


REAZIONE ACIDO - BASE COINVOLGENTE IONI

(CATIONI/ANIONI)

CONCETTO: ogni ACIDO ha la sua BASE CONIUGATA e viceversa

Esempi:

Al +

H0 Bl +  H:O*

B2 + H.O < A2+ OH"

Teoria di BrOnsted - Lowry

Acido debole HF +

H.0O = F-(aq) +

Base coniugata debole

H;O0*

Acido forte HCl + H,0O — C(l-(aq) +

H;O*

k Base coniugata forza zero!

L'idrolisi salina & una reazione acido base degli ionl
formati per dissociazione elettrolitica di sali.

Tipi di idrolisi salina

8 S0oluzioni dei sall & acidi 1o @ bas: ledi danno
SOLUZIONE NEUTRA [per es. NaCl)

8 soluzionri dei sali d acidi cebol ¢ bas forti dannd
SOLUZIONE BASICA (per as. CH,COONa)

8 soluzioni dei sali d acidi lo @ basi debol darnd
SOLUZIONE ACIDA (per @s. NH,CI}




(s

ase debole NH; + H:O «—— NHs(ag) + OD

Acido coniugato debole‘

Esempi:

Base forte NaOH —_— Na*(aq) + OH-

\ Acido coniugato forza zero! /

Acidi e basi coniugati (es.:

F-; cI; e NH,*; Na*) Di basi F+ HO L HF + OHW idrolisi basica
e acidi sono sostanze debole

(ioniche) In grado di
“riassociarsi” in acqua
(con forza variabile!) k' +  HO0 —X— No idrolisi!

NO!

Per ridare le NHs +  H.0 L NHs +  H0* idrolisi acida

basi o gli acidi ‘ debole

di partenza

Na* + H,0 —X— No idrolisil

NO!




IDROLISI DEI SALI o idrolisi salina

(reazioni acido-base degli ioni formati per dissociazione
elettrolitica)

NaCl(s) > Na*(ag) + Cl-(ag)

in acqua non da
reazioni acido-base Cl é la base coniugata di

HCl, ma questultimo é un
acido cosi forte che CI é
una base con forza

praticamente nulla

IDROLISI BASICA IDROLISI ACIDA
(Sali formati da acido debole + base forte) (Sali fgemati da acida fore + bases debole)
NaNQ,(s) — Na*(aq) + NO,(aq) NH,Cl(s) — NH,(aq) + Cl'aq)

NOy & la base comiaguia & HNO ¢ NH,* i Cacidv coniupato &V NH ,, ¢ ywest witioes ¢

wress it ¢ o sckdo dedote gl wma Base sebofe goindi..
Reazione di idrolis: basica: Reazone di idrolis: acida:
NOytag) + HyO@) = HNO(ag) + OH{ag) NH,"(ag) + H,O0 = NH,(eq) + H,0"(agq)

: [NH,][H.0"]
‘ = K = R =K !
Ké.«m= K‘ =[HN01"O" l =K~IK‘ ’(:kim > [NH;] ~ Kv

INO;]




Dissociazione acido acetico in acqua

"
S, -

A

Idrolisi basica dello ione acetato



La costante che regola tali tipi di equilibrio & detta costante di idrolisi (acida o basica).

Quanto piu forte e ’acido, tanto piu debole € la sua base coniugata. Idem per le basi e il loro acid

Esempio: soluzione acquosa di NaF

F- + H.O ‘ > HF + OH"

K idrolisi (basica) = [HF][OH]
[F] w

K idrolisi (basica) = [HFm /ml(w
[F][H:07] [F1[H:07]

v
1

Ka

> | K idrolisi basica Kw

Ka




In generale:

g Ka - Kb = Kw h

PER CIASCUNA COPPIA ACIDO/BASE
G J

La forza di un acido € inversamente proporzionale alla forza
della sua base coniugata e viceversa

= UN ACIDO FORTE HA LA BASE CONIUGATA CON FORZA ZERO, CIOE’ ESSA NON DA
APPREZZABILE IDROLISI (E VICEVERSA)

Es.: Cl-non da idrolisi (viene da HCl)

Na* non da idrolisi (viene da NaOH)




=» UN ACIDO DEBOLE HA LA BASE CONIUGATA DEBOLE, CIOE’ SI “RIASSOCIA” SOLO IN
PARTE, SECONDO UNA COSTANTE DI EQUILIBRIO, CIOE’ ESSA DA IDROLISI (e
viceversa)

Es.: NH,* da idrolisi (viene da NH;)
F- da idrolisi (viene da HF)

&

L’ACIDO/BASE CONIUGATO DI UNA BASE/ACIDO DEBOLE

VARIANO IL pH DELLA SOLUZIONE (mediante idrolisi)

MA non si possono avere gli ioni di ACIDO/BASE coniugate da soli:

essi esistono incorporati in una sostanza neutra. Cioé fanno parte di SALI.




Esempi:
NH,CI (Cloruro di ammonio)

/

NH,*, acido coniugato delh Cl-, base coniugata dell’acido
base debole NH,: da idrolisi forte HCl - NO IDROLISI!
acida

S ———
NH;* + H,O «— NHs + H30"

K idrolisi acida = [NHs][H?]

[NH4']

e Y

NaCl (Cloruro di Sodio)
' \
[ NH,*: NO IDROLISI! ] [CI': NO IDROLISI!




«

-

-

~

Na*, acido coniugato della
base forte NaOH = NO
IDROLISI!

J

NaCN (Cianuro di sodio)

\

ﬂN', base coniugata deII’acido\

debole HCN: da idrolisi basica:

 ——
CN + H,O «— HCN+ OH-

K idrolisi basica = [HCN][OH"]

[CN]

o y




Cl SONO IONI CHE PRESENTANO IDROLISI E IONI CHE
NON LA PRESENTANO: PERCHE’?

ClIO’ E’ LEGATO ALLA “STABILITA”” DELLO IONE IN SOLUZIONE ACQUOSA E CIO’ E' CORRELATO AL
RAPPORTO CARICA/MASSA (DENSITA’ DI CARICA)

=> A PARITA’ DI CARICA, UNA MASSA Piu GRANDE “ASSORBE” MEGLIO UNA DENSITA” ELETTRONICA IN

PIU’ O IN MENO - LO IONE CI- E’ PIU’ STABILE DELLO IONE F. ANALOGAMENTE PER Na* CHE COME
IONE E’ PIU” STABILE DI Li* > EFFETTO SCHERMO

=> “DELOCALIZZARE” UNA CARICA SU IONI MOLECOLARI SIGNIFICA VEDERE SU QUANTI ATOMI LA

CARICA E’ RIPARTIBILE: x es. HSO,” HA 3 FORMULE DI RISONANZA E HSO,” NE HA 2 = HSO, E’ PIU’
STABILIZZATO.

o Catione 4& Anione

ﬁ Acqua

& o

Catione Anione
solvatato solwvatato




/ACIDO debole/BASE DEBOLE -> il coniugato € uno ione meno stabilizzato in H20

(alta densita di carica o poche formule di

risonanza) l

k IDROLISI (equilibrio)
/EIDO a forza zero/BASE a forza zero = il coniugato € uno ione niente \

affatto stabilizzato in H20 (elevatissima densita di

carica o niente formule di risonanza)

K IDROLISI (quantitativa) /




SALI CHE PRESENTANO IDROLISI POSSONO ESSERE
PRODOTTI DA REAZIONI ACIDO-BASE

Es.: mescoliamo in quantita stechiometriche ac. cloridrico ed ammoniaca:

HCl + NH: =  NH4Cl+ H.0
) 1 1 @ @

F) @ @ 1 1

Il prodotto finale @ solo ILSALE = |l problema si riduce alla IDROLISI del sale:

NH.CI - NH.* + cl
NH4" — NH: + H™  IDROLISI ACIDA

) 1 @ @

F) 1-x X X

X2 = K idrolisi acida = Kw Kb = Knnsa
1-x Kb

[H+] = X - pH = -ng X




