EXPERIMENTO 9

AcCIDOS E BASES

OBJETIVOS

e Aprender a técnica de titulagdo acido-base utilizando uma bureta para
medir o volume e um indicador para determinar o ponto de viragem da
titulagéo;

e Determinar a constante de dissociagdo do acido acético através de
medidas de pH de uma solugdo contendo uma concentragdo conhecida
de &cido acético e de acetato de sodio;

e Aprender a utilizar um medidor de pH e indicadores para medir o pH de
uma solucao.

INTRODUCAO

Por volta de 1887, S. Arrhenius propds que substancias produtoras de
fons hidrogénio em agua fossem chamadas de &cidos e 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.

J. N. Bronsted e T. M. Lowry propuseram, em 1923, uma outra defini¢do
onde um &cido era tido como um doador de prétons e uma base como
receptador de protons. Esta definicdo provou ser de grande valia, pois
consegue levar em conta a influéncia do solvente (além da &gua) em
equilibrios acido-base.

A dissociacdo da agua é descrita pelo equilibrio:

H20 + H20 = H3O" + OH-
Kw = [H30*][OH]=1,0x 10 a 25°C
onde Kw é a constante de dissociacao da agua. Neste equilibrio a agua tem
caracteristicas tanto de acido como de base. A dgua pode ter ambas as
caracteristicas devido a poder formar dois pares acido/base de Bronsted:
H30*/H20 e H20O/OH".
Em 4gua pura as concentragfes de H3O* e OH" sdo iguais:
[H3O*] = [OH] = Kw'?=1,0x107 a 25 °C

Ocorrendo a situagéo onde [HsO*] = [OH7], diz-se que a solugdo esta

neutra (nem 4cida, nem bésica).
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A adicéo de um éacido, como, por exemplo, o acido acético, a agua faz
com que haja a criagdo de um ion HsO* adicional pois o acido doa um
préton a molécula de agua.

i i
HC—C—OH + H0 —= H0 4 HC—C—0O

(HA) (A)
A expressao da constante de equilibrio para esta reagéo é:

_[H:0"JA"]_ 3 76 x 10%
’ [HA]

onde Ka representa a constante de dissocia¢do acida para o acido acético
(um é&cido monoprético fraco representado pelo simbolo HA). O anion do
acido, ion acetato, esté representado, na equacéo, pelo simbolo A. Assim,
0 acido acético age como um doador de prétons e a agua age como um
receptor de protons. A concentra¢do de HzO* aumenta e a concentracéo de
OH- deve decrescer. As concentragfes estdo relacionadas pela expresséo
da constante de equilibrio.

Supondo que seja adicionado a &gua pura um pouco de amobnia. A
amonia reage com a agua como uma base de Bronsted, recebendo um
préton da agua e deixando ions OH- em solugao:

NHs + H20 = NH4* + OH"

A constante de equilibrio para esta reagéo é:

_INH O] 4 gox 105
[NH;]

onde Kp é chamada de constante de dissociacdo basica. Neste caso, a
agua age com uma base (receptador de prétons) com respeito a acidos que
sdo acidos mais fortes que a agua e, como um &cido (doador de prétons),
com bases que sédo bases mais fortes que a agua.

Ky

As concentrages tipicas de H3O* e OH" em solugdo variam de 10! mol
Lt a 10** mol L% Devido a dificuldade de se expressar graficamente, de
forma linear, esta variagdo de concentracdo é utilizada uma escala
logaritmica que fornece um comprimento igual na escala para cada
poténcia de 10 da concentragdo de HzO*. Assim é definida a variavel
chamada de pH, onde:

pH = —log[H;0"] ou [H;0"]=10""
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O ponto de neutralidade na escala de pH aquoso (pH = 7,00 a 25 °C) é
uma consequéncia da magnitude da constante de equilibrio para a
dissociagdo da agua. A temperaturas diferentes de 25 °C em agua, ou na
presenca de outros solventes, o ponto de neutralidade pode nédo ser a
pH = 7,00.

Se um &cido se dissocia totalmente em solugdo, a concentracéo do ion
hidrogénio (e o pH) sera uma medida da quantidade total de acido na
solugdo. Para um &cido forte:

[H:0* =C
pH=-logC=pC
onde C é a concentragdo molar do acido forte em solugdo. Essa relagdo &
verdadeira para acidos fortes como HCIO4, HCI e HNO:s.

Contudo, se o &cido € monoprético fraco, ele ndo estard totalmente
dissociado e a concentracédo do ion hidrogénio (ou pH) da solugdo é dado
em uma primeira aproximacao pela expressao:

[H']~ /K, C

pH ~ —Iog(,/ KaC) = 2pK, + 3pC

onde Ka é a constante de dissociacdo do &cido fraco e C € a concentracéo
molar do &cido. Como pode ser observado, para &cidos fracos
monopréticos a concentragdo do ion hidrogénio ndo € igual a C e o0 pH ndo
€ igual a pC.

A concentracao C de um &cido fraco ndo pode ser determinada apenas
através da medida do pH. A equacdo mostra que se deve também
conhecer a constante de dissociacéo, Ka, do &cido. Contudo, é possivel
determinar C medindo a quantidade de uma base forte (como NaOH) que é
necessaria para reagir totalmente com uma amostra do acido. Isto é
chamado de TITULACAO ACIDO-BASE. A base é adicionada a partir de uma
bureta, e assim, conhecendo-se a concentragdo da base e o volume
necessario para titular o acido, é possivel calcular a quantidade total de
acido fraco em solucao.

Um gréfico do pH da solu¢cdo em fungéo do volume de base adicionada
é chamado de CURVA DE TITULACAO. Para detectar o ponto de viragem tanto
se pode usar um medidor de pH quanto um indicador. Um indicador acido -
base é uma molécula organica que é, ela prépria, um acido e uma base
fraca. A forma acida e basica do indicador tem diferentes cores, por isso o
indicador mostra uma mudanca de cor quando vai da forma &cida para a
forma basica. O intervalo de pH onde esta mudanca de cor ocorre depende
da constante de dissociac¢éo acida do indicador, TABELA 1.
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TABELA 1. INDICADORES ACIDO-BASE TiPICOS

INDICADOR INTERVALO DE COREM COREM
PH AcIDO BASE
Violeta de metila 0,0-1,6 Amarelo Violeta
Amarelo de metila 29-40 Vermelho Amarelo
Alaranjado de metila 31-44 Vermelho Amarelo
Vermelho de metila 4,8-6,2 Vermelho Amarelo
Azul de bromotimol 6,0-8,0 Amarelo Azul
Azul de timol 8,0-9,6 Amarelo Azul
Fenolftaleina 8,2-10,0 Incolor Résea
Amarelo de alizarina 10,1012,0 Amarelo Vermelho

Os indicadores podem ser formados por uma mistura de varios
indicadores. Um indicador deste tipo amplamente utilizado é o indicador
universal de Yamada. Para a preparagdo de 200 mL de solucdo deste
indicador, sdo dissolvidas 0,005 g de azul de timol, 0,012 g de vermelho de
metila, 0,06 g de azul de bromotimol e 0,1 g de fenolftaleina em 100 mL de
alcool etilico. A seguir, a solugéo € neutralizada, até a cor verde, com uma
solucdo 0,01 mol L't de NaOH e finalmente, é diluida a 200 mL com agua
destilada.

O indicador interage na medida, em vista ao consumo de &cido ou base
necessario para a mudanca de cor. Porém, esta quantia é geralmente
desprezada desde que sejam usadas somente algumas gotas da solugéo
de indicador.

Os indicadores sdo bons para uma estimativa grosseira de pH ou para
detectar uma ampla variagdo de pH, mas ndo para medidas precisas. Para
medidas precisas séo utilizados os medidores de pH o qual faz uso do fato
de que, em alguns casos, a forca eletromotriz (fem) de uma célula
galvanica depende do pH da solugdo. Este aparelho, além de fornecer uma
determinacao precisa, é de uso bem simples permitindo medidas de rotina
sendo necessario apenas a sua calibragcdo com solugdes tampéo de pH
conhecido.

Todos os medidores de pH tém um elemento sensivel composto de dois
eletrodos de meia-célula: um eletrodo de membrana de vidro, sensivel a
concentragdo do hidrogénio, e um eletrodo de referéncia. O eletrodo de
referéncia usual € o de calomelano. Algumas vezes, os dois eletrodos de
meia-célula sdo combinados em uma unidade chamada de eletrodo
combinado. O principio de operacdo em ambos 0s casos é 0 mesmo. A
concentragdo de HszO* determina o potencial do eletrodo de vidro. O
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potencial (ou voltagem) que aparece na membrana de vidro é proporcional
a razéo do logaritmo da concentragdo de HzO* dentro e fora do eletrodo de
vidro. O medidor de pH mede o potencial da célula total através dos dois
eletrodos de meia-célula e mostra esta medida em uma escala calibrada
em unidades de pH.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL
MATERIAIS NECESSARIOS:

pHmetro; Bureta de 50 mL; BalGes volumétricos de 50, 100, 250 e 500 mL;
Provetas de 25 e 100 mL; Béquer de 50 mL; Erlenmeyer de 250 mL; Tubos
de ensaio.

REAGENTES:

Acido cloridrico (HCI); Acido acético (HsCCOOH); Carbonato de sédio
(Na2CO0s); Solucdo desconhecida de HCI; Alaranjado de metila; Verde de
bromocresol; Tropeolina 00; Solu¢des tampao com pH definidos.

SEGURANCGCA:

e Cuidados como a utilizacdo de pipetadores e da capela ao lidar
com acidos, sédo alguns dos itens basicos de seguranca a serem
empregados durante este experimento;

e Acibo CLoriDrICO tem um forte efeito corrosivo na pele e em
mucosas em geral. Os gases liberados, se inalados, podem afetar
a mucosa nasal e os pulmdes. Em caso de contato externo
(inclusive os olhos), lavar a regido atingida com &gua em
abundéancia. No caso de ingestdo, o acido tem que ser diluido,
administrando a vitima grandes quantidades de agua ou leite;

e HIDROXIDO DE S6DIO quando ingerido tem um efeito corrosivo sobre
as mucosas, causando vomitos, dor intensa e diarréia. O contato
de solu¢des concentradas com os olhos pode chegar a destruir a
cérnea. Medidas de urgéncia sao sugeridas em caso de ingestéo,
diluir a base ministrando grandes quantidades de agua ou leite a
fim de provocar vdmitos, seguido de uma neutralizagdo com
vinagre diluido (1:1) ou suco de lim&o. No caso de contato com os
olhos ou pele, lavar com agua seguida de acido acético a 1%;

e NUNCA ADICIONE AGUA AO ACIDO — SEMPRE ACIDO A AGUA.
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PARTE A:  TITULACAO DE ACIDO CLORIDRICO

1.

10.

11.

12.

13.

14.
15.

Utilizando os dados do rétulo do frasco de acido cloridrico, calcular o
volume de acido concentrado necessario para preparar 100 mL de
solugédo aproximadamente 1 mol L?;

Utilizar um baldo volumétrico apropriado para preparar esta solugéo e
utilizar uma pipeta graduada para as medidas de volume do acido;

Calcular o volume da solucdo anterior necessario para preparar 250
mL de solucéo aproximadamente 0,1 mol L?;

Medir este volume com uma proveta e adicionar em um baldo
volumétrico de 250 mL contendo cerca de 100 mL de agua destilada;

Lavar algumas vezes a proveta usada com um pouco de agua
destilada transferindo sempre para o baldo volumétrico;

Agitar cuidadosamente o baldo e adicionar agua destilada até
completar os 250 mL;

Fechar bem o baldo e vira-lo de cabeca para baixo véarias vezes para
homogeneizar a solucao;

Para padronizar a solucdo de HCI com carbonato de sédio p.a.
(utilizado como padrao primario), calcular primeiramente a massa de

carbonato de sédio que reage totalmente com 30 mL de solucédo 0,1 M
de HCI;

Pesar a massa de carbonato de sédio o mais proximo possivel do valor
calculado em uma balanca analitica, utilizando um pedaco de papel
acetinado;

Em seguida, transferir o carbonato para um erlenmeyer de 250 mL e
adicionar 40 mL de agua destilada, medidos na proveta;

Adicionar a seguir, duas gotas de indicador alaranjado de metila ao
erlenmeyer;

Preencher uma bureta de 50 mL com a solugéo de é&cido cloridrico 0,1
M preparada anteriormente, e titular a solugdo de carbonato de sédio;

Anotar o volume de acido utilizado no ponto de viragem da cor do
indicador (ponto de viragem é levemente vermelho);

Calcular a concentragdo molar da solugao acida preparada;
Repetir a titulagcdo com outra massa de carbonato.
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PARTE B: USO DE INDICADORES PARA MEDIDAS DE PH

10.

11.

12.
13.
14.

15.

16.

17.

O primeiro passo é preparar padrdes de pH para comparagao;
Utilizar uma solug&o 0,10 M de HCI para a solugéo de pH = 1,0;

Cuidadosamente, diluir 5 mL da solu¢do 0,10 M de HCI, com agua
destilada, a um volume de 50 mL em um bal&o volumétrico;

Misturar bem a solucéo e isto fornecerd uma solucéo de pH = 2,0;

Seguindo o mesmo procedimento com 5,0 mL da solu¢éo de pH = 2,0,
seré obtida uma solugdo de pH = 3,0;

Para o intervalo intermediario de pH de 4 a 6 serdo fornecidas
solugbes tampdo adequadas;

Limpar cuidadosamente uma série de seis tubos de ensaio e etiqueta-
los;

Colocar 5 mL do padrédo de pH = 1 no primeiro tubo;

Colocar 5 mL do padréo de pH = 2 no segundo tubo;

Continuar a colocagdo de 5 mL dos diferentes padrdes, até ter cada
deles (pH de 1 a 6) em cada um dos tubos de ensaio;

A cada um deles adicionar uma gota de indicador tropeolina 00 e
misturar as solucées;

Observar as solugdes;
Anotar as cores que sdo caracteristicas de cada pH;

Manter os trés ou quatro tubos que mostraram variagdo de cor para
comparagdo com uma solucdo desconhecida;

Repetir o procedimento utilizando o indicador alaranjado de metila,
anotando cuidadosamente as observac¢des sobre mudancas de cores e
separar os trés ou quatro tubos cujas solugdes apresentaram mudanca
de coloragao;

Finalmente, repetir o procedimento com o indicador verde de
bromocresol. Ndo se esquecer de anotar as observagfes e separar 0s
tubos com solugBes que tiveram a coloracdo alterada. Quando este
procedimento tiver terminado, devera haver sobre a bancada cerca de
12 tubos de ensaio devidamente etiquetados, mostrando os intervalos
de cores de cada um dos trés indicadores.

PARA DETERMINAR O PH DE UMA SOLUCAO DESCONHECIDA:

Colocar, em trés tubos de ensaio limpos, 5 mL da solucdo em cada
um;
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18. Adicionar uma gota de cada um dos indicadores utilizados
anteriormente em cada um dos tubos;

19. Pela comparagéo das cores das amostras da solucdo desconhecida
com os padrdes preparados, sera possivel estimar o pH da solucéo
desconhecida.

PARTE C: CONSTANTE DE DISSOCIAGAO DO ACIDO ACETICO

A correta utilizagdo de um medidor de pH sera demonstrada em aula.
Este equipamento sera utilizado para uma série de medidas de pH em
solugbes de &cido acético que, por sua vez, serdo comparadas com as
determinacdes realizadas através do uso das solugdes padrbes com
indicadores, preparadas na etapa anterior.

C.1. DETERMINACOES UTILIZANDO UM MEDIDOR DE PH

1. Tomar uma amostra de 25 mL (com uma pipeta volumétrica) de uma
solucéo de &cido acético 1,0 mol L (solug&o 1);

Colocar em um béquer de 100 mL e medir o pH com o medidor de pH;
Calcular as concentracdes de acetato e acido acético nesta solucao;
Anotar estes valores na folha de relatério;

Calcular a constante de dissociacéo do acido acético;

2B

Repetir o procedimento acima utilizando uma solugdo 0,10 mol L de

acido acético (solucéo 2) no lugar da solugéo 1,0 mol L1,

7. Adicionar 25 mL de solucéo 1,0 mol L de acetato de sédio a 10 mL de
solugdo de &cido acético 1,0 mol Lt em um béquer (solugdo 3),
misturando bem a solucdo resultante com um bastdo de vidro e
medindo em seguida o seu pH;

Calcular a concentracdo de H3O* da medida de pH;

Calcular a concentragcdo de acetato pela concentracdo de acetato de
sddio adicionado (ndo esquecer de considerar a diluicdo devido a
mistura das duas solucdes);

10. De maneira similar, calcular a concentracdo de HA da quantidade de

HA adicionada, considerando também o fator de diluicao;

11. Calcular Kg;

12. Diluir 10 mL da solucéo anterior (mistura de acido e sal) com 40 mL de
agua destilada (solucao 4), misturar e medir o pH;

13. Calcular cada concentracao e o valor de Ka, como feito anteriormente;
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14. Finalmente, misturar 5 mL de solugdo 1,0 mol L! de acetato de sodio
com 30 mL de solugéo 1,0 mol L' de &cido acético (solugdo 5);

15. Medir o pH novamente;
16. Calcular as concentra¢des de HsO*, 4cido acético e acetato;
17. Calcular a constante de dissociacéo do acido acético.

C.2. DETERMINACOES UTILIZANDO INDICADORES

Nesta etapa serdo utilizadas as mesmas cinco solugdes empregadas
nas medidas com o medidor de pH (C.1) e também as solu¢des padrao
com indicadores preparadas na PARTE B.

1. Em 6 tubos de ensaio, colocar 5 mL de cada uma das solu¢des
preparadas anteriormente, sendo que a solu¢do 2 deve ser colocada
em 2 tubos;

2. Adicionar uma gota dos indicadores tropeolina 00 para a solugéo 1,
tropeolina 00 e alaranjado de metila para a solucdo 2, verde de
bromocresol para as solu¢des 3 e 4, e alaranjado de metila para a
solucéo 5;

3. Talvez seja necessario preparar solu¢des tampao de pH 3,5 e 4,5 para
gue os valores de pH possam ser estimados com precisdo de 0,5
unidades de pH.



