Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 55 Pagina 1

TEMA 55

Acids i Bases. Teories
Mesures del pH. Indicadors
Procediments per a la realitzacio d'una corbaatteracié acid-base
Hidrolisi
Solucions esmorteidores
Pluja acida i contaminacio

55.1Teories d'acids i bases
55.1.10rigens. Primeres idees
55.1.2Teoria d'Arrhenius dels acids i les bases
55.1.3El concepte de Lowry-Bronsted
55.1.4.Teoria de Lewis

55.2 Caracteritzacio d'acids i bases
55.2.1Autoionitzacié de l'aigua. Criteri de neutralitat
55.2.2L 'escala pH
55.2.3Forca relativa d'acids i bases

55.3Hidrolisi. Estudi de 'acidesa de les dissolucidassals
55.3.1Dissolucio d'una sal d'acid debil i base forta
55.3.2Dissolucié d'una sal d'acid fort i base forta
55.3.3Dissolucio d'una sal d'acid fort i base débil

55.4 Solucions reguladores o tampons
55.4.1Calcul del pH d'una dissolucié d'un acid débé skva sal de base forta
55.4.2Solucions tampo6 amb una base debil i la seva sal.
55.4.3Propietats de les dissolucions tampé. Capacitabdsidora

55.5Mesura del pH. Indicadors

55.6Procediments per a la realitzacié experimentaladorba de valoracié acid-base
55.6.1Valoracions d'acid fort amb base forta
55.6.2Valoracions d'acid debil amb base forta

55.7Pluja acida i contaminacio
55.7.1Causes de la pluja acida
55.7.2Formaci6 d'acid sulfuric i acid nitric a I'atmaste
55.7.3Consequéncies de la pluja acida
55.7.4.Solucions

55-117/457



Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 55 Pagina 2

55

Acids i Bases. Teories. Mesures del pH. IndicadorBrocediments per a
la realitzaci6 experimental d'una corba de valorad acid-base.
Hidrolisi. Solucions esmorteidores. Pluja acida iantaminacio.

55.1Teories d'acids i bases

55.1.10rigens. Primeres idees

El gust agre de determinades substancies, val sgweesuggeri per primera
vegada la seva classificaci6 com a acid; com alisléaren considerades aquelles
substancies que podien invertir o neutralitzacitadels acids.

Lavoisier fou un dels primers quimics que dona exgalicacié quimica dels acids. Va

descobrir que els acids es formaven al cremar elesnm® metalls com ara el carboni, el
fosfor, el sofre, en preséncia d'oxigen. Despréa efegir-hi aigua. Lavoisier pensava
les propietats dels acids es devien a la presélfmiégen. A I'any 1810 Davy demostra

que l'acid clorhidric no contenia oxigen, nomésrdaén i clor i postula que era

I'hidrogen i no l'oxigen el constituent essencelsdacids. Liebig demostra que tots els
acids contenien al menys un atom d'hidrogen sulistt per un metall.

55.1.2Teoria d'Arrhenius dels acids i les bases

Arrhenius elabora el primer model quantitatiu datsds i bases cap a l'any
1880-1890. Arrhenius postula la preséncia d'ionslesnsolucions conductores de
I'electricitat. Les solucions d'acids i bases s@mdactores de I'electricitat i per tant han
de contenir ions. Arrhenius associa les propietals acids a la preséncia d'ionsiHes
propietats de les bases als ions OH

Segons Arrhenius un acid és una substancia qukssociar-se reversiblement
proporciona ions H segons la reaccio:

HA=H'+A
Exemples:

HCl=H*+CI
HNO, = H* + NO;
CH,COOH =CH,COO™ +H*

El fet que acids diferents tinguessin forces difesdou explicat com un resultat de la
variacio del grau de dissociacio.

Segons Arrhenius, una base és tota substancia mudissolucid aquosa es
dissocia donant ions OH
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BOH =B" +OH "~
Exemples:

NaOH (s) = Na' (aq) + OH " (aq)

Mg(OH), = Mg* (ac) + 20H " (ac)
D'aquesta manera, el protd era el causant de dgsepats acides, i I'i6 oxhidril era el
causant de les propietats basiques. La reacci@uleatitzacio entre un acid i una base

havia doncs de portar a la desaparicié dels i@ Hdels ions OH L'Gnica manera
gue aixo podia océrrer era:

H*+OH =H,0
| per tant la reaccio global entre un acid i unseba

A +H" +B"+OH =H,0+B'+A
acid base sal

Aquest model tenia dues dificultats, la primerareda naturalesa aquosa dél H
i la segona sobre el fet de que es coneixien sutisgaque no contenien ions oxhidril
pero que actuen com a bases:

Dificultats amb els acids:

Els ions en estat aquds sempre es troben hidrésts,dir envoltats d'un cert
nombre de molécules d'aigua, que oscil-la entré.4.IH" és extremadament petit (és
un protd). Per tant ha de poder estar extremadamenbp de les molecules d'aigua,
fins al punt d'incorporar-se al sistema electr@l@da molecula d'aigua.

Avui en dia sabem que els ions" ldn solucié aquosa no existeixen, doncs
immediatament reaccionen amb una molécula d'aigwadpnar: HO®. Tot i aixi,
encara estem simplificant for¢a, ja que gDHes troba associat probablement a tres
molécules d'aigua. Habitualment perd n'hi ha p@eahsiderar I'i6 5O".

Hom considera que el 'Hes troba com D" en solucié aquosa. Per tant, la
dissociacié del HCI en solucié aquosa s'escriu:

HCl + H,0=H,0"(aq) +Cl (aq)
Dificultats amb les bases:

Hi ha substancies que no contenen ['i6 oxhidribpgue actuen com a bases. Com a
exemple, I'amoniac:

HCI(g) + NH,(1) = NH +CI-

Per tant, la teoria d'Arrhenius no és suficient.

55-317/457



Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 55 Pagina 4

55.1.3El concepte de Lowry-Bronsted

L'any 1923 Bronsted i Lowry consideraren que url una substancia capac¢
de cedir protons, i una base és una substancig déguaceptar protons. Per exemple, la
ionitzacié del HCI es representa amb el HCI (queacom un acid) donant un proté a
I'aigua (que actua com una base)

HCl (ac) + H,0 = H,O"(ac) + Cl " (ac)
—_—

acid base

Aquesta reaccio és reversible, per tant podem derzsi'i6 Cl com una base i el#"

com un acid. Com que el HCI i G¢s diferencien només en un proto, se'ls anomena
parell acid-base conjugat. Analogament eOHi el H,O sén parells acid-base
conjugats:

HCl (ac) + H,0 = H,O"(ac) + Cl " (ac)
il P —

acid 1 base 2 acid 2 base 1

Un altre exemple és I'amoniac:

NH,(agq) +H,O=NH,(aq) +OH"
—_ = —

base 1 acid 2 acid 1 base 2

En aquesta reaccid, tenim que el N\attua com a base i el WHcom a acid i
constitueixen un parell acid-base conjugat. L'gltaaella acid-base és,8/OH. Les
substancies, que com l'aigua, poden actuar conida accom a bases se les anomena
anfoteres.

Hi ha acids que tenen més tendéncia a donar [afo@ d'altres. També passa
gue hi ha bases que tenen més tendéncia que slaltieceptar protons. Quanta més
facilitat té un acid per donar protons, més dit@uhaura de tenir la base conjugada per
acceptar-los. Analogament quanta més facilitatni# lbase per acceptar protons, més
dificultat té I'acid conjugat per cedir-los. Penttaom meés fort és un acid més debil és
la base conjugada i com més forta és una baseé&bdsd I'acid conjugat.

55.1.4.Teoria de Lewis

Es el model més general de tots i permet defiidsai bases independentment
del seu comportament en medi aquos.

Lewis se'n adona de que una base era una sulastqnei contenia parells
d'electrons no compartits. Aquest parell d'elecréa pot utilitzar, per exemple, per
formar un enllag amb un proto.

H H
| I
H* + :N—H D H—N—H
| I
H i H |
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Diem aleshores que una base és substancia donattorgarells d'electrons.
Analogament, un acid és un receptor de parellsalteins, com per exemple ef.HUn
acid de Lewis és una substancia que té algun bd@tavaléncia buit d'electrons. Un
exemple és el Bf-

Un exemple important és el procés d'hidratacié d'imesal-lics en aigua. El procés
d'hidratacié és una interaccié acid-base de Lewiglegual I'i0 metal-lic actua com a
acid de Lewis i les molécules d'aigua com a basdsdés. Quan la molécula d'aigua
interactua amb I'i6 metal-lic amb carrega positivadpeix una polaritzaci6 més gran
de la molécula d'aigua, i per tant sbn més acidesegudel solut. Com a consequencia
d'aquest fet, els ions hidratats actuen com a acids:

Fe(H,0).” +H,0=Fe(H,0)_ (OH)" +H O

Aquesta dissociacié té una constant d'equilibivade, K = 2.10°. L'acidesa dels ions
metal-lics augmenta amb la carrega i disminueix angrdadaria de 6. L'i6 coure
CU?*, té una carrega més petita i un radi més gran pekta= 1.108%. L'i6 Na" és més
gran encara i la seva carrega €s més petita, penadahi ha hidrolisi i la solucio és
neutra.

55.2 Caracteritzacio d'acids i bases

55.2.1Autoionitzacio de l'aigua. Criteri de neutralitat

La major part de reaccions acid-base tenen lloaigna, per tant anem a
estudiar les seves propietats. L'aigua pura égdiament conductora, per tant haura
d'estar ionitzada. L'aigua s'ionitza segons laciéac

H,0+H,0=H0O"+OH"

Com que la quantitat d'aigua ionitzada és molt pdéteonstant d'equilibri per aquesta
reaccio s'escriu:

K, =[H0" |[OH"]

on K, s'anomena producte ionic de l'aigua. A 25%&K10*. Com que l'aigua pura no
és ni acida ni basica f@'] = [OH]. Per tant, a 25°C

[H0" |=[OH"]=/K, =107mol @im™
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Tota dissolucié en la que §B'] = [OH] es defineix com a dissolucié neutra. Si
[H30']>[OH] diem que tenim una dissoluci6 acida, i si{H] <[OH] diem que tenim
una dissolucié basica.

55.2.21 'escala pH

Com que [HO'] pot variar en molts ordres de magnitud, és coieverdefinir
una escala logaritmica per expressar-ne la coramdirEs defineix aleshores el pH
d'una dissolucioé com:

pH = —Iog[Hsoﬂ
Aleshores, a 25°C, una dissolucid, és acida, basieutre segons si:

disolucio acida pH >7
disolucio neutra pH =7

dissolucio basica pH <7

55.2.3Forca relativa d'acids i bases

La forca relativa d'acids i bases es mesura gel ¥ les constants d'equilibri
de les reaccions:

H.O" ][ A
HA+H,0=H,0"(ag)+ A (aq) K, :%

B+H,0=BH"(ag)+OH (aq) K, = [BH ][OH_]

8]

Kai Kp s'anomenen constants d'acidesa i basicitat.
ACIDS FORTS

Un acid es diu que és fort quan es dissocia tetatiren solucié aquosa. Aixo
implica que K pren un valor molt elevat. Els acids forts d'Uusiacson HCI, HBr, Hl,
HNO3, HCIO;, HCIO,, HoSO..

Si per exemple dissolem 0,1M de HCl en 1 3®dpodrem afirmar que
[H30]=0,1M. La contribuci6é de la propia autoionitzadié I'aigua és menyspreable a
no ser que utilitzem concentracions molt petitasid:.

ACIDS DEBILS
Un acid es diu que és débil quan s'ionitza parmgat en solucié aquosa. En

aquests casosgoren valors petits i varia molt d'un acid a umealk.<1, habitualment
Ka< 10% Molts acids débils sén acids compostos orgamitsde C, H i O; en aquests
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casos el caracter acid és degut als atoms d'hidragéds als atoms d'oxigen (acid
acetic). Per calcular les concentracions es pagieimabitualment dues hipotesi:

1. La contribucio de la propia autoionitzacio de Leiges menyspreable.
2. Es pot menysprear la quantitat d'acid dissociattfe la concentracié d'acid no
dissociat.

Exemple. Per l'acid acétic.1,8.10°. Suposem una dissolucié 0,1M. Calcular el pH. A
I'equilibri:

CH,COOH +H,0=H,0"(ag) + CH OO (aq)
Aleshores:

[H,0"]=[CH,COO |=x  [CHCOOH]=c-x=c
Per tant:

K,=2  x=.cK,=1,34.10° pH=- logk= 2,!

Es verifica que x<<c, per tant el resultat és aiereSi x estés més proper a ¢, podriem
calcular una segona aproximacié prenent una nos@axci substituint a l'expressio
anterior. D'aquesta manera per aproximacions swesesarriba rapidament al resultat.

BASES FORTES

Analogament, una base és forta quamp#en un valor molt elevat i en dissolucio
aguosa pot suposar-se que tota la base esta ddaoBiases molt comunes sén NaOH,
KOH, Ca(OH).
BASES DEBILS

Si la base no es dissocia totalment en soluciosajualeshores el valor de &s
petit i diem que la base és debil. Es una basd Hamioniac NH. També son bases
debils les amines, que contenen una molecula di@am@non un dels enllacos amb la
molécula d'hidrogen es produeix amb un atom deocarkn altre tipus de bases debils
son els anions dels acids debils.
Per calcular les concentracions es poden fer rebignt dues hipotesis:
1. La contribucio de la propia autoionitzacié de Leiges menyspreable.
2. Es pot menysprear la quantitat de base divorciemtd & la concentracié de base no

dissociada.

Exemple: Calcula el pH d'una dissolucié 0,10M de;N&i=1,79.10".

La reaccio és:

NH, +H,0=NH(aq) + OH (aq)
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Aleshores:
[OH™]=[NH; ]=x  [NHj]=c-x=c

2
K,=>  x=.cK, =1,34.10°  pOH =- lox= 2,9 pH= 14 2,8 11
Cc

Es verifica que x<<c, per tant el resultat és aiereSi x estés més proper a ¢, podriem
calcular una segona aproximacié prenent una nov@xci substituint a l'expressio
anterior. D'aquesta manera per aproximacions swesesarriba rapidament al resultat.

55.3Hidrolisi. Estudi de I'acidesa de les dissolucidassals

Molts ions provinents de la dissolucié d'una sal @gua sOn capacos de
reaccionar amb les molécules d'aigua per genenar kgO'(agq) o OH(aqg). Aquesta
mena de reaccidé se l'anomena hidrolisi i es pradgean es dissol en aigua sals
provinents d'acids debils o bases débils.

55.3.1Dissolucié d'una sal d'acid débil i base forta

L'acid acetic és un acid moderadament debil, & gosa implica que I'i6 acetat
€s una base moderadament forta, i en solucié aqulogarira protons:

CH,COO (aq) + H,O0 =CH COOH (aq) + OH "(aq)
Per tant, veiem que la soluci6é d'una sal d'acidipemt d'un acid debil té caracter basic.

Aquesta reaccio representa la hidrolisi de l'iGatcdé.a constant d'equilibri per aquesta
reaccio s'escriu:

_ [CH,COOH |[OH" ]
[ CH,CO0" ]

b

on K, s'anomena constant de basicitat (antigament amingthidrolisi) de I'i6 acetat.
Multiplicant i dividint per la concentracié d'iohgdroni:

< _[CH,COOH J[OH™ ] [HO"| Kk,
"~ [CH,c00"] HO'] K,

Aquest resultat s totalment general. Per tant:
Kb = &
Ka

Per tant, com més debil és un acid, més s'hidadldénid, és a dir, com més debil és un
acid, més forta és la base conjugada.
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55.3.2Dissolucié d'una sal d'acid fort i base forta

Les dissolucions d'una sal provinent d'un acid farna base forta, com per
exemple el NaCl, sén neutres. Aix0 és degut a ggiedaccions seguents:

Cl (aq) + H,0 = HCI(aq) + OH "(aq)
Na“(H,0), +H,0=Na(H 0),.,OH +H 0"

practicament no es duen a terme, degut a queIl'iésQuna base molt debil i el cati6é
Na'(H,0), és un acid també molt debil.

55.3.3Dissolucié d'una sal d'acid fort i base déebil

Les sals de bases debils sén acids debils. Perptsxel NHCI actuara com un
acid debil:

NH; +H,0=NH,+H O

La constant d'hidrolisi corresponent és:

- [NH; [[HO" ] [NH,][HO"] %OH"] _K,

2 [NH;] - [NH;] OH‘] )
< =K
Kb

Per tant, si la base és debil, més gran tendeer &si la sal tendeix a ser un acid
moderadament fort.

55.4 Solucions reguladores o tampons

Les solucions que contenen un parell conjugat-Bdas® debils resisteixen els
canvis drastics de pH. A aquestes solucions sealesmena solucions tampo,
reguladores o esmorteidores. Aquestes solucionstaigen a canviar de pH quan
s'afegeixen petites quantitats d'acid o de baseexémple n'és la sang amb un pH
proper a 7.4. Un altre exemple és l'aigua de nmalp, @an pH proper a 8.2.

Les solucions esmorteidores resisteixen els cate/ipH perqué contenen una
espéecie acida que neutralitza els ions Ottha especie basica que neutralitza els ions
HsO". Es necessari que aquestes espécies acid-baseconsaimeixin entre si a través
d'una reaccié de neutralitzacié. Aquests requisits satisfets per parells conjugats
acid-base debils. Les solucions esmorteidoresegsapm@n barrejant un acid debil o una
base débil amb una sal d'aquest acid o base.
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55.4.1Calcul del pH d'una dissolucié d'un acid debd séva sal de base forta

Anem a veure com calcular concentracions en égquitjue continguin una
barreja d'un acid debil i la seva sal. Suposemfgoeservir acid acetic. La constant
d'acidesa de I'acid acétic ésx1,85.10

[ H,0"|[CcH,co0" | _ _[cH.cooH]

[CH,COOH] . [Ho] [CHco0 | °

Suposem que fem servir 0,7M d'acid acetic i 0,6sndt@cetat de sodi:

1. La concentraci6 de [C4EOOH] sera més que mpCH,COOH | =0,7M donat que
afegir io acetat (provinent de la sal) desplagpilléori cap a I'esquerra.

CH,COOH +H,0=CH . COO +H O

2. La concentracio de [GJEOO] sera més que m3qiCH,COO™ |=0,6M donat que
afegir acid acétic desplaca I'equilibri cap a Lescga:

CH,COO™ +H,0=CH ,COOH +OH"

3. Fixem-nos que les aproximacions dels punts 1 i B salides si tenim
concentracions de sal i d'acid tenen un valor denable. La concentracié d'acid
molt més gran que el valor de, Kla concentracié de la sal aproximadament del
mateix ordre que |'acid. Utilitzant aquestes cotreeions s'obté: [k0'] = 2,2.10°
M.

Per tant fixem-nos que en general, si s'utilitza goantitat suficient d'acid i de sal
podrem escriure:

.1_ [acid] [base]
[HO" |=r——= K,  pH=pK,+logr——

[base] [acid]
Aquesta equacié s'anomena equacid de Hendersoeibiads. Fixem-nos que en
aguesta equacié es poden menysprear les quantaatd i de base que s'ionitzen. Per
tant es poden substituir directament les conceptiadnicials dels components acid i
base de I'esmorteidor.

55.4.2Solucions tamp6 amb una base debil i la seva sal.

També es poden preparar solucions tampé amb ured#dsl i la seva sal.
Suposem 1drde dissolucié 0,7M de NH 0,3M de NHCI. Tindrem:

1. La concentracié d'amonl'a{:NH3]:O,7M doncs l'equilibri es desplaca cap a
I'esquerra per I'addicié de clorur d'amoni:
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NH, +H,0=NH +OH"

2. La concentracio de l'io amorﬁiNHj}zo,sM doncs l'equilibri es desplaca cap a
I'esquerra degut a I'addicié d'amoni:

NH; +H,0=NH,+H 0"

La concentracié d'ions [OH [H30':

NH .
[OH™|=K, NH [Hgo]:

[OH Kb [NH,]

Substituint les dades @] = 2,4.10**M, pH=9,6.

Analogament, escrivint }K, /Ky, i fent logaritmes obtenim un altre cop l'equad&
Henderson-Hasselbach. Si afegim un acid o una hasedels dos equilibris es
desplacara totalment cap a I'esquerra i en compehstecte.

55.4.3Propietats de les dissolucions tamp6. Capacitabesidora

1. Les solucions tampo6 es poden diluir sense varideidH, doncs la concentracié de
HsO" depén només de K del cocient de concentracions de I'acid i I'anié

2. Les solucions tampons tendeixen a mantenir conslapitl. Suposem que afegim
0,001 mols de HCI. Si l'afegissim en aigua purdrfem un canvi de foen la
concentracio de I'i6 hidroni. A l'afegir-ho a lassblucio tampd ocorre la seguent
reaccio:

CH,COO™ +H.0" — CH,COOH +H 0

Aquesta reacci6 té una constant d'equilibri K=1#5,4.1¢ per tant es dura a terme
guasi en la seva totalitat. Per tant aleshorestessgriure:

[CH,CO0™|=0,6- 0,00 0,5981  [CH,COOH]= 0,7 0,081 0,7

i la nova concentracié de j8"=2,2.10°M roman virtualment invariable. Per tant
resisteix la temptativa de variacié del pH. Lesusmns tampons tenen una reserva de
protons com a acid debil i un excés de base comda de manera que son capaces de
compensar I'efecte de qualsevol acid o base agregat

3. Les solucions esmorteidores resisteixen millor ehve de pH quan les
concentracions d'acid i de base sén aproximadaigesis. En aquest cas, pH=pK
Per aquest motiu, quan es prepara una solucio tesipasca un esmorteidor tal que
pKa estigui a prop del pH desitjat.
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55.5Mesura del pH. Indicadors

Els indicadors s6n moléecules de colorants quepedsstir en forma acida o en
forma basica. La forma acida i la forma basica nieoelors diferents. El color de
I'indicador dependra de la concentraci6 relativaades dues formes. La concentracié
relativa depén de la concentracié deDH Per tant constitueixen el métode més simple,
encara que no el més exacte d'estimar el pH daloneié.

Quan un indicador es dissol en aigua tindrem leciéa

HIn+H,0=In"+HO" K, L ][ho°]

[Hin |

Si s'afegeix a la solucid una quantitat molt petfandicador, no afectara a la
concentracio de ¥D". Aleshores la concentracid des® de la solucié és la que
determina el grau de dissociacié de l'indicador:

] _
[Hin | [H0"]

Quan [HO] coincideix amb Kla concentracié de T Hin coincideixen. Normalment
l'ull detecta diferéncies clares de color quanaglient de concentracions varia en un
factor 10, la qual cosa correspon a;@QH igual a 10K, K; i 0,1K;. Aixo vol dir que els
indicadors podem mesurar una variacio de pH aprad@ament de 2 unitats centrada en
pH=-logK,. Per poder mesurar el pH en interval més ampleamsservir barreges
d'indicadors, com per exemple, el paper de tornasol

Per mesurar el pH amb més exactitud es fan sansr aparells anomenats
mesuradors de pH, que consten de dos eléctrodeseatats a un mesurador de
tensions. A partir de la mesura de la tensio s'elypé.

55.6 Procediments per a la realitzacié experimentaladtorba de valoracié acid-base

La volumetria acid-base és una operacio analitien germet determinar el
contingut en acid o en base dun
determinat sistema. Primer es determina
el volum d'un acid o base de concentracio
coneguda (dissolucié valorada)
continguda en una bureta, que reacciona
amb un volum conegut de base o acid
mesurats amb una pipeta i continguts en
un matra¢ Erlenmeyer. Es va afegint
lentament I'acid sobre la base fins a
observar el canvi de color d'un indicador
apropiat, afegit previament al matrag. Del
coneixement del volum d'acid o base
consumit es pot calcular la concentracié
de la dissolucio incognita.

Bureta con

Vaso de
precipitados
con HCl (ac)

Medidor de pH

55-1217/457



Eduard Carcolé i Carrubé Fisica i Quimica. Tema 55 Pagina 13

Una grafica del pH en funcio del volum del titulafégit es coneix amb el nom
de corba de titulacié. S'anomena punt d'equivadeatipunt en el qual s'han combinat
guantitats estequiometriques equivalents d'acaseblLa forma de la corba no nomeés fa
possible determinar el punt d'equivaléncia, si ne dambé permet seleccionar
indicadors adequats i determinar lad€ I'acid o la K de la base que es valora.

55.6.1Valoracions d'acid fort amb base forta

La corba de titulacio que es produeix quan s'@#agea base forta a un acid fort
té la forma general de la grafica.

14 ; 14 Conforme s'afegeix NaOH, el pH
B : I augmenta lentament al comengament i
12 12
1l : 11 després rapidament a prop del punt
10— 10 d'equivaléncia. EI pH de la solucié
9 Cof;‘;“;;’la?ef;‘;;t;;m‘; -9 abans del punt dequivalencia esta
- g Punto de baaiual g H determinat per la concentracio d'acid
S T it i *P" que no ha estat neutralitzada per la
Intervalo deg cambio ' . N .
51 de color delirojo de 15 pase. El pH en el punt d’equivalencia
4|——metilo 4 és el pH de la solucio salina resultant.
3 ! 13 Com que la sal no s'hidrolitza, el punt
I | 13 d'equivaléncia té pH=7.00. El pH de la
0 ! 0 soluci6 despreés del punt d'equivalencia
NO 1°d 20“ tfo d401 5% 0610001\/71‘?:1 lfIOOH esta determinat per la concentracio de
timero de mililitros de solucién 0. e Na A .,
adicionados a 50.0 mL de solucién 0.100 M HC1 la base en exceés de la solucid.

Com que el canvi de pH és molt gran prop del ptequivaléncia, l'indicador no cal
que canvii de color exactament a pH=7.00. En dgumena de titulacions es fa servir
habitualment fenolftaleina, que proporciona un cate color molt drastic. La
fenolftaleina canvia de color en un interval dequie va de 8,3 a 10,0. L'excés de base
necessari no introdueix errors de consideracio.

55.6.2Valoracions d'acid debil amb base forta

Caracteristiques:

1. La solucié d'acid debil té un pH inicial més alegl d'una solucié d'acid fort de la
mateixa concentracio

2. El pH augmenta més rapidament a l'inici de la \eaidr, perd més a poc a prop del
punt d'equilibri.

3. El pH del punt d'equivaléncia es fa menys marcafame I'acid és més debil.

4. El canvi de pH del punt d'equivaléncia es fa mangscat conforme l'acid és més

debil.

El pH en el punt d'equivalencia augmenta conforaed és més debil.

El pH en el punt d'equivaléncia és el pH de lad6lgalina resultant.

Abans d'arribar al punt d'equivalencia, el quenegs una barreja d'un acid debil

amb la seva sal, és a dir, una solucié esmorteigm@atant aquesta part de la corba

s'anomena regié esmorteidora.

No o
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8. Després del punt d'equivaléncia, el pH ve deterimpea I'excés de base que s'ha
afegqit.

9. Si s'utilitza un indicador per trobar el punt di®gléncia, per acid acétic per
exemple es pot utilitzar fenolftaleina, donat qupumt d'equivaléncia esta dins del
rang de variacié de pH detectable amb aquest iddig@-10). Si el que valorem és
una base debil, com per exemple I'amoniac, aleshatautilitzar un altre indicador,
com per exemple el rojo de metilo, que detectaacarns de pH entre 4 i 6.

140 , 14 , 14
Punto de equivalencia—— 13+ I 13
120 : 12 | —12
K =10-10 11 Itervalo de tambio de | 11
10.0 8] 10 - = 10
‘ — | / 9 , , 9
50 / K,=10% g | Punto de equivalencia 8
/ K,=[10- . | 6
6.0 — ) sl /// s
/ K,=104 | > e 1
4.0 =T 4 '/ Intervalo de cambio
o ) B Rl 12
20 L — ______—————‘/ : 1 ;/" — | 11
——— p— i
Acido fyerte | 0 . 0
1
0 10 20 30 40 50 60 0 10 20 30 40 50 60 70 80
Numero de mililitros de NaOH 0.10 M Niimero de mililitros de NaOH 0.100 M
adicionados a 50.0 mL de 4cido 0.10 M adicionados a 50.0 mL de HC,H,0, 0.100 M

55.7Pluja acida i contaminaci6

La pluja exempta de contaminants és lleugerameimtaaamb un pH que
normalment oscil-la entre 5 i 5.6. El fet que sileugerament acida és degut a la
dissolucié de dioxid de carboni. El dioxid de carbeeacciona amb l'aigua per formar
acid carbonic:

H,0+CO, Ui H,cOo, Ui HCO, +H*
El terme pluja acida, s'utilitza quan la plujauté pH inferior a 5.6. En alguns
llocs de Nord-ameérica s'han mesurat valors del pHadpluja de fins a 2.3. Aquest
fenomen no és nou. El terme pluja acida fou udtitzer primer cop per Angus Smith

que publica un llibre titulat "Pluja Acida" I'ang12.

55.7.1Causes de la pluja acida

La pluja acida és deguda fonamentalment a I'ensiSQ i 0xids de nitrogen
a l'atmosfera. Aquests oOxids esdevenen acid solfdcid nitric, dos acids molt
solubles en aigua, en presencia d'altres substanoiaminants. Les concentracions
dels acids sulfaric i nitric €s molt inferior queede CQ, pero sbn meés solubles en aigua
i tots dos son acids forts, a diferéncia de l'aadbonic, i per tant afecten en gran
mesura al pH. Aquests compostos cauen al terralaoi& aquosa (pluja, neu, boira) o
en forma de particules. De vegades s'acumulen gpaenstitats considerables de pols
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acida en fulles d'arbres, etc, i després quan fjeigua dissol les particules i la pluja
esdevé particularment acida. Els corrents d'amesierics transporten els contaminants
fins a milers de Km del lloc de produccio. Els éds¢ doncs es noten en llocs molt
llunyans a la font de produccio.

Encara que hi ha processos naturals dgi®&ids de nitrogen, més del 90% del
sofre i 95% de nitrogen emeés a l'atmosfera ésg@'nrindustrial.

El SO, és produit de forma natural per gasos volcanes;amposicié organica,
incendis forestals, etc. L'origen industrial del,S@lou la produccio d'electricitat en
centrals térmiques (70% de les emissions), contbdsticombustibles fossils en motors
de combustio i I'obtencié de determinats metalfs:Mi, Cu, els minerals dels quals son
rics en sofre.

Els oxids de nitrogen, NO i NCapareixen de forma natural en els llamps, en
processos de descomposicio bacterial, en incendéesthls i en gasos volcanics. Es
produeix de forma artificial sobretot en motors cembustio 40% i en centrals
termiques 25%.

55.7.2Formacio d'acid sulfdric i acid nitric a I'atmasfe

L'acid sulfuric es forma a partir del 2Que s'allibera a I'atmosfera. No tot el
SO, esdevé acid sulfaric. Una part molt important 8€), retorna al terra després
d'haver estat en suspensio a I'atmosfera.

LightT = = = | Ox o0

|
Oxidation Dissolution
50, — ™ H,50, —# 2H* + 50,2
NO, —#»HND; —P H* + NO;
NH; + H* = NH,* 1

[_)rg Deposition : ¥et Deposition

i NBg = S0y H*  NH* NOp S0,2

Emission Dry Deposition of Matural ¥Wet Deposition

Source Gases, Particles Ammonia of Dissolved
and Aerosols Acids

El primer pas per a la formacié d'acid sulfuric léxidacio del S@ per
esdevenir S@ Aquesta oxidacié té lloc principalment als nuvolen aire forca
contaminat on compostos com l'amoniac i I'0z6 actde catalitzadors d'aquesta
reaccio. El S@reacciona rapidament amb l'aigua dels nuvols peaidHSO,.

En els processos de combustio, a alta temperighneasio, I'oxigen aconsegueix
reaccionar amb el nitrogen:
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N,+0O, - 2NO
A l'aire, el NO reacciona rapidament amb I'oxigen gionar dioxid de nitrogen:

2NO+0, U 2NO,

El NO, dona lloc a l'acid nitric als nuvols en presertatres contaminants: ferro,
manganes, amoniac, peroxid d'hidrogen, etc. Lai@acés rapida per donar acid nitric
gue succeeix a l'atmosfera és:

NO, +OH + M U HNO, + M

Els radicals OH son altament reactius i provenenddscomposicions d’origen
fotoquimic.

55.7.3Consegiéncies de la pluja acida

Els efectes de la pluja acida depenen de lesteaist@jues particulars de cada
ecosistema i dels éssers vius. Pero en general:

A. EFECTES SOBRE EL TERRA

1. La pluja acida provoca la dissolucio i I'eliminacié nutrients basics per les plantes,
com el Ca, el Ki el Mg i oligoelements, com el M, Cu, Zn. La perdua d'aquests
elements provoca un menor creixement o debilitarderies plantes i afecta també
als invertebrats i als ocells.

2. El terra acostuma a contenir metalls pesants enafate minerals que normalment
no es dissolen o es dissolen molt lentament. Laem@a d'acid provoca una
dissolucié massiva d'aquests metalls. EIl més coomidels més perillosos és I'Al.
Depenent de la composicio de les roques tambérpabgar la dissolucio de Cd i
Hg. Agquests metalls afecten les plantes, on sic@atren i als animals que mengen
aquestes plantes.

3. La presencia d'alumini provoca danys a les arrelded plantes i interfereix en
I'absorcié de nutrients com el magnesi o potassi.

4. L'acidesa provoca la mort de bacteris descomposaidtimita el reciclatge de
nutrients.

5. L'acid nitric augmenta el consum de nitrogen deplestes, pero limita el consum
d'altres nutrients. D'aquesta situacido se'n diuredettilitzacié per nitrogen o
saturacio de nitrogen.

6. L'acid pot danyar directament les fulles de leqtgls, especialment en forma de
boira o de nuvols baixos, en els que el pH pobarra ser fins a deu vegades més
acid que la pluja.

7. La sedimentacié de SO d'oxids de nitrogen limita la capacitat de reiérd'aigua
de les plantes.
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B. EFECTES SOBRE LLACS | RODALIES

El pH de les aiglies naturals es troba entre 6.5.iHs llacs més susceptibles a patir
danys son els que tenen concentracions baixesdjasics, com el HGOque actua
com a esmorteidor dels canvis de pH.

1.

C

N =

3.
4.

Augmenta la concentracié de metalls pesants, daggtie I'acid en provoca la
dissolucio. L'alumini concretament destrueix leanguies dels peixos i s'acumula
en el seu organisme, a l'igual que la resta delisied consum de peix per altres
animals o per 'home esdeveé perill6s.

Conforme el pH s'acosta a 6.0, els crustacis, iese@lgunes especies de plancton
desapareixen. Cal remarcar que desapareixen espicies que s'alimentaven els
peixos.

Conforme el pH s'acosta a 5.5, comencen a domspeecees de plancton diferents i
molses diferents. Els peixos no es poden reproilsrmés joves tenen dificultats
per mantenir-se vius. Els peixos no poden absoxgen.

Per un pH de 5.0 els peixos desapareixen, elsnisltapareixen dominats per
molses i algues.

Els animals terrestres també resulten afectatecesdment els que tenen com a font
de nutricio els animals del llac o del riu (oceltguatics). La qualitat de I'habitat es
redueix.

. ALTRES EFECTES

Entrada de metalls pesants en les cadenes trofiques

La visibilitat es pot veure reduida fins a un 50f0determinades arees, degut a la
presencia de particules de sulfat.

Efectes sobre els monuments i materials de comsfruc

Problemes respiratoris, bronquitis, asma, irritasia les mucoses, mals de cap.

55.7.4.Solucions

1.

2.

Eliminar el SQ dels gasos. Es fa servir carbonat de calg, queseafar-lo genera
CaO i CQ. El CaO reacciona amb el g@er donar CaS{gue precipitat i es dissol
en aigua. Tot i aixi ni s'elimina tot el 30

Us de convertidors catalitics en els tubs d'escepamtels vehicles, per disminuir
I'emissio d'oxids de nitrogen.
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