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Reações ácido-base 



O que são ácidos e bases? 

Um ácido é uma substância que, quando dissolvida 
em água, libera prótons (H+).  

 

Uma base é uma substância que aceita prótons.  

 

Exemplos:  ácido clorídrico (HCl) é um ácido forte 
(HClCl- + H+); hidróxido de sódio (NaOH) é uma 
base forte (NaOH OH- + Na+) 

 

Tanto a acidez como a basicidade pode ser medida 
usando a escala de pH (precisamente, o logaritmo 
negativo da concentração de prótons, [H+]). 

2 pH = -log[H+] 



• As reações químicas (ácido-base) pode 

ocorrer somente em condições adequadas. 

Particularmente, reações que envolvem 

fármacos, proteínas, enzimas e outras 

moléculas biológicas. 

• Uma reação ácido-base pode depender de 

alguns parâmetros como energia, temperatura, 

concentração das substâncias, pH do meio ou 

da vizinhança.  

Reações ácido-base? 



Escala de pH: ácidos e bases 

  É uma escala numérica 
apresentando valores entre 0 a 
14. 

 Solução ácida (pH<7); básica 
(pH>7); neutra (pH=7). 
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pH de algumas substâncias 
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Substância pH 

Sangue Humano 7.41 

Água de oceano  8.2 

Chuva ácida < 5.6 

Leite ~ 6.4 

Cerveja 4-5 

Vinagre ~ 3 

Guaraná  ~ 3 

Café 2.5-3.5 

Coca-Cola 2.4 



Água:  Um ácido muito fraco e 

uma base muito forte! 

No equilíbrio: [H+] = [OH-] = 0.0000001 M = 10-7 M 

 

pH = -log[H+] = 7 
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Fonte:http://www.lsbu.ac.uk/

water/ 

T(ºC) -35 0 25 60 300 

Kw(10-14mol2l-2) 0.001 0.112 0.991 9.311 100 

Ref a b b b c 

a - F. Franks, Water:  (Royal Society of Chemistry, 

Cambridge, 2000) 

b - J. Chem. Soc. Faraday Trans. I 73, 1721 (1977). 

c - J. Mol. Liq. 103, 3 (2003). 

Em 25ºC, pKw=14.  

Como, pKa=pKw+log[H2O]=15.74, 

Onde [H2O]=55.5 mol l-1 

                   Ref. 

http://www.lsbu.ac.uk/water/ionis.html
http://www.lsbu.ac.uk/water/ionis.html


Constante de autoprotólise (Kw) ou produto 

iônico da água 

8 Pure & Appl. Chem. 59, 1693, (1987). 



Constante de acidez (pKa) 
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Constante de equilíbrio  

Constante de acidez  

O logaritmo negativo de Ka 



(+) função crescente 

(-)  função decrescente 

Função sigmoide 
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Determinação do  pKa 



Exemplo: Emodina  
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Exemplo: Emodina  
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Chem. Phys. 440, 69 (2014). 



pKa de alguns compostos em solução aquosa  
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Composto pKa 

Ácido clorídrico -6.3 

Ácido sulfúrico -3.0 

Ácido sulfônico -2.8 

Ácido acético  4.7 

Ácido benzoico 4.3 

Tiofenol 6.6 

Fenol 9.8 

Metanol 15.5 

2-propanol 17.1 

J. Chem. Theory Comput. 1, 1133 (2005) 



O controle do pH 
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Solução tampão 
 

 Fármacos, proteínas, enzimas têm suas atividades 

biológicas muito sensíveis  as variações de pH 



Ácido fosfórico 

O controle do pH 
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pH em solventes não aquosos! (Metanol) 

metanol Tampão 1 

1 

Tampão 2 

pH 3.46 5.25 

pH* 5.79 7.53 

Tampão 1: mistura de 0.01m de ácido oxálico 

(C2H2O42H2O), mais 0.01m óxalato de 

amônio ((NH4)2CO4.H2O). 

Tampão 2: mistura de 0.01m de ácido 

salicílico (C7H6O3), mais 0.01m de salicilato 

de sódio (C7H5NAO3). 

Electrophoresis, 24, 1544 (2003). 

Rec. Trav. Chim. 76, 699 (1960). 
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A.3 Equação do pKa (Eq. 3.6)

A equação que relaciona o pKa da Emodina com a diferença de energia livre do

processo de desprotonação é deduzida aqui a partir da equação A.1, que a reescrevemos

da seguinte maneira,

EMH(sol) + SH(sol.)
∆Gsol.
−→ EM−

(sol.) + SH+
2 (sol.), (A.10)

onde ∆Gsol. é a variação de energia livre envolvida no processo de desprotonação da

Emodina em solução. Para esse processo podemos considerar um sistema contendo os

reagentes e os produtos nas condições termodinâmicas, em que a temperatura (T ) e

a pressão (P ) sejam constantes. Assim a energia livre de Gibbs desse sistema é dado

em função das grandezas intensivas T , P , ηE, ηS, ηE− e ηS+ (onde ηj é o número de

mols dos reagentes e produtos), de tal modo que podemos escrever essa propriedade

como G = G(T, P, ηE, ηS, ηE− , ηS+). Assim a derivada total de G é dada por:

dG =
(

∂G
∂T

)

P,ηj
dT +

(

∂G
∂P

)

T,ηj
dP +

(

∂G
∂ηE

)

T,P,ηj 6=E

dηE

+
(

∂G
∂ηS

)

T,P,ηj 6=S

dηS +
(

∂G
∂η

E−

)

T,P,η
j 6=E−

dηE− +
(

∂G
∂η

S+

)

T,P,η
j 6=S+

dηS+

, (A.11)

onde ηj representa as variáveis ηE, ηS, ηE− e ηS+ . Usando as seguintes definições

termodinâmicas,
(

∂G

∂T

)

P,ηj

= −S;

(

∂G

∂P

)

T,ηj

= V ;

(

∂G

∂ηE

)

T,P,ηj 6=E

= µE, (A.12)

onde S é a entropia do sistema, V é o volume e µE é o potencial químico da Emodina.

Essa definição do potencial químico é análoga para µS, µE− e µS+ . Assim, substituindo

as funções S, V e µj na equação A.11, obtém-se,

dG = −SdT + V dP + µEdηE + µSdηS + µE−dηE− + µS+dηS+ . (A.13)

Considerando que o processo ocorre a temperatura e pressão constantes, assim,

a equação A.13 se resume a,

dG = µEdηE + µSdηS + µE−dηE− + µS+dηS+ (T e P constantes). (A.14)
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O número de mols dos reagentes (ηr) e produtos (ηp) pode ser dado pelas seguintes

relações, ηr = ηr0 − ξ e ηp = ηp0 + ξ, onde ηi0 é o número de mol inicial de cada

componente e ξ é definido como extensão da reação, que tem dimensão de mol. Como

a reação ocorre dos reagentes para os produtos, temos, portanto que ξ varia de 0 até um

dado valor máximo, que é definido pela estequiometria da reação. Assim, diferenciando

essas relações, obtém-se, dηr = −dξ e dηp = +dξ, onde os sinais negativos indicam

que os reagentes estão diminuindo, enquanto os produtos estão aumentando. Assim,

substituindo dηj na equação A.14 e reorganizando, obtém-se,

(

∂G

∂ξ

)

T,P

= µE− + µS+ − µE − µS. (A.15)

Considerando também que todas as concentrações dos componentes envolvidos

no processo são pequenas, o suficiente para se comportarem como uma solução ideal,

podemos usar a seguinte definição para o potencial químico,

µX(T, [X]) = µ∗

X(T ) +RTln

(

[X]

[X]∗

)

, (A.16)

onde µ∗

X(T ) é o potencial químico do componente X num dado estado conhecido, que

tomamos como o estado padrão da matéria ([X]∗ = 1 mol/L). Assim substituindo a

função µX(T, [X]) na equação A.15, obtém-se,

(

∂G
∂ξ

)

T,P
=

{

µ∗

E−(T ) + µ∗

S+(T )− µ∗

E(T )− µ∗

S(T )
}

+RT
{

ln[EM−] + ln[SH+
2 ]− ln[EMH]− ln[SH]

}

.

(A.17)

Na equação A.17, a grandeza
(

∂G
∂ξ

)

T,P
tem dimensão de potencial químico, que

de acordo com o potencial de Gibbs pode ser definido como,
(

∂G
∂ξ

)

T,P
= ∆G, que é

justamente a variação da energia livre de Gibbs com a extensão da reação ξ. A soma

dos potenciais químicos na equação A.17, ou seja, o primeiro termo dessa equação é

definido como,

∆G∗ = µ∗

E−(T ) + µ∗

S+(T )− µ∗

E(T )− µ∗

S(T ), (A.18)



250 Apêndice A. Informações Complementares

onde ∆G∗ é a variação de energia livre envolvida no processo de desprotonação, logo

após atingir o equilíbrio químico, que de acordo com a equação A.10, ∆G∗ = ∆Gsol..

Assim, substituindo a função ∆Gsol. na equação A.17, e reorganizando essa equação,

obtém-se,

∆G = ∆Gsol. +RTln

(

[EM−][SH+
2 ]

[EMH][SH]

)

. (A.19)

Quando o sistema está em equilíbrio, a energia livre de Gibbs deve ser mínima

com relação à extensão da reação ξ, ou seja, ∆G = 0.

∆Gsol. = −RTln

(

[EM−][SH+
2 ]

[EMH][SH]

)

. (A.20)

O termo em parêntese na equação A.20, representa a constante de equilíbrio (Keq.) do

processo de desprotonação, que de acordo com a equação A.2, está relacionada com

a constante de acidez (Ka). Portanto a equação A.20 pode ser escrita da seguinte

maneira,

∆Gsol. = −RTln

(

Ka

[SH]

)

⇒ Ka = [SH]e−
∆Gsol.

RT , (A.21)

que passando a função logarítmica em ambos os lados da equação A.21, obtém-se a

seguinte equação,

pKa =
∆Gsol.

RTln10
− log[SH], (A.22)

onde usamos a definição de que pKa = −log(Ka). A equação A.22, representa uma

relação direta entre a constante de acidez (pKa) e a diferença de energia livre do

processo, ∆Gsol.(EMH + SH−→EM− + SH+
2 ). Note que a equação A.22, também

se aplica ao processo dado por, ∆Gsol.(EMH−→EM− +H+), porém devemos omitir

o último termo dessa equação. A demonstração da equação A.22 apresentada aqui

foi baseada no livro do McQuarrie [328], como discutido acima, mas encontramos na

literatura outras maneiras de demontração dessa equação, veja o trabalho de Pliego

Jr. [288], onde essa equação foi demonstrada a partir de ciclos termodinâmicos.
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