
TEMA 6 ÀCID I BASE 
 
1. Concepte d'àcid i base 
 
A1. Els àcids i les bases són substàncies àmpliament utilitzades 
en els nostres dies. Nomena àcids i bases continguts en productes 
habituals. 
  

A2. Introduïx uns 20 mL d'àcid clorhídric concentrat en un got i una xicoteta quantitat 
de zinc. Escriu l'equació química del procés que té lloc 
 
A3. Dissol una xicoteta quantitat de clorur sòdic, àcid clorhídric i hidròxid sòdic en 
aigua destil·lada i comprova si estes dissolucions conduïxen el corrent elèctric, utilitzant 
una pila, cables i una pereta. 
 
Recordem algunes propietats que caracteritzen a les substàncies àcides i bàsiques  
 
- Els àcids molt diluïts i no tòxics, que poden ser provats, com els continguts en els cítrics, vinagre i iogurt, 
tenen un sabor agre. Els àcids donen un color característic als indicadors i reaccionen amb els metalls 
alliberant hidrogen. 
 
- Les bases molt diluïdes i no tòxiques, que poden ser provades, tenen un sabor amarg. Les bases donen un 
color característic als indicadors, distint al dels àcids i tenen un tacte sabonós. 
 
Molt important: no tastar cap àcid o base perquè poden produir cremades molt greus. És perillós inclús 
comprovar el tacte sabonós d'algunes bases perquè també poden produir cremades. 

 
Un poc d'història: el químic suec Svante Arrhenius (1859 – 1927) va investigar el caràcter conductor de les 
dissolucions aqüoses d'alguns compostos anomenats electròlits (àcids, bases i sals), arribant a formular, en la 
seua tesi doctoral, defesa en 1884, la hipòtesi que estes dissolucions conduïxen el corrent perquè l'electròlit 
es dissocia formant ions (àtoms o grups d'àtoms amb càrrega elèctrica) que tenen mobilitat en l'aigua. 
Esta proposta era realment revolucionària ja que l'electró no havia sigut descobert encara i els químics 
difícilment podien comprendre com podrien arribar a adquirir càrrega els àtoms.  Arrhenius va tindre 
dificultats per a superar la defensa de la seua tesi i les seues idees sobre la naturalesa de les dissolucions de 
sals en aigua només van començar a ser generalment acceptades una vegada que en la dècada de 1890 
s'acumularen evidències sobre l'existència de l'electró. En 1903, i per la mateixa tesi que havia sigut 
difícilment acceptada per al seu doctorat, Arrhenius va ser guardonat amb el Premi Nobel. 

 
A4. Escriu la reacció de dissociació en aigua d'un àcid, una base i una sal en aigua 
segons la teoria d'Arrhenius. 
 
A5. La teoria d'Arrhenius no explicava el caràcter àcid o bàsic d'algunes substàncies que 
no tenien possibilitats de generar H+ o OH-, donada la seua composició química, i no 
obstant dissoltes en aigua presentaven propietats àcides o bàsiques. Este fet provoca que els 
químics Brönsted i Lowry plantejaren de forma independent en 1903, una definició més 
àmplia del concepte d'àcid i base. Explica què és un àcid i què una base segons la teoria de 
Brönsted i Lowry. Ajuda't escrivint l'equació química que representa la dissolució de CO2, 
SO3, Na2CO3 i de NH3 en aigua. 
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2. Indicadors 
 
A6. Introduïx un xicotet volum d'àcid clorhídric 0,1 M en un tub d'assaig i afegeix 2 o 3 
gotes d'una dissolució de l'indicador anomenat fenoftaleína preparada pel professor. A 
continuació afegeix gota a gota una dissolució d'hidròxid sòdic 0,2 M. Observar i explicar 
que ocorre. 
 
Químicament els indicadors són àcids o bases dèbils que es caracteritzen perquè les seues 
espècies conjugades tenen colors diferents. Per exemple l'ataronjat de metil, molècula 
complexa que representarem per HIn té color roig, mentres que la seua base conjugada, l'ió 
In-, és de color groc. En dissolució s'establix l'equilibri: InH + H2O  In- + H3O

+ 
En dissolucions àcides l'equilibri anterior estarà molt desplaçat cap a l'esquerra i l'indicador 
presentarà color roig. En dissolucions bàsiques l'equilibri es desplaçarà cap a la dreta 
canviant l'indicador a color groc. Quan no predomine una espècie sobre l'altra, s'observarà 
un color taronja. Perquè s'aprecie clarament el color d'una espècie sobre el de l'altre, les 
concentracions de la forma àcida, InH, i de la bàsica, In-, han de ser unes deu vegades 
major una que l'altra. Per a això és necessari que canvie notablement la concentració de 
protons, és a dir, que el canvi de color no es produïx a un pH fix, sinó en un interval d'unes 
dos unitats. 
 
A7. Preparació d'un indicador casolà: les llombardes contenen en les seues fulles un 
indicador que pertany a un tipus de substàncies orgàniques denominades antocianines i que 
es poden extraure per mitjà del següent el procediment: 
 

a) Tallar unes fulles de llombarda (com més fosques millor)  
b) Coure en un recipient amb un poc d'aigua durant almenys 10 minuts  
c) Retirar el recipient del foc i deixar refredar  
d) Filtrar el líquid (es pot fer amb un tros de tela) que contindrà l'indicador. 

 
A8. Afegeix unes gotes de l'indicador de llombarda, a tres tubs d'assaig que continguen 
àcid clorhídric concentrat, hidròxid sòdic i aigua destil·lada. Anota les observacions. 
 

medi en què està  color que adquirix 
  

 
3. Mesura aproximada del pH 
 
Per a quantificar el grau d'acidesa o basicitat d'una dissolució s'utilitza el concepte de pH. 
En este moment serà prou recordar que un pH neutre, propi de l'aigua pura és igual a 7, una 
dissolució aquosa amb pH < 7 és àcida i una dissolució amb pH > 7 és bàsica. En els 
laboratoris es disposa d'unes tires de paper impregnades en una mescla de substàncies 
indicadores que arrepleguen una àmplia gamma de pH.  
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A9. Utilitzarem el paper indicador per a mesurar el pH aproximat d'algunes dissolucions 
de substàncies habituals. 
- Introduïx un xicotet volum de la dissolució en un tub d'assaig etiquetat. 
- Talla un tros de paper indicador i col·loca'l sobre un vidre rellotge. 
- Deposita unes gotes de la dissolució sobre el tros de paper indicador. 
 

Substància Color Àcid Base pH aprox 
Aigua     
Suc de llima     
Saliva     
Dissolució de bicarbonat     
Vinagre     
Pasta de dents     
Suc de taronja     
Amoníac de casa     
Refresc de cola     
Vi     
Suc de tomaca     
Orina humana     
Llet de vaca     
Aspirina en aigua     
Lleixiu     
Xampú     
Iogurt     
Poma     
Llavaplats     

 
A10. Anem a definir ara, el concepte de pH de forma més rigorosa: 
 
El pH, que es definix com el logaritme negatiu de base 10 de la concentració de H3O

+. La utilitat de la 
quantitat pH = - log10 [H3O

+] expressada d'esta forma tan complexa va ser proposada per Sorensen en 
1909 quan va observar, a l'estudiar els efectes de la concentració de hidrogenions en les reaccions 
bioquímiques, que estes concentracions eren extremadament baixes. De l'expressió pot deduir-se que 
l'escala de valors del pH d'una solució és oposada als seus valors de l'acidesa; com més alta és la 
concentració de H3O

+, més baixa és el valor del pH. 
En la majoria dels líquids biològics les concentracions de H3O

+ són molt baixes. Per exemple, en la sang 
i en el líquid extracel·lular és de 0,00000004 mol/L (pH = 7,4) Una acidèmia intensa (pH = 6,8) pot 
elevar este valor a 0,00000016 mol/L i una alcalemia intensa (pH = 7,8), reduir-la fins a 0,000000016 
mol/L. Estes són xifres molt xicotetes, difícils de manejar com tals i si s'usa el valor de pH el seu maneig 
és molt mes simple. 
Font: http://www.medspain.com/n5_jun99/acide-base.htm 

 
La mesura del pH és habitual en anàlisis químics de sang, orina, sòl, aliments, piscines, etc. 
Busca informació sobre estos i altres exemples i resumix-la. 
 
A11. Decidir si serà àcid o bàsic el pH generat per la hidròlisi de les següents sals: clorur 
sòdic, hidrogenocarbonat sòdic i clorur amónic. Dissol una xicoteta quantitat d'estes sals en 
aigua i comprova la teua predicció amb paper indicador. 
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4. Valoració àcid-base amb indicador 
 
A12. Una de les tècniques d'anàlisi més utilitzada i senzilla dels laboratoris de Química 
són les volumetries o valoracions. Consulta en què consistix i per a què s'utilitza una 
valoració àcid-base. 
 
A13. Com variarà el pH d'una dissolució d'un àcid fort, a l'anar afegint una base forta? 
Prenguem com a exemple la valoració de 20 mL de HCl 0,1 M amb NaOH 0,1 M per a 
calcular alguns dels valors de pH que anirà prenent la mescla. Per a facilitar-te el càlcul et 
suggerim que completes la taula adjunta. 
 
Vinicial HCl (L)  Va = 0,02  ;  M inicial HCl (mol/L)  Ma = 0,1  ;  M NaOH (mol/L) Mb = 0,1 
 

Vol NaOH 
afegit (mL) 

Mols NaOH 
afegits 

Mols HCL 
sense 

reaccionar 

Vol total (L) [H3O
+] pH 

0 0 0,002 0,020 0,100 1 
10      
20      

Vol NaOH 
afegit (ml) 

 Mols NaOH 
excés 

Vol total (L) [OH-] pH 

20,1      
 
A14. Activitat d'ampliació: dissenya amb excel un full de càlcul que permeta calcular el 
pH d'una dissolució d'un àcid fort monoprótic de volum inicial Va i concentració Ma al ser 
valorat amb una base forta de concentració Mb. 
 

���������	
���
�
��  Com guia i ajuda, es pot facilitar als alumnes el full de càlcul “valoració 
d'àcid fort amb base fort”. 
 

VALORACIÓN HCl 0,1 M CON NaOH 0,1 M
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Fig 1 
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La fig 1 mostra la corba de valoració teòrica obtinguda a partir del full de càlcul indicat. És 
important observar que en les proximitats del punt d'equivalència es produïx un “gran” salt 
de pH que pot posar-se de manifest amb un indicador apropiat. L'elecció de l'indicador 
vindrà determinada per la composició de la dissolució formada en el punt d'equivalència 
que podrà ser neutra, àcida o bàsica. 
 
 
A15. Quins indicadors de la taula adjunta consideres adequats per a la valoració anterior? 
 

Indicador Interval de pH viratge Colors 
Taronja de metil 3,1-4,4 Roig-taronja 
Blau de bromotimol 6,0-7,6 Groc-blau 
Fenolftaleína 8,3-10 Incolor-rosa 

 
A16. a) En la valoració d'un àcid fort amb una base fort el pH del punt d'equivalència és 7, 
és este pH característic de totes les valoracions àcid-base? 
b) Neutralitza 10 mL d'una dissolució d'àcid acètic 0,1 M, amb 10 mL de NaOH 0,1 M i 
mesura el pH. 
 
A17. Valoració d'una dissolució d'àcid clorhídric 
 
L'àcid clorhídric comercial és una dissolució concentrada al 37 % en pes. A partir d'este 
àcid es prepara una dissolució problema aproximadament 0'1 M, però que haurem de 
valorar per a conéixer la seua concentració exacta. La valoració de dissolucions es realitza 
enfront d'altres dissolucions de concentració perfectament coneguda de substàncies molt 
pures anomenades patrons. 
 
a) Preparar una dissolució 0'1 M d'hidròxid sòdic per a utilitzar-la com a patró. No és 
imprescindible que siga exactament 0'1 M però si és necessari conéixer exactament la seua 
concentració. 
 
b) Llavar tres erlenmeyers i introduir, utilitzant una pipeta, 10 mL de la dissolució 
problema d'àcid clorhídric. Afegir aigua destil·lada fins a completar un volum d'uns 50 mL 
i tres gotes de fenolftaleína (pel fet que l'indicador és un àcid o base dèbil, la quantitat que 
s'afegeix ha de ser mínima perquè no contribuïsca apreciablement al pH i només es 
necessite una xicoteta quantitat de reactiu valorant perquè canvie el seu color).  
 
c) Omplir una bureta de 25 ml amb la dissolució d'hidròxid sòdic. Realitzar l'operació 
lentament per a evitar bambolles d'aire que provocarien error en el volum mesurat. 
 
d) Afegir a la dissolució problema a poc a poc el NaOH, agitant contínuament. 
 
e) El punt final de la valoració es detectarà pel viratge de l'indicador, tenint en compte que 
el viratge s'ha de produir en tota la dissolució i no sols en una zona localitzada on 
desapareix a l'agitar. 
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f) Repetir la valoració tres o cinc vegades, segons la dispersió de les mesures  i obtindre el 
volum medi de NaOH empleat. 
 
A18. A partir de l'equació química ajustada entre l'àcid clorhídric i l'hidròxid sòdic, 
calcular justificadament la concentració de la dissolució d'àcid clorhídric. 
 
A19. Determinació de l'acidesa d'un vinagre comercial 
 
El vinagre comercial és una dissolució aquosa que presenta caràcter àcid a causa de la 
presència de l'àcid acètic. Es pot determinar la quantitat d'àcid present en el vinagre 
realitzant una valoració amb una base forta de concentració coneguda. 
 
1. Pesar 10 mL de vinagre. 
2. Diluir els 10 mL de vinagre amb aigua fins a 100 mL. 
3. Es disposen tres mostres amb 25 mL del vinagre diluit* en tres erlenmeyers. 
4. Afegir tres gotes de fenoftaleína en cada mostra. 
5. Valorar cada mostra enfront d'una dissolució de NaOH 0,1 M. 
6. Calcular el percentatge en massa d'àcid acètic en el vinagre. 
 
* Si la dissolució de vinagre diluïda té un color massa intens, no es vorà clarament el 
viratge de la fenolftaleína, per la qual cosa caldrà decolorar prèviament el vinagre amb 
carbó actiu. 
 
A20. Anàlisi d'un antiàcid comercial 
 
Els problemes digestius ocasionats per l'excés de secreció àcida en l'estómac se solen 
eliminar  utilitzant substàncies bàsiques anomenades antiàcids que neutralitzen tal excés. 
Els antiàcids presenten ions hidròxid, carbonat, o bicarbonat en la seua composició. 
Marques comercials com “Maalox”, “Eno”, “Rennie” són un exemple d'això. L'antiàcid 
Rennie® conté un mescla de carbonat de calci i carbonat de magnesi en la seua composició. 
Anem a determinar la quantitat d'àcid clorhídric que és capaç de neutralitzar una pastilla de 
dit antiàcid. Necessitarem el material i els productes següents: 
 
Bureta 
Matràs erlenmeyer 
Pipeta de 10 mL 
Got de precipitats 

Antiàcid (una pastilla) 
Fenolftaleína 
HC1 3,0 M 
NaOH 1,0 M 
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Per a determinar la capacitat de neutralització de l'antiàcid se li fa reaccionar amb àcid 
clorhídric en excés; posteriorment l'àcid no neutralitzat es valora amb una dissolució 
d'hidròxid de sodi de concentració coneguda. 
 
a) Pesar una pastilla d'antiàcid i polvoritzar. 
b) Introduir en un matràs erlenmeyer i afegir exactament 10 mL d'una dissolució de HCl 
3,0 M. 
c) Agitar fins a aconseguir dissoldre la pastilla (conté en xicoteta proporció alguns 
components insolubles en àcid, que no interferixen en l'anàlisi) 
d) Afegir tres gotes de fenolftaleína i valorar l'excés d'àcid amb la dissolució 1,0 M de 
NaOH continguda en una bureta. 
e) Addicionar NaOH lentament fins que la dissolució adquirix un persistent color rosa que 
indicarà la neutralització de l'excés de HCl utilitzat per a la dissolució de la pastilla. 
 
A21. Escriure les reaccions que es produïxen quan es dissol la pastilla d'antiàcid amb HCl. 
 
A22. Calcular la capacitat de neutralització de l'antiàcid, expressada en mols de HCl que 
es neutralitzen per gram d'antiàcid. 
 
A23. Si se suposa que la concentració del HCl en l'estómac és 0,1 M i que el volum del 
mateix és un litre, calcular el pH en l'estómac abans i després d'ingerir la pastilla de 
l'antiàcid analitzada. 
 
A24. L'antiàcid comercialitzat com Maalox® conté una mescla d'hidròxid de magnesi, 
Mg(OH)2 i hidròxid d'alumini, Al(OH)3. Escriure les reaccions que expliquen la capacitat 
de neutralització d'este producte i si presenta algun avantatge respecte al producte del 
nostre experiment. 
 
5. Mesura del pH amb pH-metre 
 
 
El pH-metre és un instrument de mesura del laboratori que permet mesurar 
el pH d'una dissolució. Inclou un elèctrode de vidre, consistent en un bulb 
de vidre fi d'1 cm de diàmetre i gruix entre 0,01 a 0,001 mm, farcit d'una 
dissolució de referència de pH en la que esta introduït un elèctrode de 
referència (Ag/AgCl, calomelans o un altre). El funcionament es basa en 
què si tenim dos dissolucions amb diferent concentració de H3O

+, 
separades per una membrana de vidre, la diferència de potencial 
desenrotllada a través de la membrana és directament proporcional a la 
diferència de pH existent entre la dissolució interior (continguda en 
l'elèctrode) i exterior (sistema a mesurar) 

 

 

E = 
F
TR.

. Ln = 2,3 . 
F
TR.

(pHint – pHext) 

El pH-metre és un instrument que mesura eixa diferència de potencial, i a través de la seua calibratge 
interna la convertix en una lectura de pH. 

 
Com qualsevol instrument sensible de laboratori, el pH-metre ha de manejar-se davall certes precaucions: 
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- Els elèctrodes són fràgils havent d'evitar el xoc de l'elèctrode amb les parets dels gots de precipitats o amb 
l'imant agitador. 
- La punta de l'elèctrode ha d'estar submergida dins de la dissolució a mesurar. Assegurar-se que el nivell del 
líquid mulle el contacte de l'elèctrode de referència. 
 
A25. a) Introduïx en un got de precipitats 20 mL d'una dissolució de HCl 0,1 M. Quin pH 
tindrà la dissolució? Mesura'l amb el pH-metre. 
b) Diluïx la dissolució anterior, afegint 20 mL d'aigua destil·lada. Quin pH tindrà ara la 
dissolució? Mesura'l amb el pH-metre 
 
Cal recordar que el pH es basa en una escala logarítmica que no ens ha d'induir a error amb 
respecte al valor de la concentració d'ió hidroni. Per exemple, que el pH d'una dissolució 
àcida es reduïsca en una unitat, significa que la concentració de l'ió hidroni H3O

+ s'ha 
multiplicat per 10. 
 
A26. Dos dissolucions d'àcids (o bases) diferents però de la mateixa concentració, 
presentaran igual pH? Mesura, amb el pH-metre, el pH d'una dissolució de HCl 0,1 M i el 
d'una altra dissolució d'àcid acètic 0,1 M. 
 
A27. Força relativa àcid-base 
 
- Introduir en 5 gots de precipitats, 25 ml de les dissolucions següents: H2SO4, H3PO4, 
CH3COOH, NH3 i NaOH, totes elles en concentració 0,1 M. 
- Mesurar usant un pH-metre el pH de cada dissolució. 
- Mesurar també el pH del H2O desionitzada. 
 
Indicar la reacció d'equilibri àcid-base corresponent i ordenar les substàncies per la seua 
força donadora de H+. 
 
Mesura d'una constant d'equilibri 
 
A28. Escriu l'equilibri de dissociació de l'àcid acètic i l'expressió del seu constant 
d'equilibri. Explica com es podria determinar experimentalment la constant de dissociació 
de l'àcid acètic. 
 
A29. Determina experimentalment la constant de dissociació de l'àcid acètic, ajudant-te 
del valor de pH mesurat en l'activitat anterior per a una dissolució d'àcid acètic 0,1 M. 
 
6. Valoració amb pH-metre 
 
A més de detectar el punt d'equivalència d'una valoració utilitzant un indicador, també és 
possible fer-ho registrant el pH durant el procés. Este mètode se sol emprar quan no és 
possible estimar el pH del punt d'equivalència (per a poder elegir l'indicador apropiat) o no 
es disposa d'un indicador amb l'interval de viratge apropiat. 
 
El volum del punt d'equivalència és aquell en què la corba de pH presenta un punt 
d'inflexió. Per a determinar-lo es representa la corba de valoració (pH enfront de V) i la 
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seua derivada (pH /V) enfront de  Vmitjà, on Vmitjà és (Vn + Vn-1) / 2. El punt d'inflexió de la 
corba de valoració és un punt màxim de la derivada. Observar com s'efectua el càlcul en la 
taula següent (no està completa): 
 

Vol 
NaOH 
afegit 
(mL) 

Mols 
NaOH 
afegits 

Mols 
HCL 
sense 
reacc 

Vol 
total 
(L) 

[H 3O+] pH Vol NaOHmitjà  DpH DpH / 

D V 

0,0 0,00000 0,00200 0,020 0,100 1,00       
1,0 0,00010 0,00190 0,021 0,090 1,04 0,5 0,04 0,09 
2,0 0,00020 0,00180 0,022 0,082 1,09 1,5 0,04 0,03 

... ... ... ... ... ... ... ... ... 
19,0 0,00190 0,00010 0,039 0,003 2,59 18,5 0,31 0,02 
19,9 0,00199 0,00001 0,040 0,000 3,60 19,5 1,01 0,05 
20,0 0,00200 0,00000 0,040 0,000 7,00 20,0 3,40 0,17 

Vol 
NaOH 
añad 
(ml) 

 Mols 
NaOH 
excés 

Vol 
total 
(L) 

[OH-] pH    

20,1   0,00001 0,040 0,000 10,40 20,1 3,40 0,17 
21,0   0,00010 0,041 0,002 11,39 20,5 0,99 0,05 

 

���������	
���
�
��  En el full de càlcul “punt d'inflexió d'àcid fort amb base fort” es pot vore el 
càlcul complet de la taula. 

 

PUNTO EQUIVALENCIA VAL 20 mL HCl 0,1 M CON NaOH 0,1  M
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Fig 2 

La fig 2 mostra la primera derivada del pH enfront del volum de NaOH afegit i s'aprecia 
clarament el valor corresponent al punt d'equivalència. En este cas el valor obtingut ja el 
coneixíem ja que este és un exemple preparat; però en el cas de tractar-se d'un problema 
real, amb este mètode detectaríem fàcilment el punt d'equivalència. 
 
A30. Determinació del contingut de vitamina C en un suc de fruites 
 
Per a determinar el contingut en vitamina C (àcid cítric) d'un suc de fruites, utilitzarem com 
a reactiu valorant una base forta com l'hidròxid sòdic. 
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a) Muntar el dispositiu de la fotografia, observant les 
precaucions següents: 
- La bureta ha d'estar situada de tal manera que no es 
produïsquen esguitades.  
- Introduir l'elèctrode en la dissolució anterior cuidant 
que l'extrem del bulb estiga ben submergit, però no 
siga colpejat per la barra magnètica agitadora. 

 
 
b) Afegir  NaOH  en volums de 0,5 ml, anotant, després de 
cada addició, la lectura de la bureta i el pH. El pH ha de 
romandre constant durant uns segons. Si l'agitador dóna lloc 
a fluctuacions en les lectures, desconnectar-lo per a efectuar 
la mesura. 
- Completar la taula  

Vol NaOH 
afegit (mL) 

pH 

0  
0,5  
1,0  
1,5  

...   

 
Quan el pH comence a augmentar més acusadament (proximitats del punt d'equivalència), 
disminuir el volum de cada addició. Acabat de passar el punt d'equivalència, tornar a 
augmentar el volum de cada addició. 
 
c) Representar el pH i la primera derivada del pH enfront del volum de NaOH afegit. 
  
d) Determinar el contingut en vitamina C del suc. 
 
e) Redactar un informe detallat de l'anàlisi efectuada. 
 
A31. Activitat bibliogràfica: com ja hem vist les valoracions àcid-base s'empren 
freqüentment en la indústria per a efectuar anàlisi a productes farmacèutics com antiàcids 
(carbonats i hidròxids), aspirina (àcid acetil salicílic),  begudes com la cervesa, (àcid làctic), 
vi (àcid tartáric, málic, ...), llet (àcid làctic), oli (àcid oleic), sucs (àcid cítric) ... Busca en la 
bibliografia i Internet el mètode d'anàlisi d'alguna d'estes substàncies i elabora un guió per a 
poder efectuar la determinació en el laboratori. 


