TITULAGAO DE H,SO, COM
NAOH

REACAO ENTRE UM ACIDO FORTE E UMA BASE FORTE
LABORATORIO DO DiA 13/9/2022
EQuILiBRIOS AcIDO/BASE



Completar o balao com agua no dia em que for realizar a analise

Se completou e viu que nao da para fazer a titulacao,
pipete as 3 amostras para erlenmeyers de 125mL.

SO da para fazer 3 analises. Cada aliquota tem 25 mL.
Vermelho de metila

« ! 25 mLdeH,SO,+ 3 ou 4 gotas de indicador
Vermelho de Metila

R$138%

1H,80, - 2H"+ SO, Nm - = 2X N,
2H* +20H" — 2H,0

SO

2774



Ponto estequiométrico, pH =7
1 NaOH 1 Gota de NaOH em excesso

| E o pH passa de 7,0 para, por exemplo,
para 8,0 ou 9,0

1 Gota de NaOH a mais, o pH varia
bruscamente e a solucao
fica alcalina, indicador muda para
amarelo.

H,SO, + indicador = vermelho de
metila

Inicio da titulacao o meio é acido e o
indicador tem cor vermelha



Non- = Cnaon X ViaoH
Ny2soa = Chzsoa X Viaow

Crhaon X Myao = 2X(Ciz504) X Viasoa

V] |

Padronizaram V gasto na bureta V pipeta



Produto da reacao: formacao sal
Na,S04 (2Na* + S0,%)

Na* : Na'altera o equilibrio ionico da agua?
Nao altera!!!

SO; :alteraoequilibrioidnico da agua?
Nao alteral!!!

pH no ponto estequiométrico =7,0



INDICADORES ACIDO-BASE

Nome Intervalo de viragem Cor
Azul de timol 1,2-2,8 Vermelho-Amarelo
8,9-9,6 Amarelo-Azul
Amarelo de metila 29-4,0 Vermelho- Amarelo
Alaranjado de metila 3,1-4,4 Vermelho-Laranja
Bromocresol 3.8—-54 Amarelo-Azul
Vermelho de metila 4,2 -6,3 Vermelho-Amarelo
Roxo de bromocresol 5,2-6,8 Amarelo-Roxo
Azul de bromotimol 6,2—-7,6 Amarelo-Azul
Vermelho fenol 6,8-8,4 Amarelo-Vermelho
Roxo cresol 7,6 -9,2 Amarelo—Roxo
Fenoftaleina 8,3-10,0 Incolor-Vermelho
Timolftaleina 9,3-10,5 Incolor-Azul

Amarelo de Alizarina 10-12 Incolor-Amarelo




1+ NaOH

Produto & H,CCOO'Na*

/
H,CCOOH + indicador = Fenolftaleina

Inicio da titulacao o meio é acido e o
indicador é incolor






1923 BRONSTED — LOWRY : Transferéncia de prétons

acido: doador base: receptor
protons
i_HJC|(g) + Hzo(e) —_— H3O+(aq) + CI‘(aq)
acido base acido base
(hidronio)

HOH  +  Ac — HAc,,  + OHyyg
acido fraco base acido base

(hidroxila)

Johannes N. Bronsted (1879-1947) Copenhague

(Dinamarca)
Thomas M. Lowry (1874-1936) Cambridge

(Inglaterra

JRM/SHPS

23/09/2022



Acidos e Bases

Acido

Arrhenius Doador H*

Bronsted Doador H-
Aceptor
Lewis par
eletrons

Dogador

OH-

Aceptor H

Doador

par

eletrons

Problema

NH, reage
com acido

BF,; reage
com MNH

Ok ate
hoje

Como explicar a influéncia de
dnions de acidos fracos e cations

de bases fracas no equilibrio ionico
da agua?

https://www.google.com.br/search?q=hidr%C3%B3xido+de+alum%C3%ADnio&biw=1138&bih=512&source=Inms&tb
m=isch&sa=X&ved=0ahUKEwjGmJQubTOAhXGipAKHcGyB74Q_AUIBygC#tbm=isch&q=hidr%C3%B3xido+de+alum%C3

%ADnio+e+base+de+lewis&imgrc=rrUUvVIT5CcGfM%3A

23/09/2022

SHPS 10



*Acido é uma substancia doadora de prétons*

HCl+ H,0 —H,0* +  CF

."+@‘@—>Q%a+

*Base é uma substancia aceptora de protons*

L . X _ . an'®
‘9‘ 6’0 ~—e®gs ©

* Em solugao aquosa, o proton existe como um ion hidratado, ion hidrénio
(H;0%)*

23/09/2022

JRM



H,O agindo como base, aceitando um proton

+ -
H,CCOOH +H,0 > H,0O" + H,CCOO
Acido 1 Base 2 acido conjugado 2 base conjugada 1

Fraco Fraca forte forte

H,O agindo como acido, doando um proéton

-+ -
NH, + H)O & NH, + OH
Base 1 Base 2 acido conjugado 2  base conjugada 1

Fraca Fraca forte forte



Conceito Acido — Base de Lewis

TEORIA DE GILBERT N. LEWIS

»Acido de Lewis:
Una especie (atomo, ion o0 molécula) que
es un aceptor de pares de electrones

rBase de Lewis:
Una especie que es un dador de electrones

Ejemplo:

T :i:: H

'F—B 4+ N

| I = |
F H 'F: H

Aducto

23/09/2022 SHPS
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H r\f
H - - l\@ + B -F
H F
base de acido de
Lewis Lewis

23/09

/2022

- -
P

SHPS






Consequéncias da Teoria Acido Base de Bronsted - Lowry

E possivel usar o anion acetato como uma base (mais fraca que o NaOH)

H,CCOO Na* funciona como base

TAMPAO

H,CCOOH funciona como acido

Também é possivel usar o cation amoénio como um acido (mais fraco que o HCI)

NH,"CI" funciona como acido

TAMPAO

NH,OH funciona como base

SHPS
31/08/2022



Reacao que nao pode se processar nem em meio
extremamente acido e nem em meio extremamente alcalino.

Exemplo: identificagao de ions K* com [Co(NO,).]*
pH 4,76

Substancia que consuma acido: Sal —> H;CCOONa
Nao pode ser uma base forte, senao lascou...

+ (TAMPAO)

Substincia que consuma base: Acido — Acido Fraco
Nao pode ser um acido forte, senao lascou...



Como calcular o pH de uma solugao tampao?

Passo 1: Calcular as concentra¢oes do acido e do respectivo sal, se necessario.

Passo 2. Escrever o equilibrio de ionizacao do acido, usando para isso a equacao da
constante de ioniza¢ao.

Passo 3. Isolar a incégnita, concentragdo de H;0* e expressar a constante como fung¢ao do
Ka e da relagdo de concentragdes Acido/sal de acido fraco

Exemplo: Tampao acido acético/ acetato de sé6dio—>



H,CCOOH + H,0 > H,0" + H,CCOO"

G——————————
+ Cadicional de sal H,CCOO

Entdo, na presenca de acetato de sodio :

_ [H,O0"] x CH3CCOOH
C

Ka

e [H30+] — Ka XCCH3CCOOH
sal

sal

TAMPAO

C A ionizacao do acido é reprimida, devido
H;CCOOH a presenca do sal. Entdao nao estamos trabalhando
CS | com as concentracdes que vem do equilibrio,
a

como nos casos de lonizagao do acido em agua e sim
com as concentracdes analiticas do acido e do sal.




H,CCOOH + H,0 2 H,0" + H,CCOO

G ————————————————————
b + Cadicional desal H;CCOO®
Ka = [H.O"]1xC,, [H,0']= KaxCy ccoon
C

H,CCOOH sal

Percebam que se houver adi¢cao de H;0* na solugao, este ira protonar
o ion acetato e havera formacao de acido acético na mesma
proporc¢ao da [H;0*] adicionada. A concentracao do sal, acetato, vai
diminuir e do acido aumentar. Vai se formar o acido acético, mas a
ionizacao do acido acético é muito pequena devido a presenca do sal
em solucao. Assim a variacao de pH é minimizada. Este é o efeito do
ion comum: o0 anion acetato reprime a ionizacao do acido acético.




H,CCOOH + H,0 ~ H,0" + H,CCOO
ﬁ/ + Cadicional de sal H;CCOO

Ka x CH3CCOOH

Ka

:[H3O ]XCsaI e [H30+]:

H;CCOOH sal

Percebam que se houver adicao de OH™ na solucao, havera consumo de
acido Acético e formacao acetato de sodio na mesma proporc¢ao

do OH™ adicionado. A concentragcao de acetato vai aumentar e a de
acido Acético vai diminuir. O que varia é a relacao de concentracoes

acido/sal.



+ -
H,CCOOH +HO » HO" +  H,CCOO
Acido 1 Base 2 Acido conjugado 2 Base conjugada 1

Fraco Fraca Forte Forte

Ka x C
H.O'1= H;CCOOH
[H;O] c

H;CCOO

Ka x C
—|Og[H30+] _ —|Og( C H3CCOOH)

H,CCOO®

CH3cc00H Equacao de Henderson - Hasselbalch

pH = pKa -log

H,CCOO®



Considerando agora, um tampao do tipo NH;/NH,CI

Passo 1: Calcular as concentracoes da base e do respectivo sal, se necessario.

Passo 2. Escrever o equilibrio de ionizacao da base, usando para isso a equac¢ao da
constante de ionizacao.

Passo 3. Isolar a incognita, concentracao de OH e expressa-la como funcao da constante
K, e da relagdo de concentragGes Base/sal de base fraca

NA PRESENCA DE SAL —
DE AMONIO A ionizacao da base é reprimida, devido
a presenca do sal. Entao nao estamos trabalhando
NH3 + HZO P NH:’1 + OH com as concentragcdes que vem do equilibrio,
C x C K como nos casos de lonizacao da base em agua e sim
Kb — __NH; OH e [OH]= b NH; com as concentragdes analiticas da base e do sal.

Cun, @

NH;,



NH, +H,0 & NH; + OH

C . x[OH] _ K, xC
Kb — NH, e [OH(eq)] — b NH;
CNH3 C

NH;

Percebam que se houver adi¢ao de H;0* na solucao, havera consumo de
NH, da solugao com formacao de NH," na mesma proporg¢ao da
concentragao de H;0" adicionada. A concentracao de sal de amonio
aumenta e a de base diminui. Por outro lado, se houver adicao de ions
OH-, havera consumo de NH,* com formagao de NH; . Neste caso, a
concentrag¢ao da base aumenta e a de sal de amoénio diminui. Temos o
Efeito do ion comum. O Sal de amonio € um ion comum ao equilibrio de

ionizagao base fraca, NH;. O que varia é a relacao de concentragdes base
NH,/Sal de NH,*.



NH, +H,0 > NH; + OH

K = CNHZ A COH‘ e — Kb X CNH3
b Can, OH C

NH;

C:NH
POH =pKb-log—3
CNHZ{
[INH; ;)]
[NH, )]

- C:NHS . _ CNH3
14- pH= pr-IogC e: -pH =-14+pK, -IogC

NH; NH;

pKw - pH = pKb -log

NH;

CNH

pH =14 -pK, + log

3

Equacao de Henderson - Hasselbalch



2. Produto é H,CCOO'Na*e qual o pH
esperado no ponto final.

H,CCOOH + 3. indicador = Fenolftaleina

/

Inicio da titulacao o meio é acido e o
indicador é incolor



1 Titulagio de Acido Forte com Base forte
1 Titulacio de Base Forte com Acido Forte

3 Titulacido de Acido Fraco com Base Forte
Formacao de Tampao ao longo titulacao
Ponto Final: Hidrolise do anion, pH>7

[ Titulacdo de Base Fraca com Acido Forte
Formacao de Tampao ao longo da titulacao
Hidrdlise do cation, pH<7

Faixa de pH em que
atuam como solucao
Tampao???

Depende do K, do
acido e

do K, da base




Tampao NH +/NH3 Tampao H CCOOH/ H,CCOONa

H,CCOOH

pH =14 -pK, +

pH = pKa - Iog
NH;, H,CCOO

Situagao1.Cy,, =10xC,
pH =14 -pK, +

1
___(:NHS

Situagao 2.C, = 10

pH =14 -pK, -
pH :14-pr_1 pH =pK, +1



Propriedades das Solugoes Tampdo

® Capacidade tamponante
E dada pelo ndmero de mols do dcido forte ou da base forte

que 1 L de fampdo pode absorver sem variar o pH de mais
de 1 unidade.

v" A capacidade de um fampdo de prevenir variagoes
significativas de pH estd relacionada com a concentragdo
das espécies tamponantes e com a razdo entre as suas

concentracgoes.

L0 pH = pKa £ 1
mdxima capacidade do tampdo

Capacidade tamponante

CNGA
pH = pKa + log C. s

-1.2 -08 04 0 04 08 1,2
log CNad
T CHa




o | HmdEE=HO I THInd]=10x[ Ind
T "H,O ] [1nd"] - - -
S I TRy Ind~ | =10x[HInd’
.o
s ) Hind
" 'HO }:Ka.[[lnd}]
<

[Hind |

pH:pka+log[lnd‘] —> pHviragem — pkail

cida

-
1
k=
T

COT a

SHPS 2022

pK da Fenolftaleina =9,2




Calcule o pH de uma solugao 0,200 mol L't em NH; e 0,300 mol L
em NH,CI

NH, +H,0 > NH; + OH

K, = Cypye + XC e C-\ = Kbcx Cun,

CNHa NH;

=4,93

C
pOH = pKb - log C””3 =4,75-log

NH;,

0,2
0,3

pH =14-4,93=9,07



Calcule a variagcao no pH que ocorre quando uma porg¢ao de 100 mL
de (a) NaOH 0,0500 mol L~ ! e (b) HC1 0,0500 mol L~ é adicionada

a 400 mL da solugdo tampao que foi descrita no Exemplo 9-12.

Cyy. = 0,20M e C,,. = 0,30M

(a)

_ (400 0,30M) - (100x0,05) _

C..
N 500

0,23molL™

G = (4000, 20)5 g élOOxO, 05) _ 5 17molL




= 4,88

C 017
OH=pK, -1 s -4 75-] '

4

PH=14-4,88=9,12

pH varioude 9,07 para 9,12 = 0,05 unidades de pH



_ (400x0,30M) + (100 x 0, 05)

C.. =0, 25molL*
NHa 500
c. - (4000.20)-(100:0,08) _ o e
3 500
NH
pOH = pK, - log : f‘eq)]=4,75-logo’15=4,97
NH, ., 0,25

pH =14-4,97=9,03

pH variou de 9,07 para 9,03 = 0,04 unidades de pH



5,0

Tamponada (HA + NaA)

4.0

3.0

2,0

1,0

0.0
ot 102 107 10% 107

Concentracdo dos reagentes, mol L™

Figura 9-4 O efeito da diluicdo
sobre o pH de solugdes tamponadas e
ndo tamponadas. A constante de
dissociag¢do para HA ¢ 1,00 X 1074,
A concentracdo nicial dos solutos ¢
1,00 mol L=



A Composicao de Solucoes Tampdao em Funcao do pH; Coeficientes Alfa

Grau de ionizacdo de um acido ou basefraca (o)

o — [Acido ou Base na forma ionizada]
Concentracido Analitica do acido ou da Base




SISTEMA TAMPAO CONSIDERADO = H,CCOOH + H;CCOO

CT = CHOAc ™ CNaOAc - (1)

C....;= Concentracao Analitica

Em meio extremamente acido todo o Acido Acético esta na forma protonada.
Conforme o pH aumenta, havera acido Acético protonado +Acetato

0‘=[HOAC]X100% (2) a, 4 ) = 1

T

(100%)
_[NaOAC]

T

o, x100% (3) Dependem sé6 da [H*] e de Ka



A concentracdo total de acido acético, ¢y, se encontra na forma de HOAc ou OAc.

K,[HOAc] (5 [HOAc] _ [HO']
[H;07] Cr A [H;O"] + K,

|[OAc™ | =

cr = [HOAc] + [OAc™] (1)




Mas, por definicao, [HOAc]/ct = e, (ver Equagao 9-31), ou

~ [HOAc]  [H;0%]
(6) T e T [H0Y] + K,

A fim de obter uma expressao para «, rearranjamos a expressao da constante de dissocia¢ao para

WO . L[OAC‘]

a

(7)



[H;07 ] [OAc™]

K

a

_ 1OAc™]
e

x|

+ [OAc™] = [OAc™] (

[H,0*] + Ka)
K

a

K,

[H30+] T Ka



Figura 9-5 Variagdo de a com o pH.
Observe que a maior parte da transi¢ao
entre ag € a; ocorre entre * 1 unidade
de pH do ponto de intersegdo das duas
curvas. O ponto de interse¢do onde

ay = a; = 0,5 ocorre quando o

pH = pKyoac = 4,74




Figura 14-5 Curva para a titulagéo
de acido acético com hidroxido de
sodio. Curva A: acido 0,1000 mol L™!
com uma base 00,1000 mol L1

Curva B: acido 0,001000 mol L~!
com uma base 0,001000 mol L™,

12

10

Faixa de transicao-"
da fenolftaleina

Faixa de transicdo do-—
azul de bromotimol

Faixa de transicio do
verde de bromocresol

0 10 20 30 40 30 60

Volume de NaOH, mL
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Acidos Polipréticos — Tratamento
Avancado

Sempre, para qualquer acido que nao esteja totalmente
lonizado em solucéao, teremos um equilibrio, um percentual
de acido nao ionizado, um percentual de acido ionizado e
para acidos poliproticos, as respectivas bases conjugadas
provenientes das etapas de ionizacao!!!!

Tudo se parece a uma orguestra onde varios instrumentos
sao tocados simultaneamente e, neste caso, 0 Maestro € o
pH!!II

JRM e SHPS
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Acido Carbo6nico

-7 _ 1307 ][HCO ]

H,CO5 +Hy0 & H307 +HCO; Kaj =4,5x1

[H,COs]
Eq. 1
CO5~).[H;0%
HCO; +Hp0 & Hz0% +C03~  Kap=4,7x10"11 _ O IO g5
[HCO3]
C027].[H30%)?
H,CO; +H20\——‘2H30++CO§_ [(tzl(a].[(azz[ MALECM Eq.3

[H,CO0s]

23/09/2022 SHPS 44
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Na realidade deve-se considerar gue:

H,CO3 +H20 & H30" + HCO; K= 1,72x10"%

K
COr+Hy0 & HyCOq K=26x10"3 -

[HCO3).[H50*)

COy+Hy0 2 H30" +HCO; Kp=K.K=45x10"" =

([CO,] +[H,CO03])

Sendo assim, denominemos a concentragao, C,, como a concentracao
analitica do acido .. a soma de todas as espécies em equilibrio tem de ser
igual a concentragao analitica, C,

JRM e SHPS

45
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C, =[H,CO,] +[HCO,]1+[CO,*] Equacao 4
onde C, é a Concentracao Analitica da Espécie considerada:

Vamos escrever a equacao 4 como funcao da [COBZ' ]

2- 2 2- 2-
_ [CO3 ] x [H3O+] . [H3O+] X [CO3 ] . [CO3 ]

A Ka1 X Ka2 Ka2 1

Vem da Equag3o 3 Vem da Equagao 2

Encontrar o denominador comum; colocar a [CO,*] em evidéncia;

2-
considerar que [Cé)__,,] corresponde a fracdo de CO.,* que existe em determinado

A
valor de pH, sendo denominada de xoz
[CO.”T _ K., xK,

C, " [H,0'P +K,x[H,0°1+K_, xK_,

46



Efetuando-se consideracoes similares tem-se:

- +
[HCO3 ] _ Ka1 X [H3O ]

= =
C HCO.- +12 +
A 3 [H3O 1¢ + Ka1 X [H30 ]+ ka1 X ka2

HCOJ_, - [Hy0" 1

CA H.CO, +12 +
-3 [H3O ] +Ka1 x[H3O ]+ka1 xka2
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Variando-se o pH do meio é possivel construir

a curva de distribuicdo das espécies H,COg;
HCO; e CO,4% como funcéo do pH

SHPS

48



Fraction

Diagrama de Ditribuicao das especies
para um acido diprotico, H,CO,

8,32
H,C HC HC C
v pKal l pKaZ
HC H,C C HC
] 1 i ] |
-6 -4 -2 0 2 4

pH - %2 (pK; + pK,)
633 10,3
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Em uma mistura de Na,CO4/HCO4", o calculo de pH é
simples, assim como é simples o calculo de pH em

uma mistura HCO4;/H,COs,.

A questdo € como calcular o pH em uma solucéao
contendo apenas NaHCO, e entender porque o pH
Independe da concentracao de bicarbonato!!!!

(pKa, +pKa,)
_ 1 2
pH_ p.

Para tanto, tem-se de considerar o equilibrio de ionizagdo do HCOg,
e a hidrdlise do HCO; para formar H,CO5;, como descrito abaixo:

SHPS

50



H,O*].. x [CO,27]
+H.0 H,0 + CO,2-,_  (carater acido) K, _L 3 ]eq 3 €q_10-11

HCO,- + =
3eq 2 3- eq 3 eq 5 [H,0*]eq

H20 + H20 + H3O"' + OH" (carater anfotero) Kw = [H3O"‘] x [OH] = 10-14

H.CO
+H.0t H.CO o) 1 - MOl

HCO," +H
€ 2 eq "2 K - +
3€eq 3 3 €q a, [HC03 ]eq x[H3O ]eq

pH é governado pela [H3O+] no equilibrio:

+ _ + +
[HBO ]eq _[HBO ]produzida '[HSO ]consumida



pH é governado pela [H30+] no equilibrio:

+1 + .
[H30" Jeq =[H30 ]produzida “H30"] consumida

[Hy0™Jeq =[CO,*1+[OH]-[H,CO,]

X[HCO, 1, Kw _[H,0"x [HCO,]
[H,0"] [H,0] Ka,

K
[HiOJoq =2

., [HCO,]

. K, X[HCO; ] + Kw
[H;0']= | —
Ka,



Simplificacdes no numerador e denominador da equacao anterior:

[HCO."]1=0,01mol/L ou valor superior:
K, x[HCO;]=4,7 x10™" que é aproximadamente 47x > do que Kw

Numerador correspondera a: K, x [HCO;']

[

HCO, ] for >>>1entao 1+ [HCO, T _ [HCO; ]
Ka, ka, ka,

Denominador: Se



Deste modo,

| _
[H.0"]= Ka, x [HCO,]

\ [HCO, 1K,

1
pH — E(pkai T pkaz)



