ibrios Acido-Base

Equl

Agosto/2016

Prof. Dr. Rafael Martos Buoro — Instituto de Quimica de Sao Carlos —
Universidade de Sao Paulo



Teoria Acido-Base de Arrhenius

* Teoria de Arrhenius: Baseado em seus experimentos com condutividade elétrica em
meio aquoso, o quimico, fisico e matematico sueco Svante August Arrhenius (1859-
1927) propbs, em 1884, os seguintes conceitos para definir acidos e bases:

- Conceito de acido de Arrhenius. Espécie que, quando ioniza, produz o ion H* como
Unico ion positivo, ou mais corretamente, o ion hidrénio (H;O*

H*+H,0 = H;0"

Exemplos:

HCl + H,0 > H,0*+Cl-
HNO, + H,O0 - H,0*+ NO;"
H,S0,+2 H,0 - 2 H,0*+ SO,* (4cido diproético)



Teoria Acido-Base de Arrhenius

* Conceito de base de Arrhenius. Espécie que, quando dissocia, produz
o ion OH" como unico ion negativo.

o + =
NaOH(q) = Naaq) + OHag)
Ca(OH)Z(aq) : Ca(aq) + ZOH(CLC[)

* Sais: Produtos de reacao entre acidos e bases = reacoes de
neutralizacao (considerando relacdoes equimolares entre acidos puros
e bases puras) =2 produto apds evaporacao

HCl(aq) + NClOH(aq) == NaCl(aq) - HZO(Z)



Substancias Anfoteras

* Podem participar de reacdes de neutralizacao, tanto com acidos como
com bases, ou seja H* ou OH-.

Ex: Hidroxido de Aluminio (Al(OH),)

Reacdo com acido: Al(OH)3(5) + 3H(y = Allgp + 3 Hy0(
Reagcao com base: AlL(OH)3(5) + OH(_aq) = [AI(OH)4](_aq)

Facilita separacoes analiticas como separacao dos cations do terceiro grupo



Teoria Acido-Base de Arrhenius

* No entanto, a definicao é incorreta!

Se consideramos que todas as espécies se encontram na forma ionica,
Com excecao a agua, a equacao real do sistema é:

g U + e i — "
Na(aq) + OHaqy + Higqy + Cliaqy — Naiaq) + H200) + Clag)

lons Espectadores = N3o participam da reagdo quimica



Teoria Acido-Base de Brownsted-Lowry

e Acido: substancia molecular ou iénica que libera prétons (H*)
e Base: substancia molecular ou ibnica que recebe protons (H*)

Acido = Base + H*

Quando em equilibrio, denota-se esse sistema como sistema conjugado.

Obs: Este sistema nao esta ligado a nenhum tipo de solvente.

Ex: HCL = Cl” + HY



Teoria Acido-Base de Brownsted-Lowry

* Acidos podem ser:

Moléculas nao carregadas: HCI, HNO,, H,SO,, CH,COOH, etc”.
Anions Hidrogenados: HPO,2, HSO,

Cations Positivamente carregados: NH,*, H,O*

* Bases podem ser:
Moleculas nao carregadas como: NH;, H,0O
Anions como: Cl;, NO;, NH,



Reacdo Acido Base segundo Brownsted-Lowry

e Para uma espécie qualquer, o equmbrlo acido base pode ser escrito da
seguinte forma: -=~

Acido, = Base '+ H
~ - \ Base Conjugada

. Essg proton pode ser capturado por uma segunda base formando um novo
acido:

Base, + H* —"Aado )
’\> Acido Conjugado

Assim, o equilibrio global pode ser escrito:

Acido; + Base, — Base; + Acido,



ACIDOS E BASES

HCI(g) + Hzo(g) _>H30+(aq) + CI-(aq)

Concentracao molar, mol/L

O n° de moléculas ionizadas é

grande comparada ao n° _de

moléculas iniciais. A relacao

ne moléculas
ionizadas

entre eles expressa o grau de
ionizacao (a),
encontrar o a constante de

que permite

ionizacao do acido (K.).

Q@ ="he moléculas

iniciais

- tempo

o =

Cionizado x100

Cinicial

Em solucoes diluidas = HCI = totalmente ionizado.

Logo, nao tem sentido falar em K, para acidos fortes.




HCN,., + H,0, = CN-

acido bafe base

FRACO = EQUILIBRIO DINAMICO

Mesmo em solugoes diluidas = HCN = muito pouco
ionizado

o é
baixo

d A
2
HCN

= S~ : Um acido fraco é& melhor
TEJ I definido em termos da K, .

|
o — ctes
On [
©
£ : [H;0*] [CN'] y

- K, = = 4,93x10"

8 : H,O+, CN a [HCN] ro3X
8 | <l >

10



Acido forte: HCI

Antes da

Di . o~ No
Issociacdo  gqylibrio
ou 1oniZzagao
HCI H+ CI-

A concentracao molar da forma
nao ionizada { [Cl"'] e [H*] }, no
equilibrio, é muito |,
praticamente, ocorre 100%
de ionizacao

Acido fraco: HAc

Antes da No equilibrio
Dissociacao

’ ,
(0)

A concentracao molar da forma na
ionizada { [Ac’] e [H*] }, no equilibrio,
éT.0a él.

« _[Ac] [H*]
27 [HACc]

= 1,75x10-5

Qual a % de ionizacao ou
grau de ionizacao (o) da
solucao 1 mol/L de HAC?

11



Acido fraco: HAc

Solucao 1 mol/L de HAc

Antes da No equilibrio
Dissociacdo HAc&— Ac- + H*t
HAc 99,582% inicio 1 0 0
100% Dissoc.e | x X X
0,418% forma
& 1-x X X

A concentracdao molar da forma nao
ionizada { [Ac’] e [H*] }, no equilibrio,
éT.0a év.

[Ac] [H*]
K, =
[HAC]

= 1,75x105

Qual a % de ionizacao ou
grau de ionizacao (o) da
solucao 1 mol/L de HAC?

1-x~1 ex=[Ac] =[H]

X.X

x2 =1,75x10-5

= 1,75x10-5

x =[Ac] = [H*] = 4,18x103mol/L

4,18x103

o= 100 =

0,418%
1 _>

o)



Base forte: NaOH

Antes da No
Dissociacao equilibrio
NaOH Nat OH-

A concentracao molar da forma
nao ionizada { [OH"] e [Na*] },
no equilibrio, é muito {,
praticamente, ocorre 100% de
ionizacao

Base fraca : NH,OH

Antes da No equilibrio
Dissociagao

NH,OH

A concentragcao molar da forma nao
ionizada { [OH] e [NH,*] }, no
equilibrio, é T.0a é\l.

" _[OH] [NH,*]
P~ [NH,OH]

= 1,75x10"°
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Acidos Fortes do ponto de vista pratico estdo
completamente ionizados em.

H,0
HNO3 * 34 H+ + N03- } H*

Bases Fortes do ponto de vista pratico estao
completamente ionizadas em H,0.

NaOH —2 -Na*+ + OH- }OH'

Acidos Fracos ionizam de forma limitada em H.,O.

CH,COOH = CH,COO- + H* }HAC

H,O

Bases Fracas ionizam de forma limitada em H,O.

NH, + H,0 = NH,* + OH'}NH4OH

14



Como deduzir que agua pura tem

IONIZACAO DA AGUA oH=7?

Considere um litro de AGUA que na temperatura

de 25°C apresenta d = 0,997 g/cm?3

No equilibrio tem-se:

—_— + -
[H,0] =M= 997 g - 55.4 mol/L H,O H* + OH
M* 18 g/mol
H*] [OH-
1 eq = LA I ]= 1,81x10-16
[H,O]

Cte. do produto
Ctes o= ionico da H,0
(\Keq X [H291'= [H*] [OH ] = Kw

-~ -
/ | v £ el

Keq X [H,0] = 1,81x101®x 55,4 = 1,00x1014 = K, = [H*] [OH"]

15



K., X [H,0] = 1,81x1016x 55,4 = 1,00x10-14 = K,, = [H*] [OH"]

mas no equilibrio a proporcao é 1:1, ou seja, [H*] = [OH"]

Entao, K, = [H*]? ou {
~-»>KwW varia com a Temperatura

K, = [OH]2 = 1014 (25°C) -

Para solucoes muito diluida

utiliza-se a notagao: p = -log
v [Sorensen (1909)_]

[H*] =K, = 107 ou
[OH] = \K, =107 |

-log[H*] = pH e -log[OH"] = pOH

s

Adicdo de 10 mols de HClem 1 L de
agua. Qual o pH?



ACIDOS E BASES

!

FORTE

HCl Solucao
concentrada

%p=36-37%d=1,19
g/cm?3

Como é obtida?

HCI(g)'l' HZO(,) I-|3o+(aq) + CI-(aq)

Considere 1 L de Solucao:
a) Calcule a massa dessa 1 L de solucao.

= £:> m = 1,19 g/cm3x1000 cm?3
\"/
m=1190g

b) Calcule a massa de HCl nessa quantidade de
solucao.

1190 g —100%
Bt myq = 440,3 g
My 37%

N8



ACIDOS E BASES

/—\ ;
HCI(g) o HZO(,) I-|3o+(aq) + CI (aq)

!

FORTE

HCl Solucao
concentrada

%p=36-37%d=1,19
g/cm?3

Como é obtida?

Considere 1 L de Solucao:

c) Calcule a concentracdo do HCl em mols/L nessa
solucao.

m (g) 440,3

M= = mol/L

MM (g/mol)xV(L) 36,5x1

M=12,06 mol/L

18



n

Numero de mols

m (9g) ou M= M (mol/L)xV(L)
MM (g/mol)

HCI Solucao
concentrada

%p=36-37%d=1, 19
g/cm3

Como é obtida?

) Qual a concentracdao molar em ions H* quando 1 gota
(0,05 mL) dessa solugao € adicionada a 1 L de H,O destilada?

DILUICAO==) Mantes = Mapos
e N\
0,05 mLx12,06 mol/L = 1000 mLx M,
M, .65 = 6,03x10"¢ mols/L
e) Qual o pH dessa solucao diluida?

pH = 3,22

19



Relacao entre pH e pOH

oH [H,0%] é[OH'] pOH

Alcalina

Neutra 7. et S s e )

Solucéao
A

20



Calculo de pH

Para calcular o pH de qualquer solucao, a 12
etapa é encontrar a [H*] ou [OH-]. Para:

Acidos fortes o H* esta totalmente ionizado.
De maneira geral a [H*] = [acido].

Bases fortes a OH- esta totalmente dissociada.
De maneira geral [OH"] = [base].

Acidos fracos e bases fracas, além da [acido] ou
da [base], deve-se levar em conta a K, ou a K,.

21



a) Calcular o pH de uma solucao de HCI 0,1 mol/L?
HCI é acido forte, esta praticamente 100% ionizado

Logo [H*] = [HCI] = 0,1 mol/L. Entao:
pH = -log [H*] > pH = -log 0,1 = 1

b) Calcular o pH de uma solugcao de NaOH 0,1 mol/L?
NaOH é base forte, esta praticamente 100% dissociada

Logo [OH-] = [NaOH] = 0,1 mol/L. Entao:
pOH = -log [OH] - pOH = -log 0,1 = 1, logo pH = 13

c) Como calcular o pH de uma solugao de HAc 0,1 mol/L:
K, =1,75x107

d) Como Calcular o pH de uma solugao de NH,OH 0,1 mol/L:

K, = 1,76x10-5

22



Solucao 0,1 mol/L de HAc

HAc &— Ac + H*

inicio 0,1 0 0
Diss. e X X X
forma

< 0,1-x X X

0,1-x~0,1 ex =[Ac] =[H]

K, = = 1,75x10">

0,1

x2 =1,75x106
X = [Ac] =[H*] = 1,32x103 mol/L

pH = 2,88

Solugao 0,1 mol/L de NH,OH

NH,OH2 —NH,* + OH-

inicio 0,1 0 0
Diss. e X X X
forma

< 0,1-x X X

0,1-x~0,1 ex=[NH,] =[OH]

K, = 1,76x10-5
= = x =
b 0,1 ’

x2 =1,76x10-°

x = [NH,*] = [OH] = 1,33x103 mol/L

POH=2,88 > pH=11,12

23



Hidrolise



pH EM SOLUCOES DE CATIONS OU ANIONS
QUE PROVOCAM HIDROLISE

Interacao entre os ions do sal
dissolvido e os ions H* e OH" da H,0.

|
v

Esses ions deslocam o equilibrio iénico da H,O0.

Hzo — H+ + OH- ................ > KW
|INTERAGEM‘
ANIONS CATIONS
Derivados de Derivados de
acidos fracos bases fracas

U U

formando o acido nao formando a base nao
dissociado correspondente

dissociada correspondente
e {[H*] no meio

e {[OH-] no meio

<= g — KA

solucao

25



Qual o pH de uma solugao de H;CCOONa (NaAc) 0,1 mol/L?
(K, = 1,75x105)

O NaAc é um sal totalmente dissociavel e portanto é um eletrolito
forte. Sua dissolucao em agua pode ser representada por :

> o e S -
NaAc — '‘Ac + ‘Na* ... i Derivado de base forte,
A Ngirec> nio provoca hidrélise

/
/

Y

H,O—— H* + OH- K.,
Ac + H? HAC 1/K,
. - K.,
Ac + H,O0O — HAcC+OH ----- — Keq = K,
K HAc] [OH- -
Keg= —2— = [ > 0] [A _ 1. keox[H,0] = ki , mas no =
\ a [H,O0][Ac] [HAcC] = [OH"]
K 10-14 OH"]2
Portanto, K, =— " = =5 [ ] —[OH"] = 7,5x10-6
K, 1,75x105 0,1
pOH = 5,1

Sais derivados de acido fraco provocam

pH = 8,9 hidrolise dando solucoes alcalinas
26



Qual o pH de uma solugao de NH,CI 0,1 mol/L? (K, = 1,76x10°)

O NH,CI é um sal totalmente dissociavel e portanto € um eletrélito forte.
Sua dissolugcao em agua pode ser representada por :

-

NH,Cl - ‘,&H4+\' + ,'éi—" Derivado de acido forte,
5 S \_ s nao provoca hidrolise
H,0—— H* + OH- K,
NH,* + OH- ——— NH,OH 1/K,
: — K.
NH4+ + Hzo = NH40H + H+ _— e == Keq — K
b
K =_Xw _[NH,OH] [H*] , mas no— ,
pig Tty [NH,*] [NH,OH] = [H*]
K 10-14 H+12
Portanto, K, =— " = = [H*] —[H*] = 7,5x10°
Ko  1,76x105 0,1
pH = 5,1

Sais derivados de base fraca provocam
pOH = 8,9 hidrolise dando solucoes acidas



Tampao



Solucao Tampao

Sao aquelas solucoes “insensiveis” a adicao

de acido ou base (variam relativamente
pouco o pH pela adicao de um acido ou uma
base). As substancias que constituem os
tampoOoes agem aos pares oOu, menos
comumente, em grupos, constituindo um
sistema protetor.
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Uma solucao tampao é aquela formada por:
1. Um acido fraco ou uma base fraca e
2. O sal do acido fraco ou base fraca

Ambos devem estar presentes!

Uma solucao tampao tem a capacidade de resistir a
pequenas variacoes de pH sob pequenas adicoes de
quantidades de acidos ou bases.

Considere uma mistura equimolar de CH;COOH e CH;COONa

1
CH,COOH (aq) —’.2 H+ (aq) + CH;CO00- (aq)

Adicdo de: a) acido: H* reage com Ac- »> deslocamento para 2
b) base: OH- reage com HAc » deslocamento para 1

O pH permanece praticamente constante.

30



Considere: HCI H+ + CI-
HCIl + CH;COO- —— CH;COOH + CI-

\ _ [Ac] [H*]

Nucl adg = 0,1 MoIS/L X Vo (L) K,= [HAC] = 1,75x10-5

HCI 0,1 mol/L

Nuac = Nnaae = 0,2 mols x 50x103L = 0,01 mols [HAC]
+1 = -5y =3
/1 [H*] =1,75x10° x [Ac]

—— +
ou 50 mL H,O destilada PH = -log [H*]

1 50 mL solugcdo Tampéao
0,2 mol/L em HAc/NaAc
[ e )

VHCI add pH
(m L) MNHcl add MNHAc NAcetato T 7,0-
(x10%) | (x10%) | (x10%) [ o Solugéo
a Tampé&o
0 0 10 10 7 4,74 5,0- Solucao tampao
10 1 11 9 1,78 4,67 o
20 2 12 8 1,54 | 4,58 3,0+
H,O0
30 3 13 7 1,43 4,49
1.0- T ——
40 4 14 6 1,35 4,39 3
1 1 I I 1 1
50 5 15 5 1,30 4,28 0 1 2 3 4 5

Mols de HCI add x 103



Ex.: Na preparacao da solucao tampao de HAc/NaAc 0,1 mol/L
pode-se misturar HAc 0,1 mol/L com NaAc 0,1 mol/L.
A solucao de HAc 0,1 mol/L apresenta pH 2,87, isto é:

HAc=- _ H+* + Ac (K,=1,75x10"5);

HAC no = [H+] = [Ac] - .
Ac] [H* .
1L de HAC K, = [ CH]A[ ] = 1,75x10-5 [H¥]2 = K, . C,
(0,1 mol /L) [HAcT PH = 2,87
pH = 2,87 e Erid
(Conc. inicial .-~
do acido)
[Ac] [H*]
®  [HAc] PH = pK, - log e
[Ac]
o9
éo,» : ‘1,
e Q\\cf‘"\ Equacdo de Henderson-Hasselbalch
c] ™
[H*] = K, x

[AcC] NAO DECORE FORMULAS
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pH de uma solugao de H;CCOONa (NaAc) 0,1 mol/L = 8,9
(K, = 1,75x105)

—_\

15 C o - N -
NaAc - l\Ac-, + (\N cH I e e A Derlvado de ba§e i:o_rte,
WA AR nao provoca hidrolise

/
/

I's

H,O— H* + OH- K,
Acc + H* —— HAc 1/K,
e KW
Ac + H,0 —— HAc+OH ----- ~ Keq =
K HAc] [OH- 2
Keq = 0" _[HAc] [ _ 1 S ke X[H;01 = ki , masno = ,
\ a [H,O][Ac] [HAc] = [OH"]
e
K 10-14 OH-]2
Portanto, K, =— " = — [ ] —[OH"] = 7,5x10-6
K, 1,76x105 0,1

pOH = 5,1
pH = 8,9
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A mistura HAc/Ac 0,1 mol/L apresenta pH 4,74, porque,

Na mistura de HAc e Ac- em solucao temos:
T[Ac] e, portanto, {[H*] e T[HAc], entdo o
pH deve 1. Independente do que ocorra o —

HAc/Ac
é restabelecido, porém, o valor de K, nao se
1 L de HAc/NaAc altera.
Ambos 0,1 mol/L
= 3 I Ac + Ac] [Ht
HAC = H' - +TIAC } Entao: K_ = [/ [ ]][ ] = 1,75x10-5
HAC
NaAc—— Nat + Ac
0,1mol/L "~ 0,1 mol/L

Logo, [H*] = K, =1,75x10°> — pH = 4,74

Como varia o pH dessa solucao tampao quando se
adiciona 0,01 mol/L de HCI ou 0,01 mol/L de NaOH?
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r adicao de 0,01 mol de HCI ou NaOH

é a) adiciode HCl: HAc = H* + Ac | {[Ac] em 0,01 mol
(reage com Ac)) + £
NaAc Na* + AcC’| 1[HAc] em 0,01 mol

1L de
HAc/NaAc it
Ambos No equilibrio : [HAc] = 0,1 + 0,01 = 0,11
0,1 mol/L [Acc]=0,1-0,01=0,09
pH = 4,74
[HAC] 0,11
PH = pK_ - Iogm = 4,74 - log 0.09° 4,74 = 4,66

b) adicdo de OH: HAc = __ H* + Ac | T[Ac] em 0,01mol
(reage com HAc) NaAc——Na* + Ac" | |[HAc] em 0,01mol ApH=0,12
-y,

No equilibrio : [HAc] = 0,1 - 0,01 = 0,09
[Ac]=0,1+0,01=0,11

HAC 0,09
PH = pK, - log [ ]= 4,74-log ~—~—=4,74 = 4,84

[Ac] 0,11
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Aplicacao: + 2 Ht 2 HCrO, — + H,0

Existe em meio Existe em meio
basico [Cr0,2] 1 : acido [CrO,2]
|
H+ [Cry,0,21T
] >
< |
[CrO,2]T : OH"
|

Baz* + Cr,0,2 =—

HAc/Ac

Os Cr,0,% sao soluveis, portanto, se ocorrer
pptacao so pode ser cromato CrO 2-.

™~

K, O BaCrO, para pptar. precisa de uma [CrO,?] < do que
BaCrO, 1010 >aquela existente em pH 5, enquanto o SrCrO, nao
ppta. nessas condicoes. Entao em meio HAc/Ac é
possivel separar quantitativamente o Ba2* do Sr2+,

SrCro, 10
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