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Muitas das substancias que manuseamos quotidianamente tém propriedades
acidas ou basicas.

A classificacdo das substancias em Acidas e Basicas foi sofrendo
ampliacOes, baseadas em novas definicées, ao longo do tempo.

Teorias Acido - Base



Substancias acidas Material Acido

vinagre acido acético
aspirina acido acetilsalicilico
azeite acido oleico
maca acido malico
laranja e limao acido citrico
uvas acido tartarico
refrigerantes acido carbo6nico
leite acido latico
vitamina C acido ascorbico
Substancias basicas
Material Base
desinfetante hipoclorito, NaOH
detergente NaOH
desengordurante amonia

pasta de dente carbonato
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ACIDIC OCEAN HITS PACIFIC NORTHWEST ~a 2

=
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Changes in ocean chemistry threaten Washington state’s |
Makah tribe as well as the region’s shellfish industry.

Makah tribe, a group of native americans has been fishing and
harvesting in the area for the last 2,000 years.

Negative impact has been monitored in collected barnacles
and mussels.

A variety of sources contribute to the acidification of marine
waters: CO,, NO,, SO, emissions ® i

H,O(l) + CO,(g) = H*(aq) + HCO,(aq)




Conteudo da aula:

Acidos e bases — definicdes segundo diferentes teorias.
Equilibrios envolvendo acidos e bases.

Constantes de dissociacao acida.

Conceito de pH. Indicadores acido-base.
Solucbes-tampéao . Controle do pH.

Hidrdlise de sais.



Experimento Demonstrativo:

AQ* g t+ Clugy — Pptbranco

(aq
ppt branco + NH; — sol. incolor

sol. incolor + Brr —» ppt amarelado
ppt amarelado + S,0,;% — sol. incolor

sol. incolor + |I-— ppt amarelo

ppt amarelo + S — ppt preto

Ag,S Kys = 6,3 X 1039




Tabela 5 - CONSTANTES DE EQUIL/IBRIO ENVOLVENDO ESPECIES POUCO SOLUVEIS

Ko Substancia Ko

Substancia

AgBr 50x 101 Fe(OH), 8,0 x 10-1¢
AgCN 1,2 x10°16 Fe(OH), 4x1038
AgOH 2,0x 10 FeS 6,3x 1018
AgCl 1,8 x 1010 Hg,Cl, 1,3x 1018
Ag,CrO, 1,1 x 1012 Hg,S 1,0 x 1047
Agl 8,3x 107 HgS 4x10
Ag,S 6,3 x 100 K,Na[Co(NO,) ] 22x 101
Ag,CO, 8,1 x1012 KCIO, 1,05 x 102
Al(OH), 1,3x 103 Li,CO, 8,15x 10+
BaCO, 5,1 x 107 MgCO, 3,5x 10
Ba(OH), 5x 107 MgF, 6,5x 107
BaCrO, 2,0x 1010 Mg(OH), 1,8x 10!
Bal, 1,84 x 107 MnCO, 1,8x 101
Ba(10,), 4,01 x 107 MnS 5,1 x 101
BaSO, 1,07 x 1010 PbCl, 1,6 x 10
CaCO, 2,8x 107 Pbl, 7,1 x 107
CaC,0, 4x 107 PbCO, 7,4x 1014
Ca(OH), 5,5x 10°¢ Pb(OH), 1,2x 101
CdS 8 x10% PbS 8,0 x 102
Co(OH), 1,6 x 10+ PbSO, 1,6 x 108




Tabela 6 - CONSTANTES DE ESTABILIDADE DE COMPLEXOS

Equilibrio K,

Ag" + 2NH, = [Ag(NH,),|* 1,6 x 107
Agt + 2CF = [AgCL) 2,5x 105
Ag" + 2Br = [AgBr| 1,3x 107
Agt + 2CN- = [Ag(CN),| 5,6 x 1018
Agt + 28,07 = [AgS,0,),]" 2,9 x 1013
AP* + 4OH = [AI(OH), 1,1 x 1033
Cd?* + 4CF = [CdCl)* 6,3 x 102
Cd** + 4CN- = [Cd(CN),* 6,0 x 1018
Co** + 6NH, = [Co(NH,)]* 1,3x10°
Co** + 6NH, = [Co(NH,)]** 2,0 x 103
Co®* + 4SCN- = [Co(SCN),]* 1,0 x 10
Cu2* + 4NH, = [Cu(NH,),|* 2,1 x108
Fe2* + 6 CN- = [Fe(CN)J* 7,7 x 1036
Fe** + 6CN- = [Fe(CN)]* 1,0 x 102
Fe3* + SCN- =  [Fe(SCN)J]2 8,9 x 102
L+ = 1 7,8 x 102
Ni2* + 4CN- = [Ni(CN),]* 1,0 x 103
Ni2* + 6 NH, = [Ni(NH,)]* 5,6 x 108




Teorias Acido - Base

liberadores de H* ou OH-
HCI(g) + H,O() & H*(aq) + Cl(aq)

NaOH(aq) <:) Na*(aq) + OH(aq)

ARHENIUS

H,O0() = H*+ OH

lonizac&o ou dissociagao



H,O() = H*+ OH-
Funciona como acido, isto €, doa os protons

H+

BRONSTED "

3 sp? hybrid

. . , orbitals
Funciona como base, isto &, recebe os protons (tetrahedral)

+
NH; +H,0 <= NH,* + OH- NH,

base Aacido acido base

Transferéncia de protons: doadores e receptores de H*



Teoria mais abrangente:

Compartilhamento de eletrons

Doadores e receptores de pares de eletrons

2

BCl + .
3 () NH, (g) — ™ CIBB “NH,
acido base l

ligacio covalente coordenada

Acido de Lewis = receptor de pares de eletrons

Base de Lewis = doador de pares de eletrons



Equilibrios envolvendo acidos e bases
HCI(9) +H,O() € H;0*(aq) + Cl(aq)

H*(aq) + OH(aq) = H,O(l)
H*(ag) + HCO; (aq) — HyO(l) + CO,(9)

ﬂﬂ Na*'DH
C—CH, + HOH

py
0 o’

acetato de sadio



Em solug&o aquosa: H*(aq) + OH(aq) = H,0(aq)

HClI + H,O 2 H;0* + CI K é muito grande
acido | Base
conjugada

base Acido

| conjugado

NH, +H,0 = NH,* + OH" K& pequeno, ~10°

Acido
—_~conjugado

base

conjugada



Equilibrios Acido-Base

HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq) Ka

HCl +H,0 2 H,O* + CI-

pH
1 2 34 5 6 7 8 9 10 11 1213 14

NH, + H,O0 = NH,* + OH K,
NH, + H* = NH,* 1K,
H,O = H*+ OH- K

W

sp? hybrid
orbitals
(tetrahedral)

/K



H,O(l) + CO,(g) = H*(aq) + HCO; (aq) K,

HCO; (ag) = H*(ag) + COZ (aq) K,

Curvas de distribuicao das
varias espécies em solucéo, em
funcao do pH:

CO, /HCO; / COz~
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Dependendo do pH, tem-se uma ou mais especies predominantemente
presente em solucao.



+

+ HCOj3 — CO
Esta espécie nao existe em solucéo

(acido carbdnico)
2 H,CO,

+ CO;3 —_— HCO3 + H20
’3\ J

NH3(g) + H,O() = NH,"(aq) + HO (aq)

A espécie tambem néo existe em solucéo
(hidroxido de amonio) NH,OH



HCl + H,O0 —=> H,0* + CI
Acido cloridrico é um &acido forte, 100% dissociado em sol. aguosa
CH,COOH (aq) «— CH,COO(aq) + H*(aq)

Ao contrario, apenas uma parte do acido acético esta dissociado em sol.
aquosa, e pode ser calculada pela constante de dissociacao acida, K,
correspondente.

[CH,COO] [HY]
KHAC — e — 1,8 X 10-5 y a. 250C
[CH,COOH]

A concentracao do solvente nao entra na expressao
[H,O] =55 M (corresponde a 1000g/18g por L)



Num refrigerante:

CO,(8) < CO,aq)

CO,(aq) + H,0() .~ HCOs(ag) + H*(ag) K

K =[HT[HCO;]/[CO,]
Acido fosforico
H,PO, = H,PO2Z+H" K,
Para monitorar reacdes acido-base é

bastante util e conveniente medir o pH
da solucao.

pH = - log [H']

i] -
1 - Bateria &cida
2 - Suco de limEo
: Chuva
AU;Z?Q;DZ da 3 - Ve Feixe adulto morre | 4cida
4 Reproducio de
5 peixe afetada
Faixa normal
& . das chuvas
Meutro I:l Leite Faixa normal
7 A )
|:| da agua dos rios
g £
Agua do mar
'
i]

1 Leite de
Aurmento da Fe

fe 11
alcalinidade
12 - Amdnia

13 - Lixivia
14

Fonte: Environment Canada (hitp/Aeanw. s ec.ac.can

A escala do pH
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Acidos polipréticos apresentam mais de um

hidrogénio ionizavel
Acido carbodnico

COy(aq) + H,O() ./ HCO,(aq) + H*(aq) Ky
HCO,(aq) <—— COg2(ag) + H*aq) Ko
Em geral: K, < K;

Acido fosférico

HPO, = HPOZ+H K =[H,PO2][H]/[H,PO,]
PO = HPOS+H™ Ky =[HPO,][H']/[H,PO?]

HPO; = PO +H"  Ky=[POS][H]/[HPO,]

Ky <<K, < K,



Valores de Ka (constantes de dissociacao de acidos)

carboénico 4,3x10”7 ascorbico 8,0x107
5,6x1011 1,6x1012
oxalico 5,9x102 tartarico 1,0x103
6,4x107> 4,6x107
sulfdrico Grande (forte) sulfuroso 1,7x102
1,2x102 6,4x108
fosfdrico 7,5x103 citrico 7,4x10*
6,2x108 1,7x10>
4,2x1013 4,0x10”/
o)
HO @) 4
HO o) Ho‘c——c/OH \C;—Cf HZC—_C/\OH
>/C_C/< / M HO /T" OOH HC/——C//O
o OH 0=C c___-OH ~c—c7 “OH
\O/ C é \OH //O
H, o H,C——C

OH



Analogamente,

NaOH(aq) <—i > Na*(aq) + OH(aq)

Base forte totalmente dissociada em ions

NHs(aq) + HO() ——  NH,*(ag) + OH(aq)

Base fraca parcialmente dissociada em ions

K, = [NH,*] [OH] /[NHJ] = 1,8 x 105, a 25°C

Sais de bases ou acidos fracos sofrem hidrolise

HS(aq) + H,0()) & H,S(aq) + OH-(aq) Ko

Ky, = [H,S] [OH] / [HS]



Valores de Kb (constantes de equilibrio de bases fracas)

piridina 1,7x107° 1,8x107
NH,OH 1,1x108  CO,% 1,8x10*
NH,CH, 4,4x10*  ClO° 3,3x107
HS(agq) + H,0()) € H,S(ag) + OH(aq) Kp
HS(aq) +H*(agq) < H,S(aq) 1/K,
K, =K, . 1/K,
H,0()) € H*(aq) + OH(aq) K
O-
N—_ N
= H/ %H H/ //H CH /C\



Pode-se monitorar facilmente uma reacao acido/base pelo valor de pH :
pH é definido como — log [H*]
H,O() = H*(ag)+ OH(aq) K =constante de equilibrio
K =[H*] [OH] = 1014
Como, na dissociacéo da agua, para cada ion H* se forma um anion OH-,

[H*] = [OH] = V10 = 107 mol/L

Em solucdo aquosa, compara-se a forca do acido a da agua.

HCl +H,0 2 H,0* + CI

Acido forte — > dissociado em ions

Acido fraco — > adissociacéo é apenas parcial



Estimativa de faixas de pH

Pode-se monitorar reacO6es em gque ha variacdo na concentracao [H+]
através de medidas de pH.

Escala de pH
~ s H
Solucgbes de indicadores .
Acido-base 1 2 34 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
Fitas de pH Papel de Tornasol
5
WP O090 oH-Fix 7.014.0
100 colour-fixed indicator sticks 700 Tarbitierte Indikatorstabonen ™

100 colour-fixed indicator sticks




Medidas de pH

com pHmetro e eletrodo de vidro

—— Reference solution of
dilute hydrochloric acid

—— Silver wire coated with
silver chloride

Thin-walled membrane

Hanna Instru

O eletrodo de vidro é constituido de uma membrana de vidro permeavel a
ions H* e indica o pH na solucéo, comparando-o ao do eletrodo padrao



Relacao entre o pH e a constante de dissociacdo acida

HA — H+ + A CH3COOH 2 H + CH3COO'
K, — [HT][A7] K, — [HT][CH;COO™|
[H A (C H,COOH)
K = —logK, = | ! I
p a - ﬂg a ﬂg I{ﬂ )

:pH

[HA|
[A]

pH =pK, — log

el

(oD~

equacao de Henderson-Hasselbalch.
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2H,0 = H,O*+OH

HA = H'+A K,
HA]
H'] = ﬁ'ﬂ[—
=T
HA
—log[H"| = —logK, — log [[A—]]
HA equacao de Henderson-

nH = pK, — log e

Hasselbalch



: ~ Indicador | Meio Acido | Meio Basico
Titu I a.(; ao Tornassol
Fenolftaleina
Alaranjado de metila
Azul de bromotimol
A

HCl(aq) + NaOH(aq) — NaCl(aq) + H,O(l)

*Solugdn de concentragdo conhecida

b Bursta {dcido ou base)

* Yohue gasto na titulago

—

* Solugdo de concentragio desconhecida (dcido ou
base)

* Volure conhecido

*&lgumas gotas de ura indicador

())fﬂ
§



Indicadores

Sao substancias (em geral acidos e bases
fracos) que apresentam diferentes
coloracobes, conforme o pH do meio.
Permitem acompanhar reacdes de
neutralizacao (acido/base).

Acido Neutro

Extrato de plantas

sumo de amoniaco
limao saliva comercial

pOH141|31121110? ? 7 6 5 4 3 2 Ill(l)
| | | I N I N

neutro

7717 > T T "TT"]
pH O 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14

suco sumo de sangue lixivia
gastrico tomate humano comercial
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Alguns indicadores acido-base
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fenolftaleina

Incolor em meio dcido




Tabela 3 - Indicadores Acido-Base Usuais

Nome Faixa de pH Variagao de cor
Cristal violeta 0-1,8 amarelo — azul
Vermelho decresol |1-2 e vermelho — amarelo
7-8,8 amarelo — vermelho
Azul de timol 1,2-2,8 e vermelho — amarelo
8-9,3 amarelo — verde
2,4-dinitrofenol 2,7-4 incolor — amarelo
Alaranjado de 3,2-4,5 vermelho — amarelo
metila
Verde de 3,7-5,5 amarelo — azul
bromocresol
Vermelho de metila |4,2 - 6,2 vermelho — amarelo
Bromocresol 52-6,6 amarelo — purpura
purpura (roxo)
Alizarina 56-7,4 e amarelo — vermelho
11-12,5 vermelho — azul
Vermelho de fenol |6,8-38,2 amarelo — vermelho
m-nitrofenol 6,7—-8,6 incolor — amarelo
Fenolftaleina 8,2—-9,8 incolor — vermelho

(rosa)

Timolftaleina

9,5-10,6

incolor — azul




NaOH(aq) + HCl(ag) > NaCl(ag) + H,O(l)

base titulada com acido HCl(ag) + NaOH(aq) — NaCl(aq) + H,O()
acido titulado com base
1]
17 B
10-' 11.
2 K
o7 — Pontode pH 81 _oeteil L ponode
E' equivaléncia g S equivaléncia
] o]
: ;1
2 i 3 ; |
1- * o 0 : — , .
0 ! - - . , 10 20 30 40 50
10 20 30 40 50 Volume de titulante adicionado (ml)
Volume de titulante adicionado (ml) A

B



Para acidos e bases fortes, diversos indicadores podem servir, para
indicar o ponto final da titulacao.

PRI £ ?

i3
o
Zona de viragem
pH 9 da fenolftale:gﬁa
: — Zona de viragem do
71 OMo-Ee azul de bromotimo

equivaléncia

Zona de viragem do
vermelho de metilo

Zona de viragem do
alaranjado de metilo

| 0 5 ) fS ©20 - 25 cm3Nolume de NaOH(aq)



Titulac&o de um acido fraco ou uma base fraca

131 137
121 12
111 111
101 107
g:---_-- ....... Ponto de 9
z‘ equivaléncia pH g
5- i ?‘r
3 : 4
2 2 21
E). : 1 -
10 20 30 40 s O 10 20 30 40 50
Volume de base adicionado (ml) Volume de 4cido adicionado {ml)
A B

HCN(aq) + NaOH(aq) = NaCN(aq) + H,O(l)

CN-(aq) + H,O(l) = HCN(aq) + OH(aq) hidrolise



Para acidos e bases fracos é preciso escolher o indicador apropriado.

14.0
fenolftaleina
12,0 4
10,0 :'m'f‘--..
8.0 Alaranjado

de metila
o 504 ""':.:—”“"‘a.\

40 ' l
2,0 - -""'h-.__:_"‘_‘-_--_-.:lm

ﬂ'fD ! i ' i ' | ! i ! | '
0,0 3,0 00 150 200 250 300

VolumamiL
Figura 6. Comparacdo entre a titulagdo de carbonaro 0,05 mol/L{M) e da mistuira
carbonato e bicarbonato (0,05 mol/L cada)(U]), com dcido forte 0,20 maol/L




CONSTANTES DE EQUILIBRIO
ACIDO-BASE, A 25°C

H,O(l) = H*(aq) + OH(aq)

K, =[H*] [OH] = 1,0 x 1024

Lembrar que AG° =-RT In K,

ou seja,
K = 10 - AGo/2,3RT

Tabela 1- Constantes de loniza¢ao de
Acidos Fracos, a 25°C

Acido Equacgado de ionizagao Ka
acético CH,COOH = CH,COO + H* 1,8 x 10
benzdico CsH,COOH = C,H.COO + H* 6,3 x 10
carbonico H,O0 + CO, =2 HCO; + H* K,=4,2x 107
HCO,” = CO,% + H* K,=4,8 x 101
citrico H,C.H:O, = H,C,H.0, + H* K,=7,4x 1073
H,CH:0, = HC,H.0,2 + H* K,= 1,7 x 10
HCH:0,% = CH.0,> + H* K,= 4,0 x 10”7
cianico HOCN = OCN- + H* 3,5x10%
cianidrico HCN = CN + H* 4,0 x 1010
fenol C.H,OH = CH.0 + H* 1,3 x 1010
férmico HCOOH = HCO,” + H* 1,8 x 104
fluoridrico HF = F + H* 7,2 x10*
fosforoso H;PO;, = H,PO; + H* K,=1,6 x 1072
H,PO,; = HPO,> + H* K,= 7,0 x 1077
fosfdrico H,PO, = H,PO, + H* K,=7,5x103
H,PO, = HPO,> + H* K,= 6,2 x 10
HPO,> = PO, + H* Ky= 3,6 x 1013
H,O, HOOH = HOO + H* 2,4 x 1012
hipocloroso |HOCI = CIO" + H* 3,5x108
nitroso HNO, = NO, + H* 4,5 x 104
oxalico H,C,0, = HC,0, + H* K,=5,9 x 102
HC,0, = C,0,% + H* K,= 6,4 x 10
sulfidrico H,S = HS + H* K;=1x107
HS = S + H* K,= 1 x 1019
sulfurico H,SO, = HSO, + H* K,= muito grande
HSO, = SO, + H* K,= 1,2 x 1072
sulfuroso H,SO;, = HSO; + H* K;=1,7 x 1072
HSO, = SO, + H* K,= 6,4 x 10°8

36



Tabela 2 - Constantes de lonizacao de Bases Fracas, a 25°C.

Base Equacgao de ionizacao K,
amaénia NH, + H,0 = NH,* + HO" 1,8 x 10°5
anilina C.HsNH, + H,0 = C,H.NH,* + HO" 4,0 x 1010
dimetilamina (CH;),NH + H,0 = (CH,),NH,*+ HO" 7,4 x 104
etilenodiamina |H,NCH,CH,NH, + H,0 = K,=8,5x10°
H,NCH,CH,NH,* + HO"
H,NCH,CH,NH,* +H,0 = K,=2,7 x 10°8
H,NCH,CH,NH,2* + HO"
hidrazina N,H, + H,0 = N,H,* + HO K,=8,5x 107
N,Ho" + H,0 = N,HZ + HO K,= 8,9 x 1016
hidroxilamina NH,OH + H,0 = NH;0H* + HO 6,6 x 10
metilamina CH3;NH, + H,0 = CH3;NH;* + HO 5,0x 10*
piridina CsH:N +H,0 = C,HNH* + HO" 1,5x 107
trimetilamina (CH3)sN +H,0 = (CH;);NH* + HO 7,4x10°
uréia CO(NH,), + H,0 = CO(NH,) (NH;)* + HO" 1,3 x 10




Exercicios:

Sabendo que Ka = 6,8 x 10 para a reacao:
HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq)

Qual o pH da solucéo, no equilibrio?

HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq)

— -4
Ka=6,8x10 1-x X X

Ka = [H*] [F]/[HF] = 6,8 x 104 Ka=x.x /(1-X) = 6,8 x 10"

) X2/ (1-x) = 6,8 x 104
As vezes pode-se simplificar:
Se x << 1: Xx2=6,8x10* -6,8x 10*x

X2 =68 x 10 X = [H*] =5,22 x 10%/2 = 2,61x10? mol/L

Portanto, x =2,61x10? mol/L Portanto, pH = 1,58



Exercicios: Para a reacao em solucao:

H,C,04(aq) 22 H*(aq) + C,0,4(aq) K

pH da solucéo no equilibrio € 2,01.

Calcule a constante global de equilibrio.

H,C,O,(aq) 22 H*(agq) + C,0,%(a K
Se pH = 2,01 ,C,04(aq) 2 (aq) ,0,7(aq)
1-X 2X X

pH = -log [H*]

Para cada 2 H* formados, tem-se 1 ion oxalato

Portanto, [H*] = 9,81x103
K = [H']2 [C,0,2]/ [H,C,0,]

K=(2x)* x/ (1-X)
= -3)2 -3 _ 3
0,81x10° << 1 K'=(2x9,81x107)? (9,81x103)/ 1 9,81}/0

K =3,78x10°
K=K;.K,=59x107 x 6,4x10> = 3,78x10°



Equilibrios Simultaneos

H,C,0,4(aq) 2 H*(aq) + HC,O,(aq) K )
Acido oxalico
HC,O,(aq) 2 H*(aq) + C,0,%(aq) K,

H,C,0,(aq) 22 H*(aq) + C,0,%(aq) K

sendo K=K; K, =3,78x10°

HF(aq) = H*(aq) + F(aq) fcido fluoridr
K = 6,8x10- cido fluoridrico

2 HF(aq) + C,0,7(aq) < 2F(aq) + H,C,0,(aq)

Qual o valor de K para esta reacao?



Exercicios:

2 HF(aq) + C,0,7(a0) < 2F(aq) + H,C,0,(aq)

Qual o valor de K para esta reacéo?

HF(aq) = H*(aq) + F(aq) 2HFag) = 2H @) + 2 F@g) K

K = 6,8x104 K’ =(6,8x104)? = (6,8x104)? = 4,6x10°7
C,0,4(aq) +2H*(aq) 2 H,C,0,(aq) K"
K’=1/K=1/3,78x10%¢ = 2,6x10°

Para a reacao:

2 HF(aq) + C,0,4(aq) < 2F(ag) + H,C,0,(aq)

K=K x K” = (4,6x107) x (2,6x105) = 0,12



Constantes Globais

2 HF(aq) 2 2 H*(aq) + 2 F-(aq) K’ = [H*]? [F12/ [HF]? = 4,6x10°7

C,0,4(aq) +2H*(aq) 2 H,C,0,aq) K”=[H,C,0,]/[H*]?[C,0,%]=4,6x107

Para a reacdo abaixo, que corresponde a soma dos equilibrios acima:

2 HF(aq) + C,0,%(aq) = 2F(aq) + H,C,04(a0) K
K = [H,C,0,] [F]2 / [HFZ[C,0.2]
K =[H,C,0,][F]? [H*]? / [HF]2[C,0,%][H*]?
K = [HyC,0,] [F2 [H*2  [HFIZ [C,0,2] [H?
K =K K”

Portanto, a constante de equilibrio global corresponde ao produto das
respectivas constantes para cada etapa.



Efeito do ion comum

Considerando este equilibrio:

HF(aq) < H*(aq) + F(aq)

t=0 1 0 0 mol/L
t (eq) 1-x X X mol/L

K = 6,8x104 = [H*][F]/ [HF]

K=x.x/(1-x) = 6,8x104
X% = 6,8x104

X =2,61x102 mol/L

K =6,8x10*%

HF

—



0 que acontece se eu tiver excesso de fluoreto ?

rl
HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq) K =6,8x104
t=0 1 0) z mol/L
t (eq) 1-y y (z +y) mol/L
l l NaF
K =6,8x10% =[H*][F]/[HF]
K=y (z+y)/ (1-y) = 6,8x104
Sez=0,05mol/L, vy (0,05+y)/(1-y)=6,8x10*
Y =1,15x102mol/L Os ions de fluoreto em excesso inibem a

dissociacao do acido HF

X =2,61x102 mol/L
y <X



No caso de reacOes acido-base, ocorrem efeitos semelhantes. O equilibrio
pode ser deslocado para a direita ou a esquerda, com adicdo de excesso

de um dos reagentes:

HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq)
K =6,8x10*

Porém, se houver excesso de fluoreto
presente em solucao:

K = 6,8x10% = [H*] [F]/ [HF]

K = x (0,3 mol/L) / (1-xJ = 6,8x10*
[H*] = x = 2,27x103 mol/L

pH=2,6

K = 6,8x104 = [H'] [F]/ [HF]
K =x.x/(1-X) = 6,8x10

x2 = 6,8x10%
[H*] = x = 2,61x102 mol/L

pH=1,6



Também se pode deslocar o equilibrio, retirando-se uma das espécies

envolvidas no equilibrio. Por exemplo, ajustando-se o pH, isto €, adicionando
mais [H*] ou retirando [H*].

Numa solucao 1,00 mol/L de HF:

HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq)
K =6,8x10*

[H] = [F] =x =2,61x102 mol/L
pH=1,6

K =6,8x10 = [H*] [F]/[HF]

a) Se o pH for ajustado em 3,0, [H*] = 1,00x10-3 mol/L

6,8x104 = [H] [F]/ [HF] o ) .
6.8x104 = 1,00x10°[F]/ (1,00-X) X":[[FF]_]_:%SIO? mi)lll’ES"lO mol/L

b) Se o pH for ajustado em 8,0, [H*] = 1,00x10-8 mol/L :

6,8x10% =[H*] [F]/[HF]
6,8x104 = 1,00x108[F]/ (1,00-y) y
6,8x104 = (1,0x108 + 6,8x104) [F] VY



Exercicios:

Calcule o pH das solucdes:
a) 0,10 mol/L de amdnia; b) 0,050 mol/L de piridina

a) NHz(aq) + H,O(l) .~ NHg*(aq) + OH<(aq) Ky
0,10 - X X X mol/L

K, = [NH,*] [OH] /[NHJ] = 1,8 x 105, a 25°C

Kb =1,8x 105 =X .X/(0,10-X) = X2 /(0,10 — X)
X2=0,10x1,8x10>-1,8x10° x X

X2 +1,8x105 X -1,8x106 = 0
X = [(-1,8x10°5) + V(1,8x105)2 - 4(-1,8x10°5)] /2

X = 4,23x10-3 mol/L = [OH]
[OH-] [H*] = 1x10** Portanto, [H+] = 2,36x101%; pH = 11,6



b) NC;Hs(aq) + H,O() _——~ [NHC:H:]*(aq) + OH(aq) Ky
0,050 -y y y mol/L

Ky, =1,7x107 = [pyH*] [OH] / [py]

Kb =y?/(0,050-y) = 1,7x10°
Y2 +1,7x10° y — 8,50x10-11 = 0

Y =9,22x10° mol/L = [OH]
Como [H*] [OH] = 1,00x10-14
[H*] = 1,00x10-14 7 9,22x10° = 1,08x10° mol/ L

pH = 8,96

Quem é a base mais forte: amonia (NH;) ou piridina (NCgH)?



Exercicios:

Calcule as constantes globais para as reacOes abaixo, verificando para quais
delas a etapa direta predomina sobre a etapa inversa.:

a) CH,COO- + HCN 2 CN- + CH,COOH K
K, (&c. acetico) = 1,8x10~
K, (&c. cianidrico) = 4,9x10-10

b) H,PO, + NH; 2 NH,* + HPO,>2 K
K, (ac. fosforico) =6,2x108
K, (@mdnia) = 1,8x10>

Estratégia: escrever cada uma das etapas de reacao.
HCN 2 CN- +H*
CH,COO- + H* 2 CH;COOH

CH,COO" +HCN 2 CN- +CH,COOH K



Exercicios:

O pH de uma solucao de acido fluoridrico HF é 6,20. Calcule a razao
[base conjugada] /[acido] para esta solucéo.

HF(aq) 2 H*(aq) + F(aq) K =6,8x104

K = 6,8x10 = [H+] [F-] / [HF]

Se pH = 6,20, [H*] = 6,31x10”7 mol/L

Entao,
[F-]/[HF] = 6,8x104/6,31x107 = 1,08x10°

A base conjugada é o fluoreto e o acido é HF

Portanto, nesta solucéo, a concentracao de fluoreto € = 1000 vezes
maior que a de HF.



Amino Acid Structure

HO
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Aminoacidos srne HLEEOH s
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of amino acid
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Como o grupo carboxilico -COOH tem carater acido, com K, da ordem
de pKa = - log Ka = 2,5, e o grupo amina —NH,, tem carater basico, com
K, da ordem de pKb = - log Kb = 9,0, em geral os aminoacidos
apresentam-se como “zwitterion”

Alanin Zwitterionisch

od. .0



http://porpax.bio.miami.edu/~cmallery/255/255amino/mcb2.12.aa.dl.isomers.jpg
http://porpax.bio.miami.edu/~cmallery/255/255amino/mcb2.12.aa.dl.isomers.jpg

COOH

"HN — C —H

Os valores da Ka
dos varios grupos
laterais nos
aminoacidos podem
variar bastante.

coo" coo”
+OH" | +QH" |
O syN —C —H HN — C — H
+H* | +H* I
2 R 3 R
. +
Gruup Acid Base + H pKﬂ value
Aspartic/ehtamc acid COCH coo + ®HT 4.4
- — +
Histidine T T T\ +H 6.0
M MH ’
HM%Q/NH S
Cysteine - ZH s+ H+ 2.5
. - +
Tyrosine @— OH == O +H 10.0
. + 10.0
Lysine _NHB —_ NH2 + H+
e H NH H
girine | PR | NH
—N—mi _N—cf + H| 120
NH2 NHz




Curva de Titulacao de um aminoacido: alanina
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Efeito Tampao
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HA 2 H"+ A K

" [HA]
(H] = Ko

(H A

—log[H "] = —logK, — log A

(H A
A]

pH =pK, — log

equacao de Henderson-Hasselbalch

Quando as concentracoes [HA] e [A] sdao da mesma ordem de grandeza, o
quociente entre elas se torna=1 e pH = pK,



Tabela 4 - SolugcGes-Tampao usualmente utilizadas

Acido fraco Base conjugada K, do acido | Faixa util de pH
acido ftalico, ion hidrogenoftalato 1,3x 103 1,9-3,9
C.H,(COOH), C.H,(COOH)(COO0)

acido acético, ion acetato, 1,8 x 10 3,7-5,8
CH,COOH CH.COO"

ion di-hidrogenofosfato, ion hidrogenofosfato, 6,2 x 108 6,2-8,2
H,PO," HPO,2

ion hidrogenofosfato, ion fosfato, 3,6 x1013 11,3-13,3
HPO,2 PO,

acido barico, ion borato, 7,2 x 1010 8,0—-10,2
B(OH); (H,0) B(OH),

acido carbonico, ion bicarbonato, 4,2 x 107 54-7,2
H,0 +CO, HCO.-

ion bicarbonato, HCO, ion carbonato, CO,> 4,8x1011 92-11,3
TRIS = tris(hidroximetil) (H,N)C(CH,OH), 7,9 x 107 7,2-9,0
aminometano

HEPES = acido N-2- R-SO; 2,5x108 6,9 -8,3

hidroxietilpiperazina-N’-2-
etanossulfonico




CH;COOH (ag) <—=  CH,CO0(aq) + H*(aq) K

a

Se adicionarmos NaAc o que acontece com o equilibrio?
K, =[CH,COO] [H*]/ [CH,COOH] =1,8x10>
1,8x10° = x? / (1-x)
x = [H] = (K,)/? = 4,2x10 mol/L, no equilibrio

pH=2,4

Em presenca de excesso de acetato de sodio (0,02 mol/L):

1,8x10> =x (0,02) / (17()
X = [H*] =9,0x10* mol/L; pH=3,0

Portanto, o equilibrio se desloca para a esquerda.




Efeito Tampao
Para a mesma reacéo de equilibrio:
CH,COOH (aq) <——=CH,C00(aq) + H*(aq) K,

Qual sera o pH se tivermos [HAc] = [Ac] = 0,1 mol/L?

K, = [CH;COO] [H*] / [CH,COOH] = 1,8x107
1,8x10> = (0,1+/5 X/ (0,17%) :x<<0,1

X=0,1x1,8x10°/0,1
x = [H+] = 1,8x10 mol/L pH = pKa + log [Ac’]/[HAc] ou

pH = 4,7 pH = pKa — log[HAc]/[Ac]
equacao de Henderson-Hasselbalch

Esta € uma solucao tampao, isto é, resiste a mudanca de pH ao se adicionar acido ou base.



Hidrdlise de Anions e de Cations

Sais de cations ou anions que formam acidos fracos ou bases fracas sofrem hidrolise,

em solucao aquosa.

1) Hidrdlise de dnions: gera ions OH em solugdo

CO,*(aq) + H,0 = HCO;(aq) + OH(aq)
base acido acido base

2) Hidrdlise de cdtions: gera ions H* em solucao

NH,*(aq) + H,0 = NH;(ag) + H;0%*(aq) O
acido base base acido D%f “\\\D
A
o | ™
O

[Al(H,0)¢]**(aq) + H,0 (aq) = [Al(H,0)s(OH)]**(aqg) + H;0*(aq)
acido base base acido

|3+



Deslocamento
eletronico

Cation metalico

3+

Aumento da
acidez da agua
ligada ao metal

Hidrolise de cations
metalicos:

Favorecida quando ions
possuem alta carga e
pequeno raio idnico




Devido a hidrolise, o pH das solu¢cdes aquosas de certos sais € diferente do pH da agua
pura. Estes sais apresentam anions de acidos fracos (ex.: fluoreto, carbonato, oxalato,
hipoclorito) ou cations de bases fracas (ex.; amoénio, piridinio, hidrazinio)

H,O(l) = H*(aq) + OH(aq) Kw
Ky = [H*] [OH] = 1,00x1024

pH da agua pura=7,0
HCO; (aq) + H,O(l) 2 CO,(aq) + I—/lé)(l) + OH(aq) K,
CN-(ag) + H,O(l) 2 HCN(aqg) + OH(aq) K,

NH," (ag) +H,O() 2 NHy(@q) +H,O() +H'@g) K,

ClO (aqg) + H,O(l) = HCIO(ag) + OH- (aq) K,

Como calcular a constante de hidrolise de sais?



Exercicios:

Qual serd o pH de uma solucéo 0,1 mol/L dos seguintes sais:

a) Bicarbonato de sodio
HCO; (aq) + H,O() 2 CO,(g) +H,O() +OH(aq) K,

b) Cianeto de potassio
CN-(agq) + H,O(l) 2 HCN(aq) + OH(aq) K,

c) Cloreto de amonio
NH,*(ag) +H,O() 2 NHy(aq) + H*(aq) K,

d) Hipoclorito de sodio
ClO (aq) + H,O(l) = HCIO(aq) + OH- (aq) K,



Qual sera o pH de uma solucéo 0,1 mol/L dos seguintes sais:
a) Bicarbonato de sodio

HCO4 (ag) +H,O(l) 2 COLg) + % +OH(@g) K,
K, =[CO,][OH]/[HCO,]
K, =[CO,] [OH][H*]/ [HCO4] [H*]
K, =Ky /K, (HCOy) = 1,00x10-14/ 5,6x101t

K, =1,8x10"*

1,8x104=[CO,] [OH]/[HCO4]
1,8x10%4=x.X /(O,l—)(j

X = [OH] = 4,2x10% mol/L

pH = -log (1,00x1014/ 4,2x1073) = 11,6



b) Cianeto de potassio

CN-(agq) + H,O(l) 2 HCN(aqg) + OH(aq)

K, =[HCN][OH]/[CNT]
K, =[HCN][OH][H*]/ [CN][H*]
K, =Ky /K,(HCN) = 1,00x10"14/ 4,9x1010

K, =2,0x10°

2,0x10°5 = [HCN] [OH] / [CN']
2,0x105 = x . x /(0,1-X)

X = [OH]=1,4x103 mol/L

pH = -log (1,00x1014/ 1,4x103) = - log 7,1x10*? = 11,1



c) Cloreto de amonio

NH,*(aq) +H,O(l) @ NHs(aq) + H*(aq)
Kn = [NHg] [HT]/[NH,]
Ky = [NH;] [H*] [OH]/ [NH,*] [OH]
K, =Ky /K,(NH;)=1,00x101% 1,8x10->

K, =5,6x1010

5,6x1019 = [NH,] [H*] / [NH,*]
5,6x1010=x . x /(0,174)

X = [H*] = 7,5x10° mol/L

pH=-log 7,5x10°% =51



d) Hipoclorito de sédio

ClO (aq) + H,O(l) = HCIO(aq) + OH- (aq)
K, =[HCIO][OH]/[CIO]

K, =[HCIO] [OH] [H*]/[CIO] [H']

K, =Ky /K,(HCIO)=1,00x10'4/ 3,0x108

K, =3,3x10"

3,3x107 = [HCIO] [OH] / [ClO]
3,3x10°7= x . x /(0,1-X)

X = [OH]=1,8x10* mol/L

pH = -log (1,00x10*4/ 1,8x10%4) = - log 5,6x101 = 10,3

Ky



Exercicios:

Quais das solucdes abaixo correspondem a uma solucao tampao? Por que?

a) Hidrogenofosfato de sddio 0,25 mol/L e di-hidrogenofosfato de potassio 0,24 mol/L
b) Acetato de sbdio 0,12 mol/L e acido acético 0,12 mol/L

c) Cloreto de piridinio 0,095 mol/L e piridina 0,10 mol/L

d) Carbonato de sodio 0,025 mol/L e bicarbonato de sddio 0,025 mol/L

H,PO, = H* + HPO? K

a

CH;COOH = H* + CH;COO0O- K

a

CsHsNH* = H* + CgHgN K

a

HCO, = H* + CO.2 K

a



Exercicios:

Mostre que uma solucdo de 0,050 mol/L de dioxido de carbono dissolvido e
0,050 mol/L de bicarbonato de sodio é uma solucdo tampé&o. Qual o pH deste
tampao?

CO,(9) + H,0O(l) 2 HCO; (aq) + H*(aq)
CO,(aq) + H,O(l) 2 HCO; (aq) K

K =[HCO;] [H*]/ [CO,] = 1/K, (4c. carbbnico)
K =1/4,3x10"

K =2,3x106 = (0,050 +x) [H*] / (0,050 —A
[H*] = 2,3x108
pH=6,4

pKa = -log 4,3x 10-'= 6,37



Exercicios:

O sal acetato de amonio, NH,(CH;COO), apresenta hidrolise em solugéo
aquosa tanto do cation como do anion.
Qual o pH de uma solucéo 0,10 mol deste sal?

NH,*(aq) + H,O(l) @ NHs(aq) + H,O(l) + H*(aq) Ky = Ky /Ky(NH3)
CH;COO(aq) + H,O(l) 2 CH;COOH (ag) + OH(aq) Kiz = Ky (AC)
H*(aq) + OH(aq) < H,O(l) 1/ K,

NH,*(aq) + CH;COO(ag) < NHs(@g) + CH;COOH(aq) K=K,;.K,,/K,
(0,10-x) (0,10-x) X X no equilibrio

K = [NH,] [CH,COOH)] / [NH,*] [CH,COO] =
K = [NH,] [CH,COOH] [OH] [H*] [OH] [H*] / [NH,*] [CH,COO"] [OH] [H]

K = K, (acetato). K,/ K (aménia)] . 1/K,, = K, ./(<W/ K, (HAC) . /kw . K (aménia)
K=x2/(0,10-%)2 =K,/ (1,8x10%)? ; x =5,6x10% moliL = [NH,] = [CH,COOH]

pH = 7,0 porque [H*] = [OH] = 1,0x10" mol/L
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Experimento

Mineracao do cobre

CICLC DO COBRE

OBJETIVOS Recordaros diferentes tipos de reacdes inorgénicas.
Equacionarcorretamente as reacdes guimicas envolvidas.
Recaordar calculos estequiometricos. Analisaras variaveis que
afetam o rendimento e a pureza de uma preparacao.




O cobre nativo aparece em manchas isoladas em algumas
partes do mundo. Grandes minas nos Estados Unidos da
Ameérica, Chile, Canada, Zambia, Congo (ex-Zaire) e Peru
extraem minérios contendo sulfetos, 0xidos e carbonatos.

Ha varios minérios de cobre, cujos teores no metal variam de
0,5% a 3,5%. Nos minerais de cobre essa % € maior.

Cobre forma ligas com zinco (latdo, Cu/Zn) e com estanho
(bronze, Cu/Sn).

e

Malaquita 58%, CuCO;.Cu(OH) , Cacoplrlta (35%), CuFeS, Cuprita, Cu,O
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Localizacdo e Cava da Mina Caraiba de cobre, no municipio de Jaguarari, BA

Na Mina do Sossego, dois corpos minerais denominados Sossego e
Sequeirinho, formam reservas de cerca de 240 milhGes de toneladas de
minério de cobre.

Em 2008, a producéo de cobre somou 122 mil toneladas métricas (kt).

V VALE http://www.vale.com/
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Reacbes do Cobre

Cu + 4H* + 2NO, — Cu2* + 2NO, + 2H,0

3 Cu + 8 HNO, — 3 Cu(NO,), + 2 NO + 4 H,O

Cobre é um metal relativamente nobre, sendo oxidado
apenas por acido nitrico concentrado.

© [Cu(gly).]

Em solucao aquosa forma complexos com inUmeros
ligantes, especialmente aqueles que se coordenam
através de atomos de N.
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Quimica do Cobre
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Diferentes complexos
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Liga CuZn

Sitio ativo da proteina SOD

Liga CuNi



+ acido nitrico 1:1

0,3 g de raspas de cobre

— > hidroxido de s6dio ——  &cido cloridrico

—~ hidroxido de ambénio - Aacido sulfGrico —~ zinco em poé

——> acido cloridrico — Soélido final




