TEORIA DE ACIDOS E BASES

Proposicdo de S. Arrhenius (1887)

Substancias produtoras de ions hidrogénio em agua fossem chamadas

de acidos

Substancias produtoras de ions hidroxila em agua fossem chamadas

de bases.

Desde esta primeira definicdo, o conceito de um &cido ou base tem
sido estendido e redefinido para explicar de uma forma mais completa
os termos acidez e basicidade e a participacdo do solvente nos

equilibrios acido - base

Proposicdo de J.N. Bronsted e T.M. Lowry (1923)

Acido como a espécie doadora de prétons

Base como receptadora de prétons

Esta definicdo provou ser mais abrangente e consegue levar em conta

a influéncia do solvente (além da 4gua) em equilibrio acido - base.
A dissociacdo da agua é descrita pelo equilibrio:

H,0+H,0=H,0" +0OH" (1)
K, =[H,0'J[OH] =1,0x107™ a25°C (2

onde Ky é a constante de auto-dissociacdo da agua. Neste equilibrio a
adgua tem caracteristicas tanto de acido como de base. A agua pode ter

ambas as carateristicas devido a poder formar dois pares acido/base de

Bronsted: H;0"/H,0 e H,O/OH-.
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Em agua pura as concentracdes de H;O e OH- sdo iguais:



[H,0']=[OH ]=,K, =1,0x107 a25°C (3)

Ocorrendo a situagéo onde [H30+] = [OH-], diz-se que a solucédo esta
neutra (nem acida, nem baésica).

A adicdo de um acido, como por exemplo do acido acético, a agua faz
com que haja a criacdo de um ion H30+ adicional pois o acido orgéanico
doa um préoton a molécula de agua.

0 0
H3C—Q—OH + HO == HO 4+ H3c—!—o’
(HA) (A7) (4)
Acido Base Conjugada

A expressao da constante de equilibrio para esta reacéo é dada por:

_[H0"1[A’]

_ -5
a [HA] =1,76 x10 (5)

onde K, representa a constante de dissociacdo acida para o acido
acético (um acido monoprotico fraco representado pelo simbolo HA). O

anion do acido, ion acetato, esta representado, na Eq. (4), pelo simbolo

A-. Assim, o0 acido acético age como um doador de prétons e a agua age
, ~ +

como um receptador de prétons. A concentracdo de H;O aumenta e a

concentracdo de OH- deve decrescer devido a que as concentracdes
estdo relacionadas pela expressdo da constante de equilibrio como

apresentado pela Eq. (2).

Supondo que seja adicionado a 4gua pura um pouco de amodnia. A

amonia reage com a adgua como uma base de Bronsted, recebendo um

préton da agua e deixando ions OH- em solucao.



NH, +H,0=NH," + OH" (6)

Base Ac. Conjugado

A constante de equilibrio para esta reacéo é

[NH, J[OH] 5
= =1,80 x 10 7
b ’
[NH] )
onde K, é chamada de constante de dissociacdo basica. Neste caso, a
agua age com uma base (receptador de prétons) com respeito a acidos
gue sdo acidos mais fortes que a agua e, como um acido (doador de

prétons), com bases que sdo bases mais fortes que a agua.

As concentracdes tipicas de H?,O+ e OH- em solucéo variam de 10™ M
a 10 M. Devido & dificuldade de expressar graficamente de forma

linear esta variacdo de concentracdo é utilizada uma escala logaritmica

gue fornece um comprimento igual na escala para cada poténcia de 10

da concentracéo de Hs:O . Assim é definida a variavel chamada de pH,

onde

pH=-log[H,0"] (8)

[H,0"1=10""  (9)

O ponto de neutralidade na escala de pH aquoso (pH = 7,00 a 25°C)

€ uma consequéncia da magnitude da constante de equilibrio para a
dissociacdo da agua. A temperaturas diferentes de 25°C em agua, ou na

presenca de outros solventes, o ponto de neutralidade pode néo ser a
pH = 7,00.



Se um acido se dissocia totalmente em solucdo, a concentracéo do ion
hidrogénio (e o pH) sera uma medida da quantidade total de acido na

solucdo. Para um &cido forte de concentracdo analitica C temos:

[H,07]=C (10)
pH=—-logC=pC (11)

onde C é a concentracdo molar do &cido forte em solucdo. Esta relacdo

é verdadeira para acidos fortes como HCIO4, HCI e HNOs.

Contudo, se o0 acido € monoprotico fraco, ele ndo estara totalmente
dissociado e a concentracdo do ion hidrogénio (ou pH) da solucdo é

dado em uma primeira aproximacao pela expressao:

[H']= K, C (12)

pH ~ —logl{ K, C) = 1pK, + 1pC (13)

onde K, é a constante de dissociacdo do éacido fraco e C é a
concentracdo molar do acido. Como pode ser observado, para acidos
fracos monopréticos a concentracdo do ion hidrogénio ndo € igual a C e

o pH néo é igual a pC.

A concentragdo C de um acido fraco ndo pode ser determinada
apenas através da medida do pH. A Eg. (13) mostra que se deve
também conhecer a constante de dissociacdo, K,, do acido. Contudo, €
possivel determinar C medindo a quantidade de uma base forte (p. ex.:
NaOH) que é necessaria para reagir totalmente com uma amostra do

acido. Isto € chamado de uma #itulagdo acido - base.



EQUACAQO DE HENDERSON-HASSELBALCH

Considere a dissociacdo de um acido fraco HA com constante de

equilibrio K,

HA = H 0" +A

_ [H;0%][47]
“ T T [HA|

Rearranjando os termos e aplicando log temos:

[A7]
[HA]

—log[H;0%] = —logK, + log

Usando as definicbes obtemos finalmente:

[base conj. |
[acido]

pH = pK, + log

Questdo: Quando o pH se iguala o pKa?

Quando a conc. do acido for igual a conc. da base conjugada.



Aplicacdo da Equacao de Henderson — Hasselbalch

Calculo de pH em solucdes tampoes:

Acido fraco + sal do acido fraco
Ex: acido acético + acetato de sodio
Base fraca + sal da base fraca

Ex: NH; (aménia) + NH,CI (cloreto de amoénio)

¥'Solugio que evita mudancas bruscas de pH mesmo
guando um acido ou uma base forte sdo adicionados

ﬁ v'E composto por um sistema acido fraco / base conjugada
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QUESTAOQ: O QUE ACONTECE QUANDO DILUIMOS UM TAMPAO
(ADICAO DE AGUA)?

O pH néo se altera pois a razdo da concentracéo entre a base conjugada e

0 &cido permanece a mesma e na Equacdo HH vemos isto claramente

[base conj. |
[acido]

pH = pK, + log



