Aixd0 també es pot fer amb un pH-metre (reactius foscos els quals no permeten I'ds d'un
indicador, amb el qual es descriu la corba de valoracié: representacié del pH en funcié del
volum afegit de substancia neutralitzadora. El punt d'equivaléncia descriu el moment en
el qual hem afegit els mols necessaris per realitzar la reaccié de neutralitzacié completa.

Punt
equivaléncia

pH

Vaolume of base

pH en el punt d'equivaléncia

En aquest punt s’ha afegit prou substancia per a realitzar la neutralitzacié completa. Per
tant, només disposem dels productes i cap reactiu (cap mol de substancia a valorar ni
amb la qual valorem). Si valorem un acid fort amb una base forta o a l'inrevés, el pH del
punt d'equivaléncia sera 7 ja que els ions de la sal resultant no s’hidrolitzaran.

Si valorem un acid debil amb una base forta (formaran una sal els ions de la qual
procedeixen d'aquests), els ions de l'acid debil s’hidrolitzaran i tornaran a formar l'acid
incorporant protons, baixant la concentracié d'oxoni i augmentant el pH (pH > 7)

Si valorem una base debil amb un acid fort (formaran una sal), els ions de |la base débil
s'hidrolitzaran i tornaran a formar la base alliberant protons, pujant la concentracié d'oxoni
i baixant el pH (pH < 7)



Per a saber que hem arribat al punt d'equivaléncia, usem un indicador apropiat. NO hem
d'usar un indicador amb la zona de viratge en un pH acid si la substancia a valorar és un
acid. El que volem detectar és quan aquesta solucid és neutralitzada. Com gue usem
sempre una base o acid fort per neutralitzar, només afegint unes gotes canviara
bruscament el pH, evidenciant el canvi de color. Per tant, si valorem un acid, necessitem
un indicador amb l'interval de viratge en un pH basic per detectar la neutralitzacio i el
canvi de la solucié acida a basica.



