Reazioni di idrolisi
| sali sono elettroliti forti, completamente dissociati in
soluzione acquosa. Quando presenti in una soluzione,

gli ioni che formano il sale sono completamente
idratati, cioé circondati da molecole di acqua.

> Se il sale deriva dalla reazione tra un acido forte e un idrossido:

H,0
HCl + NaOH — NaCl + H,0 e, in soluzione acquosa, NaCl,q) = Na{aq) + Cligg
Il catione non € ne acido ne base di Brgnsted-Lowry; 'anione non si comporta da
base: Cliaqy + H20(y < HCl(qq) + OH 4
Il pH della soluzione non e influenzato dalla presenza del sale.

» Se il sale deriva dalla reazione tra un acido forte e una base debole, oppure da un
acido debole e una base forte, gli ioni derivati dalle specie deboli sono coinvolti in
reazioni di idrolisi e si comportano da base o acido coniugato:

+ . + - . -
B(aq) + HZO(l) = BOH(aq) + H30(aq) e A(aq) + HZO(l) = HA(aq) + OH(aq)



Che valore di pH ha una soluzione contenente un sale che da idrolisi?
Hy0 . _
BA(s) — B(aq) T A(ag)

* SALE OTTENUTO A PARTIRE DA UNA BASE FORTE E UN ACIDO DEBOLE:
v" |l catione del sale B* non da reazione di idrolisi acida.
v’ L'anione A" si comporta come una base coniugata debole.
Il pH della soluzione risultante € maggiore di 7 (basico).
Esempio: NaNO, sale ottenuto da NaOH (base forte) e HNO, (acido debole). pH > 7

* SALE OTTENUTO A PARTIRE DA UNA BASE DEBOLE E DA UN ACIDO FORTE:
v" |l catione del sale B* da reazione di idrolisi acida.
v’ L'anione A si comporta come uno ione spettatore.
Il pH della soluzione risultante &€ minore di 7 (acido).
Esempio: NH,Cl sale ottenuto da NH, (base debole) e HCI (acido forte). pH < 7

e SALE OTTENUTO A PARTIRE DA UN ACIDO DEBOLE E UNA BASE DEBOLE:
In questo caso e piu difficile definire il pH della soluzione finale, che dipende dalla
forza relativa dell’acido e della base.
Se l'acido da cui il sale deriva e piu forte della base, il pH della soluzione e acido.



Per determinare il modo quantitativo il pH della soluzione di un sale che da idrolisi:

- Si calcola la costante dell’acido coniugato o della base coniugata presente nel
sale: K, =K, K,
- Si calcola la concentrazione di ioni idrossonio o di ioni idrossido considerando

I’equilibrio di idrolisi dell’acido coniugato o della base coniugata:
Bluq) + 2H,0) = BOH (qq) + H30(
oppure Ay + H00) = HA(gq) + OH gy

Esempio: Calcolare il pH di una soluzione di cloruro di ammonio 0.178 M (K,[NH,]=1.78-107).

NH,Clsy —  NHjaq) + Cliag) NHj(aq) + H20(aq) = NHs(aq) + H30(aq)
0.178 mol /L 0.178 mol /L Cl™ ione spettatore
K [NH;] - [H;07]
+ - + 3 3
[1 | NHiog) + H20 (g = NHzaq) + H30(,, AR - =
4
| 0.178 M - [H307],, 10-14
- = =5.62-10710
0.178'Xz - _ x2 _ —-10
E ~0.178 X =X K, = ST 5.62-10

x =1.00-107° = [H30%] pH = —log[H;0%] = 5.00



Esempio: Calcolare il pH di una soluzione di acetato di sodio 0.015 M a 25 °C (Ka acido
acetico = 1.80-10).

H,O
CH3COONas) — CH3C000,,, + Nagy,, Mcu,coona = 0.015 M = [CH3C007]
_ _ Ky 1071 _
CH3C00(aq) + H200) 2 CH3COOH(aq) + OHiagq) Ky =7 = 15055 = 5.56 - 107"
11| CH3€00,g) + Hy0 1) = CH3COOH (oq) + OH o) [ O iRt Nl B
B [CH3C00™] 0.015
| 0.015 M - [OH™ ]y, x=2.89.10"° = [OH™]
C -X +X +X pOH = —log[OH™] = 5.54
E 0.015-x=0.015 X =X pH = 14 — pOH = 8.46

Esempio: Calcolare la concentrazione di una soluzione di cloruro di piridinio
(CsH-NH*CI') il cui pH é 2.80. La piridina (CsH:N) é una base debole con K,=1.71-107°.

H,O
CsHsNHCl(5)— CsHsNH(g) + Cligg pH = 2.80 = [H;07] = 1.6- 1073 M
11| CsHsNH{,q) + Hy0) = CsHsN o) + H300,y)
| C - [H;07],,

S

__[csHsN]-[H30%] _ (1.6:1073)2
" [CsHsNH¥] ~ Cs—1.6-1073

K,=K,/K, =5.85-107°

Kq

C -X +X +X

E Cx=C-1.6:10° x=1.6:10%  1.6:103=x s =0439 M



Sali con ioni anfiprotici

Quando un sale viene disciolto in acqua, uno degli ioni che lo formano puo avere
carattere anfiprotico, ovvero puo dare origine sia ad una reazione di idrolisi acida che
ad una reazione di idrolisi basica.

Per sapere se la soluzione del sale con uno ione anfiprotico ha carattere acido o
basico, bisogna considerare entrambe le reazioni di idrolisi e valutare quale e piu
spostata verso i prodotti in base alle costanti di ciascuna reazione.

Ad esempio: Determinare su una soluzione di bicarbonato di sodio é acida o basica.
Per I'acido carbonico, K,,; =4.4-107 e K, = 4.7-10*1.

H,O0 B -
NaHC03(S) _>Na2_aq) + HC03(aq) MNCLHC'O3 = 0.500 M = [HC03 ]i
— N _ . KW B 10—14- . _g
HCO3qq) + H200) = HyC03(aq) + OHlaq) Ky = 4% = 20 =227 10 I’ 4

HCOB_(aq) + HZO(Z) = CO%(_aq) + H30(-I;lq) Kaz =4.7-10"11
La soluzione risultante ha pH basico perché la reazione di idrolisi basica e prevalente

rispetto a quella di idrolisi acida.

La concentrazione di ioni idrossonio in questo caso puo essere calcolata con la
formula: [H30%] = /Ky - Kgp = V441077 - 4710711 = 455-107° M




Soluzioni tampone

Una soluzione tampone € in grado di
mantenere il pH ad un valore quasi costante,
anche nel caso in cui vengano aggiunte
piccole quantita di acido forte o di base
forte.

Per ottenere lI'effetto tampone, nella
soluzione devono essere presenti quantita
comparabili di un acido debole e della sua
base coniugata, oppure di una base debole e
del suo acido coniugato.

Base
aggiunta

Acido
aggiunto

Perche la soluzione tampone sia tale, la quantita dell’acido debole e della sua base

coniugata devono essere:

0.1 <——=<10

[HA]
[A7]

(vale la stessa cosa per le concentrazioni di base debole e acido coniugato).



Ad esempio, in una soluzione tampone formata dall’acido debole HA e dalla sua base
coniugata A, si instaura in soluzione l'equilibrio di dissociazione acida:
—_N - +
HA(aq) + H200) = A(ag) + H30(aq)
Essendo presente sia l'acido che la base, questo equilibrio non é spostato ne verso i
reagenti ne verso i prodotti.

* l'aggiunta di una piccola quantita di un acido forte, aumenta la concentrazione di
ioni idrossonio e, per il principio di Le Chételier, provoca uno spostamento
dell’equilibrio verso i reagenti, consumando gli ioni idrossonio aggiunti e
mantenendo quasi costante il pH della soluzione:

N +
HAqq) + H20<l><»—;|14(aq> + H3ﬁ0<aq)

* l'aggiunta di una piccola quantita di una base forte, aumenta la concentrazione di
ioni idrossido:
BOHaq) = Blag) + OH(aq)
Gli ioni idrossido venogno neutralizzati dagli ioni idrossonio presenti in soluzione.
Per il principio di Le Chdtelier, I'equilibrio di dissociazione acida della base debole é
spostato verso i prodotti, consumando gli ioni idrossido aggiunti e mantenendo
quasi costante il pH della soluzione:

- +
HA(ag) + H200) =, Aq) + H®0

|:> (aq)



Preparazione di una soluzione tampone

Secondo la definizione di soluzione tampone, € necessario che siano presenti
contemporaneamente in soluzione sia I'acido debole che |a sua base coniugata (o la

base debole e il suo acido coniugato). Per ottenere questo tipo di sistema & possibile
preparare la soluzione in diversi modi:

1) HA e NaA in quantita simili

Soluzione preparata aggiungendo sia un acido debole HA che un sale della base
coniugata con uno ione spettatore, che sia sufficientemente solubile, ad esempio
NaA, in quantita simili.

. . . . . . + —_
Per il sale, vale la dissociazione completa in acqua: NaA) — Nagq) +Apg)- L2

concentrazione della base coniugata e pari alla concentrazione del sale disciolto
in acqua.

In questo modo nella soluzione sono contemporaneamente presenti sia I'acido
HA che la base coniugata A" in concentrazioni comparabili.

N +
HAaq) + H20) = A(aqy + H30(qq)
Ca Cb



2) HA e NaOH in rapporto stechiometrico = 2:1

Soluzione preparata aggiungendo un acido debole HA (in concentrazione C,) e
una quantita di circa la meta di una base forte, ad esempio NaOH (C,,).
In soluzione, la base forte dissocia completamente: NaOH 4 — Na(+aq) + OH 44y

Questa reazione produce una quantita di ioni idrossido pari alla quantita di base
forte aggiunta, C,,.

Gli ioni idrossido, che sono una base, reagiscono con l'acido debole, producendo
la base coniugata dell'acido:  HA(qq) + OH(4q) = A(qq) T H20(
Questa reazione ha una costante che puo essere calcolata a partire dalle reazioni:
— - +
HA(aq) + H200) = Aag) + H30(aq) Kq
- + _1 _ 1014
OHqq) + H30(qq) = 2 H20p K = /Kw =10
La costante della reazione tra acido debole e idrossido & paria 101 - K.
Poiche I'acido debole e in eccesso, al termine della reazione lo ione idrossido non
e piu presente nell'ambiente di reazione, ma sono presenti sia 'acido debole che
la sua base coniugata:
HA(aq) + H20) = Atagy + H30(aq)

Co COH COH

a



3) NaA e HCl in rapporto stechiometrico = 2:1

Soluzione preparata con un sale della base coniugata di un acido debole NaA (in
concentrazione C,) e circa la meta di un acido forte, ad esempio HCI (C,,).
In soluzione, I'acido forte dissocia completamente: HCl 44y = H30(J;q) + Cligg)-

Questa reazione produce una quantita di ioni idrossonio pari alla quantita di acido
forte aggiunta, C,,.

Gli ioni idrossonio, che sono un acido, reagiscono con la base dell’acido debole,
producendo I'acido debole: A,y + H30(J;q) = HAqq) + H2O0p
Questa reazione ha una costante che pu0 essere calcolata a partire dalle reazioni:
Agq) T H20y = HA(qq) + OH 4 K, =K, /K,
OHgq) + H30(+aq) — 2 H,0( K=1 = 1014
La costante della reazione tra acido debole e idrossido € paria 1/K,.

Poiche la base coniugata dell’acido debole e in eccesso, al termine della reazione
lo ione idrossonio non e piu presente nelllambiente di reazione, ma sono presenti
sia I'acido debole che la sua base coniugata:

HA(aq) + H20(1) = Auqy + H30(aq)
CH Cb'CH



Allo stesso modo, € possibile preparare una soluzione tampone, il sui effetto € basato
sull’equilibrio tra una base debole e il suo acido coniugato:

N + —
Baq) + H200) = BH(aq) + OH(qq)
Anche in questo caso possiamo procedere in 3 modi:

1) B e BHCl in quantita simili

Soluzione preparata aggiungendo sia una base debole B che un sale dell’acido
coniugato con uno ione spettatore, che sia sufficientemente solubile, ad esempio
BHCI, in quantita simili.

2) B e HClin rapporto stechiometrico = 2:1

Soluzione preparata aggiungendo una base debole B (in concentrazione C,) e una
quantita di circa la meta di un acido forte, ad esempio HCl (C,,).

3) BHCl e NaOH in rapporto stechiometrico = 2:1

Soluzione preparata aggiungendo un sale dell’acido coniugato di una base debole
BHCI (in concentrazione C,) e una quantita di circa la meta di una base forte, ad
esempio NaOH (C,p).



Calcolo del pH per una soluzione tampone

Qual é il pH di una soluzione tampone che contiene una quantita C, di acido debole

HA 4, € una quantita C, della sua base coniugata A,,?

HA
|

[A7][H307] _ Cp[H307]

N A- +
+H00) = A+ H303, [

(aq) T -
Ca Cb [H30+]W [ ] 4
C -X +X +X ., [HA]
[HSO ]eq— Ka m
E C,-x=C, C,+x=C [H;07] eq
Poiche l'acido € debole, la quantita che Poiche la base coniugata di un acido
si dissocia e piccola. Inoltre, per il debole e debole, la variazione
principio di Le Chatelier, la presenza anche in questo caso e piccola.

della base coniugata sposta 'equilibrio
verso i reagenti.

Dalla concentrazione degli ioni idrossonio e possibile calcolare il pH della soluzione:
[A7]

[HA]

Questa relazione & nota come equazione di Henderson-Hasselbalch.

pH = pK, + log



Quali concentrazioni di acido e base coniugati sono necessarie?

 Maggiori sono le concentrazioni di acido e di base, maggiore é il potere
tamponante della soluzione, ovvero la sua capacita di mantenere il pH costante
per aggiunta di quantita di un acido o una base forti.

U Perché un tampone sia efficace, inoltre, la concentrazione dell’acido e quella della
base devono essere comparabili. In particolare, un tampone efficace deve avere
un rapporto [A™]/[HA] (oppure [B]/[B*] per un tampone formato da una base
debole e il suo acido coniugato) compreso tra 0.1 e 10:

A7) 18]
0.1< (HA] <10 oppure 0.1< B <10

Da questo e possibile determinare il pH a cui una soluzione tampone e efficace:

- il pH minimo corrisponde alla condizione in cui[A~]/[HA] = 0.1 e, in base
all'equazione di Henderson-Hasselbalch, pH = pK, + log([A™]/[HA]) = pK, — 1

- il pH massimo corrisponde alla condizione in cui[A™]/[HA] = 10 e, in base
all'equazione di Henderson-Hasselbalch, pH = pK, + log([A™]/[HA]) = pK, + 1

In una soluzione tampone efficace, il pH dipende poco dalle concentrazioni di acido e
base, ma dipende soprattutto dalla costante di dissociazione acida. Il pH di una
soluzione tampone deve essere compreso tra i valori (pK, — 1) e (pK, + 1).



Esempio: Calcolare il pH di una soluzione preparata addizionando 200.0 mL di una
soluzione 0.300 M di un acido debole HA, con K, = 2.8-10~, a 200.0 mL di una soluzione

0.600 M del suo sale sodico NaA. Si assuma che i volumi siano additivi. (segue)
» Le reazioni che avvengono in soluzione sono:
20 o+ - NS +
NaAy — Nacgq + A(aq) HAqq) + H20() = A(aQ) + H30(aQ)
» Si calcola la diluizione di acido e base nella soluzione finale:
[HA];= 0.300 mol/L Vyga = 200.0 mL = 0.2000 L
nya = [HA]; Vs = 6.00 - 1072 mol [HA] = —4 — = 0.150 mol /L
VHA+V g2
[A7];= Mpga = 0.600 mol/L Vnaa = 0.2000 L
ng- = [A7); Viya = 1.20 - 1071 mol [A7] = —4—— = 0.300 mol /L
VHA+V N4

» Infine, si analizza I'equilibrio alla base dell’effetto tamponante:

— = +
1| HAug + H0p = Agg + H30 TP 5
| 0.150 0.300 [H;07], Ka= Al 2.8-10
C X +X +X 0.300 - [H,O0*
H,0* 0 55?(’) 4= 2. 10°
E  =0.150 =0.300  [H30%],, 0 = 1.4+ 1075

pH = —log[H;0"] = 4.85



(seque) Per il tampone cosi determinato, valutare qual e il cambiamento di pH per
aggiunta di 1.0 mL di acido cloridrico 2.0 M e confrontarlo con la variazione di pH che

si ottiene per la stessa aggiunta in acqua pura.

» Si calcola la variazione nel numero di moli di HA e di A- dovuta all’aggiunta di HCI:
HClgq) + Atgq) = HA@g) + Cl(_aq) Nycr = Mycr * Ve = 2.0 - 1073 mol

ng-; = 1.20 - 107! mol Ng- 5 = Ny-; — ey = 1.18 - 107" mol
Nya; = 6.00 - 107% mol Npas = Nyai + Ny = 6.20 - 1072 mol

» Siricalcola il pH della soluzione nel nuovo stato di equilibrio:
Vioe = (0.4000 + 0.0010)L = 0.4010 L |[HA];= 0.155 M [A7];= 0.294 M

N — + A_ H 0+
III HAwg + H0) = A@g) + H30(,) G [ ggj] I _28.10
| 0.155 0294  [H;0%], HA
C X +X +X [H307]eq= Kam =15-107°M
E =~0.155 =0.294  [H307%],q pH = —log[H,0*] = 4.83

ApH = 4.85 —4.83 = 0.02

» Si calcola la variazione di pH nella stessa quantita di acqua pura:
HCl(aq) + HZO(I) — Cl(_aq) + H30(-I;lq) nH30+ = Nyc1 = 2.0 - 10_3 mol
+ "H3ot -3
|H;0"] =———=5.0-10""M pH = 2.30 ApH =7.00—-2.30=4.70

Vtot



Esempio: Calcolare il pH di una soluzione tampone contenente NH; 0.450 M e NH ,CI
0.250 M. Calcolare inoltre il pH della soluzione che si ottiene diluendo 500 mL di
questa soluzione ad un volume totale di 1.00 L. Per NH,, K, = 1.79-10>.

1. CALCOLO DEL pH DEL TAMPONE

NH,Clsy — NHyu0) + Cligg [NH{1 = Myy, [NE}][oH]

Ky =g — = 179 107>
m NHs(aq) + Hy0y = NH}(gq + OH o) [N:I ]
| 0.450 M 0250M  [0H7]y  [OH leq= Kp oo ={3.22-10°° M
[NH] ] -
¢ X 2 e pOH = —log[OH™] = 4.49
E  =0.450 =0.250  [OHleq pH = 14 — pOH = 9.51
2. DILUIZIONE La diluizione non
V, = 0.500 L Vy=1.00L [NH;] = ki — 0 225 m influenza il pH
{ della soluzione
[NH]p= PR = 0,125 M tampone
f
3. pH DOPO LA DILUIZIONE K, = [VHLJIOHTY _ 4 79 . 105
= [NH3] '
11| NHsqg + H00) = NHi (g + OH{y,) —_—
R =5
| 0.225M 0125M  [0H7],  [OH leq= Koy 2B22- 10 M
+X +X pOH = —log[OH™] = 4.49

C -X
E =0.225 =0.125 [OH‘]eq pH = 14 — pOH = 9.51



Esempio: Si vogliono preparare soluzioni tampone a pH (a) 2.5, (b) 4.2 e (c) 7.3. Sono
disponibili i seguenti composti: H;B0,, NaClO,, KH,PO, HCIl, NaOH, CH,COONa, CaF,,
Ca(ClO),. Indicare quali di questi composti possono essere utilizzati per la
preparazione di ciascuna soluzione, in base alle costanti di dissociazione date.

m“m » Per preparare una soluzione tampone servono

HCIO, 1.1-10% 1.96 - sia 'acido che la sua base coniugata. In
HCIO  3.0-108  7.54 4mm aggiunta, per un tampone efficace il valore di

H,BO; 5.8:10%° 9.24 pK, dell’acido debole deve essere compreso
7.1-103  2.15 nell’intervallo:
H,PO, 6.2:10%  7.21 ¢mm pH—1<pK, <pH+1
4.4-10%°  12.36 (a) 1.0 < pK, < 3.0
HF  6.8:10% 3.17 (b)3.2 < pK, <5.2
CH,COOH 1.8:10° 4.74 {mm (©) 6.3 < pK, < 8.3
(a)HClO, e NaOH : HClO, + NaOH — ClO; + Na* + H,0
(b)CH;COONa e HCI : CH;COONa + HCl — CH3COOH + Na* + Cl~
(c) Ca(ClO), e HCL : ~ Ca(Cl0),+ HCl — = Ca®* +HCIO + CI™ + H,0

KH,PO, e NaOH : KH,PO, + NaOH — HPO;~ + K* + Na* + H,0



Soluzioni tampone con acido fosforico

Un acido debole che permette di preparare sistemi tampone molto interessanti e
I'acido fosforico, H;PO,. L'acido fosforico ha 3 equilibri acido-base, con diverse
costanti, che permettono di creare sistemi tampone a diversi pH:

H3PO4(aq) + H20() @ H2POyaq) + H30( K, =71-10"3,pK, = 2.15

HyPOgaqy + Ha Oy = HPOZGqy + H3 00 Ky = 621078, pK, = 7.12

HPOZ (g + H20(1y = POjgq) + H30(h K, =44-10713,pK, = 12.36

Considerando l'intervallo di efficacia dei tamponi (pK, — 1 < pH < pK, + 1), I'acido

fosforico permette la preparazione di tamponi a pH:

- attorno a 2.15, quando in soluzione sono presenti in quantita significativa le specie
coniugate H;PO, e H,PO,;

- attorno a 7.12, quando in soluzione sono presenti in quantita significativa le specie
coniugate H,PO, e HPO*;

- attorno a 12.36, quando in soluzione sono presenti in quantita significativa le
specie coniugate HPO,* e PO >



In base agli equilibri scritti, € possibile calcolare la quantita di ciascuna delle specie
(H,PO,, H,PO,, HPO,# e PO,*) al variare della concentrazione degli ioni idrossonio,
cioe del pH.

1 ! T
/| Hpo; A\ ﬁp
P o s ;.

H PO
08 M—38
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Frazione delle specie, f{X)

2.12
7.21
12.68
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Titolazioni acido-base

Una titolazione e un procedimento sperimentale che permette di determinare la
concentrazione (o titolo) di un componente in una soluzione.

La concentrazione viene determinata facendo reagire il composto di cui si vuole
determinare la concentrazione (analita) con un altro composto (titolante) che viene
aggiunto gradualmente. Quando la reazione si conclude, € possibile determinare la
guantita di analita presente dalla quantita di titolante utilizzata.

La reazione utilizzata in una titolazione deve essere:

La buretta
- rapida; 'i' permette di
, _ o -~ aggiungere il
- completa (non deve essere una reazione di equilibrio); -?- < titolante in
- a stechiometria definita, cioe deve essere possibile _*g'_ maniera da
scrivere un’quazione con coefficienti stechimetrici noti; i controllare il
1| volume
- deve avere un punto finale che puo essere &
determinato sperimentalmente. "ﬁf‘
. o . . . j La beuta
Nelle titolazioni acido-base, la reazione utilizzata e /7 <= contiene

una reazione acido-base. /—  Tanalita



Titolazione di un acido forte (analita) 14 | =
con una base forte (titolante)
La curva di titolazione mostra la variazione di pH 12 f
all’aggiunta del titolante, riportato come volume. "
=
Ad esempio: titolazione di una soluzione di acido 10} e
cloridrico di concentrazione 0.1 M con una é
soluzione di idrossido di sodio. 3l ‘ﬁ’o
%All’inizio della titolazione in soluzione e presente T "
solo l'acido forte: ( T _
+ —_
HCliag) + H20() = H30(qq) + Cliqq)
[H;07] = [HCl]; Acido
4f | forte

*A/l’aggiunta della base forte l'acido reagisce:
HClaq) + NaOH qqy = Nay,y + Clggy + H 0

La concentrazione degli ioni idrossonio e diminuita

————— S

(]

dalla presenza della base, ma finche la base

aggiunta é in quantita maggiore dell’acido, il pH 0 10 >0 30
della soluzione rimane acido. Volume di base aggiunta, I, /mL



*AI punto di equivalenza, le moli di base 14 =
aggiunte sono pari alle moli di acido presenti.
Nella reazione di titolazione 12}
HCl(aq) + NaOH(aq) - Na{aq) + Cl(_aq) + HZO(l)

la base aggiunta ha consumato tutto l'acido

presente.

Base forte

Sono presenti in soluzione solo le specie Na* e CI, -
P P o [ PUNTODI )

né acide ne basiche: pH = 7. EQUIVALENZA : lﬁlo
L > I
Dalla quantita di base aggiunta, e possibile o oS

determinare la quantita di acido presente: 6

Nacido = Npase
Acido

Oltre il punto di equivalenza, la base in eccesso 41 forte

fa aumentare la concentrazione di ioni idrossido
e aumenta il pH.

(]

La significativa variazione di pH al punto di

equivalenza permette di riconoscere quando la 0 -. -- |
. . . . . . 0 10 20 30
reazione termina e determinare il numero di moli

. Volume di base aggiunta, I, /mL
di titolante a quel punto.



pH

6

[Re]

0

Titolazione di una base forte (analita)

con un acido forte (titolante)

E Ad esempio: titolazione di una soluzione di idrossido di
*; sodio con acido cloridrico.
<
- 'f!@ i% All'inizio della titolazione e presente solo la base forte:
b NaOH qq) + H,0¢) = Naj,,y + OHq
[OH_] = [NClOH]l
e *Al/’aggiunta dell’acido avviene la reazione:
| S + —_
b NCLOH(aq) + HCl(aq) - Na(aq) + Cl(aq) + H, 0(1)
S La concentrazione degli ioni idrossido diminuisce per
aggiunta dell’acido, ma il pH della soluzione rimane
0 1 =0 20 basico perché la base é in eccesso rispetto all’acido.

Volume di acido aggiunto, V.. /mL

*AI punto di equwalenza: Ngcido titolante — MNbase analita
Sono presenti in soluzione solo le specie Na* e CI, né acide ne basiche: pH = 7.

Oltre il punto di equivalenza, 'acido in eccesso fa aumentare la concentrazione

di ioni idrossonio e diminuisce il pH.



Titolazione di un acido debole monoprotico (analita) 14 —

con una base forte monoprotica (titolante)
1
12 4
*All’inizio é presente 'acido debole HA (C,): (
Q
m HA(aq) + Hy0p = Hs300,, + A(aq) 5
H30+]w g
C -X +X +X 3 S i
E - (C,-x) = x oz N T

*La base aggiunta (n;;;) reagisce con l'acido debole

(nan), formando una quantita della base coniugata Acidh

. e ey . . P . N
pari a ny;. Sono presenti sia 'acido (in quantita pari  * PR (acigio) debole

. . D - |
a ng, — N¢it) che la base coniugata. Si é formata B —
una soluzione tampone. 2
— + w
m HA@g + H,0g = H300%, + Ag,
—n Nyj 0
Zan 7 tit [H30%]eq It/‘t 0 10 20 30

Volume di base aggiunta, I/, /mL



*Al punto di equivalenza: n;j; = Ny,
La base aggiunta ha reagito con l'acido debole:
HA(aqy + NaOHaq) = Ay + Nalzg) + H20(
Essendo le due specie in uguale quantita, in
soluzione rimane solo la base coniugata. Il pH a
questo punto dipende dalla reazione di idrolisi

basica della base coniugata (pH basico!!).

= OH(_aq) + HA(aq)

m A(_aq) + HZO(l)

I Nagn /V [OH],, -
C -X +X +X
E (/- x) =X X

La base forte in eccesso determina il pH della
reazione, mentre la reazione di idrolisi si sposta

verso i reagenti per la presenza di ioni OH:
A(_aq) + HZO(I) = OH(_aq) + HA(aq)

L)

14

10

6

Base forte

Acido
- F I T y
™ i W debole
D —
B
0 10 20 30

Volume di base aggiunta, I, /mL



Esempio: Si titolano 20 mL di una soluzione 0.10 M di ammoniaca con acido perclorico

0.115 M [K,(NH,) = 1.76-10°]. Si calcoli il pH: (a) all’inizio, ¥
NH3gq) + HClOy(qq) — NH4(aq) + ClO4(aq) + H,0 ;
|I| NH3q + H204) = NHy,, + OHg, \ £
_ 10 =
| 0.10 M - [OH],, ﬁ\ T
C -X +X +X 3
E =0.10 » . 1 \\
+ - 2 o
Ky, = INH 7] _ x* _ 4 79.10-5 h 4 S| |
[NH3] 0.10 Base
=[0H]=133-10"3M pOH =288 pH=1112 * debole
(b) al punto di semiequivalenza (la quantita di titolante ;
aggiunto e pari alla meta della quantita di anal/ta) B
nHClO4 ZnNH3 i nNH3i =M-V=20- 10 mol 0 \
10 20 30
nHClO4 =1.0- 10 mol VHClO4_ - M =8.7- 10 L Volume di acido aggiunto, I /mL
nypy = 1.0-107° mol Ny, = NyH,i — NHclo, = 1.0 - 1073 mol
+ [OH ] =K M =K, =
m NH3@aq + H;00) = NHyeq) + OHgg PINHF] P
1.0 1073 1.0 -103 i =176-107°M
[0H leq  poH = 4.75 pH = 9.25

Vtot Vtot



(c) al punto di equivalenza, =
NH3qq) + HClOy(aq) — NHyaq) + ClOgyaq) + H20 ;
Nyclo, = NNHyi  NWHzres = NNH;i — NHclo, = 0 “ .
n — =
NHcl0,res = 0 Vhcio, = Mo 1.7-1072 L 10 N <
———o | =
Viot = Vucio, + Vvu, =37 mL Nypt = NNH,, pK, (base) \ 5
41 n 201073 10-2 g
INH; | = = o037l 54-107° mol/L i} \
+ N +
m NHaq) + H20(aq) = NH3(aq) + H30 (4 A 4 \ 5
‘ S
| 0.054 M . [H30+]W Base
E N i x - debole |
E  =0.054 X =X ,
_ [NH3][H30%] _ Ky _ L10-10 — __X°
Kq = [INHY] T Kk, 2.68 10777 = 5.4-10~2 B e
x =[H;0*]=55-10"° M pH = 5.26 ! " oo

Volume di acido aggiunto, IV . /mL
acido

e (d) dopo un’ulteriore aggiunta di titolante, quando il numero di moli di titolante é pari

a 1.1 volte il numero di moli di analita.
Nucio, = 1.1 nyy,; = 2.2-107° mol Nnmyres =0 NMpycio,res = 2+ 107* mol

Vicio, = % =19 mlL Vior = 39 mL [HClO,)yos= 51073 M

HClO4(aq) + Ha00) — Cl03aqy + H30(q [H;0t]=5-10"3M  pH = 2.3



Indicatori acido-base

Per visualizzare il punto in cui la reazione di titolazione termina, si utilizzano specie
chimiche chiamate indicatori. Un indicatore @ un acido o una base debole che ha un
colore diverso nella sua forma acida e nella sua forma basica:

g [Ind~][H30%]
HInd(aq) + HZO(l) — Ind(aq) + H30(th) KInd — n[HIn;]

Il colore della soluzione contenente l'indicatore dipende dalla quantita di forma acida
(HInd) e forma basica (Ind") presenti nella soluzione:

[Ind~]
[HInd]

[Ind™]
[HInd]

> 10 colore della forma basica; < 0.1 colore della forma acida

Durante la titolazione, una quantita piccola di indicatore viene aggiunta alla
soluzione da titolare, in modo che la sua presenza non influenzi il pH della soluzione
e il risultato della titolazione.

In queste condizioni, il rapporto tra le forme acida e basica dipende quindi dal pH:

[Ind~] Kina
Quando il pH della soluzione € inferiore al valore di pK,4, |a forma acida prevale;

quando il pH della soluzione e superiore al valore di pK,,,, |a forma basica prevale.

L'indicatore va scelto valutando il pH al punto di equivalenza della titolazione.



Scelta dell’indicatore per una titolazione acido-base

Uintervallo di viraggio dell’indicatore e 'intervallo di pH
cambiamento di colore per uno specifico indicatore.
14

10

Fenolftaleina

Generalmente si considera che per un indicatore
I'intervallo di viraggio € compreso tra: 0

pKInd —-1< pHviraggio < pKInd +1

in cui si osserva il

\

Analitalo titolarite:

(a) Bas¢ forte-a¢ido forte

Volume di acido aggiunto, IV .. —>
acido



pH

14

10

6

o

0

Il punto finale di una titolazione ¢ il punto in cui il viraggio dell’indicatore e visibile.
Quando l'indicatore viene scelto in modo corretto, il punto finale € molto vicino al
punto di equivalenza della titolazione, che e il punto in cui la reazione stechiometrica

si concl

ude:

pKInd ~ pHequivalenza

/

Fenolft

aleina
¢S

\

\

et

lo debolé-base foirte

Metilarancio | >
(b) Acig (¢) Base debole- 1&%?&9\1;%

Volume di base aggiunta, I/ —» Volume di acido aggiunto, I, —>
ocC base [=l= acido

Per una titolazione che
coinvolge due specie forti:

pKInd ~ 7

Per una titolazione di un
acido debole con una base
forte, il punto di equivalenza
ha pH basico, quindi
I'indicatore deve avere:

pKInd > 7

Per una titolazione di una
base debole con un acido
forte, il punto di equivalenza
ha pH acido, quindi
I'indicatore deve avere:

pKInd <7



