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EQUILIBRIO ACIDO-BASE EM SOLUCAO AQUOSA — 12PARTE

META DA AULA
Estudar o equilibrio quimico em solucdes aquosas envolvendo &cidos e bases fortes e
fracos.

OBJETIVOS
Esperamos que, apés o estudo do contetdo desta aula, vocé seja capaz de:

1. utilizar a escala de pH para caracterizar acidez e basicidade de solu¢des aquosas;

2. determinar o pH e o grau de dissociacdo em solu¢des aquosas de &cidos e bases
fracos e fortes;

3. calcular as constantes de dissociacdo de acidos e bases fracos em solugédo aquosa,;

4. fazer célculos de equilibrio envolvendo &cidos polipréticos;

PRE-REQUISITOS
Equilibrio quimico, critérios de acidez e basicidade, conceito de acidos e bases fortes e
fracos, pares acido-base conjugados, auto-ionizacdo da agua.

INTRODUGCAO




Acidos e bases estdo presentes em inimeras reacbes quimicas, tanto em processos
industriais, quanto em processos bioquimicos ou ambientais de grande interesse. Nas aulas
anteriores, estudamos o equilibrio quimico e introduzimos os conceitos de acidez e
basicidade, segundo diversos critérios. Iremos agora aplicar os conceitos de equilibrio a
reacOes envolvendo acidos e bases de Arrhenius em solucdes aquosas.

A escala de pH

O ion H* (representacdo simplificada da forma protonada da agua, H3O") esta presente em
diversos equilibrios em solucdo aquosa. Como muitas vezes sua concentracdo é reduzida,
definiu-se, por conveniéncia, uma escala em funcdo de um parametro denominado pH, que
é o cologaritmo na base 10 da concentracdo deste cation. Segundo esta definicdo, temos:

1

H=I
=9

=—log[H"]

BOXE DE ATENCAO
O cologaritmo na base 10 é comumente aplicado a diversas outras grandezas,
especialmente em estudos envolvendo equilibrio. Adotou-se, para isto, a notacdo de

€ %

colocar uma letra “p” antes da grandeza em questdo. Assim:
pX=log 1_ —log X
X

Vamos aproveitar a oportunidade para relembrar algumas propriedades fundamentais da
funcdo logaritmo, que serdo Uteis nas discussdes e atividades a seguir:

log (xy) = log (x) + log (y)

log (x¥) =y log (X)

FIM DO BOXE DE ATENQAO

Podemos, portanto, também definir uma escala, 0 pOH, em fun¢do da concentracdo do ion
hidroxila (OH") em solucéo aquosa:

pOH = -log [OH]

Aplicando o cologaritmo a ambos os lados da expresséo da constante de auto ionizagéo da
agua:

Kw=[H"][OH]=1,0x 10" (a25°C)
-log Kw = -log ([H*] [OH7]) = -log ([H*]) - log ([OH]) = -log (1,0 x 1014

Podemos concluir que pH e pOH correlacionam-se atraves de uma expressao simples:

pKw = pH + pOH = 14,0 (a25°C)



Quando uma solugdo é neutra, apresenta concentracdes idénticas de H™ e OH", iguais a
107" mol.Lt. Neste caso, o pH € igual a 7. Solucgbes &cidas tém concentracdes de H*
superiores as de OH" e, consequentemente, pH inferior a 7. Solucgdes bésicas apresentam
concentracGes de OH" superiores as de H* e, conseqlientemente, pH superior a 7. Estas
observagodes estdo resumidas na Tabela 6.1.

Tabela 6.1 — Relacdes entre [H*], [OH], pH e pOH, em solu¢éo aquosa, a 25°C

Tipo de Solucdo [H*] (mol.L%) [OHT] (mol.L?) pH pOH
Acida > 107 <107 <7 >7
Neutra =107 =107 = =
Bésica <107 > 107 >7 <7

Dissociacéo de acidos fracos

Acidos fracos sdo aqueles que sofrem dissociagdo apenas parcial em solucdo aquosa. Um
equilibrio é estabelecido entre a forma molecular e as espécies carregadas em solucéo.

No caso de um &cido fraco HA, temos a liberagcdo de um préton — que interage com a agua,
formando HzO", geralmente representado de forma simplificada como H™ — e a formacéo de
sua base conjugada (anion A’). A constante de equilibrio associada a este processo é
conhecida como a constante de dissociacdo do acido (Ka). Este caso geral é representado
pela seguinte reacao:

HA @) + H:O (1) 5 H3O%(aq) + A'(ag)

Ou, na forma simplificada: HA (@) 5 H¥ag) + A@g) K, = [HNIA]

[HA]
Quanto maior for o valor de Ka, maior serd a quantidade de espécies dissociadas formadas,
ou seja, mais forte serd o &cido. As constantes de dissociacdo de alguns &cidos fracos séo
mostradas na Tabela 6.2.
Como os valores de K, geralmente sdo pequenos, muitas vezes, para ndo ter que lidar com
valores diminutos, emprega-se o pKa, definido como discutido anteriormente:

1
K, =-logK, =log—
PK, gK, gK

a

Tabela 6.2 — Valores de K, para alguns acidos fracos (a 25°C):



Acido Formula Ka pKa

Fluoridrico HF 6,5 x 10™ 3,19
Nitroso HNO- 4,5 x 10 3,35
Formico HCOOH 1,8 x 10 3,74
Latico C2HsOCOOH 1,4 x 10 3,85
Benzoico CsHsCOOH 6,5 x 10° 4,19
Acético CH3COOH 1,8 x 10°® 4,74
Butirico C3H;COOH 1,5 x 10® 4,82
Propidnico C2HsCOOH 1,4 x 10° 4,85
Hipocloroso HOCI 3,1x 108 7,51
Cianidrico HCN 4,9 x 10710 9,31

O valor de K, pode ser determinado experimentalmente medindo-se o pH de uma solugéo
do acido fraco de concentracdo conhecida. Se o valor da constante de dissociacdo e a
concentracdo da solugdo ja forem conhecidos, € simples calcular o pH. Nestes célculos,
iremos seguir a mesma linha de raciocinio adotada quando fizemos calculos de equilibrio
na Aula 4, ou seja, trabalharemos no sentido de representar todas as concentragfes das
espécies presentes no equilibrio em funcdo de uma mesma incégnita, como mostrado no
exemplo a seguir.

Preparamos uma solucdo de 4acido acético 0,20 mol.L?, cujo pH, determinado
experimentalmente, € de 2,72 a 25°C. Como faremos para calcular o K, e o percentual de
dissociacdo do acido acetico a essa temperatura? Inicialmente, conhecendo o pH, podemos
calcular a concentracdo de H* no equilibrio:

pH = - log [H*] = 2,72 [H*]1=102"2=1,91 x 10° mol.L*

Vamos escrever a reacdo de dissociacdo do &cido acético (CH3COOH, representado aqui de
forma simplificada como HAC):

HAC @) S H'@g) + AC ()

O H* é proveniente da dissociacdo do acido, gerando simultaneamente o anion acetato
(Ac), em concentracdo idéntica, uma vez que a estequiometria da reacdo é 1:1. No
equilibrio, temos:

[H]=[Ac]=1,91 x 10° mol.L!

A concentracdo no equilibrio de &cido na forma molecular sera sua concentracdo inicial

menos 0 nimero de moles por litro consumidos na formagdo das espécies dissociadas.
Como a propor¢do estequiométrica também é 1:1:



[HAC] =0,20 - 1,91 x 102~ 0,20 (com apenas dois algarismos significativos, a quantidade
consumida acaba ndo aparecendo no calculo, podendo ser considerada desprezivel; neste
caso, € aproximadamente apenas 1% do valor inicial — o calculo da dissocia¢do encontra-se
um pouco mais adiante no texto).

Podemos agora calcular Ka:

C[H'I[ACT] _ (1,91x10°%)?
* [HAc] 020

=1,8x107°

O percentual de dissociacdo do acido é dado pela razédo entre a concentragdo de H™ ou Ac
no equilibrio (estas concentracdes sdo iguais ao numero de moles por litro de acido que se
dissociou) e a concentracdo inicial do acido acético, multiplicada por cem:

. -3
H] 50 191x10

% dissociagdo = %100 = 0,96%

)inicial ’

O percentual gque se dissociou é muito baixo, o0 que era de se esperar, ja que se trata de um
acido fraco.

ATIVIDADE 1 (objetivos 1 a 3)
Calcule o pH de uma solugdo 0,25 mol.L de 4cido formico (Ka = 1,8x10™) e o percentual
de dissociagdo do &cido.

RESPOSTA COMENTADA
Vamos escrever a reacao de dissociacdo do acido formico (HCOOH, representado aqui de
forma simplificada como HFo):

HFO (@) S H'@q) + FO'ag)
O H* é proveniente da dissociagdo do acido, gerando simultaneamente o anion acetato (Ac)

em concentragdo idéntica, uma vez que a estequiometria da reagdo é 1:1. Considerando que
x moles por litro do acido férmico se dissociam para que o sistema atinja o equilibrio:

Espécies que Conc. Iniciais Variagdo da conc. | Conc. no equilibrio
reagem (mol.L1) (mol.L1) (mol.L 1)
HFo 0,25 -X 0,25 - x
H* 0 +X X
Fo 0 +X X




As concentracfes das espécies no equilibrio, representadas em funcdo da incdgnita
escolhida, devem ser substituidas na expressdo da constante de equilibrio, o que resulta
numa equacao de segundo grau:

_[H7[Fo]_ %

i ~1,8x10* . x2+18x10%x-4,5x10°=0
[HFo]  (0,25-X)

Poderiamos resolver diretamente esta equacdo, mas, neste caso, uma simplificacdo é
possivel. A fragdo das moléculas do &cido fraco que se dissocia é muito pequena (esta é
justamente a razéo pela qual ele é chamado de fraco), logo podemos considerar que X €
desprezivel em relagdo a 0,25, ou seja, 0,25-x é aproximadamente igual a 0,25. Fazendo
esta aproximacao, teremos:

_[H'IFo]_ x?

. HFol ~0.25 =1,8x10" .. x=[H']=6,7x103mol.L"
0 ,

pH=-log[H]=2,2

Sempre que fazemos uma aproximagdo como a proposta acima (0,25-x = 0,25), é preciso
verificar ao final do calculo se ela realmente é vélida. Para isto, calculamos o percentual de
dissociacdo, fazendo a razdo entre a concentracdo das espécies provenientes da dissociacao
e a concentragdo original da forma molecular do &cido e multiplicando por cem:

+ -3
1 g2 87x107
(HFO)inicial 0’25

% dissociagdo = x100 = 2,7%

Diversos autores consideram que quando os percentuais de dissociacdo sdo inferiores a 3%
é valido desprezar a concentracdo das espécies dissociadas em relagdo a concentracao
original da espécie na forma molecular. Outros autores ainda consideram este tipo de
aproximacao valido com percentuais de dissociacdo de até 5%.

FIM DA RESPOSTA COMENTADA

Bases fracas

As bases fracas (B), em solucdo aquosa, reagem com o solvente, retirando um préton e
formando seu &cido conjugado (BH*) e uma hidroxila (OH"). A constante de equilibrio
associada a este processo é conhecida como a constante de ionizacdo da base (Kp). A
Tabela 6.3 mostra os valores de Ky de algumas bases fracas. Este caso geral é representado
pela seguinte reacao:

_[BH"][OH ]

B @) + H20 (1) 5 BH"(ag) + OH (ag) K, (8]

pKp = -log Ky



Tabela 6.3 — Valores de Ky para algumas bases fracas (a 25°C):

Bases Formula pKb
Dietilamina (C2Hs):NH 9,6 x 10 3,02
Metilamina CH3NH> 3,7 x10* 3,43
fon carbonato  COs* 1,8 x 10 3,74
Amonia NH3 1,8 x 10 4,74
Hidrazina N2H4 1,7 x 10 5,77
fon hipoclorito  CIO 3,3x107 6,48
Hidroxilamina ~ NH.OH 1,1 x 108 7,97
Piridina CsHsN 1,7 x 10° 8,77
Anilina CeHsNH2 3,8x101° 9,42

ATIVIDADE 2 (objetivos 1 a 3)
Calcule o pH de uma solugo 0,30 mol.L? de NH3 (Kp = 1,8x107°), a 25°C.

RESPOSTA COMENTADA
A linha de raciocinio a ser seguida aqui é exatamente a mesma do caso do acido fraco. A
amonia é uma base fraca, que em solugdo aquosa sofre a seguinte reacdo, em grau muito

limitado:

NHs aq) + H20 () S NHa"(ag) + OH(ag)

Considerando que x moles por litro de amonia reajam para que o sistema alcance o estado
de equilibrio e que as proporcdes estequiométricas sao todas 1:1:

Espécies que Conc. Iniciais Variacdo da conc. | Conc. no equilibrio
reagem (mol.L1) (mol.L1) (mol.L?1)
NH3 0,30 -X 0,30-x=0,30
NH4" 0 +X X
OH" 0 +X X

Como a aménia é uma base fraca, a fragdo das moléculas presentes que reage com a agua é
pequena. Podemos considerar que, provavelmente, x é desprezivel em relagéo a 0,30:

_[NH;J[OH ] _ x?

=1,8x10"°

i [NH.]

0,30

x = [OH] = 2,3x10° mol.L!




Sabendo a concentracdo dos ions hidroxila, podemos calcular a de H* através da expresséo
da constante do produto i6nico da agua:

B 10x107* B 10x107*

- —=43%10" mol.L*
[OH]  23x10

[H][OH] =1,0x10" [H']

pH=-log[H]=114
Para verificar a validade da aproximacéo empregada, calculamos o percentual de ionizagéo:

- -3
[OH]  ,q_ 23x10

% ionizagédo = x100 = 0,77%

S)inicial ’

O valor encontrado € muito baixo, confirmando que a aproximacao € valida.
FIM DA RESPOSTA COMENTADA

Relacdo entre Ka e Kb

Analisemos as reacles e as expressdes das constantes de dissociacdo do par acido-base
conjugado HA e A". Fazendo-se a soma das duas reacGes correspondentes aos equilibrios
estabelecidos em solugdes aquosas:

5 Hi + A [HJA ]
HA][OH™
A-(aQ) + HZO L) : HA (aq) + OH-(aq) Kb — %

H20 ) 5 H¥ag) + OH (ag)

Observa-se que o resultado obtido foi a reacdo de auto-ionizacdo da dgua. Em nossa
discussdo anterior sobre equilibrio quimico ja haviamos demonstrado que, quando duas
reaces sao somadas, gerando uma terceira, a constante de equilibrio desta ultima é o
produto das constantes das duas primeiras. No caso presente, multiplicando Ka por Kb,
obtemos:

Kok, AT HAIOH T ooy
HAI A

Como esperado, ja que a soma das duas reac@es foi a auto-ionizagdo da &gua, o produto de
Ka e Ky foi a constante do produto ionico da agua (Kw). Assim, podemos calcular K, para
qualquer acido fraco se conhecermos o Ky de sua base conjugada e vice-versa. A medida
que a forca do &cido aumenta (Ka se eleva), a base conjugada vai ficando mais fraca (Ko
diminui), de modo que o produto Ka x Ky permanega constante (igual a Kw).



BOXE DE ATENCAO
O produto das constantes de dissociacdo de um acido fraco (Ka) e de sua base conjugada
(Kp) é a constante do produto idnico da dgua (Kw). Assim:

KaxKp = Ky =1,00x10%  ou  pKa+pKe=pKw=140  (a25°C)

Lembre-se que estes valores numéricos sdo validos apenas a temperatura de 25°C. Ka, Ky
Kw, como quaisquer constantes de equilibrio, sdo sensiveis a variagdo de temperatura. Em
temperaturas diferentes de 25°C, as relacGes entre estes grandezas permanecem as mesmas
— Ka x Kp continua sendo igual a Kw — mas o valor numérico correspondente serd outro,
diferente de 1,00 x 1024,

FIM DO BOXE DE ATENC}AO

ATIVIDADE 3 (objetivo 3)
Calcule: (a) constante de dissocia¢do do ion cianeto; (b) a constante de dissociacdo do ion
amonio.

RESPOSTA COMENTADA

(a) O ion cianeto (CN") ¢ a base conjugada do &cido cianidrico (HCN), cujo Ka é 4,9x1070,
Para calcular o Kj do cianeto:

K, 10x10™"

_ Nw

T K. 49x107°

a

=2,0x10° (a25°C)

(b) O fon amédnio (NH4") é o acido conjugado da aménia (NHs), cujo Ky é 1,8x10°. Para
calcular o Ka do aménio:

K, 10x107™*
* K, 18x10°
FIM DA RESPOSTA COMENTADA

=56x10"° (a25°C)

Acidos poliproticos

Os acidos que contém mais de um atomo de hidrogénio ionizavel, isto €, que pode ser
liberado na forma de H3O" por meio de uma reagdo de dissociagdo, sdo chamados de acidos
poliproticos. Podemos citar como exemplos os acidos sulfurico (H2SOs), carbénico
(H2COz3) e ascorbico (vitamina C — H2CeHeOs), com dois hidrogénios ionizaveis, e o
fosforico (HsPOa4) e o citrico (H3CeHsO7), com trés.

Estes acidos liberam seus hidrogénios em etapas sucessivas. As constantes de dissociacdo
sdo designadas por Ka1, Kaz ... para a primeira, segunda ... dissociacdes, respectivamente.
Usando o acido fosforico como exemplo:



_[H']H,PO;]

H3POs S H* + HoPOs a =7,5x107°
[H,PO,]
+ 2—

HaPOs 5 H* + HPOZ 2 SRR T 62510
[H.PO,]
+ 3-

HPO4 S H* +PO,* . _H PO, ] ][P?‘* ]=2,2><1o-12

* [HPOY]

Observa-se que a primeira etapa apresenta sempre a constante de dissocia¢do de valor mais
elevado. Cada etapa sucessiva apresenta valores de K, decrescentes. E mais facil remover
um H" de uma espécie neutra, como é o caso da primeira dissociacdo. Na segunda
dissociacdo e nas etapas subsequentes, a espécie que se dissocia apresenta carga negativa,
que vai aumentando, ficando cada vez mais dificil a remocdo de uma espécie positiva.
Muitas vezes, como no exemplo acima, a primeira constante de dissociacao é varias ordens
de grandeza mais elevada que as demais. Neste caso, a contribuigdo para a concentracéo
total do H* da segunda dissociacdo em diante pode, em geral, ser desprezada. A Tabela 6.4
mostra as constantes de dissociacdo para alguns acidos polipréticos.

Tabela 6.4 — Constantes de dissociacdo de alguns acidos polipréticos (a 25°C):

Acido Formula Ka1 Ka2 Ka3
Fosforico H3PO4 75 x 1073 6,2x10% 22 x 1072
Sulfdrico H2SO04 muito elevada 1,2 x 1072 -
Sulfuroso H,SO3 1,5 x 102 1,0 x 107 -
Sulfidrico H.S 1,1 x 107 1,0 x 10 -
Carb6nico H,CO3 4,3 x 107 5,6 x 101! -
Ascorbico H2CsHsOs 7,9 x10° 1,6 x 10712 -
Citrico HsCsHsO7 7.4 x 10™ 1,7x10°  4,0x 107
Oxalico H2C204 5,9 x 1072 6,4 x 10° -
Tartarico H,C4H4O0e 1,0 x 108 4,6 x 10° -

ATIVIDADE 4 (objetivo 4)

Calcule a concentracdo do ion sulfeto de uma solucéo preparada adicionando-se 0,100 mol
de H.S e 0,300 mol de HCI a uma quantidade de agua suficiente para obter 1,00 L de
solugéo.

RESPOSTA COMENTADA

10



O HCI é um acido forte, que se dissocia completamente em solucdo aquosa, liberando
0,300 mol.Lt de H*. O H2S é um é&cido fraco poliprdtico, que sofre dissociagdo, em escala
limitada, em duas etapas:

HS S5 H"+HS N _[HIHS ] =11x10"7
[H,S]
+ 2—

HS S H'+S* \ _HIS] ]=1,0x10-14
© [HST]

Considerando que x mol.L* de H,S se dissociem para alcancar o equilibrio e que esta
contribuicdo para a concentracdo final de H* seja desprezivel em relacéo a do HCI:

Espécies que Conc. Iniciais Variacdo da conc. | Conc. no equilibrio
reagem (mol.L1) (mol.L1) (mol.L?1)
H2S 0,100 -X 0,100 - x = 0,100
H* 0,300 +X 0,300 + x = 0,300
HS 0 +X X

Substituindo na expresséo da primeira constante de dissociacao:

_[HTI[HS] _ (0,300)(x)
“ [H,S] 0,100

=1,1x1077 x =367 x 108

O valor obtido confirma a hipotese de que o H* proveniente do HzS pode ser desprezado.
Fazemos agora os calculos da segunda dissociacdo, considerando que y mol.L? de HS™ se
dissociam para alcancar o equilibrio. Como o valor da constante de equilibrio desta reacéo
¢ muito pequeno, podemos provavelmente considerar y desprezivel em relacdo as
concentracoes iniciais de HS e H™.

Espécies que Conc. Iniciais Variacdo da conc. | Conc. no equilibrio
reagem (mol.LY) (mol.L 1) (mol.L?)
HS 3,67 x 10 -y ~ 3,67 x 10
H* 0,300 +y 0,300 +y = 0,300
S= 0 +y y

Substituindo estes valores na expressao da constante de equilibrio:

_[HI[S™] _ (0,300)(y)

“ [HS] 367x10°

=1,0x107*

y =[S*]=1,22 x 10% mol.L™*

O valor de y é realmente desprezivel comparado com 3,67 x 10®, confirmando a validade

da hipotese.
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FIM DA RESPOSTA COMENTADA

RESUMO

A escala de pH foi definida (pH= -log [H']) como uma maneira pratica de reportar a
concentracdo dos ions H* em solucdo aquosa. Solugdes com pH = 7, a 25°C, sdo ditas
neutras ([H*] = [OH]), enquanto que solugdes com pH > 7 séo basicas e com pH < 7 séo
acidas. Demonstrou-se que pH + pOH = pKy (= 14, a 25°C).

Acidos e bases fortes de Arrhenius dissociam-se completamente em solugdo aquosa,
liberando H* ou OH-, respectivamente. Acidos e bases fracas dissociam-se apenas
parcialmente em solucdo, em geral em um grau de extensdo limitado. Estabelece-se um
equilibrio entre as formas moleculares e as espécies carregadas, com uma constante de
equilibrio correspondente: Ka (constante de dissociacdo do acido fraco) e Ky (constante de
ionizacdo da base fraca). Quanto menor o valor desta constante, mais fraco € o 4cido ou a
base. Para um par &cido-base conjugado, demonstrou-se que Ka x Kp = K.

Acidos polipréticos sdo aqueles que sdo capazes de liberar mais de um ion H* em solug&o
aquosa. A cada etapa de dissociacdo corresponde um equilibrio, caracterizado por uma
constante K, propria. A cada etapa, a constante vai diminuindo de valor, pois vai ficando
progressivamente mais dificil liberar um préton de espécies de carga negativa cada vez
maior.

INFORMACOES SOBRE A PROXIMA AULA

Na proxima aula discutiremos o célculo do pH de solugbes tampédo e o fenbmeno de

hidrélise.
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