
TRANSFERÈNCIA‌ ‌DE‌ ‌PROTONS‌ ‌ 
Les‌ ‌bases‌ ‌i‌ ‌els‌ ‌àcids‌ ‌es‌ ‌neutralitzen‌ ‌formant‌ ‌sals.‌‌ ‌  

‌ 
Bases‌ ‌ 

● Condueixen‌ ‌corrent‌ ‌elèctric‌ ‌ 
● Dissolen‌ ‌olis‌ ‌i‌ ‌sofre‌ ‌ 
● Canvien‌ ‌el‌ ‌color‌ ‌de‌ ‌subst.‌ ‌→‌ ‌indicadors‌ ‌ 
● Sabor‌ ‌càustic/amarg‌ ‌ 
● Són‌ ‌lliscoses‌ ‌al‌ ‌tacte‌ ‌ 

‌ 
‌ 

Àcids‌ ‌ 
● Condueixen‌ ‌corrent‌ ‌elèctric‌ ‌ 
● Reaccionen‌ ‌amb‌ ‌alguns‌ ‌metalls‌ ‌ 
● Canvien‌ ‌el‌ ‌color‌ ‌de‌ ‌subst.‌ ‌→‌ ‌indicadors‌ ‌ 
● Sabor‌ ‌àcid‌ ‌ 
● Reaccionen‌ ‌amb‌ ‌els‌ ‌carbonats‌‌ 

alliberant‌ ‌CO‌2‌ ‌ 

‌ 

Els‌ ‌‌electròlits‌ ‌són‌‌substàncies‌‌que,‌‌dissoltes‌‌en‌‌aigua,‌‌produeixen‌‌solucions‌‌conductores‌‌                     
d’electricitat,‌‌a‌‌causa‌‌de‌‌la‌‌presència‌‌d’ions‌‌en‌‌la‌‌solució‌.‌‌Els‌‌no‌‌electròlits‌‌són‌‌les‌‌que‌‌no‌‌                                 
presenten‌ ‌aquesta‌ ‌propietat‌ ‌(etanol).‌ ‌Dissociació‌ ‌i‌ ‌ionització‌ ‌es‌ ‌refereix‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌formació‌‌                       
d’ions‌ ‌en‌ ‌solucions‌ ‌aquoses.‌ ‌ 

‌ 
Els‌ ‌electòlits‌ ‌es‌ ‌poden‌ ‌classificar‌ ‌de‌ ‌diferents‌ ‌maneres:‌ ‌ 

‌ 
Iònics‌ ‌i‌ ‌moleculars‌ ‌ 

● Iònics‌ ‌ 
En‌ ‌estat‌‌sòlid‌‌estan‌‌constituïts‌‌per‌‌ions‌‌             
units‌ ‌per‌ ‌enllaç‌ ‌iònic‌ ‌i‌ ‌es‌ ‌dissocien‌ ‌en‌‌               
dissoldre’s‌ ‌ 

● Moleculars‌ ‌ 
Tot‌ ‌i‌ ‌que‌ ‌estan‌ ‌formats‌ ‌per‌ ‌molècules,‌‌             
no‌ ‌tenen‌ ‌ions‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌formen‌ ‌enllaç‌‌             
covalent‌ ‌però‌ ‌els‌ ‌formen‌ ‌en‌ ‌dissoldre’s‌ ‌ 

Forts‌ ‌i‌ ‌febles‌ ‌ 
● Forts‌ ‌ 

S’ionitzen‌ ‌pràcticament‌ ‌en‌ ‌la‌ ‌seva‌‌         
totalitat‌‌(sals‌‌iòniques,‌‌àcids‌‌forts‌‌i‌‌bases‌‌             
fortes).‌ ‌ 

● Febles‌ ‌ 
Només‌ ‌s’ionitzen‌ ‌parcialment‌ ‌(àcids‌‌       
febles‌ ‌i‌ ‌bases‌ ‌febles)‌ ‌ 

‌ 

Teoria‌ ‌d’Arrhenius‌ ‌ 
Arrhenius‌ ‌presenta‌ ‌la‌ ‌seva‌ ‌teoria‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌dissociació‌ ‌iònica,‌ ‌segons‌ ‌la‌ ‌qual‌ ‌moltes‌‌                         
substàncies‌ ‌en‌ ‌solució‌ ‌aquosa‌‌experimenten‌‌una‌‌ruptura‌‌o‌‌dissociació‌‌en‌‌ions‌‌positius‌‌i‌‌                         
negatius‌ ‌ 

‌ 
Àcid‌:‌‌ ‌‌Substància‌ ‌que,‌ ‌en‌ ‌dissolució‌ ‌aquosa,‌ ‌‌allibera‌ ‌ions‌ ‌hidrogen/protons‌ ‌(H‌+‌)‌.‌‌ ‌  

HCl‌ ‌(g)‌  ‌→‌  ‌H+‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌Cl-‌ ‌(aq)‌ ‌ 
L’àcid‌ ‌clorhídric‌ ‌s’ionitza‌ ‌en‌ ‌ió‌ ‌hidrogen‌ ‌i‌ ‌clorur‌ ‌en‌ ‌ser‌ ‌introduït‌ ‌en‌ ‌aigua,‌ ‌per‌ ‌això‌ ‌la‌ ‌substància‌ ‌es‌ ‌un‌ ‌àcid.‌ ‌ 

‌ 
Base‌:‌‌ ‌Substància‌ ‌que,‌ ‌en‌ ‌dissolució‌ ‌aquosa,‌ ‌‌allibera‌ ‌ions‌ ‌hidròxid‌ ‌(OH‌-‌)‌.‌‌ ‌  

NaOH‌ ‌(s)‌  ‌→‌  ‌Na+‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌OH-‌ ‌(aq)‌ ‌ 
L’hidròxid‌ ‌de‌ ‌sodi‌ ‌és‌ ‌una‌ ‌base‌ ‌perque‌ ‌en‌ ‌introduir-lo‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌s’ionitza‌ ‌i‌ ‌dona‌ ‌lloc‌ ‌a‌ ‌l’ió‌ ‌sodi‌ ‌i‌ ‌hidròxid.‌ ‌ 

‌ 
En‌ ‌reaccionar‌ ‌completament‌ ‌una‌ ‌base‌ ‌i‌ ‌un‌ ‌àcid,‌ ‌produeixen‌ ‌una‌ ‌sal‌ ‌i‌ ‌aigua.‌‌ ‌  
La‌ ‌‌reacció‌ ‌de‌ ‌neutralització‌‌ ‌s’escriu:‌ ‌ 

‌ 
H‌+‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌OH‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌→‌  ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌ 

Combinació‌ ‌de‌ ‌l’ió‌ ‌H‌+‌‌ ‌procedent‌ ‌de‌ ‌l’àcid‌ ‌amb‌ ‌l’ió‌ ‌OH‌-‌‌ ‌procedent‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌base‌ ‌produeix‌ ‌H‌2‌O.‌ ‌ 
Si‌ ‌l’hem‌ ‌d’escriure‌ ‌entre‌ ‌dues‌ ‌substàncies,‌ ‌també‌ ‌hem‌ ‌de‌ ‌posar‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌que‌ ‌resulta.‌ ‌ 

‌ 
La‌ ‌teoria‌ ‌és‌ ‌limitada‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌hi‌ ‌ha‌ ‌substàncies‌‌que‌‌es‌‌comporten‌‌com‌‌a‌‌àcids‌‌i‌‌bases‌‌en‌‌                                   
absència‌ ‌d’aigua,‌ ‌‌sense‌ ‌necessitar‌ ‌l’aigua‌ ‌com‌ ‌a‌ ‌dissolvent‌.‌ ‌També‌ ‌‌hi‌ ‌ha‌ ‌substàncies‌‌                       
àcides‌ ‌sense‌ ‌posseir‌ ‌hidrogen‌ ‌i‌ ‌bàsiques‌ ‌sense‌ ‌posseir‌ ‌ions‌ ‌OH‌-‌‌ ‌dins‌ ‌la‌ ‌molècula‌.‌ ‌ 



Teoria‌ ‌de‌ ‌Brönsted‌ ‌i‌ ‌Lowry‌ ‌ 
‌ 

Àcid‌:‌ ‌Espècie‌ ‌química‌ ‌(molecular‌ ‌o‌ ‌iònica)‌ ‌capaç‌‌de‌‌‌cedir‌‌ions‌‌hidrogens‌‌(protons‌‌H+)‌‌‌a‌‌                           
una‌ ‌altra‌ ‌espècie‌.‌‌ ‌  

HCl‌ ‌(g)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌↔‌ ‌Cl‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌3‌O‌+‌‌ ‌(aq)‌ ‌ 
L’àcid‌ ‌reacciona‌ ‌amb‌ ‌aigua‌ ‌i‌ ‌desprèn‌ ‌l’ió‌ ‌hidrogen,‌ ‌el‌ ‌qual‌ ‌és‌ ‌captat‌ ‌per‌ ‌l’aigua..‌ ‌H‌3‌O‌+‌‌ ‌=‌  ‌ió‌ ‌oxoni.‌‌ ‌  

‌ 
L’àcid‌ ‌clorhídric‌ ‌actua‌ ‌com‌ ‌a‌ ‌àcid‌ ‌i‌‌l’ió‌‌clorur‌‌és‌‌la‌‌seva‌‌base‌‌conjugada.‌‌Junts‌‌formen‌‌el‌‌                                 
parell‌ ‌conjugat‌ ‌àcid-base.‌ ‌L’aigua‌ ‌actua‌ ‌com‌ ‌a‌ ‌base‌ ‌i‌ ‌l’ió‌ ‌oxoni‌ ‌és‌ ‌el‌ ‌seu‌ ‌àcid‌ ‌conjugat.‌ ‌ 

‌ 
Base‌:‌ ‌Tota‌ ‌espècie‌ ‌química‌ ‌(molecular‌ ‌o‌ ‌iònica)‌ ‌capaç‌ ‌de‌ ‌‌captar‌ ‌protons‌ ‌‌d’una‌ ‌altra‌‌                         
espècie‌.‌ ‌ ‌   

NH‌3‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌↔‌ ‌NH‌4‌+‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌OH‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌ 
L’amoníac‌ ‌reacciona‌ ‌amb‌ ‌aigua‌ ‌i‌ ‌capta‌ ‌un‌ ‌ió‌ ‌hidrogen‌ ‌d’aquesta.‌ ‌OH‌-‌‌ ‌=‌ ‌ió‌ ‌hidròxid‌ ‌ 

‌ 
L’amoníac‌‌actua‌‌com‌‌a‌‌base‌‌‌i‌‌l’ió‌‌amoni‌‌és‌‌el‌‌seu‌‌àcid‌‌conjugat‌.‌‌L’aigua‌‌actua‌‌com‌‌a‌‌àcid‌‌i‌‌                                     
l’ió‌ ‌hidròxid‌ ‌és‌ ‌la‌ ‌seva‌ ‌base‌ ‌conjugada‌ ‌(ja‌ ‌que‌ ‌allibera‌ ‌hidrogens).‌‌ ‌  
Segons‌ ‌‌Arrhenius‌ ‌ens‌ ‌seria‌ ‌difícil‌ ‌veure‌ ‌com‌ ‌l’amoníac‌ ‌allibera‌ ‌ió‌ ‌hidròxid‌,‌ ‌menys‌ ‌si‌‌                         
considerem‌ ‌que‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌és‌ ‌hidròxid‌ ‌d’amoni‌ ‌(NH‌4‌OH).‌‌ ‌  
Amb‌‌això‌‌veiem‌‌que‌‌‌l’aigua‌‌actua‌‌com‌‌a‌‌base‌‌o‌‌àcid‌‌en‌‌els‌‌dos‌‌casos‌.‌‌És‌‌una‌‌substància‌‌                                   
amfòtera‌‌ ‌o‌ ‌amfipròtica.‌ ‌ 

‌ 
La‌ ‌reacció‌ ‌de‌ ‌neutralització‌ ‌entre‌ ‌un‌ ‌àcid‌ ‌i‌ ‌una‌ ‌base‌ ‌es‌ ‌pot‌ ‌escriure:‌‌ ‌  

H‌3‌O‌+‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌OH‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌↔‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌ 
L’oxoni‌ ‌actua‌ ‌com‌ ‌un‌ ‌àcid.‌ ‌Al‌ ‌cedir‌ ‌un‌ ‌hidrogen‌ ‌queda‌ ‌com‌ ‌a‌ ‌aigua‌ ‌i‌ ‌l’hidròxid‌ ‌en‌ ‌captar-lo‌ ‌també‌ ‌es‌‌ 

transforma‌ ‌en‌ ‌aigua.‌‌ ‌  
‌ 

Que‌ ‌una‌‌substància‌‌incorpori‌‌o‌‌desprengui‌‌hidrogens‌‌depèn‌‌del‌‌pH‌‌de‌‌l’ambient.‌‌‌Usem‌                         
Brönsted-Lowry‌ ‌per‌ ‌àcids‌ ‌‌i‌ ‌Arrhenius‌ ‌per‌ ‌bases‌,‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌per‌ ‌Brönsted‌ ‌surten‌ ‌espècies‌‌                         
estranyes.‌ ‌Els‌ ‌hidrogens‌ ‌normalment‌ ‌s’incorporen‌ ‌o‌ ‌perden‌ ‌‌dels‌ ‌grups‌ ‌funcionals‌.‌ ‌ 

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

‌ 
Força‌ ‌d’àcids‌ ‌i‌ ‌bases‌ ‌ 
S’agafa‌‌com‌‌a‌‌‌referent‌‌l’aigua‌‌per‌‌a‌‌comparar‌‌els‌‌àcids.‌‌Un‌‌àcid‌‌quan‌‌combina‌‌amb‌‌aigua‌‌                               
li‌ ‌cedeix‌ ‌a‌ ‌aquesta‌ ‌un‌ ‌hidrogen‌ ‌(segons‌ ‌bronsted-lowry)‌ ‌ 
Un‌ ‌àcid‌ ‌‌és‌ ‌molt‌ ‌fort‌ ‌quan‌ ‌l’equilibri‌ ‌està‌ ‌pràcticament‌ ‌desplaçat‌ ‌cap‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌dreta‌,‌ ‌això‌‌                             
significa‌ ‌una‌‌ ‌major‌ ‌formació‌ ‌d’ions‌.‌ ‌La‌ ‌‌constant‌ ‌Ka‌ ‌(acidesa)‌ ‌serà‌ ‌molt‌ ‌elevada‌.‌ ‌ 
Com‌ ‌més‌ ‌fort‌ ‌és‌ ‌un‌ ‌àcid,‌ ‌més‌ ‌dèbil‌ ‌és‌ ‌la‌ ‌seva‌ ‌‌base‌ ‌conjugada,‌ ‌la‌ ‌qual‌ ‌estarà‌ ‌poc‌‌                                 
desplaçada‌ ‌a‌ ‌l’esquerra‌‌ ‌(es‌ ‌troba‌ ‌als‌ ‌productes)‌ ‌i‌ ‌viceversa.‌ ‌ 

H‌3‌PO‌4‌‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌  ‌H‌2‌PO‌4‌
-‌‌ ‌+‌ ‌H‌3‌O‌+‌ ‌ 

                ‌Àcid‌ ‌fort‌                       ‌Base‌ ‌conj.‌ ‌dèbil‌ ‌ 

Les‌ ‌constants‌ ‌d’acidesa‌ ‌dels‌ ‌‌6‌ ‌àcids‌ ‌més‌ ‌forts‌ ‌tendeix‌ ‌a‌ ‌infinit‌,‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌l’equilibri‌ ‌està‌‌                             
pràcticament‌ ‌desplaçat‌ ‌totalment‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌dreta.‌ ‌Aquests‌ ‌són:‌ ‌‌HI,‌ ‌HCl,‌ ‌HBr,‌ ‌HClO‌4‌,‌ ‌H‌2‌SO‌4‌ ‌i‌‌                           
HNO‌3‌ ‌‌(molts‌ ‌forts,‌ ‌no‌ ‌trobarem‌ ‌constants,‌ ‌quan‌ ‌es‌ ‌troben‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌‌estan‌ ‌totalment‌‌                         
desplaçats‌ ‌cap‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌dreta‌.‌ ‌ 

‌ 
Les‌ ‌‌bases‌ ‌fortes‌ ‌són‌ ‌els‌ ‌‌hidroxids‌ ‌dels‌ ‌alcalins‌ ‌i‌ ‌alcalinoterris‌.‌ ‌(NaOH,‌ ‌KOH,‌ ‌Ca(OH)‌2‌…‌‌La‌‌                           
constant‌ ‌de‌ ‌basicitat‌‌de‌‌les‌‌bases‌‌més‌‌fortes‌‌‌també‌‌tendeixen‌‌a‌‌infinit‌,‌‌estan‌‌totalment‌‌                           
ionitzades.‌ ‌ 



Força‌ ‌dels‌ ‌àcids‌ ‌i‌ ‌estructura‌ ‌molecular‌ ‌ 
Com‌‌més‌‌petita‌‌és‌‌l’energia‌‌de‌‌l’enllaç‌‌entre‌‌hidrogen‌‌i‌‌(normalment)‌‌un‌‌halogen‌‌,‌‌menys‌‌                             
estable‌‌és‌‌l’enllaç‌‌i‌‌amb‌‌més‌‌facilitat‌‌es‌‌cedeix‌‌l’ió‌‌H‌+‌,‌‌és‌‌a‌‌dir,‌‌més‌‌fort‌‌és‌‌l’àcid.‌‌Per‌‌tant,‌‌                                       
com‌ ‌més‌ ‌fort‌ ‌és‌ ‌l’àcid,‌ ‌menor‌ ‌és‌ ‌l’energia‌ ‌d’enllaç‌.‌ ‌ 

‌ 
Com‌ ‌més‌ ‌electronegativitat‌‌té‌‌l’halogen,‌‌amb‌‌més‌‌força‌‌atrau‌‌els‌‌electrons‌‌i‌‌es‌‌polaritza‌‌                           
millor,‌‌millor‌‌es‌‌ionitza‌‌i‌‌l’àcid‌‌és‌‌més‌‌fort.‌‌‌Com‌‌més‌‌electronegatiu‌‌és‌‌l’halogen,‌‌més‌‌fort‌‌                               
és‌ ‌l’àcid‌.‌ ‌En‌ ‌un‌ ‌compost,‌ ‌el‌ ‌més‌ ‌electronegatiu‌ ‌es‌ ‌troba‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌dreta.‌ ‌ 

‌ 
Com‌‌més‌‌àtoms‌‌d’oxigen‌‌hi‌‌hagi‌‌al‌‌voltant‌‌de‌‌l’halogen,‌‌més‌‌fàcil‌‌es‌‌polaritzar‌‌l’enllaç‌‌OH,‌ ‌                               
i‌ ‌més‌‌fort‌‌és‌‌l’àcid.‌‌Per‌‌tant,‌‌‌com‌‌major‌‌sigui‌‌el‌‌nombre‌‌d’oxidació‌‌de‌‌l’halogen,‌‌més‌‌fort‌‌                                 
serà‌ ‌l’àcid‌.‌ ‌ 

‌ 
Constant‌ ‌d’ionització‌ ‌ 
La‌ ‌força‌ ‌dels‌ ‌àcids‌ ‌es‌ ‌mesura‌ ‌per‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌d’aquest‌ ‌equilibri.‌ ‌Constant‌‌                       
acidesa/basicitat.‌ ‌‌No‌ ‌tenim‌ ‌en‌ ‌compte‌ ‌l’aigua‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌aquesta‌ ‌es‌ ‌troba‌ ‌en‌ ‌estat‌ ‌líquid‌.‌‌                           
L’H‌3‌O+‌ ‌es‌ ‌considera‌ ‌diluït‌ ‌dins‌ ‌la‌ ‌solució‌ ‌d’aigua.‌ ‌ 

K‌a‌‌ ‌=‌ ‌[A‌-‌]‌ ‌·‌ ‌[H‌3‌O‌+‌]‌ ‌/‌ ‌[HA]‌ K‌b‌‌ ‌=‌ ‌[HB‌+‌]‌ ‌·‌ ‌[OH]‌ ‌/‌ ‌[B]‌ ‌ 
        ‌‌productes‌        ‌reactius‌                 ‌productes‌      ‌reactius‌ ‌ 

‌ 
En‌ ‌una‌ ‌solució‌ ‌sempre‌ ‌hi‌ ‌ha‌ ‌tant‌ ‌ions‌ ‌hidròxid‌ ‌com‌ ‌oxoni.‌ ‌L’acidesa‌ ‌i‌ ‌la‌ ‌basicitat‌ ‌és‌‌                               
determinada‌ ‌per‌ ‌quin‌ ‌ió‌ ‌és‌ ‌més‌ ‌present.‌ ‌‌El‌ ‌producte‌ ‌de‌ ‌cada‌ ‌constant‌ ‌és‌ ‌igual‌ ‌al‌‌                             
producte‌ ‌de‌ ‌les‌ ‌concentracions‌‌dels‌‌ions‌,‌‌que‌‌resulten‌‌en‌‌el‌‌producte‌‌iònic,‌‌el‌‌qual‌‌varia‌‌                             
amb‌ ‌la‌ ‌temperatura.‌ ‌A‌ ‌25ºC‌ ‌K‌w‌=‌ ‌1·10‌-14‌.‌ ‌ 

K‌a‌‌ ‌·‌ ‌K‌b‌‌ ‌=‌ ‌[H‌3‌O‌+‌]‌ ‌·‌ ‌[OH‌-‌]‌ ‌=‌ ‌K‌w‌ ‌ 
Les‌‌‌solucions‌‌àcides‌‌contenen‌‌un‌‌excés‌‌d’ions‌‌oxoni‌,‌‌la‌‌concentració‌‌d’aquests‌‌serà‌‌major‌‌                         
que‌ ‌la‌ ‌dels‌ ‌hidròxids.‌ ‌‌Les‌ ‌solucions‌ ‌bàsiques‌ ‌tenen‌ ‌més‌ ‌ions‌ ‌hidròxids‌‌ ‌que‌ ‌oxonis.‌ ‌ 

‌ 
Autoionització‌ ‌de‌ ‌l’aigua‌ ‌ 
L’aigua‌ ‌destil·lada‌ ‌es‌ ‌troba‌ ‌dissociada‌ ‌en‌ ‌els‌ ‌seus‌ ‌ions,‌ ‌cosa‌ ‌que‌ ‌és‌ ‌conseqüència‌ ‌del‌‌                           
caràcter‌ ‌amfòter‌ ‌de‌ ‌l’aigua.‌ ‌ 

H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌  ‌↔‌  ‌OH-‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌3‌O+‌ ‌(aq)‌ ‌ 
            ‌àcid‌ ‌1‌            ‌base‌ ‌2‌               ‌base‌ ‌1‌                  ‌àcid‌ ‌2‌ ‌ 
La‌ ‌primera‌ ‌molècula‌ ‌d’aigua‌ ‌cedeix‌ ‌un‌ ‌hidrogen‌ ‌a‌ ‌l’altra.‌ ‌ 

Llavors,‌ ‌‌a‌ ‌25ºC‌‌ ‌i‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌pura‌ ‌es‌ ‌compleix‌ ‌que:‌ ‌ 
[H‌3‌O‌+‌]‌ ‌=‌ ‌[OH‌-‌]‌ ‌=‌ ‌1,00·10‌-7‌‌ ‌mol·dm‌-3‌ ‌ 

Ens‌ ‌podem‌ ‌concentrar‌ ‌en‌ ‌només‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌d’oxoni‌ ‌(o‌ ‌ions‌ ‌hidrogen/protons)‌ ‌per‌‌                       
determinar‌ ‌l'acidesa‌ ‌o‌ ‌basicitat‌ ‌d’una‌ ‌solució:‌ ‌ 

‌ 
Concepte‌ ‌de‌ ‌pH‌ ‌ 
Fixant-se‌‌només‌‌en‌‌la‌‌concentració‌‌d’oxoni,‌‌Sorensen‌‌proposa‌‌una‌‌‌escala‌‌logarítmica‌‌per‌‌                       
expresar‌‌la‌‌concentració‌‌d’oxoni‌‌d’una‌‌manera‌‌senzilla.‌‌‌El‌‌pH‌‌d’una‌‌solució‌‌es‌‌calcula‌‌amb‌‌                           
pH‌‌=‌‌-‌‌log‌‌[H‌3‌O‌+‌]‌.‌‌‌Si‌‌ens‌‌donen‌‌el‌‌pH‌,‌‌per‌‌fer‌‌el‌‌‌logaritme‌‌invers‌‌hem‌‌de‌‌posar‌‌la‌‌tecla‌‌10‌☐‌ ‌i‌‌                                           
posem‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌amb‌ ‌el‌ ‌signe‌ ‌invertit,‌ ‌el‌ ‌resultat‌ ‌serà‌ ‌la‌ ‌concentració.‌‌ ‌  

pOH‌ ‌=‌ ‌-‌ ‌log‌ ‌[OH‌-‌]‌ pH‌ ‌+‌ ‌pOH‌ ‌=‌ ‌14‌ pKw‌ ‌=‌ ‌-log‌ ‌Kw‌‌  pH‌ ‌+‌ ‌pOH‌ ‌=‌ ‌pKw‌ ‌ 
 ‌Si‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌d’oxoni‌ ‌és‌ ‌exactament‌ ‌1·10-6‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌serà‌ ‌exactament‌ ‌6.‌‌ ‌  

pH<7‌ ‌=‌ ‌solució‌ ‌àcida‌ ‌=‌ ‌pOH>7‌ 7‌ ‌ 



TRANSFERÈNCIA‌ ‌DE‌ ‌PROTONS‌ ‌ 
SOLUCIONS‌ ‌AMORTIDORES,‌ ‌NEUTRALITZACIÓ‌ ‌I‌ ‌VOLUMETRIES‌ ‌ 

‌ 
Solucions‌ ‌tampó‌ ‌ 
Les‌‌solucions‌‌amortidores,‌‌també‌‌anomenades‌‌‌buffers‌‌o‌‌tampó,‌‌són‌‌constituides‌‌per‌‌una‌‌                       
substància‌ ‌àcida-bàsica‌ ‌i‌ ‌la‌ ‌seva‌ ‌forma‌ ‌conjugada‌ ‌en‌‌quantitats‌‌molt‌‌semblants‌‌(m‌‌irar‌‌                         
equilibri)‌‌que‌‌són‌‌capaces‌‌de‌‌mantenir‌‌el‌‌seu‌‌‌pH‌‌pràcticament‌‌constant‌‌encara‌‌que‌‌se’ls‌‌                           
afegeixin‌ ‌‌petites‌ ‌quantitats‌ ‌d’àcids‌ ‌o‌ ‌bases‌ ‌(també‌ ‌forts)‌‌ ‌o‌ ‌quan‌ ‌es‌ ‌dilueixen‌.‌‌ ‌  

‌ 

La‌‌base‌‌conjugada‌‌normalment‌‌provindrà‌‌d’una‌‌sal,‌‌les‌‌quals‌‌es‌‌dissocien‌‌completament‌‌                       
en‌ ‌aigua.‌ ‌Per‌ ‌resoldre‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌d’una‌ ‌solució‌ ‌tampó,‌ ‌plantejem‌ ‌l’equilibri‌ ‌amb‌ ‌les‌‌                         
concentracions‌‌inicials‌‌de‌‌l’àcid/base‌‌i‌‌del‌‌seu‌‌conjugat‌‌(si‌‌procedeix‌‌d’una‌‌sal,‌‌es‌‌dissocia‌‌                           
totalment).‌ ‌Després‌‌plantejem‌‌eq)‌‌considerant‌‌que‌‌‌el‌‌sentit‌‌inicial‌‌serà‌‌cap‌‌l’ió‌‌OH‌-‌/H‌3‌O‌+‌.‌‌                         
Sempre‌ ‌ens‌ ‌decantem‌ ‌per‌ ‌plantejar‌ ‌l’equilibri‌ ‌amb‌ ‌l’àcid/base,‌ ‌no‌ ‌l’ió‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal.‌ ‌ 

‌ 
‌ 

‌ 
‌ 
‌ 

Hem‌‌d’usar‌‌la‌‌constant‌‌K‌a‌/K‌b‌ ‌de‌‌l’espècie‌‌del‌‌cantó‌‌en‌‌el‌‌qual‌‌no‌‌hi‌‌ha‌‌ió‌‌OH‌-‌/H‌3‌O‌+‌.‌‌‌Si‌‌ens‌‌                                     
donen‌ ‌‌la‌ ‌de‌ ‌l’altre‌ ‌cantó‌‌ ‌usem‌ ‌el‌ ‌producte‌ ‌iònic‌‌ ‌per‌ ‌trobar‌ ‌la‌ ‌desitjada‌ ‌‌(a‌ ‌25ºC‌ ‌K‌w‌=‌ ‌1·10‌-14‌).‌ ‌ 
També‌ ‌podem‌ ‌usar‌ ‌l’equació‌ ‌de‌ ‌Henderson-Hasselbalch:‌ ‌ 

‌H   pKa  logp =   +   [A ]−

[HA]  
Hidròlisi‌ ‌de‌ ‌les‌ ‌sals‌ ‌ 
La‌ ‌hidròlisi‌ ‌d’una‌ ‌sal‌ ‌és‌ ‌la‌ ‌reacció‌ ‌àcid-base‌ ‌que‌ ‌poden‌ ‌realitzar‌ ‌els‌ ‌ions‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌amb‌‌                                 
aigua.‌‌La‌‌sal‌‌s’ionitza‌‌totalment‌‌i‌‌la‌‌solució‌‌pot‌‌quedar‌‌neutra,‌‌àcida‌‌o‌‌bàsica‌‌‌depenent‌‌de‌‌                               
la‌‌reacció‌‌dels‌‌seus‌‌ions‌‌amb‌‌l’aigua‌.‌‌Sempre‌‌podem‌‌deduir‌‌l’àcid‌‌o‌‌base‌‌de‌‌procedència‌‌                             
d’una‌ ‌sal.‌ ‌ 

‌ 
‌ 

Quan‌ ‌els‌ ‌dos‌ ‌ions‌ ‌procedeixen‌ ‌d’un‌ ‌àcid‌ ‌i‌ ‌base‌ ‌forta‌ ‌(NaCl,‌ ‌KCl,‌ ‌NaNO‌3‌)‌ ‌ 
Per‌‌exemple,‌‌amb‌‌clorur‌‌de‌‌potassi‌‌(KCl),‌‌‌tant‌‌l’ió‌‌Cl‌-‌ ‌com‌‌el‌‌K‌+‌ ‌provenen‌‌d’espècies‌‌molt‌‌                               
fortes‌ ‌amb‌ ‌la‌‌seva‌‌constant‌‌tendint‌‌a‌‌infinit.‌‌‌Cap‌‌ió‌‌s’hidrolitzarà‌‌i‌‌la‌‌solució‌‌serà‌‌neutra.‌‌                               
En‌ ‌els‌ ‌exercicis‌ ‌hem‌ ‌de‌ ‌‌justificar‌ ‌la‌ ‌raó‌ ‌(prové‌ ‌d’un‌ ‌àcid‌ ‌molt‌‌fort‌‌i‌‌no‌‌s’hidrolitzarà).‌‌En‌‌                                 
aquest‌‌cas,‌‌‌les‌‌concentracions‌‌d’oxoni‌‌i‌‌ió‌‌hidròxid‌‌provenen‌‌solament‌‌de‌‌l’autoionització‌‌                       
de‌ ‌l’aigua‌,‌ ‌la‌ ‌qual‌ ‌provoca‌ ‌que‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌d’ions‌ ‌sigui‌ ‌igual.‌ ‌A‌ ‌25ºC‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌serà‌ ‌7.‌ ‌ 



‌ 
Quan‌ ‌un‌ ‌ió‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌procedeix‌ ‌d’un‌ ‌‌àcid‌ ‌fort‌‌ ‌i‌ ‌l’altre‌ ‌d’una‌ ‌base‌ ‌‌dèbil‌‌ ‌(NH‌4‌Cl,‌ ‌‌NH‌4‌NO‌3‌)‌ ‌ 
Per‌ ‌exemple,‌ ‌‌l’ió‌ ‌NH‌4‌

+‌ ‌de‌ ‌l’NH‌4‌Cl‌ ‌prové‌ ‌d’una‌ ‌base‌‌dèbil‌‌(NH‌3‌ ‌o,‌‌realment,‌‌NH‌4‌OH).‌‌Com‌‌                             
que‌ ‌no‌ ‌prové‌ ‌d’una‌ ‌base‌ ‌forta,‌ ‌‌s’hidrolitzarà‌.‌ ‌‌Aquest‌ ‌ió‌ ‌actua‌ ‌com‌ ‌un‌ ‌àcid‌ ‌i‌ ‌allibera‌‌                             
hidrogens‌ ‌al‌ ‌reaccionar‌ ‌amb‌ ‌aigua,‌ ‌establint‌ ‌un‌ ‌equilibri:‌ ‌ 

NH‌4‌
+‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌⇄‌ ‌NH‌3‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌3‌O‌+‌‌ ‌(aq)‌ ‌ 

Es‌ ‌formaran‌ ‌ions‌ ‌oxoni,‌ ‌per‌ ‌tant,‌ ‌la‌ ‌solució‌ ‌serà‌ ‌àcida.‌ ‌Per‌‌calcular‌‌el‌‌pH‌‌determinem‌‌la‌‌                               
concentració‌ ‌d’NH‌4‌

+‌ ‌amb‌ ‌la‌ ‌dissociació‌ ‌total‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌(si‌ ‌tenim‌ ‌0’2M‌‌d’aquesta,‌‌tindrem‌‌                           
0’2M‌‌d’NH‌4‌

+‌).‌‌‌Quan‌‌sabem‌‌la‌‌concentració‌‌de‌‌l’ió,‌‌necessitem‌‌establir‌‌l’equilibri‌‌i‌‌averiguar‌‌                         
el‌ ‌pH‌ ‌amb‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌d’acidesa‌ ‌de‌ ‌l’ió‌‌(NH‌4‌+‌‌desprendrà‌‌hidrogens).‌‌Aquesta‌‌l’obtenim‌‌                         
usant‌‌el‌‌‌producte‌‌iònic‌‌‌i‌‌la‌‌constant‌‌d’acidesa‌‌de‌‌la‌‌base‌‌conjugada‌‌estable‌‌(K‌a‌·K‌b‌ ‌=‌‌1·10‌-14‌).‌‌                               
Amb‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌trobem‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌d’ions‌ ‌oxoni‌ ‌i‌ ‌amb‌ ‌aquesta‌ ‌el‌ ‌pH.‌ ‌ 

‌ 
Sempre‌ ‌que‌ ‌es‌ ‌dissol‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌una‌ ‌sal,‌ ‌els‌ ‌ions‌ ‌de‌‌la‌‌qual‌‌provenen‌‌d’un‌‌àcid‌‌fort‌‌i‌‌una‌‌                                     
base‌ ‌dèbil,‌‌el‌‌pH‌‌a‌‌25ºC‌‌és‌‌més‌‌petit‌‌que‌‌7‌‌i,‌‌per‌‌tant,‌‌qualitativament‌‌és‌‌àcida.‌‌Els‌‌àcids‌‌                                     
forts‌ ‌són:‌ ‌‌HI,‌ ‌HCl,‌ ‌HBr,‌ ‌HClO‌4‌,‌ ‌H‌2‌SO‌4‌‌ ‌i‌ ‌HNO‌3‌ ‌ 

‌ 
Quan‌ ‌un‌ ‌ió‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌procedeix‌ ‌d’una‌ ‌‌base‌ ‌forta‌‌ ‌i‌ ‌l’altre‌ ‌d’un‌ ‌àcid‌ ‌‌feble‌‌ ‌(Na‌2‌CO‌3‌,‌ ‌‌KCN...‌)‌ ‌ 
Per‌ ‌exemple,‌ ‌l’ió‌ ‌CH‌3‌COO‌-‌ ‌prové‌ ‌d’un‌ ‌àcid‌ ‌feble‌ ‌(àcid‌ ‌etanoic).‌ ‌Com‌ ‌que‌ ‌no‌ ‌prové‌ ‌d’un‌‌                             
àcid‌‌fort,‌‌s’hidrolitzarà.‌‌Aquest‌‌ió‌‌pot‌‌actuar‌‌com‌‌una‌‌base‌‌i‌‌captar‌‌hidrogens‌‌al‌‌reaccionar‌‌                             
amb‌ ‌aigua,‌ ‌establint‌ ‌un‌ ‌equilibri:‌ ‌ 

CH‌3‌COO‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌⇄‌ ‌CH‌3‌COOH‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌OH‌-‌‌ ‌(aq)‌ ‌ 

Es‌‌formaran‌‌ions‌‌hidròxid,‌‌la‌‌concentració‌‌d’aquests‌‌serà‌‌superior‌‌a‌‌la‌‌d’ions‌‌oxoni‌‌i‌‌el‌‌pH‌‌                               
de‌ ‌la‌ ‌solució‌ ‌serà‌ ‌superior‌ ‌a‌ ‌7,‌ ‌bàsic.‌ ‌Per‌ ‌calcular‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌determinem‌ ‌la‌ ‌concentració‌‌                             
d’CH‌3‌COO‌-‌ ‌‌amb‌ ‌la‌ ‌dissociació‌ ‌total‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal.‌ ‌‌Quan‌ ‌sabem‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌de‌ ‌l’ió‌‌                           
necessitem‌ ‌establir‌ ‌l’equilibri‌ ‌i‌ ‌averiguar‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌amb‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌de‌ ‌basicitat‌ ‌de‌ ‌l’ió.‌‌                           
Aquesta‌ ‌l’obtenim‌ ‌usant‌ ‌el‌ ‌‌producte‌ ‌iònic‌ ‌i‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌d’acidesa‌ ‌de‌ ‌l’àcid‌ ‌conjugat‌‌                         
estable.‌ ‌(K‌a‌·K‌b‌‌ ‌=‌ ‌1·10‌-14‌).‌ ‌Amb‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌trobem‌ ‌la‌ ‌concentració‌ ‌d’ions‌ ‌hidròxid‌ ‌i‌ ‌el‌ ‌pH.‌ ‌ 

‌ 
Sempre‌‌que‌‌es‌‌dissol‌‌en‌‌aigua‌‌una‌‌sal,‌‌els‌‌ions‌‌de‌‌la‌‌qual‌‌provenen‌‌d’una‌‌base‌‌forta‌‌i‌‌un‌‌                                     
àcid‌‌feble,‌‌el‌‌pH‌‌a‌‌25ºC‌‌és‌‌més‌‌gran‌‌que‌‌7‌‌i,‌‌per‌‌tant,‌‌qualitativament‌‌és‌‌bàsica.‌‌‌Les‌‌bases‌‌                                     
fortes‌‌ ‌són‌ ‌tots‌ ‌els‌ ‌hidròxids‌ ‌dels‌ ‌alcalins‌ ‌i‌ ‌alcalinoterris.‌ ‌ 

‌ 
Càlcul‌ ‌de‌ ‌pH‌ ‌de‌ ‌solucions‌ ‌tampó‌ ‌afegint‌ ‌un‌ ‌compost‌ ‌neutralitzant(ex.‌ ‌35)‌ ‌ 
Tenim‌‌un‌‌àcid‌‌o‌‌base‌‌i‌‌el‌‌seu‌‌compost‌‌conjugat‌‌(ionitzat)‌‌formant‌‌una‌‌solució‌‌tampó‌‌i‌‌hi‌‌                                 
afegim‌ ‌un‌ ‌‌compost‌ ‌fort‌ ‌que‌ ‌s’ionitza‌ ‌alliberant‌ ‌ions‌ ‌(OH‌-‌ ‌o‌ ‌H‌3‌O‌+‌)‌ ‌‌els‌ ‌quals‌ ‌es‌‌                           
neutralitzaran‌ ‌amb‌ ‌els‌ ‌ions‌ ‌alliberats‌ ‌per‌ ‌la‌ ‌‌substància‌ ‌original‌.‌ ‌ 

‌ 
Si‌‌afegim‌‌0’010‌‌mols‌‌de‌‌NaOH‌‌a‌‌una‌‌solució‌‌amortidora‌‌formada‌‌per‌‌CH‌3‌COOH‌‌0’10‌‌M‌‌i‌‌CH‌3‌COONa‌‌                                 
0’10‌ ‌M,‌ ‌quin‌ ‌serà‌ ‌el‌ ‌seu‌ ‌nou‌ ‌valor‌ ‌de‌ ‌pH?‌ ‌ 

‌ 
Primer‌‌hem‌‌d’‌establir‌‌l’equilibri‌‌inicial‌‌entre‌‌el‌‌CH‌3‌COOH‌‌i‌‌la‌‌seva‌‌base‌‌conjugada.‌‌Un‌‌cop‌‌                             
trobat‌‌el‌‌pH‌‌(4’74)‌‌hem‌‌de‌‌considerar‌‌que‌‌‌els‌‌0’010‌‌mols‌‌d’NaOH‌‌donen‌‌lloc‌‌a‌‌0’010‌‌mols‌‌                                 
d’OH‌-‌.‌ ‌‌Aquests‌ ‌reaccionen‌ ‌amb‌ ‌0’010‌ ‌mols‌ ‌d’oxoni‌ ‌i‌ ‌aquests‌ ‌desapareixen‌‌de‌‌l’equilibri.‌‌                       
Segons‌ ‌el‌ ‌principi‌ ‌de‌ ‌Le‌ ‌Chatelier,‌ ‌aquesta‌ ‌extracció‌ ‌d’oxoni‌ ‌de‌ ‌l’equilibri‌ ‌serà‌‌                       
contrarestada‌ ‌desplaçant‌ ‌l’equilibri‌ ‌cap‌‌a‌‌la‌‌dreta,‌‌formant‌‌més‌‌oxoni‌‌per‌‌contrarestar‌‌la‌‌                         
modificació‌.‌ ‌ 

‌ 



Quan‌ ‌plantejem‌ ‌la‌ ‌nova‌ ‌situació‌ ‌inicial,‌ ‌‌negligim‌ ‌l’oxoni‌ ‌i‌ ‌afegim‌ ‌0’010‌ ‌(valor‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal,‌‌                             
partit‌ ‌per‌ ‌1‌ ‌L‌ ‌segueix‌ ‌sent‌ ‌0’010,‌ ‌M)‌ ‌a‌ ‌la‌ ‌base/àcid‌ ‌inicial‌ ‌i‌ ‌restem‌ ‌0’010‌ ‌a‌ ‌l’ió‌ ‌que‌‌                                   
acompanya‌‌l’oxoni.‌‌Llavors‌‌plantejem‌‌l’equilibri‌‌cap‌‌l’oxoni‌‌i‌‌calculem‌‌la‌‌nova‌‌concentració‌‌                       
d’oxoni.‌ ‌ 

‌ 
‌  CH‌3‌OOH‌‌       ‌+‌‌  H‌2‌O‌‌  ⇄‌‌  CH‌3‌COO-‌‌  +‌‌  H‌3‌O+‌ ‌ 

                  ‌i)‌      ‌0’1‌ ‌-‌ ‌0’01‌               ‌0’1‌ ‌+‌ ‌0’01‌                  ‌-‌ ‌ 

    ‌eq)‌    ‌0’09‌ ‌-‌ ‌x‌               ‌0’11‌ ‌+‌ ‌x‌ ‌     ‌x‌ ‌ 

Amb‌ ‌la‌ ‌constant‌ ‌trobem‌ ‌el‌ ‌nou‌ ‌pH.‌ ‌ 
‌ 

Càlcul‌ ‌de‌ ‌pH‌ ‌de‌ ‌solucions‌ ‌tampó‌ ‌afegint‌ ‌un‌ ‌compost‌ ‌que‌ ‌no‌ ‌neutralitzi‌ ‌ 
Tenim‌‌un‌‌àcid‌‌o‌‌base‌‌i‌‌el‌‌seu‌‌compost‌‌conjugat‌‌formant‌‌una‌‌solució‌‌tampó.‌‌Hi‌‌afegim‌‌un‌‌                                 
compost‌ ‌fort‌ ‌que‌ ‌s’ionitza‌ ‌alliberant‌ ‌ions‌ ‌(OH‌-‌ ‌o‌ ‌H‌3‌O‌+‌)‌ ‌els‌ ‌quals‌ ‌‌s’adiccionaran‌ ‌a‌ ‌l’ió‌‌                           
dominant‌.‌ ‌ 

‌ 
Si‌ ‌afegim‌ ‌0’001‌ ‌mols‌ ‌d’HCl‌ ‌a‌ ‌una‌ ‌solució‌ ‌amortidora‌ ‌formada‌ ‌per‌ ‌CH‌3‌COOH‌ ‌0’50‌ ‌M‌‌i‌ ‌CH‌3‌COONa‌‌                               
0’50‌ ‌M,‌ ‌quin‌ ‌serà‌ ‌el‌ ‌seu‌ ‌nou‌ ‌valor‌ ‌de‌ ‌pH?‌ ‌ 

‌ 
Primer‌ ‌hem‌ ‌d’establir‌‌l’equilibri‌‌incial‌‌sense‌‌considerar‌‌l’HCl‌‌i‌‌‌trobar‌‌el‌‌pH‌‌(4’745,‌‌deixem‌‌                           
decimals‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌el‌ ‌canvi‌ ‌serà‌ ‌mínim).‌ ‌‌L’HCl‌ ‌reacciona‌ ‌amb‌‌aigua‌‌i‌‌forma‌‌ions‌‌oxoni‌‌que‌‌                               
s'afegeixen‌‌als‌‌despresos‌‌pel‌‌CH‌3‌COOH‌‌(per‌‌fer‌‌això‌‌hem‌‌de‌‌passar‌‌els‌‌ions‌‌oxoni‌‌de‌‌l’HCl‌‌                               
a‌‌concentració‌‌amb‌‌el‌‌volum‌‌de‌‌la‌‌solució‌‌tampó‌‌o‌‌passar‌‌les‌‌concentracions‌‌de‌‌la‌‌solució‌‌                               
tampó‌ ‌a‌ ‌mols).‌ ‌Aquesta‌ ‌addició‌ ‌‌intenta‌ ‌ser‌ ‌contrarestada‌ ‌per‌ ‌l’equilibri‌ ‌(‌principi‌ ‌de‌ ‌Le‌‌                         
Chatelier‌)‌ ‌formant‌ ‌més‌ ‌reactius‌ ‌i‌ ‌gastant‌ ‌ió‌ ‌acetat,‌ ‌negligim‌ ‌oxoni.‌ ‌L’equilibri‌ ‌resulta:‌ ‌ 

‌ 
CH‌3‌COOH‌‌       ‌+‌‌  H‌2‌O‌‌  ⇄‌‌  CH‌3‌COO-‌‌  +‌‌  H‌3‌O+‌ ‌ 

                  ‌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 ‌concentració‌‌ ‌sí‌ ‌o‌ ‌sí).‌ ‌ 

‌ 
Indicadors‌‌ ‌àcid‌ ‌-‌ ‌base‌ ‌ 
Àcids‌‌o‌‌bases‌‌dèbils‌‌que‌‌les‌‌seves‌‌formes‌‌conjugades‌‌presenten‌‌colors‌‌diferents‌.‌‌Aquests‌‌                         
indicadors‌ ‌introduïts‌ ‌en‌ ‌aigua‌ ‌poden‌ ‌ser‌ ‌representats‌ ‌com:‌ ‌ 

H‌I‌n‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌↔‌ ‌H‌3‌O‌+‌‌ ‌(aq)‌ ‌+‌ ‌‌I‌n‌-‌‌ ‌(aq)‌‌ 

‌ 
Com‌ ‌amb‌ ‌qualsevol‌ ‌substància‌ ‌àcida‌ ‌o‌ ‌bàsica,‌ ‌quan‌ ‌afegim‌ ‌un‌ ‌indicador‌ ‌a‌ ‌una‌‌                         
substància‌ ‌trobem‌ ‌espècie‌ ‌H‌I‌n‌ ‌i‌ ‌‌I‌n‌-‌.‌‌ ‌  
Si‌ ‌[HIn]/[In‌−‌]‌ ‌≥‌ ‌10‌ ‌predominarà‌ ‌el‌ ‌color‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌forma‌ ‌àcida.‌ ‌(H‌I‌n)‌ ‌ 
Si‌ ‌[HIn]/[In‌−‌]‌ ‌≤‌ ‌0.1‌ ‌predominarà‌ ‌el‌ ‌color‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌forma‌ ‌bàsica‌ ‌(‌I‌n‌-‌)‌ ‌ 
Si‌ ‌0.1<‌ ‌[HIn]/[In‌−‌]<‌ ‌10‌ ‌hi‌ ‌haurà‌ ‌una‌ ‌barreja‌ ‌dels‌ ‌dos‌ ‌colors‌ ‌ 

‌ 
Si‌‌introduïm‌‌l’indicador‌‌en‌‌una‌‌solució‌‌succeirà‌‌l’equilibri‌‌d’ionització‌‌de‌‌l’indicador‌‌i‌‌el‌‌de‌‌                           
l’àcid‌‌simultàniament.‌‌Com‌‌que‌‌l'addició‌‌de‌‌l’indicador‌‌a‌‌un‌‌àcid‌‌comporta‌‌una‌‌quantitat‌‌                         
elevada‌ ‌d’oxoni,‌ ‌l’equilibri‌ ‌de‌ ‌l’indicador‌ ‌es‌ ‌desplaça‌ ‌per‌ ‌l’esquerra,‌ ‌presentant‌ ‌més‌ ‌la‌‌                       
forma‌‌àcida‌‌H‌I‌n‌‌i‌‌el‌‌seu‌‌color.‌‌Si‌‌afegim‌‌una‌‌base‌‌hi‌‌ha‌‌una‌‌neutralització‌‌entre‌‌ions‌‌oxoni‌‌                                   
i‌ ‌els‌ ‌hidròxid‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌base,‌ ‌provocant‌ ‌l’efecte‌ ‌contrari.‌ ‌ 
d‌ ‌ 



Cada‌ ‌indicador‌ ‌té‌ ‌un‌ ‌interval‌ ‌de‌‌viratge‌‌determinat,‌‌‌un‌‌bon‌‌interval‌‌està‌‌entre‌‌2‌‌unitats‌‌                             
de‌‌pH.‌‌Com‌‌més‌‌petit‌‌sigui‌‌l’interval‌‌millor‌.‌‌Per‌‌exemple,‌‌la‌‌fenolftaleïna‌‌té‌‌un‌‌interval‌‌de‌‌                               
viratge‌ ‌entre‌ ‌8‌ ‌i‌ ‌10.‌ ‌ 

‌ 
Volumetries‌ ‌/‌ ‌valoracions‌ ‌àcid-base‌ ‌ 
És‌‌el‌‌mètode‌‌més‌‌emprat‌‌per‌‌‌determinar‌‌la‌‌concentració‌‌d’un‌‌àcid‌‌o‌‌d’una‌‌base‌‌en‌‌una‌‌                               
solució‌.‌‌Per‌‌a‌‌realitzar-la,‌‌s’agafa‌‌una‌‌petita‌‌porció‌‌de‌‌la‌‌solució‌‌problema‌‌per‌‌a‌‌valorar-la.‌‌                             
No‌ ‌coneixem‌ ‌la‌‌seva‌‌concentració‌‌però‌‌sabem‌‌que‌‌els‌‌àcids‌‌i‌‌bases‌‌es‌‌neutralitzen‌‌amb‌‌                             
substàncies‌ ‌de‌ ‌caràcter‌ ‌contrari‌.‌ ‌ 

‌ 
Usem‌ ‌una‌ ‌‌substància‌ ‌de‌ ‌caràcter‌ ‌contrari‌ ‌i‌ ‌concentració‌ ‌coneguda‌ ‌per‌ ‌neutralitzar‌ ‌la‌‌                       
substància‌ ‌problema.‌ ‌‌Amb‌ ‌els‌ ‌mL‌ ‌usats‌ ‌per‌ ‌neutralitzar-la,‌ ‌la‌ ‌molaritat‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌solució‌‌                         
coneguda‌‌i‌‌la‌‌estequiometria‌‌de‌‌la‌‌reacció‌‌de‌‌neutralització‌‌ajustada,‌‌podem‌‌determinar‌‌                       
els‌ ‌mols‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌substància‌ ‌problema‌.‌‌ ‌  

‌ 
HCl‌ ‌(aq.)‌ ‌+‌ ‌NaOH‌ ‌(aq.)‌ ‌→‌ ‌NaCl‌ ‌(aq.)‌ ‌+‌ ‌H‌2‌O‌ ‌(l)‌ ‌ 

Considerem‌ ‌que‌ ‌hem‌ ‌emprat‌ ‌25‌ ‌mL‌ ‌d’NaOH‌‌0’5‌‌M‌‌per‌‌neutralitzar‌‌15‌‌mL‌‌d’HCl.‌‌‌Segons‌‌                             
l’estequiometria‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌reacció,‌‌ ‌cada‌ ‌mol‌ ‌d’NaOH‌ ‌reacciona‌ ‌amb‌ ‌1‌ ‌d’HCl‌ ‌ 

‌ 
‌5 mL d’NaOH  0’5 M   ·   ·  ·  0 0125 mols HCl  2 1 L

1000 mL 1 L
0 5 mols NaOH′ 1 mol HCl

1 mol NaOH =   ′  
Ara‌ ‌que‌ ‌sabem‌ ‌els‌ ‌mols,‌ ‌només‌ ‌falta‌ ‌‌dividir‌ ‌pel‌ ‌volum‌‌ ‌en‌ ‌L.‌ ‌ 

‌Solució HCl 0 83 M  0 0125 mols HCl′
0 015 L solució HCl′ =   ′  

‌ 
Això‌ ‌també‌ ‌es‌‌pot‌‌fer‌‌amb‌‌un‌‌pH-metre‌‌(reactius‌‌foscos‌‌els‌‌quals‌‌no‌‌permeten‌‌l’ús‌‌d’un‌‌                               
indicador,‌‌amb‌‌el‌‌qual‌‌es‌‌descriu‌‌la‌‌corba‌‌de‌‌valoració:‌‌representació‌‌del‌‌pH‌‌en‌‌funció‌‌del‌‌                               
volum‌‌afegit‌‌de‌‌substància‌‌neutralitzadora.‌‌‌El‌‌‌punt‌‌d’equivalència‌‌descriu‌‌el‌‌moment‌‌en‌‌                       
el‌ ‌qual‌ ‌hem‌ ‌afegit‌ ‌els‌ ‌mols‌ ‌necessaris‌ ‌per‌ ‌realitzar‌ ‌la‌ ‌reacció‌ ‌de‌ ‌neutralització‌ ‌completa‌.‌ ‌ 

‌ 
‌ 

pH‌ ‌en‌ ‌el‌ ‌punt‌ ‌d’equivalència‌ ‌ 
En‌ ‌aquest‌ ‌punt‌‌s’ha‌‌afegit‌‌prou‌‌substància‌‌per‌‌a‌‌realitzar‌‌la‌‌neutralització‌‌completa.‌‌Per‌‌                           
tant,‌ ‌‌només‌ ‌disposem‌ ‌dels‌ ‌productes‌ ‌i‌ ‌cap‌ ‌reactiu‌ ‌(cap‌ ‌mol‌ ‌de‌ ‌substància‌ ‌a‌ ‌valorar‌ ‌ni‌‌                             
amb‌ ‌la‌ ‌qual‌ ‌valorem).‌ ‌Si‌ ‌valorem‌ ‌un‌‌‌àcid‌‌fort‌‌amb‌‌una‌‌base‌‌forta‌‌o‌‌a‌‌l’inrevés,‌‌el‌‌pH‌‌del‌‌                                     
punt‌ ‌d’equivalència‌ ‌serà‌ ‌7‌‌ ‌ja‌ ‌que‌ ‌els‌ ‌ions‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌sal‌ ‌resultant‌ ‌no‌ ‌s’hidrolitzaran.‌ ‌ 

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

‌ 
Si‌ ‌valorem‌ ‌una‌ ‌‌base‌ ‌dèbil‌ ‌amb‌ ‌un‌ ‌àcid‌ ‌fort‌ ‌(formaran‌ ‌una‌ ‌sal),‌‌els‌‌‌ions‌‌de‌‌la‌‌base‌‌dèbil‌‌                                   
s’hidrolitzaran‌‌i‌‌tornaran‌‌a‌‌formar‌‌la‌‌base‌‌alliberant‌‌protons,‌‌pujant‌‌la‌‌concentració‌‌d’oxoni‌‌                         
i‌ ‌‌baixant‌ ‌el‌ ‌pH‌ ‌(pH‌ ‌<‌ ‌7)‌ ‌ 

‌ 



Per‌‌a‌‌saber‌‌que‌‌hem‌‌arribat‌‌al‌‌punt‌‌d’equivalència,‌‌usem‌‌un‌‌indicador‌‌apropiat.‌‌NO‌‌hem‌‌                             
d’usar‌‌un‌‌indicador‌‌amb‌‌la‌‌zona‌‌de‌‌viratge‌‌en‌‌un‌‌pH‌‌àcid‌‌si‌‌la‌‌substància‌‌a‌‌valorar‌‌és‌‌un‌‌                                     
àcid.‌ ‌‌El‌ ‌que‌ ‌volem‌ ‌detectar‌ ‌és‌ ‌quan‌ ‌aquesta‌ ‌solució‌ ‌és‌ ‌neutralitzada‌.‌ ‌Com‌ ‌que‌ ‌usem‌‌                           
sempre‌ ‌una‌ ‌base‌ ‌o‌ ‌àcid‌ ‌fort‌ ‌per‌ ‌neutralitzar,‌ ‌‌només‌ ‌afegint‌ ‌unes‌ ‌gotes‌ ‌canviarà‌‌                         
bruscament‌ ‌el‌‌pH‌,‌‌evidenciant‌‌el‌‌canvi‌‌de‌‌color.‌‌Per‌‌tant,‌‌‌si‌‌valorem‌‌un‌‌‌àcid‌,‌‌necessitem‌‌                             
un‌ ‌indicador‌ ‌amb‌ ‌l’interval‌ ‌de‌ ‌viratge‌ ‌en‌ ‌un‌ ‌pH‌ ‌bàsic‌ ‌per‌ ‌detectar‌ ‌la‌ ‌neutralització‌ ‌i‌ ‌el‌‌                               
canvi‌ ‌de‌ ‌la‌ ‌solució‌ ‌àcida‌ ‌a‌ ‌bàsica‌.‌ ‌ 


