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Neste capitulo e no préximo consideramos o caseced dos sistemas em equilibrio
no solvente 4gua. Todas as caracteristicas geragullibrio que discutimos no Capitulo 14
também aparecem nestes sistemas. Por exemplondppi de Le Chatelier € de suma
importancia na previsao das mudancas do equilémasolucdo aquosa e, como ocorre com
0s sistemas gasosos, todas as reagfes em solupia éendem a atingir um equilibrio.

Neste capitulo, consideramos aqueles equilibribs selugbes aquosas que sao
classificados como equilibrios acido-base de aceoain as definicdbes de Arrhenius ou de
Bronsted-Lowry. S&o todos equilibrios homogénendas as espécies reativas se encontram
em solucdes aquosas. No Capitulo 16, estudaremegquilébrios de solubilidade e de ions
complexos, além de sistemas mais complicados nass cha varios equilibrios inter-

relacionados.

15.1A DISSOCIACAO DE ACIDOS FRACOS
CONSTANTES DE DISSOCIAQAO PARA ACIDOS FRACOS
Ja vimos (SecbGes 11.6 e 12.1) que um acido fracaqéele que nao esta

completamente dissociado. A equacad\déeniuspara a dissociacao do acido fraco HA é:

HA(ag) <> H(aq) + A(ag)

Cuja condicao de equilibrio é:

[HT][A7]

[HA] X

Como este equilibrio € um equilibrio dessociacdo,sua constante € denominada
constante de dissociacd® é normalmente designada pafis& K¢ ou K, (a para &cido). E
também chamadeonstante de ionizacdo;.K

A equacdo d®ronsted-Lowrypara a dissociacd®da sermos mais exatos, devemos chamar a.

atencéo para o fato do termissociacécse referir a definicdo de Arrhenius, ndo sendaapto apropriado para a definicéo

de Bronsted-Lowry. Apesar disso, € comum usar esteot quando nos referimos a perda de um protomipoacido (e a

respectiva transferéncia de agua), quer seja @psocnalisado sob o ponto de vista de Arrheniessdg Br(’jnsted-Lowr).

de HA enfatiza o fato do acido transferir um prgpana a agua:

HA(aq) + H;O(ag) <> HO'(ag) + A (aq)
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E a condi¢éo de equilibrio é escrita como:

[H;0™][A7]

(FAIF,01 ~ &

Em solugdes diluidas, entretanto, a concentracdo nbléculas de agua é
essencialmente a mesma do que em agua pura (apdadamente 55 mol/L). Esta € uma
concentracdo alta e como comparativamente sdos#@esspoucas moléculas de agua para a
hidratacdo, reagdo etc., a concentracdo d® Hm solu¢des diluidas permanece
essencialmente constante. Considerando@][Eonstante, podemos escrever:

[H;0"][A7]

THA] = K10l = K

Onde K' é uma constante devido ao fato de ser o produt@udes quantidades
constantes.

As duas expressoes:

[H'][A7]

m = K (Arrhenius)

Reacao de dissociacdo (a) Arrhenius
Acido (b) Bronstedwry Ka

. (a) HCZHBOZ <> H"' C2H302_
Acético 1,8 x 105
(b) HC2H3OZ + HZO <> HSO + C2H302_

(@) HCIO, <> H + CIO,
(b) HCIO; + I—(|2_(>) <> HO" + CIO,

o (@)HCN <> H +CN )
Cianidrico . 4,0 x 10*
(b)HCN + HO <> HO' +CN

_ (@HF <> H+F
Fluoridrico . 6,7 x 10*
(b)HF + O <> HO + F

_ (@)HOCl <> H+ocCr
Hipocloroso . 3,2 x10°
(b) HOCI + HO <> HO' + OCF

Cloroso 1,1 x 10°
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(HA] = (Brgnsted-Lowry)

Sao equivalentes; indicam que no equilibrio o ptoddas concentracdes dos ions
hidrogénio (hidratados) e dos ions A dividido petecentracdo de moléculas de HA néo

dissociadas € uma constante, a constante de digdocdo HA. Nais rigorosamente falando, a

expressao da lei da acdo das massas é uma comsiagtjeilibrio apenas se for expressa em termadiddadesquimicas
em vez de concentracdes. A atividade quimica de esmecie em solucdo diluida é aproximadamente igualia
concentrago - esta afirmagdo é mais correta quaadiluida for a solu¢éo. Nursalucéo ideah concentracdo é igual &
atividade. Quando as particulas do soluto sdo iansplugdo precisa ser bastante diluida para gqa@vaade e a

concentracdo sejam essencialmente ig)Jais.

A forcade um acido, isto €, o seu grau de dissociacdootngd®, € indicada pela
magnitude de sua constante de dissociacdo. Quaaito fraco um acido, menor sera sua
constante de dissociacdo. A Tabela 15.1 apresahtees deK, para alguns acidos fracos.
Em cada caso é mostrada a dissociacdo de acord@ awscricdo de: (a) Arrhenius e (b)

Bronsted-Lowry. Outras constantes de dissociac@xides fracos sdo dadas no Apéndice H.

ACIDOS POLIPROTICOS

Muitos acidos tém mais de um proton disponiveltegsacidos sdo chamados
dipréticosse houver dois protons disponiveis por molédular,6ticos se houver trés protons
disponiveis etc. Assim, o &cido sulfuroseSKBs, € um &cido diprético e se dissocia em duas
etapas, tendo cada uma delas sua propria constardessociacdo. Estas etapas podem ser

escritas como dissociacdes de Arrhenius:

| [HI[HSO, "] _j
H,S05(aq) — H(ag) + HSO; (aq) —[HEST»J =K, =13x 10~
g [H][SO; ] g
HSO, (ag = Ht )+ SO~ =K, = 63 x 10~
3 (4q) (aq 37 (aq) (HSO, ] 5
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Tabela 15.2Constantes de dissociacdo de &cidos poliproticefC()2

Acido Formula Ky
P K]_ = 5,0 X 105
Ascorbico HCeHeOs 2
K,=1,5x 10"
. H,CO;s Ki=4,2x10
Carbénico 1
(H,0 + CQ) K,=5,6x 10"
Ki=7,6x 10
Fosférico HPO, K,=6,3x 10
Ks=4,4x 10"
. K1 (grande; acido forte)
Sulfurico HSO,
Ky=1,2 x 107
H,COs Ki=1,3x 10
Sulfuroso
(H20 + SQ) K,=6,3x10°

Ou como transferéncias de prétons segundo Brohsiedy:

H,SOx(ag) + HO <> HO'(ag) + HSQ™ (aq)

[H30"][HSO37]

=Ki =13 x 1072
[H2503] L= 2 B

HSO; (aqg) + HO <> HO'(ag) + SQ*(a0)

[H307][S03%7]
[HSO37]

= K> = 63 x 1078

A Tabela 15.2 indica as constantes de dissociagi@lguns acidos poliproticos
(outras séo fornecidas no Apéndice H). Observe para, todos os acidok; € menor do que
K. Isto é verdadeiro porque € necessario mais en@dyja separar um préton de um ion

dinegativo do que para separa-lo de um ion mondinega
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CALCULOS PARA ACIDOS FRACOS
Os meétodos introduzidos na Secdo 14.6 sdo fadiémaplicaveis a problemas que

envolvem a dissociacéo de acidos fracos.

Exemplo 15.1Qual é a concentragdo de cada espécie derivasialto numa solucao
de acido acético (HE130,), 0,50 mol/L?
Solucéa O equilibrio de dissociagéao é:
HC,H3:0x(ag) <> H(ag) + GHs0; (aq)

Para o quaKs = 1,8 x 10° (Tabela 15.1). Seja o nimero de mols de HB;0, em
um litro, que se dissocia para estabelecer o bqoiliEntdo, o nUmero de mols de #H30,
por litro no equilibrio sera 0,50 % Comoum mol de HGH3O, se dissocia para formam
mol de H eummol de GHz0, 0 nimero de mols de’l¢ 0 nimero de mols deldsO,” por
litro, no equilibrio, devem ser iguais xa As concentracdes iniciais (antes de ocorrer a

dissociacao) e as concentracdes finais de eqoilsio dadas a seguir:

Soluto Concentragao Variagéo na Concentrac&o no
inicial, mol/L concentragdo mol/L  equilibrio, mol/L
HCH30, 0,50 x 0,50 —x
H* 0 +x y
CoH30, 0 % «

A condicao de equilibrio é:
[HTJkC,H;05 ]
: S S
[HC,H;0,] a
Substituindo, temos

_E) -5
a0 =5 = L8 x 10

x¥=9,0x 10— (1,8 x 10)x
X+ (1,8 x 100)x—9,0x 18 =0

Substituindo na formula quadréatica (Apéndice D),
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_—(1,8 x 10% + V(1.8 x 1092 — 4(1)9.0 x 109
- 2(1)

X

E resolvendo par4, temos:
x=30x10 ou x=-30x1C

Rejeitamos a raiz negativa porgue correspondeaaamamcentracao negativa; assim:
[HC,H30,] = 0,50 —x = 0,50 — 3,0 x 18= 0,50 mol/L
[H'] = x= 3,0 x 10° mol/L
[CoH305] =x=3,0 x 10° mol/L

Apesar da formula quadratica nos fornecer umaostapcorreta, poderiamos ter

resolvido o problema mais facilmente usando o segsonico comum, ja aplicado

anteriormente no Exemplo 14.8. Como o acido é hssfaaco(K, € pequeno), admitiremos

que o numero de mols de KGO, dissociados por litro € pequeno em comparacao @om

namero total de mols presentes.

Isto significa que na expresséo:

_(x) .5
050 — x = 1.8 ¥ 10

Sex << 0,50(x € muito menor que 0,50), entéo:

0,50 —x~ 0,50
E,
‘[’;};Ef ~ 18 x 107
Isto é mais facil de ser resolvido:
x*~9,0x 10°
x=~ 3,0 x 10°

Agora, é importante testar nossa suposicao de gue0,50. Realmente, a suposicao é correta

por que:

0,50 —x = 0,50 — (3,0 x 18) = 0,50

Em outras palavrag € desprezivel em comparacdo a 0,50. Tendo prow&do i

podemos continuar e encontrar todas as concensragieo fizemos no primeiro método

(férmula quadrética).
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Problema Paralelo: Calcule a concentracdo de todas as espécies de pobisentes
em uma solugdo 0,10 mol/L de &cido hipocloroso, HQG = 3,2 x 10°).Resposta:
[HOCI]=0,10 mol/L; [H] = 5,7 x 10°mol/L; [OCI'] = 5,7 x 10° mol/L.

Exemplo 15.2 Em HGH30, 0,50 mol/L, qual a percentagem de moléculas de
HC,H30, dissociadas?

Solucdo No Exemplo 15.1, chamamoso numero de mols de HB3O, que se
dissociam por litro. A percentagem de dissociac&oucth acido € o numero de mols
dissociados por litro dividido pelo nimero iniaitd mols por litro, vezes 100, ou:

3,0 x 107 mols por litro, dissociados
0,50 mols por litro, inicial

x 100 = 0,60%

Yodiss =

Problema Paralelo: Qual a percentagem de dissociagdo em HOCI 0,20L.tQler

Problema Paralelo 15.1esposta:4,0 x 10°%.

Neste ponto, um fato muitas vezes esquecido @ igealdade expressa pela condicdo
de equilibrio:

[HAT
HA] K

E verdadeira independentemente de como o equiltbrestabelecido e de quanto
valem as concentrac¢des individuais. Mais espeaificde, ¢ verdadeira mesmo que][H

[A7], como € o caso no préoximo exemplo.

Exemplo 15.3Uma solucdo é preparada pela adicdo de 0,40 matetato de sddio,
NaGH30,, e 0,50 mol de acido acético e quantidade de adficiente para completar um
litro. Calcule a concentracdo de todas as espél@esoluto presentes e a porcentagem de
dissociacéo do acido acético nesta solucao.

Solucda O acetato de sédio € um sal, portanto dissociataéimtente (100%) ao se

dissolver:

NaGH304(s) Né&(aq) + C;H30; (aq)
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Sendo que na solugdo resultante, Nz0,40 mol/L e [GH30,] = 0,40 mol/L. O
acido acético se dissolve, mas por ser um acidmw fréio’ se dissocia totalmente. Apenas

algumas de suas moléculas se dissociam atingiedaitibrio:

HC:H3Ox(aq) <> H' (aqg)+ C:HzO0; (aq)

Agora, como anteriormentg,& o numero de mols de H&30, dissociados por litro.
Isto significa que [F] = x. Porém, [GH30,] desta vez é diferente de Hporque ha duas
fontes de ions 30, 0 sal NaGH30,, totalmente dissociado, e o acido HgO,, pouco
dissociado. A concentragdo total dgHgD, é a soma das contribui¢cdes dos dois: 0,40 mol/L
(do sal) maisc mol/L (do acido). Como no Exemplo 15.2, [blHz0,] no equilibrio é igual a

0,50 —x. Em resumo:

Soluto Concentragéo inicial, Variacdo na Concentragao de
mol/L concentracdo, mol/L  equilibrio, mol/L
HC,H30, 0,50 X 0,50 —x
H* 0 +X X
CoH30, 0,40 X 0,40 +x

A condicédo de equilibrio é:
[H"][C,H,0, 7]
[HC,H,0,]

Substituindo, obtemos:

(1)(0.40 + x)

- —5
00— o0 i

Em vez de enfrentar a exatiddo minuciosa da f@nguadratica, simplesmente
observamos o valor baixo #g e prevemos que o numero de mols dehHO, dissociado é
provavelmente muito menor do que o numero totahdis de HGH30,; assim, se:

X << 0,50

Entdo, provavelmente:

X << 0,40

De modo que:
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0,40 +x~= 0,40

El
0,50 -x= 0,50
Portanto,
(0(0,40) 5
050 1.8 x 10
Resolvendo parg, obtemos:
x=~ 2,3 x10°

As aproximacdes foram justificadas? Certamen®x210° é t4o menor do que 0,50
ou 0,40 que este se toma desprezivel em compagiaggta um destes nimeros. Assim,
[HC,H30,] = 0,50 —x = 0,50 — 2,3 x T0= 0,50 mol/L
[H7] =x =2,3x 10 mol/L
[CH50,7] = 0,40 +x = 0,40 + 2,3 x 18 = 0,40 mol/L
[N&] = 0,40 mol/L (ndo esqueca este!)

mols dissociados
mols totais

23 x 107
T 0,50

x 100 = 4,6 x 107 %

Problema Paralela 0,10 mol de NaOCI é dissolvido em 0,500 L de wwlacéo 0,20
mol/L HOCI. Se o volume final € 0,500 L, qual a centracdo de cada espécie de o soluto e
qual a percentagem de dissociacdo do HOCI na sohesliltante? (K, para HOCI é 3,2 x
108) Resposta [HOCI] = 0,20 mol/L; [H]=3,2 x 10® mol/L; [OCI] = 0,20 mol/L; [Nd] =
0,20 mol/L; %iss= 1,6 X 10°%

Compare a porcentagem de dissociacdo encontradaxemplo 15.3 com aquela

encontrada no Exemplo 15.2.

Exemplo Solugao % de HGH30, dissociado
15.2 0,50 mol/L HGH30O, 0,60%
0,50 mol/L HGH30,

15.3 + 0,0046%

0,40 mol/L GH30,
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Vemos novamente uma ilustracdo do principio deCbételier. Os ions 30,

adicionais (Exemplo 15.3) mantiveram o equilibrio:

HC2H302(3.Q) <> Fl(aq) + C2H302_(3.Q)

Bastante deslocado para a esquerda, repriminggsacthcdo do HEH30,. Este € um
exemplo do chamadefeito do ion comurmo qual a presenca de ions adicionais na solucao
reprime uma dissociacao. A dissociacao deHO, também pode ser contida pela presenca
de fons H, provenientes de um &cido forte como o HCI.

O principio de Le Chéatelier prevé também que o gua percentagem de dissociacao

de um eletrdlito fraco é maior quanto mais dildfmtasua solucéo.

Exemplo 15.4Calcule a percentagem de dissociagdo em uma solyt@anol/L de
HC2H302.
Solucéo HC,H:0x(aq) <> H(ag) + GH30, (aq)

Considerexigual ao numero de mols de KO, dissociados por litro. Assim, no equilibrio:
[H+] =
[GH30.7] =X
[HGH30;] = 0,10 —x

A condicéo de equilibrio é:

[H'][C,H,0, 7]

T[HCH,0,]  Na
@) -5
0,10 = x LB x 10

Admitindo quex<< 0,10, de tal modo que 0,10 =X0,10, entéo:

(0x) -5
0.10 = 1,8 x 10

O que da:
x~1,3x10°
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(A suposicao foi justificada? Sim: 1,3 x16< 0,10.)

% g = 22107 o 100 = 1,3%

Problema Paralelo: Calcule a percentagem de dissociagdo em uma solyd&o
mol/L HOCI. Resposta:5,7 x 10°%.

Agora, compare os resultados dos Exemplos 15524e 1

Exemplo  Concentragédo de HEI50; % diss
15.2 0,50 mol/L 0,60
154 0,10 mol/L 1,3

Como prevé o principio de Le Chatelier, a perggna de dissociacdo de um
eletrolito fraco em solucdo aumenta com a diluig@bnamero total de particulas de soluto

aumenta e compensa parcialmente o efeito da diljica

Exemplo 15.5Calcule a concentracéo de todas as espéciesute sah uma solucao
de HSO; 0,10 mol/L. (Ver a Tabela 15.2 para os valorescoastantes de dissociagéo.)
Solucda o &cido sulfuroso é diprético, portanto, temos densalerar duas

dissociacgoes:

H,SOs(aq) <> H(ag) + HSQ (aq) K =1,3x 10
HSQ(ag) <> H(ag) + SQ*(ag) K,=6,3x 10

Observe qud, é muito menor qu&;. Isto implica duas importantes conseqiiéncias:
primeiro, embora ambas as dissocia¢es produzara ebntribuicio da segunda dissociagcdo
pode ser desprezada em comparacdo com a da prisegmdo, podemos desprezar o HSO
consumido na segunda dissociacdo, comparando coeleatprmado na primeira. Uma
ultima observacdo: o valor d€ € razoavelmente grande tendo em vista as constdete
dissociacdo de &cidos fracos. (E 0 mesmo que direr apesar do &cido sulfuroso ser um
acido fraco, ele néo é tao fraco.) Quando o vadanrda constante de dissociacdo € maior que
10°, a proporcéo de acido dissociado ndo pode serefesfa em comparagéo com o total.

Consideranda igual ao niumero de mols dissociados por litro, '®mo equilibrio:
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[H]=x
[HSG] =x
[HSOs] = 0,10 —x
(Note que, considerando TH= x, estamos ignorando a contribuicdo feita pela segunda
dissociacdo.) A condicdo de equilibrio é:
[HT)[HSO; 7]
[H,S0;]
_ (&)

G ™ e

Entretanto, como neste cak@ ndo é tdo pequena, ndo podemos desprezan
comparacao a 0,10 no denominador. (Se fizermoseisesolvermos a equagao aproximada
resultante, vamos encontrar um valor aparentep@@al a 0,036, que certamente nédo pode

ser desprezado frente a 0,10.) Portanto, sem efetyaroximacao, obtemos:
x? =(0,10 — x)(1,3 x 16)

Rearranjando, resolvendo por meio da féormula qimdr e escolhendo a raiz positiva,
obtemos:
x=3,0 x 10°
E assim:
[H]=x=3,0x 10
[HSQ] = x=3:0 x 107
[H,SOs] = 0,10 —x = 3,0 x 107 = 0,07 mol/L

Ainda ndo terminamos porque uma pequena quantidad8@” (ion sulfito) esta
presente. Qual é a sua concentracdo? Pela segissdaiado vemos que sua condicdo de
equilibrio é:

[H][S03""]
[HSO37]

Agora [H] e [HSQ;] se referem a concentrag@@sais na solugdo e ndo apenas as

= Ko

propor¢cdes produzidas por uma ou outra etapa. Aliéeo, determinamos do nosso primeiro

calculo que:
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[H'] = [HSOs] = 3,0 x 107 mol/L

E assim, 5 5
(3 x 107)[SO3 *7]
— = K>
3 x 107
[SG | =K2=0,5 X LU MoKL

Nota adicional

Observe a segunda equacdo de dissociacdo. 6,3 del@ ser também o ntimefo

de mols de H por litro produzidoapenas pela segunda dissociac&ste valor é
negligenciavel quando comparado com o produzida peieira, 3,0 x 16 mol/L. 6,3 x
10® representa também o nimero de mols de HA%$0r litro consumido na segunda
dissociacdo. Este é certamente pequeno quando wmbppaom 3,0 x 16 mol litro™
formado na primeira dissociacao, justificando, amie o fato de ter sido desprezado |no

Nosso primeiro célculo.

Comentarios Adicionais

Vocé pode nao estar familiarizado com a técnicaedelucdo de uma equacfo
aproximada e até desconfiar dela. Entretanto, @le ger perfeitamente valida e confiayel
se usada corretamente. Por exemplo, quando vocideague pode "desprezarquando
comparado com 0,50" no termo (0,5} se esta suposicdo nao for correta vocé Ipgo
percebera ao comparar o valor calculadx dem 0,50. Se o valor defor, por exemplo,
0,08, certamente eledo podera ser desprezado porque 0,50 — 0,08 = 02sitmifica
gue vocé precisa usar a formula quadratica ou almétodo equivalente. Chega-sg a
conclusao de que "desprezivel" normalmente signifienos do que 5% da concentra¢ao
original. Ao resolver um problema sobre equilibrise a subtracdo dede um namerg
muda o valor deste nimero de mais de 1 ou 2 noaillgarismo significativo, o valor de

X ndo é desprezivel.

Problema ParaleloCalcule as concentragfes de todas as espéciesutiz sm uma
solucéo 0,25 mol/L de acido ascérbico (vitamina K)CsHeOs. (Consulte a Tabela 15.2.)
Resposta [H*] = [HCsHsOs ] = 3,5 x 10° mol/L; [HoCsHeOg] = 0,25 mol/L; [GHeOs*] = 1,5
x 102 mol/L.
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15.2A DISSOCIAQAO DE BASES FRACAS
CONSTANTES DE DISSOCIAQAO DE BASES FRACAS

A dissociacdo de uma base fraca em solucéo agusmmelhante a de um &cido fraco,
exceto pelo fato de que a atencéo € focalizadaotugio de ions OHSe considerarmos o

hidréxido DOH como sendo uma base fraca de Arrtsesiua dissociacdo € dada por:
DOH(ag) <> D(ad) + OH(aq)

Para a qual a condicdo de equilibrio é:
[DT][OH"]
~ [DOH]

= K,

Onde o subscritb se refere a base. Esta constante € muitas vezgsaaties por Kiss
Kq ouK; (i para ionizacao).
Uma base de Bronsted-Lowry € um receptor de psot@e C for tal base, a

dissociacao pode ser representada por:
C(ag) + HO <>  CH(aq) + OH(aq)

Para a qual a condicao de equilibrio é:
[CHT][OH]
[C]

= Kb

Onde, como anteriormente, a concentracdo de agsen@almente constante foi
"incorporada” &.

Embora geralmente o ponto de vista de BronsteddL®sja o mais (til para bases
fracas, as duas abordagens sdo equivalentes. €mnsmbr exemplo, a substancia amonia,
NH3. Ambnia é um gas a temperatura e pressédo atabiemuito solivel em agua formando
uma solucéo aquosa basica. No passado acreditazakspotese de que amonia reagisse com
a agua formando uma base fraca de Arrhenius, deufarNH,OH e chamadidroxido de
amonio.

NH,OH(@ag) <> NH'(aq) + OH(a0)

Para a qual a condi¢do de equilibrio é:
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[NH, "][OH7]
[NH,OH]

:Kb

Existe um pequeno problema ai. Nao s6 o,OM ndo pode ser isolado como
substancia pura, mas também pode ser demonstradmajéculas de N¥DH ndo existem,
nem em solucdo. Uma maneira de contornar o probéetretar a aménia como uma base de

Bronsted-Lowry:

NHs(aq) + H.0 NH'(ag) + OH (aq)

Para a qual a condicao de equilibrio é:

[NH, *][OH"]

Esta claro que o resultado é essencialmente o apegrar consideremos a base como
NH4OH ou NH;. No equilibrio:

[NH, "]J[OH™]

[espécies ndo-dissociadas]

E a natureza da espécie nao-dissociada ndao étanfmi(na realidade ela deve ser
mais complexa do que Nbu NH,OH). E por esta raz&o que a constante de dissodiagé
encontrada em algumas tabelas as vezes referindldNgg e em outras a NWDH. Seu valor
numérico é 1,8 x IDe esta incluido entre as constantes de dissocideadirias bases na
Tabela 15.3 e no Apéndice H. Solugcbes aquosas @miandisponiveis comercialmente,
fornecidas para uso em laboratorio, sdo invariageten rotuladas como "hidréxido de
amonio”. No entanto, a visdo de Brdnsted-Lowry éntamente mais conveniente para
descrever bases fracas em agua e, assim, as egjulacssociacdo foram escritas de acordo

com ela na Tabela 15.3.
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Tabela 15.3Constantes de dissociacdo de bases fracas (25°C).

Reacao de dissociacdo Base Bronsted-Lowry b K

Amdnia NH; + H,O <> NH' + OH 1,8 x 10°
Hidroxilamina NHOH + HO <> NHOH' + OH 9,1x 10
Metilamina CHNH; + H,O <> CHNH3;" + OH 4,4 x 10°

CigHisN> + HO <« QOH14N2H+ + OH 7,4 X 107
CioHNLH + HoO <> GoHiNoH2H + OH 1,4 x 101
Fosfina PH+H,0 < PH +OH 1 x 10"

Nicotina

CALCULOS PARA BASES FRACAS
Exemplo 15.6 Calcule a concentracdo de cada espécie de softetere numa
solucéo de NEI0,40 mol/L. Qual é a percentagem de dissociacéiaselucao?

Solugéa O equilibrio de dissociacéo é:

NHs(ag) + HLO <>  NH'(aq) + OH(aq)

Sex é 0 numero de mols de Nkbor litro que se dissociam ("que recebem prétons"

seria uma linguagem melhor), no equilibrio:

[NH4+] =X
[OH] =x
[NHg] = 0,40 —x
A condicédo de equilibrio é:
[NH, *][OH"]
[NH;] '

(X)) -5
0A0— .~ o R

Aqui, Ky € um namero tdo pequeno que podemos adxktir 0,40, de maneira que 0,48~
0,40. Entao:

()(x) .
640 = 1,8 x 10

O que nos da:
x=2,7x10°
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(Um teste mostra que nossa suposicao é valida; 27 << 0,40.) Portanto:

[NH,] = x= 2,7 x 10° mol/L
[OH] = x=2,7 x 10° mol/L
[NHs] = 0,40 —x = 0,40 — 2,7 x 18 = 0,40 mol/L

e = — 100
“diss total de mols %
_27 x10° 00— 068%
h 0,40 T

Comentarios Adicionais

Vocé percebe que néo faria diferenca se tivéssesw#o a dissociagdo como:
NH;OH(ag) <> NH(aqg) + OH(ag)

Poderiamos ter escrito
[NH'] = x
[OH] = x
[NH4OH] = 0,40 —x
O que, quando substituido na condic&o de equilibri

[NH4 F)[OH ]
[NH4OH]

:Kh

Nos da:
(X))

=18 » 107
G - | T

De tal modo que:
[NH'] = x= 2,7 x 10° mol/L
[OH] = x = 2,7 x 10° mol/L
[NH4OH] = 0,40 x = 0,40 — 2,7 x 18 = 0,40 mol/L

. mols dissociados
G = x 100
diss total de mols

2.7 x 1073

—_ o7
0,40 x 100 = 0,68%

Que é exatamente 0 que obtivemos antes. A Urfieged¢a € se queremos chamar

a espécie nao-dissociada dej\id NH,OH.
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Problema Paralelo: Calcule a concentracdo de cada espécie de solu e
percentagem de dissociagdo em uma solugdo 0,1Q melhidroxilamina, NHOH. (Ver
Tabela 15.3.Resposta;]NH;OH'] = [OHT] = 3,0 x 10° mol/L; [NH,OH] = 0,10 mol/L; %jss
= 3,0 x 10°%.

Exemplo 15.7Suponha que 0,10 mol de Kid adicionado a 1,0litro de NaOH 0,10
mol/L. Qual é a concentragio de ions;Nse o volume da solugdo permanece inalterado?
Solucéo A dissociacao é:
NHs(ag) + HHO <>  NH'(ad) + OH(ag)
Entretanto, desta vez a maior parte dos ionsé&ptoveniente da base forte NaOH:
NaOHE) — Na&(aq) + OH(aq)

E poucos da base fraca BlH
A solucdo de NaOH € 0,10 mol/L e [H: 0,10 mol/L antes da adicdo da amoénia. S&ja
namero de mols de NHjue se dissociam por litro. Entéo:
[NH4+] =X
[OH] =0,10 +x
[NH;] = 0,10 —x
A condicao de equilibrio é:
[NH, TI[OH ]
= K,
[NH;] b

Substituindo, obtemos:

weleens T A = 108 100

Admitindo que x<<0,10, entdo 0,16 x =~ 0,10 e 0,16- x= 0,10 e, assim:

(0(0,10) . 2
p1g T ooax il
x:1,8x105

(A suposicao foi justificada, 1,8 x 10-5« 0,10.sHAs:

[NH, =x=1,8 x 10° mol/L
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Problema Paralelo:A 0,400 litros de agua foram adicionados 0,10 nedNét; e 0,10
mol de NHCI. Se o volume final é de 0,400 litros, qual a [PHa solug&o resultante?
Resposta 1,8 x 10°.

15.3A DISSOCIACAO DA AGUA
A agua pura apresenta uma condutividade elétedmida, ainda que baixa, como

consequéncia de sua habilidade em sofrer autothgSac

O PRODUTO IONICO DA AGUA
A autodissociacdo da agua pode ser escrita como:

H,O <> H(aq) + OH(ag)

Ou como:

H,O + O <> HO'(ag) + OH (ac)

E, portanto, a condi¢ao de equilibrio pode seritascomo:

(H"][OHT] .
— — K
[H,O]
Ou como:
[HE()"][UH' |
—— =K
[H,07?

Em ambos os casos, como a concentracdo de maédelagua é essencialmente
constante:
[H][OHT] =K' [H.0] =Ky,

Ou:
[H30"][OHT] = K" [H20]2 = Kw

O valor da constanté,, chamadaconstante de dissociacdo para a 4géd,,0 x 10
a 25°C. (K, é também chamadgproduto ibnico da &agua).A esta temperatura,

independentemente de a agua ser a mais pura das @egtiladas ou a mais suja proveniente
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do grande, escuro e lamacento rio Tieté, o proda® concentracdes do ion hidrogénio
(hidratado) e do fon hidréxido é uma constantex11,0** a 25°C.

Comentarios Adicionais
Note queK,, € um numero muito pequeno. A agua pura € um dtetridaco e,

portanto, um fraco condutor de eletricidade.

SOLUCOES ACIDAS, BASICAS E NEUTRAS.

Em umasolucao acidaa concentracéao de ions hidrogénio (hidrénio) € ndooque a
de ions hidroxido. Uma solucédsicaé aquela na qual ocorre o inverso, isto €, [@cede
[H™]. Finalmente, em umsoluc&o neutra[OH] é igual a [H].

Como [OH] [H™] é igual a uma constante, estas duas concentrgudsm ser
consideradas "balanceadas" uma em relacdo a quaado uma delas aumenta, a outra deve
diminuir. Elas ndo s&o independentes, s&o vincslada meio de [OH [H'] = Kw, o que

nos permite calcular a concentragdo de uma a partutra.

Exemplo 15.8Qual é a concentracéo de ion hidroxido em uma &olde HCI 0,020
mol/L (a 25°C)?

Solugdo Como HCI é um acido forte, estd completamente diado em H e CI.
Além disso, todo o Hna solugédo é proveniente do HCI, ja que,® ¢ um eletrélito muito

fraco. Portanto, nesta soluc&o,; T 0,020 mol/L.

[H][OH ] = Ky,

Ksvzen 2l jri
[OH | = [—“:] = ﬁ - =50 x 1073 mol/L

Problema Paralelo: Qual a concentragdo de ions hidrogénio em uma &wl0®20
mol/L Ca(OH) (a 25°C)PResposta:2,5 x 10" mol/L.
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Exemplo 15.9Qual a concentracdo de ions hidrogénio em uma&wiugutra?

Solugda Em uma solugao neutra:

[H'] = [OH]
Portanto:
[H[OH] =[H"]> =Kw= 1,0 x 10*
H] =V 10 x 107 = 1,0 x 107 mol/L
pH

A concentracdo hidrogenionica em uma solucdo padear de mais de 10 mol/L a
menos de 1 x I¥ mol/L. A escala de pH foi feita para expressae eginde intervalo de
acidez de uma maneira mais convenientggHDé definido comao logaritmo negativo da

concentracdo hidrogenidnicéou do ion hidrdnio). Novamente estamos considerando que a solugdo é
suficientemente diluida para ser ideal e, assindseaatividade quimicapode ser substituida pela concentragdo. Mais

rigorosamente, pH = — lag+, ondearepresenta a atividat)e.

Matematicamente:

pH = —log [H]

Ou:

pH = —log [HO"]

Assim, para uma solucdo na qual]i# 1 x 10° mol/L, o pH é 3,0. Uma solucéo
neutra, [H] =1,0 x 10’ mol/L, tem pH 7,0.

Exemplo 15.10Qual é o pH de uma solucéo de HCI 4,6 X ir@bl/L?
Solugdo Como o HCI é um &cido forte (e a contribuicdo depkbveniente da O é
muito pequena), [H = 4,6 x 10° mol/L. Ent&o:

pH = —log(4,6 x 10) = 2,34

Problema Paralela Qual o pH de uma solucéo de NaOH 2,0 X fl/L? Resposta
12,30.
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Exemplo 15.11 0 pH de uma certa solugdo é 11,68. Qual a suaentmacao
hidrogenidnica?

Solucédo Desta vez temos de fazer a operacéo inversa:

[H'] = antilog (—pH) = 10"
= antilog (-11,68) = 15:°®*= 2,1 x 10" mol/L

Problema Paralelo: O pH de uma certa solugdo é 3,49. Qual § [ih solugdo?

Resposta:3,2 x 10* mol/L.

A 25°C, [H] em uma solucdo é 1,0 x IGnol/L, portanto, o pH desta solugéo é 7,00.
Como uma solugédcida tem uma [H] maior quel,0 x 10" mol/L, ela deve ter um pH
menor que7,00. E, como uma solucéo basica tem uma fienor quel,0 x 10” mol/L, ela

deve ter um pH maior que 7,00. (Leia de novo.)

O uso do simbolismo_p foi estendido para outras quantidades. &amplo,
pOH = —log [OH], pCl = —log [CI-], e pK = —logK,. pOH é especialmente util por causa, da

seguinte relagao:

[H'][OH] =Ky

Tomando o logaritmo decimal de ambos os ladognobs:

log[H'] + log[OHT] = log Ky
-log[H'] — log[OHT] = —log Ky

E, portanto:

pH + pOH= Ky,

A 25°C,Ky é 1,0 x 10* mol/L; assim, fw = 14,00. Portanto:

pH + pOH = 14,0C
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Exemplo 15.12Qual € o pH e o pOH de uma solu¢cdo de NaOH 0,016 nja
25°C)?

Solucdo O NaOH é uma base forte. Ignorando a contribuicaonna feita por [OH]
proveniente da dissociacéo da agua, podemos dieef@H] = 0,016 mol/L = 1,6 x 16
mol/L. Entdo:

pOH = —log (1,6 x 18)= 1,80

Para achar o pH podemos escolher entre dois métodos

Métodol;
[H+][OH-] = Ky
[H+] — -
[OH ]
-14
A0 X W70 ea % 1073 molL
1.6 x 1072
pH = —log(6,3 x 1) = 12,20
Método2;

pH = 14,00 — pOH
= 14,00 — 1,80 = 12,20

Problema Paralelo: Quais s&o o pH e o pOH de uma solucdo de HI8@36 x 1C
mol/L (a 25°C)RespostapH = 2,47; pOH= 11,53.

A relacdo entre [H, [OHT], pH e pOH, acidez e basicidade esta resumidaaha|a
15.4. Observe que cada linha na tabela represemaliminuicdode [H'] e um aumentale
[OHT] por um fator de 10comparado a linha imediatamente inferior. Tem-gendéncia de
esquecer que a variacao de apenas uma unidade d@ngldponde a uma variacao tdo grande
(décupla) em [OH e [H'].

Na Figura 15.1 sdo dados os valores de pH de é@neade substancias comuns.
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15.4HIDROLISE
Hidrolise € um termo util, oriundo da definicdo Aehenius de &cidos e bases. A
palavra significa "quebra pela agua”. A hidrolisenéa reacdo entre um anion ou um cation e

agua, com fornecimento de jons Ol H para a solugéo.

HIDROLISE DO ANION

A hidrolise de um anion Apode ser representada como:

A(ag)+ HO <> HA(@aq)+ OH (aq)

Tabela 15.4pH, pOH e acidez (25°C).

[H*], mol/L pH [OH], mol/L pOH
4 10 -1 10" 15 A
1 0 10 14
107 1 105 13
S S
S 10? 2 1012 12 S
<L <L
fe) 103 3 10H 11 e}
(D) (D)
= 10* 4 10%° 10 =
10° 5 10° 9
10° 6 108 8
Neutro 10’ 7 10" 7 Neutro
10° 8 10° 6
10° 9 10° 5
Q 10 10 10* 4 o
2 K3}
2 104 11 10° 3 2
o 12 2 o
o 10 12 10 2 o
(D) " (D)
= 10 13 10* 1 =
10 14 1 0
101 15 10 -1
v \ 4
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pH
Solugdo 0 1 2 3 4 5 6 78 9 10 11 12 13 14

0,1 mol/L HCI

Suco gastrico

Refrigerante

Suco de limao

Vinagre

Suco de laranja

Cerveja

Agua da torneira

Agua pura
0,1 mol/L NaHCQ

Amoniaco

0,1 mol/L NaOH

< Basico ———

v
4

<«— Acido

Figura 15.1Valores de pH de algumas substancias comuns.

A reacdo consiste na remocao de prétons da maléeubgua para formar moléculas
de HA e ions hidroxidos, sendo que estes UGltimosadea solucéo basica, Por que ocorreria
esta reacdo? De acordo com Arrhenius, ela ocomgueddA é um &cido fraco. Em outras
palavras, afirmar que HA é um &cido fraco equivakfirmar que a ligacdo na molécula de
HA é suficientemente forte para evitar que essa&outd nfo se dissocie completamente.

A definicdo de acido e base dada por Bronsted-{zowiio distingue entre a hidrolise
de qualquer outra reagdo de transferéncia de mot®m outras palavras, um anion que
hidrolisa (remove um préton da agua) é simplesmenta base de Bronsted-Lowry e a
hidrolise de um anion é apenas uma transferéngmdalen da agua para o anion. A hidrolise
do anion ocorre quando & uma base suficientemente forte para removerratorpda agua
e estabelecer o equilibrio acima.

Como se pode prever qualitativamente o grau dereargio de hidrélise? Um acido
fraco de Arrhenius é o produto da hidrdlise de umiorde quanto mais fraco for este acido
maior o grau de hidrélise do anion. Por exemplajepse prever que o ion cianeto, TN

hidrolise mais que o fon fluoreto;,porque HCN é um &cido mais fragt, = 1,0 x 10'°) do
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que HF(K. = 6,7 x 10%. Quanto mais fraco um &cido, mais fortementepséton esta ligado
a molécula e, consequentemente, maior a tendéeciew anion hidrolisar para formar o
acido. Na linguagem de Bronsted-Lowgyanto mais fraco € um acido, mais forte € sua base

conjugada(Ver Secéo 12.1)

Exemplo 15.130 ion cloreto, Clhidrolisa em solugdo aquosa?
Solucdo Nao. Se o ion cloreto hidrolisasse, o faria param&w o acido HCI, e a

equacgao para o processo seria:
Cl (agq)+ HO <>  HClaq)+ OH (aq)

Mas esta reacdo ndo ocorre. Como podemos afirse#? @ acido cloridrico € um acido forte,
existe pouca tendéncia para queeHCI combinem entre si. Portanto, a hidrélise do&Ch
remoc&o de Hda molécula de dgua n&o ocorre.

Comentarios Adicionais
N&o pense que "HCI é formado e depois dissoctatabmente porque € um acido
forte". Em vez disto, pense que, "como o HCI é widdforte, ndo existe a tendéncia de

ele se formar em solugéo”.

Problema Paralelo: Sera que o ion fluoreto, Fhidrolisa em solu¢cdo aquosa?
Resposta: Sim. Sabemos que HF é um acido fraco, portantogmpod prever que o F

hidrolisa para formar HF.

CONSTANTES PARA REACOES DE HIDROLISE DE ANIONS

Quando o anion Ahidrolisa, o seguinte equilibrio é estabelecido:
A(aq)+HO <> HAaqg)+ OH(aq)

Para o qual a condicao de equilibrio é:
[HA]J[OH™]
= ]{F.}
[A”] |
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OndekK}, é aconstante de hidroliseu’ constante hidroliticde na qual [HO] foi, como
sempre, "incorporada” ao valor #g). As constantes de hidrélise raramente sdo dadas em
tabelas, uma vez que € muito facil calcular seltres a partir de outros dados, como segue:
multiplicando o numerador e o denominador da cdémudige equilibrio anterior por [H

obtemos:

[HAIOH™] [y

5 =
[A7] (e
Rearranjando, teremos:
[HA]
- - X [HJ[OH™] = K,
[H*][A] "
Ou:
1 r o
K_,, ‘L"w - K-‘?
Simplificando:
, K
ﬁ#! B K.f;

Exemplo 15.14Calcule o pH e a percentagem de hidrolise em unugd&wm de NaCN
1,0 mol/L (25°C).

Solucdo NaCN (cianeto de sodio) é um sal, portanto, totatmelissociado em
solucéo, formando Ng1,0 mol/L) e CN (1,0 mol/L). Sabemos que o ion sodio n&o hidrolisa
(NaOH é uma base forte) e que o ion cianeto,, @Nirolisa porque é o anion de um acido
fraco, HCN:

CN(aq)+ H,O <> HCNaq)+ OH (aq)

Para o qual a condicao de equilibrio é:

[HCN][OH ]

= K,
[EMT] '

Primeiro, encontraremos o valor numérica<gle

141



K

Kﬁ = ?

i

_14
—_ M_f — :;“5 X 10—5
4,0 x 10710

OndeK, para o HCN foi tirado da Tabela 15.1. Agora quessads o0 valor d&;, podemos

continuar. Seja o numero de mols de CNue hidrolisa por litro. Assim, no equilibrio:

[HCN] =x
[OH] =x
[CNT=1,0—x

Substituindo na condic¢éo de equilibrio:

B LC . 5
—— 2,5 8¢ 10

Admitiremos como de costume gue< 1,00 x~= 1,0 e:

(xX)(x) _ -5
e 285 10

X = "J'—H. : 2

(A suposicao foi justificada: 5,0 x &< 1,0.) Portanto:

[OHT] = [HCN] = x= 5,0 x 10° mol/L
[CN]=1,0-x=1,0-5,0x 1 = 1,0 mol/L

A partir de [OH] podemos obter [H e a partir desta, o pH:

4] = —» - L0 x 1079
' [OH] 50 x 107
pH = -—log (2,0 x 10) = 11,70

=20 x 1072 mol/L

mols de CN~ hidrolisados

% hidrolise = wotal 4 mole CN- x 100
50 x 1073 .
= % « 100 = 0,50%
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Problema Paralela Calcule o pH e a percentagem de hidrélise em swhagdo 1,0
mol/L de NaGH30, (25°C).RespostapH = 9,37; % de hidrélise = 2,4 x i®.

HIDROLISE DO CATION
Quando um cétion hidrolisa, os produtos s&o ursa fraca e ions HA hidrélise de
um cétion, M, pode geralmente ser representada pela equacao:

M*(aq)+ H,O <> MOH(aqg)+H"(aq)
Se o cétion for um simples ion metalico. Entretape mostramos a hidrélise do ion
amonio desta maneira, devemos indicar a formacaespécie questionavel NBIH (Secéo
15.2):

NH4%(aq)+ H,O <>  NHOH (aq)+ H' (aq)

Para a qual a condicao de equilibrio é:

[NH,OH][H"]
T = KF.'
[NH, *]

A equacéo de Bronsted-Lowry para esta reacao é:
NH4"(ag)+ H,0 <> NH(aq)+ H:O0"(aq)

Para a qual a condicao de equilibrio é:

[NH,][H;0%]

K,
[NH, *] 2

As duas maneiras (Arrhenius e Bronsted-Lowry) derever as equacbes e suas

condi¢des de equilibrio sdo equivalentes.
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CONSTANTES PARA REAQOES DE HIDROLISE DE CATIONS
Como ja vimos anteriormente, a constante de h##rqlode ser calculada a partir de

Kwe da constante de dissociacao do eletrdlito fraco:
. K W
K b

K,

Na linguagem de Bronsted-Lowry, isto significa:

K
W
Kd = _f_g_’
b
Geralmente:
KaKp = Ky

Exemplo 15.15Qual é o pH de uma solucdo de cloreto de aménit,CN 0,20
mol/L?

Solucéo Cloreto de amonio € um sal e, portanto, totaledigsociado em NH (0,20
mol/L) e CI' (0,20 mol/L). Os ions NH hidrolisam. (Ver Exemplo 15.13.)

NH," (ag) + HO <> NH (ag) + HO" (ag)

A condicao de equilibrio é:

[NH 3] [H 30 |
_ i = Kfr
[NH, *]
Primeiro calculamog&y:
o ~14 ;
k=2 W sy g
Kp 18 x 107

Onde o valoK, foi obtido da Tabela 15.3.
Sex é o nimero denolsde NH;" que hidrolisa por litro, entéo:
[NHg] = x
[H3O7] =x
[NHs+] = 0,20 —
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Substituindo estes dados na condicéo de equilibloi@mos:

(x)(x)

=56 y-10
030 - DA

Sex << 0,20, entdo 0,20 x= 0,20, e:

(x)(x) 10
2 5
0.20 5,6 x 10

x~ 1,1 x 10°
(1,1 x 10° << 0,20, ent&o nossa aproximacao foi justificada.)

[NHg = x=1,1 x 10° mol/L
[H;0"] = x= 1,1 x 10mol/L
[NH,] = 0,20 —x = 0,20 — 1,1 x 18 = 0,20 mol/L

Finalmente, o pH da solucéo é :
pH = —log [HO"]
= —log (1,1 x 1) = 4,96

Problema Paralelo: Qual € o pH de uma solugédo 0,25 mol/L de cloretsichade
amonio, NHOHCI (25°C)?Resposta:3,28.

O MECANISMO DA HIDROLISE DO CATION
Cétions que apresentam uma alta relacdo carga&em hidrolise. No caso de uma
solucdo de nitrato cromico Cr(NJ3, o fon crémico CY hidrolisa e a reacdo é escrita
simplesmente como:
cr(ag)+ H,O <> CrOH'(aq)+ H'(aq)

Esta é na realidade uma supersimplificagdo. Emc&ol aquosa o ion crémico esta

hidratado por seis moléculas de agua:
Cr(H0)s™"
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E esteaquo-complexasofre dissociagdo doando um préton para a 4gua:
Cr(H,0)>"(ag)+ HO <>  Cr(OH)(kD)s*"(aq) + H:0"(aq)

As seis moléculas de agua que hidratam o ion c@mienvolvem situando-se nos
vértices de um octaedro regular, como mostra ar&id6.2. A alta carga positiva no fon
crdmico tende a atrair elétrons das moléculas de,anfraquecendo as ligacbes O—H, de
maneira que um (omnais) préton(s) pode(m) ser transferido(s) parmal&culas do solvente
H,0.

Exemplo 15.16Calcule o pH de uma solugéo 0,10 mol/L Cr@\8a 25°C. Considere
apenas a primeira etapa na hidrolise, para akall,3 x 10"

Solucéao A maneira mais simples de escrever a equacao deiseded
Cr'(aq)+ H,O <> CrOH'(aq) + H'(aq)
Considerex igual ao niimero de mols de*Cque hidrolisam por litro. Ent&o:

x= [CrOH*"]
x=[H"]
0,10 x = [CP"]

A condicao de equilibrio é:
[CrOH?*][H*]
— =K
[Cr3+] 5

_@x)

000 —x_ P% K

I

Admitindo, como ja tem sido feito, que< 0,10, obtemos:

(0)(x)

~ 13 x 107~*
0,10

O que da 3,6 x IH(nossa suposicao foi justificada: 3,6 X*¥X 0,10).

[H] = x= 3,6 x 10° mol/L
pH = —log (3,6 x 18) = 2,44

Problema Paralelo Calcule o pH de uma solucdo 0,10 mol/L Fe{N25°C).

Considere apenas a primeira etapa na hidrélisa,quak;, = 7,6 x 10°. Resposta 1,62:
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Cr(H,0)," © Préton CrOH(H,0),™"

Figura 15.2 Hidrdlise do ion crémio(lll) hidratado, ou, iorbamico.

Muitos oxoanions podem ser descritos como senplduto da perda de protons de
um céation hidratado. Por exemplo, pode-se imagmdon sulfato SGF~ como sendo o
produto obtido pela perda de seis prétons de uimrchipotético hidratado®s

S +4H0 —>  SHD).(aq)

em 8 etapas

S(H0),* (aq) —> SO (aq) + 8H'(ag)

A carga no enxofre ndo é suficientemente alta gaesahaja perda total do dltimo
préton; assim, o seguinte equilibrio é estabelecido

HSO (ag) <> SO2(ag)+ H'(aq) K=1,2x 10

Onde a constante de equilibHe normalmente chama#a para BSO,.

HIDROLISE E pH

A hidrolise pode ser considerada como sendo uniirbis do equilibrio da
autodissociacdo da agua. Assim, a hidrélise de mionAA", de um acido fraco pode ser
considerada como composta de duas etapas: a @iéhaicombinacdo de um anion com ions

H* provenientes da dissocia¢io da agua:

A7(ag)+H'(ag) <>  HAaq)
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E a segunda, o deslocamento do equilibrio da fgwa repor parte dos fons H
perdidos:

H,O <> Fi(ag) + OH (aq)

Estas duas mudangas ocorrem simultaneamente, araira que o resultado final &

apresentado pela soma das duas equacdes:

A(ag)+ HO <> HAaq)+ OH (aq)

Quando o equilibrio da agua é perturbado, a igu@dH] = [OH] da agua pura é
destruida de tal maneira que a solucdo deixa deesgra. A hidrélise de um cation tende a

diminuir o pH da solucéo: e a hidrélise de um aniede a aumentar o pH.

O pH DE SOLUCOES DE SAIS

Quando um sal se dissolve em agua, a solucadaetilpode ser acida, basica ou
neutra, dependendo da natureza do sal. Se for lue sem &cido forte e de uma base forte, a
solucdo é neutra. Por exemplo, o NaCl, sal de udo#&orte, HCI, e de uma base forte,
NaOH, se dissolve formando uma solugcéao’ neutra. dlén Na+ nem o ion Chidrolisam.

A solucdo de um sal de um acido fraco e uma base € basica. Um exemplo é o

NaF, o sal de HF (fraco) e NaOH (forte). O ion Nao hidrolisa, mas o ion B faz:

F (ag)+ H:O <> HRaq)+ OH (aq)

E assim a solucdo de NaF é basica.
A solucdo de um sal de um &cido forte e uma lbrasa £ acida. NI, o sal de HCI
(forte) e NH(fraca), € um sal deste tipo. Os jons@&lo hidrolisam, mas o NHsim:

NHs"(ag)+ H:O <> NH(aq)+ H:0"(aq)
Ou:
NH; (ag)+ H,O <>  NHOH (aq)+ H" (aq)

E, assim, a solugéo é &cida.
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Existe ainda mais uma combinacao: o sal de unodrado e de uma base fraca. Aqui
€ impossivel dar uma Unica generalizacdo. Se @ &ign eletrélito mais forte que a base, a
solucédo do sal sera acida. Se a base € um eletnddiis forte que o acido, a solucéo sera
basica. A solucdo so sera neutra se a forca étemodlo acido for igual a da base. Considere

a hidrolise de solucao de fluoreto de aménioMNHNesta solucdo o céation hidrolisa
NH;" (aq)+ H,O <> NH(aq)+ H:O" (aq)

Para a qual:

K _14
Kﬁ L u = 56 X ]{}_”-i
K, 1,8 x 10~

O anion também hidrolisa:
F(ag)+ H.O <> HKaq)+ OH (aq)

Para a qual:

K 1.0 x 107"
K, =" =2 = 1,5 x 1071
h— K 6,7 x 107 '

o

ComoKy, para a hidrélise do céation (que tende a tomar @céol acida) € um pouco
maior do queKy para a hidrolise do anion (que tende a tomar ac&olibasica), a solucdo
acaba tendo um pequeno excesso de iOr{si¥D") e é, portanto, acida.

No caso da hidrolise do NH4CN:

CN(aq)+ HLO <> HCNaq)+ OH (aq)

Para a quaKy = 2,5 x 10°, a producdo de ions Ot partir da hidrolise do CNé
maior que a producdo de*Hla hidrélise do Nif para a qualK, = 5,6 x 10%
Consequientemente, esta solucéo é basica.

A hidrolise do acetato de aménio é um caso insargs. NHC;H3O, € o sal de um
acido (HGH30O,) e de uma base (NHigualmente fracos. Suas constantes de disSOc&iA0
quase exatamente iguais, 1,8 °16onsiderando-se dois algarismos significativassi, as
constantes de hidrélise do cation e do anion s&enemlmente iguais, 5,6 x 10 A

producdo de ions Hprovenientes da hidrélise do céation é quase exatwrmcomparavel a
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producdo de ions OHprovenientes da hidrélise do &nion, e assim unmlacdo de

NH4C,H30, € quase neutra.em qualquer concentracao.

15.5INDICADORES ACIDO-BASE E TITULACAO

Os principios da analise de solucdes de acidasestforam descritos nas Secdes 2.8 e
12.6. Como um equivalente de um &cido (a quantidade fornece um mol de ions
hidrogénio, ou prétons) neutraliza exatamente uuivatente de uma base (a quantidade que
fornece um mol de ions hidroxilas ou recebe um deoprotons), tudo o que vocé precisa
para analisar uma solucdo de uma base ou de um @adicionar um acido ou uma base
respectivamente até que quantidades equivalentbartereagido. A partir dos volumes das
duas solucdes e da normalidade de uma delas, pocleilar a normalidade da outra. Isto
foi descrito na Secéo 12.6. O que ainda néo foicineado € como vocé sabe quando foram
misturados numeros iguais de equivalentes de &citko base. Na Secdo 2.8 mencionamos o
uso de um indicador, uma substancia que é adicdaasolucdo a ser titulada e que nos
indica o ponto final por meio de uma mudanca deregfo. Entretanto, ainda néo foi
explicado como um indicador muda de cor e por @umos desses indicadores podem ser

usados em titulagdes diferentes. Agora vamos esearsto.

INDICADORES

Um indicador é um par conjugado de acido e base de BronstedylLouwp acido
apresenta uma coloracao e a base, outra. (Alguezas wma das duas é incolor.) Pelo menos
uma das coloracgdes é suficientemente intensa paraisiializada em solugdes diluidas. A
maioria dos indicadores sdo moléculas organicasestraturas relativamente complexas; um
indicador comum €& o 3,3-bis(4-hidroxifenil)-1-(3idpbenzofuranona, cuja férmula é
HC,0H1304 € que, felizmente, € conhecido como fenolftaleAanterconversao entre suas

duas formas pode ser representada pela equacaomsdri-Lowry:

HC0H1304(aq) + HO <> GoH1304 (ag) + HsO'(aq)

(incolor) (vermelho)

A interconversao € semelhante para todos os itoliea, e assim podemos usar a
abreviatura HIn para representrforma acida,e In paraa forma basicaconjugada, de

qualquer indicador. Desta forma, o equilibrio antgoode ser escrito como:
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Hin (ag) + HO <>  If(aq) + H:O'(ad)
forma acida forma acida
A concentracdo de um indicador em solucao € gerahrtdo baixa que sua influéncia
sobre o pH da mesma é desprezivel. O equilibrimaagode ser deslocado tanto para a
esquerda como para a direita de acordo com mudaagasidez, por isto pode ser usado para
indicar o pH da solucdo a qual foi adicionado. Cqrade ser observado a partir da equacao

anterior um indicador pode existir na forma acidaselucées mais acidas e na forma basica

em solugbes menos acidas (mais basicas). Por exeanfirma acida Hin da fenolftaleina é
incolor, enquanto sua forma bésica In- € vermd®aaa o azul de bromotimol, HIn € amarela

e In é azul. Usand&, para representar a constante para o equilibrisianta obtemos

[In"1[H,07]
Hm K

n

Rearranjando, obtemos:

[l Kin
[HIn] ~ [H,0%]

Agora suponha que observamos a cor do indicadoneleo de clorofenol em
solucbes apresentando varios valores de pH. A féaeita do vermelho de clorofenol, Hin, é
amarela, enquanto a forma basica, éhvermelha.

Hin (aq) + HO <>  If(aq) + HsO'(aq)

(amarela) (vermelha)

K, para este indicador é 1 x 10Assim, temos:

E]_ _ K1 1 x 10°
[HIn] ~ [H,0"  [H,0%]

A cor observada numa solucéo deste indicador diepéa relacéo entre [Ine [HIn].
Em solucao de pH, 4,0, §B'] é 1 x 10% assim:

In7] 1 % 106 1
=] — ’_2 e o
[HIn] [ % 164 1 x 107 ou 100
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Isto significa que numa solucéo de pH 4,0 a canae#io de Hin é 100 vezes a dg In
e a solucdo aparece amarela. Agora, considere alugds mais basica. Se o pH for 5,0, a

relacéo entre [If e [HIn] é:

] g6

1
— —1 ..
TR e s T/

E a concentracdo da forma Mermelha comeca a aumentar. A solucdo ainda parece

amarela, mas talvez com uma tonalidade alaranjada.

Tabela 15.5Mudancga de cor do indicador vermelho de clorofenol*

pH [In] Colorac&o observada
[HIn]

4 1 Amarelo
10C

5 1 Amarelo

1C

6 % Laranja

7 1C Vermelho
T

8 10C vermelho
1

*K;n= 1 x 10% HIn, amarelo; In, vermelho.

Em pH 6,0:

[II’]_] 1 % 10—6 1

[HIn] ~ 1 x 106 1

Concentracgfes iguais de la Hin dardo a solugdo uma coloracdo alaranjadsimis
como o aumento do pH faz a coloracdo tomar-se ‘eanégambém ha um aumento na
relacdo IVHIn; Estas mudancas sdo resumidas na Tabela 15.5.

Um indicador como o vermelho de clorofenol podeusado para determinar o pH
aproximado de uma solugédo. (Como diferentes indieedtém diferentes valores He, o
intervalo de pH, no qual ha variacdo da coloragdiada de um indicador para outro.) Isto
significa que, testando uma solucdo com difereintdisadores, seu pH pode ser determinado
com precisdo de uma unidade de pH ou menos. Qratbede pH que a vista humana pode
perceber como uma mudanca na coloragédo do indieadier de um indicador para outro e de
uma pessoa para outra (a capacidade de discrimimegée as cores varia até entre pessoas
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ditas de visao perfeita). Assim, o intervalo de pél qual a coloracdo do vermelho de
clorofenol passa de amarelo para vermelho é apemlamente 5,2 a 6,8, embora, por
exemplo, algumas pessoas ndo sejam capazes dézeiswainicio da transicdo amarelo-
laranja, até que tenha sido alcancado um pH 5al#ela 15.6 da varios indicadores mais
comuns, seus valores g&,(—log Kj,), mudancgas de cor e intervalo de pH aproximado no
qual se pode visualizar a mudanca de cor. A maiiameira de se pensar p&,, de um

indicador é considerar o pH no qual [HIn] =]in

TITULACOES ACIDO-BASE

A andlise acido-base de uma solucdo de conceatdigEtonhecida é geralmente feita
por um procedimento conhecido cotitalacdo.Na titulagdo de uma solugéo de um acido de
concentracdo desconhecida, um volume medido dm &iddicionado a um frasco e um
titulante,uma solucéo de concentragdo conhecida de basej@ada com uma bureta até o
ponto de equivalénciggue é o ponto onde numeros iguais de equivalertegido e base
foram adicionados. O ponto de equivaléncia é eral gadicado pela mudanca de cor de um
indicador adicionado antes do inicio da titulag@opH proximo ao ponto ele equivaléncia
muda rapidamente com a adicdo de pequenas quasgidked titulante; assim, uma nitida
mudanca de cor fornece uma indicagéo clara do mEnemuivaléncia.

Observe que, em titulagcbes acido-base, o pontoegigivaléncia ndo ocorre
necessariamente em pH 7. (Umautralizacdondo produz necessariamente uma solucéo
neutra.)lsto significa que deve ser escolhido um indicambequado antes de ser iniciada a
titulacdo. Normalmente o pH aproximado no pontaedeivaléncia pode ser previsto; desta
forma, o problema se resume em escolher um indicamlouma tabela semelhante a Tabela
15.6.
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Tabela 15.6Indicadores e suas mudancas de cor.

Intervalo de pH rapido Mudanca de cor
Indicador PHin

para mudanca de cor correspondente
Vermelho de metacresol 15 1,2-28 Vermelho para amarelo
Alaranjado de metila 3,4 3,1-44 Vermelho para laranja
Azul de bromofenol 3,8 3,0-4,6 Amarelo para azul
Vermelho de metila 4,9 4,4-6,2 Vermelho para amarelo
Vermelho de clorofenol 6,0 52-6,8 Amarelo para vermelho
Azul de bromotimol 7,1 6,2—-7,6 Amarelo para azul
Vermelho de metacresol 8,3 7,6 -9,2 Amarelo para purpura
Fenolftaleina 9,4 8,0-10,0 Incolor para vermelho
Timolftaleina 10,0 9,4-10,6 Incolor para azul
Amarelo de alizarina R 11,2 10,0-12,0 Amarelo para violeta

Exemplo 15.17Qual é o pH no ponto de equivaléncia em uma tédade 25
mililitros de HCI 0,10 mol/L com 25 mililitros de@a®OH 0,10 mol/L (25°C)?

Solucdo:A equacao da reacdo de neutralizagdo de um adigodom uma base forte

H*(ag) + OH(ag) — HO
No ponto de equivaléncia terdo sido adicionadosendsniguais de mols de'Ht OH e a
solucéo contera Ngroveniente da solucdo de NaOH & @ HCI. Nenhum destes hidrolisa,
portanto o equilibrio da autodissociacdo da agwase#ia perturbado. Consequientemente, o

pH da solucéo sera aquele da agua pura, 7,00.

Problema Paralela Qual € o pH no ponto de equivaléncia de umaatiiv de 25
mililitros de KOH 0,10 mol/L com o de HN{®,20 mol/L (25°C)Resposta 7,00.

Exemplo 15.18Qual € o pH no ponto de equivaléncia de uma tiidage 25,0
mililitros de HGH30, com NaOH 0,10 mol/L (25°C)? (Admita volumes aaiy)

Solucdo:A equacédo da reacdo de neutralizacdo de um &eido éom uma baderte

HC;H30(aq) + OH-@agq) — HO + GH30, (aq)
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No ponto de equivaléncia, portanto, permanecemautdo ions gH;O,, juntamente com
jons N& do NaOH. Mas como o ion acetato é o anion de udo &@co, ele hidrolisa:

CoHz0;, (aq)+ H,O —  HGH30; (aq) + OH (aq)

E, assim, a solucdo é basica no ponto de equivaléAchar o pH desta solucdo é
simplesmente calcular o pH de uma solucdo de acetatsédio. Primeiro achamos a

concentracdo de ions acetato. No inicio o nUmernale de acido acético é:
(0,0250 L)(0,10mol ) = 2,5 x 10° mol

A equacdo de neutralizacdo nos mostra que s&o dosna,5 x 10 mol de GHsO..
Entretanto, agora o volume passou a ser 50,0 mjupdoram adicionados 25 mL de solucéo
NaOH 0,10 mol/L para ser alcancado o ponto de atgneia, e agora admitimos que 0s

volumes séo aditivos. Assim, desprezando qualgdeblise, a concentracéo final é:

2,5 x 1073 mol

0.0500L  ~ 0050 mol/L

Calculamos a seguir o pH de uma solucdo na qu#ls[@ ] = 0,050mol/L. A equacéo da
hidrdlise:
CoH30, (aq) + H,O <> HQH302(3.Q) + OI—F(aq)

Se considerarmos x igual ao nimero de molsA@; que hidrolisa por litro, entédo:

[HC2H302] =X
[OH] =x
[C2H302_] = 0,050 —x
A condicédo de equilibrio é:

[HC,H;0,][OH™]

[C,H;0,7]

Podemos obter o valor dg a partir de&K, do HGH30.:

K = o BOEWTE_ o jot0
R 1,8 x 10 ‘

Portanto,

i i
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Admitindo quex << 0,050, obtemos:

(x)(x) L 5g 10
—0’050 5.6 x 10

x 5,3 x10°

Tendo testado para ver se nossa suposicao efecads| concluimos que:
[OH] = x=5,3 x 10° mol/L
pOH = —log(5,3 x 16) = 5,28
pH = 14,00 — 5,28 = 8,72 (uma solucéo basica)

Problema Paralelo: Qual € o pH no ponto de equivaléncia de uma tiidagde 25,0
mL 0,10mol/L de H@H3O, com uma solucdo de NaOH 0,20 mol/L (25°C)? (Olsexv
diferenca na concentracdo da base quando comparada do exemplo anterioResposta:
8,79.

Um calculo semelhante indica que a titulacdo da base fraca com um acido forte
fornece uma solucéo acida devido a hidrélise domaComo acidos e bases fracas fornecem
valores de pH finais diferentes, devemos escolh@rdacador certo, ou seja, aquele que
apresenta mudanca de coloragéo no pH apropriado.

CURVAS DE TITULACAO
E possivel calcular o pH de uma solucéo sendadisauiem cada ponto da titulacéo, se

forem conhecidas as concentra¢ges do &cido e da®@axemplo seguinte ilustra a técnica.

Exemplo 15.19Em uma titulagdo de 25,0 mL de uma solucdo deH4G, 0,10
mol/L com NaOH 0,10 mol/L, qual é o pH da soluc@dsaadicdo de 10 mL da base (25°C)?
Admita volumes aditivos.

Solucéo: Isto principia como um problema de estequiomettism 25 mL de uma

solucéo de HgH30, 0,10 mol/L, o nimero de mols de HEGO; é:

(0,0250 L)(0,10 mol 1) = 2,5 x 10° mol
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Em 10 mL de uma solucédo 0,10 mol/L de NaOH, o ndérdermols de OHé:
(0,010L)(0,10 mol ) = 1,0 x 10°mol

Por meio da equacdo da reacdo de neutralizacdanpsdachar o numero de mols de
HC;H30, e de GH30,™ depois da mistura e reagao.

HCH:O:(ag)  + OH@ag) <« CH:0, + HO
Mols no inicio 2,5 x 18 1,0 x 10° ~0
Variacdo -1,0 x 16 -1,0 x 10° +1,0x 10
Mols no final 1,5 x 16 ~0 1,0 x 0

Assim, as concentracdes depois da mistura séo:

. 3
1,5 x 10 mol )
=== —— =43 x 10 “mol/L
[HC>H302] 0.0350 L 3 X mol/

1,0 x 1073 mol

1 :
= |
0.0350 L 2,9 x 10 mol/L

[C2H3027] =

Onde se supde que o volume final é 25,0 mL+ 10,0 moLseja, 35,0 mL. Entretanto, o

HC,;H3;0, remanescente sofre dissociacao:
HC,H;0x(aq) <> H'(ag)+ CH30; (aq)

Sex € o numero de mols de K430, que se dissocia por litro, entéo:
[H]=x
[GH302] = (2,9 x 102) +x
[HGH30,] = (4,3 x 109 —x

A condicédo de equilibrio é:

[H'][C2H3027] "
[HCaH307] — °°

ATED 2y oy
(29 X 101 )+ X _ 18 % 107
43 x 107) — x

Se supormos queé desprezivel em comparagéo com 2,9°xd@om 4,3 x 18, temos:

(9 C S, .
('1:”;.“"9_ X lﬂ_, l = ] _8 x ]n:‘
43 x 107

x= 2,7 x 10°
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Nossa suposicao é justificada (2,7 £ ¥& 2,9 x 109, e, portanto podemos concluir que:

[H] =x= 2,7 x 10° mol/L
pH = —log [H] = —log (2,7 x 10) = 4;57

Problema Paralela Considere de novo a titulagdo do Exemplo 15.1%l@ o pH da

solucéo apos a adicédo de 20,0 mL de base (23R€yfosta 5,35.

O pH de uma solucdo que estd sendo titulada perdeotocado em um gréafico sob
forma decurva de titulagdogue mostra a variacdo do pH da solugcédo em func@malquer
volume de titulante adicionado. As curvas de tgatamostram nitidamente a necessidade da
escolha do indicador certo para uma determinadia¢do. A Figura 15.3 ilustra a curva de
titulacdo de 50 mL de HCI 1,0 mol/L com NaOH 1,0lfnoTodas as curvas decido forte
combase forteém este mesmo aspecto porque a reacao envolaidaedma:

H'(ag) + OH(ag —> HO

Para esta titulagdo uma série de indicadoresnseyaisfatorios para indicar o ponto
de equivaléncia, porque o pH aumenta muito bruseterguando o ponto de equivaléncia é
ultrapassado. Certamente qualquer indicador cujancala no intervalo de 4 a 10 poderia ser
usado.

Na Figura 15.4 é vista uma curva de titulacdordecido fracocom umabase forte.
Neste caso, 50 mL de HEzO, 1 mol/L estad sendo titulado com NaOH 1 mol/L. Eeqas
varias diferencas entre esta curva e a da Figurd IBbserve que o pH no ponto de
equivaléncia € maior que 7 e que a variacdo do@plomto de equivaléncia € menos brusca
do que na titulagdo acido forte-base forte.

Para que haja uma mudanca nitida na coloracdmdioador, devemos escolher
aquele cuja zona de transicéo caia aproximadanmentegido do ponto de equivaléncia da
titulacdo. A fenolftaleina € muitas vezes empregeadatulacédo de HE1;0, com NaOH.

Se fosse escolhido um indicador ndo-apropriadmocpor exemplo o vermelho de
metila, a coloragdo mudaria gradualmente com adadde um volume consideravel de
NaOH. E, ainda, a mudanca de coloracdo se compleiates de ser atingido o ponto de
equivaléncia. Assim, ponto finalindicado seria incorreto, ndo correspondendp@uo de

equivaléncia.
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Figura 15.3Curva de titulagcéo: acido forte-base forte.

Uma curva de titulagdo 4cidorte-base fraca& mostrada na Figura 15.5 e representa
as variacoes de pH que ocorrem durante a titulded®0 mL de NB 1 mol/L com HCI 1
mol/L. O ponto de equivaléncia € em pH 4,8, podatgveria ser escolhido um indicador'que
tivesse este pH no seu intervalo de variacdo deraggio. Vermelho de metila serve neste
caso, e o ponto final indicado seria muito proxisooponto de equivaléncia. A fenolftaleina,
por sua vez, seria totalmente insatisfatéria, comstra a Figura 15.5.

Um &cido polipréticotem mais de um ponto de equivaléncia. O &cido =gy
H,S0O;, tem um para a reacgao:

H,SOs(aq) + OH(ag —» HSOJag) + H,0O

E outro para:

HSO; (ag) + OH(ag) — SG(ag) + H0
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A curva de titulagdo de 50 mL de$0; 1 mol/L com NaOH é apresentada na Figura
15.6. Em cada um dos pontos de equivaléncia haumne@to mais ou menos brusco no pH.
Como pode ser visto, o vermelho de clorofenol pefeusado para indicar o primeiro ponto

de equivaléncia e a timolftaleina provavelmenteasescolhida para indicar o segundo.

14 —
13 - 1 mol/L de NaOH adicionado
1;2 a 50 ml de 1 mol/L HC,H;0,
11 -
10 pH no ponto de Vermelho
5 equivaléncia =9,2
8 s
= 7 Incolor
= 6 Amuarelo
5L Vermelho
: Vermelh
~ L Ponto de
‘I- L . equivaléncia
0 | | | | E/K s | | 1 |
0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100
NaOH adicionado, mL

Figura 15.4 Curva de titulagcéo: acido fraco - Haske.

15.6 TAMPOES

Uma das caracteristicas de uma curva de titulagcédo fraco - base forte € um
aumento do pH inicial seguido por um intervalo n@lgo pH permanece relativamente
constante mesmo que continue sendo adicionada Pase.Figura 15.4.) Uma situacao
semelhante ocorre em curvas de titulacdo acide fobase fraca: uma queda brusca de pH
inicial seguida por um intervalo no qual o pH penetwe relativamente constante. (Ver Figura
15.5.) Em ambos os casos a resposta lenta do mht:@ade acido ou base indica a acao

tampéaoda solucéo.
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™ 1 mol/L de HCI adicionado
13~ a50 mL de 1 mol/L NH,
12
11
10 Vermelho
8 |2
.- (i A Incolor
=l Amarelo
6 pH no ponto de
50 equivaléncia = 4.8
: B Vermelho
7 Ponto de |
o equivaléncia |
0 | | | ] \l | | ] 1 ]
0O 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100
HC1 adicionado, mL

Figura 15.5Curva de titulagéo: base fraca - acido-forte.

14 -
13 = 1 mol/L de NaOH adicionado
. a50mlde 1 mol/L H,SO
12 S e pH no segundo ponto
11 [~ de equivaléncia = 10,4
z B Incolor
= 7  pHno ponto de Vermigdho
6 equivaléncia =56 &
i P e :
4 Amarelo
3 : :
2 . Primeiro ponto de . Segundo ponto de
4 . equivaléncia . equivaléncia
0 [ r | | u/ | | | | u/ | | | |

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100 110 120 130 140
NaOH adicionado, mL

Figura 15.6 Curva de titulagédo para o &cido fraco diprotic® €.
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O EFEITO TAMPAO

Um tampaoou umasolucao tampae uma solucao que sofre apepagquena variacao
de pH quando a ela s&o adicionados ioh®tHOH. E uma solucio que contém &cido
mais a sua base conjugadan concentracdes aproximadamente iguais. Um exetieplona
solucdo tampdo € uma solugcdo que contém acidac@acgtions acetato em concentragdes
quase iguais. De que maneira a combinag¢agHsl0;/C,H30, tampona a solugéo?

Considere o equilibrio:
HC;H30z(a0) <> GH3O; (aqg)+ H'(aq)

Se HGH30O, e GH3;O, estiverem presentes em concentragfes razoavess, es
equilibrio pode facilmente se deslocar em qualgestido. A adicdo de Hprovocara um
deslocamento de equilibrio para a esquerda, emmueokcando OH este removera H
deslocando o equilibrio para a direita. Em ambosamss, grande parte do’ ldu OH
adicionado é consumido sem alterar significativamen pH da solucdo; Para descrever a
acao tampao quantitativamente, escreve-se iniciareecondicdo de equilibrio da reacgao:

[H*][C,H;05] Y
[HC,H;0,] ¢

Rearranjando um pouco, temos:

[HC,H,0,]
* 1CsH05]

[H*] = K

Agora, se tomarmos o logaritmo negativo de amisdados, temos:

N [HC,H;0,]
—log [H'] = -log K, — logm
O que pode ser escrito como:
[HC,H;0,]
pH = pK, — log -[-CEH;Og]

Esta é aelacdo de Henderson-Hasselbalcjue representa o enunciado da condi¢éo
de equilibrio escrito em forma logaritmica.

Para uma solugdo na qual [fHGO;] = [CoH30;]
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log —— — =0
[C,H;0,57]

E, assim:
pH =pKa = —log (1,8 x 10) = 4,74

Se forem adicionadas pequenas quantidades de DHea esta solucado, o resultado
sera a converséao de algum g0, a GH3O, ou vice-versa. Entretanto, a relacao entre as
concentracbes de acido acético e acetato ndo muit®. nPor exemplo, se no inicio
[HC,H30;] = [CoH30,] = 1,00 mol/L,a adigdo de 0,10 mol de Opbr litro mudara a relagcéo

para:

(HCH:O0] 100 — 0,10

== = 0,82
[C,H,0,] 100+ 010 ~

E como log 0,82 = -0,09, isto significa que, derdo com a equacdo Henderson-
Hasselbalch, o novo pH seré:
pH =4,74 — (-0,09) = 4,83

Assim, a adicao de 0,10 mol de base aumentou dgbkblucdo de somente 4,74 a
4,83, ou seja, 0,09 unidades. Enquanto JHO;] tiver a mesma ordem de grandeza de
[CoH30.7], a relacdo entre os dois permanecera bastantém@ada unidade; assim, o pH
mudara pouco pela adicdo de acido ou base. Logitanieremos o melhor tampé&o quando
[HC2H30;] = [C2H0-7].

Exemplo 15.20Compare o efeito no pH da adi¢do de 0,10 mol da HO0 litro de: (a)
tampéao acido férmico-formiato no qual as conceldeacde acido férmico (HCH{2 ion
formiato (CHO) = 1,00 mol/L(K, para o acido férmico é 1,8 x 10(b) 4gua pura.

Solucéa
(a) Para o acido férmico,

pKa=—log (1,8 x 10) = 3,74

Usando a equacao de Henderson-Hasselbalch,
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[HCHO,]
H=pK, — log
e Pl [CHO, "]

= 3,74 - log et

1.00 = 3,74

Portanto, o pH inicial do tamp&o é 3,74. A adica®d.0 mol de Htransformara 0,10 mol de
CHO, em HCHQ:

H (aq) + CHO;, (aq) > HCHOx(aq)
Mol no inicio 0,10 1,00 1,00
Variacao -0,10 -0,10 +0,10
Mols no final ~0 0,90 1,10
O novo pH sera: 110 )
pH = 3,74 — log UQU = 3.65

(b) Agua pura n&o é tamponada porque no equilibrio:
H,O + O <> HO'(aq)+ OH (aq)

N&o esta presente o par acido-base conjugaga éHO" ou HO e OH) em concentracbes
iguais. Portanto, a variagdo do pH na agua puraitorsuscetivel a adicdo de 4cidos e bases.
Quando ¢ adicionado 0,10 mol dé &1 litro de HO (pH inicial = 7,00), a [H resultante
sera 0,10 mol/L porque nédo ha base forte presamgerpmover uma quantidade apreciavel de
H*. Assim, o pH passa a ser 1,00. Isto significa@pel da agua n&o tamponada mudou de 6
unidades, enquanto no tampao da parte (a) houvarmmadie apenas 0,09 unidades.

Problema Paralelo: Calcule a variagdo no pH produzida pela adicaddatwo de OH
ou seja, 0,20 mol, a 1 litro do tampéo acido foo¥fmrmiato descrito anteriormente. As
concentragdes iniciais do acido formico HCH®Odo ion formiato CHOs&o ambas iguais a
1,00 mol/L.Resposta A variacéo de pH é de 3,74 a 3,92, 0 que aind&nauito.
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TAMPOES EM SISTEMAS BIOLOGICOS

As velocidades de reacfes bioquimicas em plantasardmais sdo sensiveis a
variacbes de pH, ou porque séo afetados equilibriteos ou, mais freqientemente, porque
a velocidade de uma das etapas do mecanismo deoréanuito alterada pela mudanca do
pH do meio de reacdo. Entretanto, estas variacéepHl normalmente ndo ocorrem em
organismos sadios, porque seus fluidos internodsédotamponados. Grandes variagcdes na
comida, na bebida e na maneira de viver, embomugeom mudancas internas consideraveis
no corpo, afetam muito pouco o pH do sangue. Atamria das doencas provoca mudancas
muito pequenas.

O sangue humano é tamponado por uma série dmagstancluindo:

H.PO(ag) <>  HP@(ag) + H'(ag) pKa =7,20

H.COx(aq) <> HC@(ag) + H'(ag) pKa = 6,38

O sistema KHCO; — HCO; no sangue € especialmente interessante. Didxido de
carbono gasoso se dissolve na agua, e uma pequegaop aproximadamente 1%, se

combina com a agua formando acido carbénic@®4:
COy(ag) + HO <> HCOs(ag)
H.CO; ndo pode ser isolado puro, entretanto em solugatparta-se como acido

diprotico fraco. A perda do primeiro proton prodaozion hidrogenocarbonato HGO

geralmente chamado pelo seu nome comambicarbonato:
H,COs(ag) <> H(ag) + HCOs(aq) Ki=4,2x10
Mas o valor dé&K; dado aqui (e normalmente dado) reflete a expredsdei de acao

das massas, na qual a concentraigial de CQ dissolvido, incluindo aquele que esta

combinado sob forma de,80;, estda no denominador:

[H*][HCO;]
[CO, + H,CO]

K,
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Como a maior parte do Ghdo esta combinado sob forma dgCBs, escreve-se

normalmente:

[HT][HCO;5]
[CO,]

E o equilibrio como:

COy(ag) + H,O0 <> H(aq) + HCOs (aq)

Portanto, a adicdo de G@ agua produz uma solucao 4cida, e @ di§solvido mais o
HCO;™ constituem um sistema tampao. As células do chymano produzem COque se
dissolve no sangue venoso retomando ao coracatm®em Nos pulmdes, parte do £
perdido por meio da exalacdo e, assim, o pH aumemtgpouco. Na realidade, se né&o
houvesse outros sistemas tampdes no sangue, agautlapH seria excessiva. Normalmente
esta variacdo é pequena. Perda excessiva de doOsangue pode ser produzida por
hiperventilacdo, respiracao rapida e profunda. Camespiracéo € estimulada pela presenca
de CQ dissolvido no sangue, € possivel segurarmos @aedp por longos periodos, mesmo
até o inicio do desfalecimento, devido a falta xigénio (aparentemente o acimulo de,@O
muito lento para forcar a respiracéo). A hiperdagéio pode aumentar o pH do sangue de
0,05 unidades, o suficiente para produzir,na mettas hipéteses, tontura leve e, na pior,
dores fortes no peito, semelhantes as de ataqudiaaas. O efeito inverso, a diminuicdo do
pH do sangue devido ao acumulo de;Cazorre as vezes em algumas formas de pneumonia,
nas quais os pulmdes comecam a falhar. Esta candit@madaacidose provoca Sérios

distarbios no funcionamento de varios tecidos dp@dumano.

Exemplo 15.210 sangue humano tem um pH invariavelmente préxirao7d.
Calcule a relacao [C[HCO3] no sangue que apresenta este pH.

Solucéao Aplicando a equacéo de Henderson-Hasselbalch, temos

[CO,)
H = pK .k - log—
P PRa " [HCO; 7]
Ou:
[CO3]
log —_ = PpKa - pH
[HCO3 7]

=6,38-7,4,0u-1,0
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Tirando os antilogaritmos, obtemos-

='{L]
[HCO; ]
Como esta relagdo ndo é proxima da unidade, ensstampao CHO- HCGO;™ sozinho
nao seria bastante eficiente. Na realidade, aersdigue a hemoglobina e a albumina sao os

principais tampdes no sangue.

Problema Paralela Calcule a relacdo PO, ]/[HPO4*] no sangue a um pH de 7,4.

Resposta0,6.

15.7EQUILIBRIOS ACIDO-BASE SIMULTANEOS

Muitas vezes em solucdo aquosa ocorrem simultagr@amvarios equilibrios.
Felizmente, devido ou a uma constante de equilidteo ou a altas concentracbes de uma
certa espécie, um dos equilibrios geralmente predomssim, em uma solugdo aquosa de

acido acético se estabelecem os seguintes equslibri

HC2H302(aq) <> H(aq) + C2H302'(aq) Ka=1,8x 10IS
HO <> H(ag) + OH (aq) Kw=1,0 x 10"

As condicbes para ambos os equilibrios sdo s#isfsimultaneamente, mas no
calculo da concentracao hidrogenidnica geralmepémas o primeiro equilibrio precisa ser

considerado, ja que o segundo contribui muito paca [H].

MISTURAS DE ACIDOS FRACOS
Em uma solucéo contendo dois acidos fracos, segiderado como fonte primaria de
ions hidrogénio o mais forte dos dois, a ndo seraguduas constantes de dissociagdo sejam

muito préximas.

Exemplo 15.22Calcule [H] em uma solucéo preparada pela adi¢cdo de sollighes
mol de HGH3O, e HCN a agua suficiente para preparar 1,0 litrealecao.
Solucaa Nesta solucdo os seguintes equilibrios ocorremlsimeamente:

HCHs;0xag) <> H(ag) + GHs0,(a0) Koa=1,8 x 10°
HCNag) <> H(ag) + CN(a0) Ka =40 x 10"
HO(@g <> H(aq) + OH(ao) Ky =10 x 10"
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As condicdes de equilibrio para os trés devem atésfaitas simultaneamente, mas como o
acido acético é o mais forte, a contribuicdo fgieglo HCN e HO a concentracao
hidrogeniénica pode ser desprezadax $agual ao nimero de mols de HHZO, dissociado
por litro, entdo, no equilibrio:

[H]=x

[GH30:] =x

[HGH30,1=0,10 —x

Substituindo na condicéo de equilibrio:

[H*][C2H307]

[HCoH30;] oGO
Obtemos:
(x)(x) , _5
— =18 x 10
0,10 - x
Que resolvemos da maneira usual:
x=1,3x 10

[H] = 1,3 x 10° mol/L

Problema Paralelo: Calcule [CN] na solugdo descrita anteriormente (Exemplo
15.22).Resposta:3,1 x 10° mol/L.

Exemplo 15.23Na solucdo descrita no Exemplo 15.22, qual € aepgagem de ions
hidrogénio produzida: (a) pela dissociagédo de H@NPela dissociacdo de.@?

Solugdo Embora no exemplo anterior consideremos que idnzrétiuzidos por HCN
e HO sdo despreziveis em comparacdo com aqueles ptoguzor HGH3O,, isto nao
significa que admitamos que sejam iguais a zero.

(a) Usando a dissociagao do HCN:
HCN(ag) <> H(ag) + CN(aq)

Consideregy igual ao niumero de mols de HCN dissociados par. IEnt&o:

y = [H"] apenas da dissociacdo de HCN
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Mas [H'] total é a soma da contribuicdo de trés equilibrios. l@mdo a contribuicdo da agua,
gue deve ser muito pequena, podemos escrever qeopilibrio:

[H]=(1,3x 10°) +y

[CN]=y
[HCN] =0,10
Como:
(H'JCNT] _ o
[HCN] = Ag HCN
Entao, substituindo, obtemos:
_3, | :
[(1.3 X 10510) _ 40 « 10-10

0,10 — v
Podemos admitir qug<< 0,10 e até que y << 1,3 x 3 (orque HCN é um &cido muito fraco

e sua dissociac&o foi ainda mais contida péld¢iHGH30,. Assim, temos:

5

(1,3 X 107°)(y) _10

2 2 2 D) 240 x 10
0,10 |

O que nos d§i~ 3,1 x 10°, e vemos que nossas suposicdes foram justificBdasnto:

[H'] do HCN apenas = 3,1 x £omol/L

A fracéo de [H] fornecida pelo HCN &, portanto:

+ + NN 8
[H*]doHCN _  [H'JdoHCN _ 3.1 x 100 _,, 5

[H'] total [H']do HC2H30; 1.3 % 107

O que, multiplicado por 100, nos da a porcentagerfti] proveniente da dissociagdo apenas
do HCN: 2,4 x 16%.

(b) Podemos achar a contribui¢éo feita pela disgéoi da agua para [Hla mesma maneira.

Se considerarmasigual ao niumero de mols de® que se dissocia por litro, entdo, como:

H,O <> H(aq) + OH(ag)
z=[H'] de KO apenas

De maneira que o total [H= (1,3 x 10°) + (3,1 x 1¢) + z= (1,3 x 10°) + z.

Agora, como:

[OH] =2
[HIIOHT = K,
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[(1,3 x 18) +7(2) = 1,0 x 10"
27,7 x 10"

Portanto:
[H") apenas de # = 7,7 x 10 mol/L
Percentagem de [Hapenas de }D:
[H*] de H,O

= — x 100
[H*] total

7.7 x 10712

(1.3 X [H"‘%_r + (3.1 x 107 + (7.7 x 10 13;

x 100 = 59 x 1079

Problema Paralela Calcule [OH] na solucdo anterioResposta 7,7 x 10" mol/L.

ACIDOS POLIPROTICOS

Acidos polipréticos em solugédo fornecem outraagiéio na qual varias condigdes de

equilibrio sdo satisfeitas simultaneamente. Mag\acoo caso de misturas de acidos fracos de

forcas bastante diferentes, normalmente predomma das dissociacfes. Isto pode ser

julgado por meio da comparacdo dos sucessivosesmfteK, GeralmenteK; sera 104 ou

muitas vezes maior do qu& e, nestas condi¢cbes, o calculo pode ser tratadm gun

Exemplo 15.5.

SAIS ACIDOS

O termosal &cidoé dado a um sal formado pela remocéo de apenasduamtprotons
de um acido poliprético. NaHGONaHSQ, NaHSQ, NaH,PO, e NgHPO, sédo exemplos

destes sais.
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NOTAS DE NOMENCLATURA

Formula Nome sistematico (IUPAC) Nome comum (tri)ia
NaHCQ; Hidrogenocarbonato de sodio Bicarbonato de sédio
NaHSQ Hidrogenosulfito de sddio Bissulfito de sédio
NaHSQ Hidrogenosulfato de sédio Bissulfato de sodio

NaH,SO, Dihidrogenofosfato de sédio
NaoHSO, Hidrogenofosfato de sodio

Uma situacao interessante ocorre quando um s#b &cdissolvido em agua: o anion
pode tanto se dissociar como hidrolisar. No casdidoogenocarbonato (bicarbonato), as

reacdes sao:

Dissociacao: HGOaq) <> H'(ag)+ CO*(aq)
Hidrélise: HCQ (ag)+ H,O(aq) <> H,COs(ag + OH(aq)

(Aqui, H,CGO; representa o CQotal dissolvido, como anteriormente; ver Se¢a6.)5
A acidez ou basicidade destes sais depende dagvaklativos d&, (para a dissociacéo) e
Kh (para a hidrolise).

Do ponto de vista de Brosnsted-Lowry, o ion hiéragcarbonato pode se comportar

seja como acido,
HCOs-(ag) + HO <> HO'(ag) + CO*(aq)
Seja como base,
HCG;™ (ag) + HO <> HCOs(aq) + OH (aq)
Resolver problemas de solugbes contendo saissaputte ser um desafio, entretanto,
existe um grande numero de programas de compugadoauxiliam na resolucao de sistemas
de equacdes simultdneas. Também € possivel ugan @dnso quimico tomando 0 processo

menos complicado e obtendo uma solucdo aproxintkgeendendo da concentracéo, valores

deK, pH etc.
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RESUMO

Este foi o primeiro de dois capitulos sobre eljtids idnicos em solu¢des aquosas.
Dissociacdes dacidos fracogpodem ser descritas em termos das teorias de Aughenou
Bronsted-Lowry. Em qualquer dos casos a condicaeqddibrio € que a expressao da lei da
acao das massas seja iguabastante de dissociacdq.lkQuanto mais fraco um acido, menor
sera sua constante de dissociaddmdos polipréticosém mais de um proton disponivel por
molécula e, portanto, sofrem dissociacdo em etdépado cada etapa sua propria constante de
dissociacao.

A condicdo de equilibrio da dissociacdo de um cadirdco pode ser usada para
calcular as concentracdes das espécies de sokgenpes em solucao destes acidos. Por meio
destes célculos pode ser mostrado que a presemngaadeoncentracdo apreciavel de anion de
um &acido fraco em uma solucdo reprime a dissocidgaacido. Esta € uma ilustracdo do
principio de Le Chatelier chamadgeito do ion comunCalculos com &cidos fracos também
evidenciam que o grau de dissociagdo de um acatn faumenta com a diminuicdo da
concentracao - outro efeito previsto pelo princged_e Chatelier.

Bases fracase dissociam em agua da mesma maneira que acaos,fisé que com
um aumento da concentrac@o de ions hidroxido, emde@eom aumento da concentragdo de
ions hidrogénio (hidrénio). Uma base fraca comuimm@ortante € a aménia. Em sua solugéo
aguosa as espécies moleculares nao-dissociadas foranuladas como NHou como
NH,OH, embora se acredite hoje que ambas sdo formesssxamente simplificadas.
Entretanto, a formula N&£ normalmente a preferida.

Célculos de bases fracas se baseiam na igualda@eaeexpressao da lei da acdo das
massas e a constante de dissociacao dakipase equilibrio. Estes calculos sdo semelhantes
a calculos com éacidos fracos.

A agua sofreautodissociacadiberando pequena concentracdo de ions hidrogénio
hidratado e hidréxido. A expressédo da lei da agiondassas para esta reacao € simplesmente
[H][OHT] ou [H3O'][OH] e no equilibrio é igual a constante de dissociadd aguaK,,
também chamadaroduto iénico da dguzEla tem o valor 1,0 x 1 a 25°C. A adic&o de um
acido perturba este equilibrio de tal maneira dii¢ $ [OH] (a solucéo é acida) e a adi¢do
de uma base torna [OH> [H] (a soluc&o é basica). Em uma solugdo neutrd,$HOH.

O pH de uma solucéo é definido como —lo§[HA escala de pH fornece uma maneira
conveniente de expressar a acidez ou basicidadende solucdo que pode variar num

intervalo de mais de 10
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A hidrélise na linguagem de Arrhenius é descrita como sen@agip de um ion com
agua para formar um acido ou base fraca € @HH', respectivamente. Quanto mais fraco o
acido ou a base, maior sera a tendéncia do ioerdutirdlise. Um anion hidrolisa recebendo
um proton da agua. O ion Olresultante toma a solucédo basica. Um cétion hsdraloando
um proton ao seu solvente, muitas vezes de suadeadeamoléculas de dgua de hidratagéo.
Este proton é recebido pelo solvente agua e, assgulucdo se toma acida. O equilibrio de
hidrolise pode ser tratado quantitativamente us@edas constantes de hidrolikg, O valor
de Ky para uma certa hidrélise é calculado dividindokse pelo valor da constante de
dissociacao do eletrdlito fraco formado na hidedlida terminologia de Bronsted-Lowry esta
relacdo &K Ky = Ky, ondeK, e kp Séo as constantes de "dissociacdo" dos respeéiivets e
base conjugados.

Pode-se analisar acidos e bases em solucdo par daeitulacdo. O ponto de
equivaléncianuma titulacéo acido-base € normalmente salierpatiomudanca de coloracdo
de umindicadoradicionado a solu¢do. Um grafico da variacdo dapid a adicdo gradativa
de um acido a uma base (ou vice-versa) € conheddwm curva de titulacdoO pH e a
inclinacdo da curva de titulacdo no ponto de ed@mnaa dependem da forca do acido e da
base, ou seja, de suas constantes de dissociagao.

Um tampdo é uma solugcdo que contém um &cido e sua base edajugm
concentracdes aproximadamente iguais. O pH desiiagies muda muito pouco em resposta
a adicdo de Hou OH; portanto, os tampdes sdo usados quando se queerntapH da
solugéo dentro de certos limites.

O dultimo tépico deste capitulo foi o de equililsrisimultaneos. Embora todas as
condicbes de equilibrio em um sistema complexo mesar satisfeitas simultaneamente,
muitas vezes é possivel fazer algumas aproximagitesiosas que geralmente simplificam

os calculos.

PROBLEMAS
Observacdo Suponha uma temperatura @& °C,a ndo ser que outro valor seja

especificado, e use os dados do Apéndice H, quaeckssario.

* 15.1 Calcule o pH de uma solucédo na qual a concenttaidéogenidnica é:
(a) 1,0 mol/L
(b) 4,6 x 10° mol/L
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(c) 6,0 x 10’ mol/L
(d) 2,2 x 10" mol/L.

* 15.2 Determine a concentracdo hidrogeniénica em uma&&olque tem um pH de:
(@) 2,22
(b)4,44
(c) 6,66
(d) 12,12.

* 15.3 Calcule a concentracdo de ions hidréxido em urha&&o que tem um pH de
(a) 4,32
(b) 6,54
(c) 4,00
(d) 3,21.

* 15.4 Calcule o pOH de uma solucéo que tem uma cong@atitadrogenidnica de:
(@) 2,1 x 10-2 mol/L
(b) 5,6 x 1 mol/L
(c) 9,0 x 10*° mol/L
(d) 3,9 x 10" mol/L

15.5Calcule o pH de cada uma destas solucgdes:
a) 0,14 mol/L HCI
(b) 3,4 x 10° mol/L NaOH
(c) 0,033 mol/L HNQ@
(d) 0,065 mol/L Sr(OH)

* 15.6 Quanto HCI 3,0 mol/L precisa ser adicionado a@ Jifo de agua para se obter

uma solucéo cujo pH é 1,50? (Admita volumes adstivo

15.7 Quanto NaOH 5,0 mol/L deve ser adicionado a 475dalagua para se obter

uma solucéo de pH 10,90?(Admita volumes aditivos.)
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* 15.8 A 50°C o produto idnico da agui,,é 5,5 x 10*.Qual é o pH de uma solucéo
neutra a 50°C?

15.9A constante de autodissociacéo para aménia liguil@ x 10> a —33°C. Qual é

o pH de uma solucdo neutra em amonia liquida nestaeratura?

Acidos Fracos
* 15.10 Uma solucéo obtida pela dissolucéo de acido acéftic agua tem um pH de

4,45. Qual é a concentracdo de ions acetato nelsgag?

* 15.11 Uma solucéo de acido acético em agua tem uma wwwacéo de acetato de
3,35 x 10° mol/L. Qual é o pH da solug&o?

* 15.12 Em certa solugdo a concentragdo de equilibrio @gHkO, € 0,25 mol/L e
[C2H3027] € 0,40 mol/L. Qual € o pH da solucao?

* 15.13 Calcule a concentracdo de ions acetato em umeasotle pH 4,20 na qual
[HC2H30;] = 0,20 mol/L.

15.14Determine o pH de cada uma das seguintes solugdes:
(8)HCH30, 4,9 x 10" mol/L
(b) HOCI 0,80 mol/L
(c) HCIG; 0,20 mol/L.

* 15.15Calcular o pH de cada uma das seguintes solucdes:
(a) HGH30, 3,9 x 10" mol/L
(b) HG;H30, 2,3 x 10* mol/L

15.16Qual a percentagem de dissociacao em:
(a) HGH30, 0,25 mol/L
(b) HGH30, 0,025 mol/L
(c) HGH30, 0,0025 mol/L.
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15.17 Calcule as concentragfes de todas as espéciesutaods e idnicas dissolvidas
nas seguintes solugdes:
(@) HCN 1,5 mol/L
(b) H,CO5 1,5 mol/L.

* 15.18 Suponha que 0,29 mol de um acido monoprotico deéswido € dissolvido
em agua suficiente para preparar 1,55 litros decdol Se o pH da solucéo é 3,82, qual é a

constante de dissociacdo do acido?

* 15.191gual numero de mols do acido fraco HA e do seWNs# sdo dissolvidos em

um copo de agua. Se o pH da solucao € 3,13, quahkor deK,?

Bases Fracas
* 15.20 Prepara-se uma solugéo dissolvendo-sg diH 4gua. Se o pH da solucéo é

10,30, qual é a concentracéo do ion,KH

* 15.21 Prepara-se 1,36 litros de uma solucdo dissolveaddks em agua. O pH da
solucdo é 11,11. Quantos mols desMirtam dissolvidos?

15.22Calcule [NH] em uma solucéo na qual [MH: 6,9 x 10° mol/L e o pH é 9,00.

*15.23Qual € o pH de cada uma das seguintes solu¢des:
(a) NH; 0,22 mol/L
(b) CHsNH, 0,62mol/L

15.24Quantos mols de cloreto de amoénio deveriam sercadidos a 25,0 mL de NH
0,20 mol/L para abaixar seu pH até 8,50? (Admitamfo haja variagdo de volumes.)

Hidrdlise
15.25 Classifique cada uma das seguintes solu¢bes 1 rooliforme seu caréater
acido, basico ou neutro. Escreva uma ou mais eqaggstificando cada resposta:

(@) NH,CI (b) KCN
(c) NaSQ; ) (dH4CN
(e) KBr () KHSQ
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15.26Para cada um dos seguintes pares diga qual sdlugd/L seria mais basica e
expligue sua resposta:
(a) NaGH30, ou NaCN
(b) N&SO, ou NaSG;
(c) N&SO, ou NaHSQ
(d) H.SO; ou NaHSQ
(e) NH,CN ou NaCN

*15.27Calcule o pH das seguintes solucgdes:
(a) NaGH30, 0,25 mol/L
(b) NaCN 0,45 mol/L
(c) NH4CI 0,10 mol/L

* 15.28Determine o pH das seguintes solugdes:
(@) N&SG; 0,15 mol/L
(b) NaPO, 0,15 mol/L.

15.29Calcule a percentagem de hidrolise nas seguinhestss:
(a) NaGH30, 0,42 mol/L
(b) NaCN 0,60 mol/L.

15.300 pH de uma solugdo 1,0 mol/L de nitrito de sotiaNO,, € 8,65. Calcul&,

para o acido nitroso, HNO

* 15.310 pH de uma solucéo 1,0 mol/L de seleneto de sbidige, € 12,51. Calcule
K, para o acido selenidrico 5e.

* 15.32 Calcule a concentracdo de todas as espécies nwiesid ibnicas em uma
solucéo 0,31 mol/L de NiI.

TitulagBes e Indicadores

* 15.33Qual sera o pH no ponto de equivaléncia de umi¢éio na qual 35 mL de
HNO; 0,25 mol/L sé&o titulados com KOH 0,15 mol/L?
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* 15.3425,0 mL de HGH30, 0,18 mol/L sao titulados com NaOH 0,20 mol/L. Qé&al
0 pH no ponto de equivaléncia?

15.3535,0mL de NH 0,10 mol/L séo titulados com HN@®@,25 mol/L. Qual € o pH

no ponto de equivaléncia?

* 15.3625,0 mL de NH 0,22 mol/L séo titulados com HCI 0,24 mol/L. Qeéab pH

no ponto de equivaléncia?

15.3725,0 mL de H2S©0,22 mol/L sao titulados com NaOH 0,20 mol/L. Qéab

pH em cada ponto de equivaléncia?

*15.3810,0 mL de HCI 0,10 mol/L sao titulados com NaOROOnol/L. Se for usada
a fenolftaleina como indicador, de quantos mititr sera ultrapassado o ponto de
equivaléncia quando ocorrer a viragem do indicadoiponto final? Admita que o pH no

ponto final acusado pelo indicador seja igupKa.

15.3910,0 mL de NaOH 0,10 mol/L séo titulados com HQIOOMol/L. Calcule o pH
da solucéo depois da adicao de:
() 1,0 mL do HCI
(b) 5,0 mL do HCI
(c) 9,0 mL do HCI
(d) 9,9 mL do HCI
(e) 10,0mL do HCI.

* 15.4010,0 mL de uma solugcéo 0,10 mol/L de N&&o titulados com HCI 0,10
mol/L. Calcule o pH da solug&o depois da adicao de:
() 1,0 mL do HCI
(b) 5,0 mL do HCI
(c) 9,0 mL do HCI
(d) 9,9 mL do HCI
(e) 10,0 mL do HCI
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15.41 Construa um grafico de titulagdo de 10,0 mL deHO, 0,10 mol/L com
NaOH 0,10 mol/L. Os pontos da curva serdo dados @éculo do pH da solucdo apos a
adicdo de 1,0 mL de cada um, desde o inicio atéodoéal de 20,0 mL de base tenha sido

adicionado.

* 15.42Uma solucdo de um acido fraco 0,25 mol/L é tituleda NaOH 0,25 mol/L.
Quando metade da base necessaria para alcancanto ge equivaléncia tiver sido

adicionada, o pH da solucéo sera 4,41. Qual é staate de dissociacdo do acido?

15.43Escolha o indicador adequado para a titulagao desatucdo 0,1 mol/L de cada
um dos seguintes acidos com NaOH 0,1 mol/L:
(a) asparticqKs =2 x 10'9),
(b) barbittrico(K, =9,1 x 10°)
(c) fenol(Ka = 1,0 x 10'9
(d) oxalico(K, = 5,0 x 10°)
(e) félico (Ka = 5,5 x 10°).

Tampodes
* 15.44Qual é o pH de cada um dos seguintes tampdes:
(a) HGH30, 0,4 mol/L + NaGH30, 0,4 mol/L
(b) NH3 0,7 mol/L + NHNO3 0,7 mol/L
(c) CG, 0,12 mol/L + NaHCQ 0,1 mol/L
(d) NaHCQ 0,1 mol/L + NaCO3; 0,1 mol/L?

15.45A capacidade de um tamp&@oa sua habilidade de resistir a variacao de pH e
expressa quanto de acido ou base pode ser adioienatha solu¢do antes de se produzir uma
significativa variagdo no pH. Para um dado sistéamaponado para um certo pH, o que

determina sua capacidade de tamponamento?
* 15.46Quantos mols de Naf;0, deveriam ser adicionados a 275 mL deHD,

0,20 mol/L para preparar um tampao com pH = 4,50fo8ha que nao haja variacdo de

volume.
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15.47Quantos mols de Hpodem ser adicionados a 75 mL de um tamp&o qu&0é 0
mol/L em ambos, H&H30, e GH30,, antes que o pH da solucao se altere de uma w@widad

15.48Calcule o pH antes e depois da adi¢cdo de 0,01@endICI a 0,100 litro de:
(a) agua pura
(b) NaOH 0,10 mol/L
(c) HCI 0,10 mol/L
(d) HGH30, 0,20 mol/L + NaGH30, 0,20 mol/L
(e) HGH30, 1,00 mol/L + NaGH30, 1,00 mol/L.

PROBLEMAS ADICIONAIS
* 15.49Suponha que 315 mL de solucédo contenham 0,20 maCdd30..
(@) Qual é o pH da solucéao?
(b) Qual é o pH depois da adicdo de 0,12 mol de,Ng®? (Suponha que ndo houve
variacéo de volume.)
(c) Qual é o pH se forem adicionados a solucaamali@,050 mol de NaOH? (Suponha que

nao haja variagéo de volume.)

15.50(a) Qual € o pH de uma solucdo dei\K20 mol/L?
(b) Qual sera o pH final se forem adicionados 0,®20de NHCI a 333 mL de uma solucao
0,20 mol/L de NH? (Suponha que n&o haja variacéo de volume.)
(c) Qual sera o pH final se forem adicionados 0,020 de HCI a 333 mL de NHO0,20

mol/L? (Suponha que nédo haja variacao de volume.)

15.51Calcule o pH de uma solucéo obtida pela mistunzotienes iguais de:
(a) agua e HCI 0,020 mol/L
(b) HCI 0,020 mol/L e NaOH 0,020 mol/L
(c) HCI 0,020 mol/L e NaOH 0,040 mol/L
(d) HCN 0,020 mol/L e NaOH 0,020 mol/L.

15.52 Calcule o pH de uma solucao obtida pela misturddde mL de HCN 0,50
mol/L com 111 mL de:
(a) agua (b) NaCN 0,50 mol/L (c) NaOH 0,25 mol/L
(d) NaOH 0,50 mol/L ¢! 0,50 mol/L.
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15.53 Coloque em ordem decrescente de concentracgoH$I0;, H,SOs, SO e
OH™ em solucédo 1 mol/L deJd80:;.

15.54 Coloque em ordem decrescente de concentracgoHSO—, HSOs SQ7,
OH", Na em solucdo 1 mol/L de N&Cs.

15.55Coloque em ordem decrescente de concentrac¢ad4$, S, OH, Na,
H.SO; em solucéo 1 mol/L de NaHQO

15.56Em uma solugéo 0,1 mol/L de K30, qual percentagem dos ions hidrogénio

presentes é proveniente da dissociacdo da agua?

* 15.57 Calcule [H], [Ho.PO;], [HPO] e [PQ*] em uma solucdo 1,0 mol/L de
HiPO.

* 15.58 A constante de equilibrio para a dissociacdo @HAT em AF* e OH é 7,1 x
10*°. Calcule o pH de uma solucdo 0,32 mol/L de AICI

15.59 Deseja-se preparar 100,0 mL de um tampé&o que temhpH = 5,30.Suponha
que sao disponiveis solugcdes 0,10 mol/L deHHO, e NaGH30,. Que volumes deveriam

ser misturados, assumindo que os volumes sao @sfitiv

15.60Em 1,0 litro de C©0,10 mol/L:
(a) qual é a [C&] na solucéo?
(b) se for adicionado a solucao original 1,0 lite NaOH 0,20 mol/L, qual sera a nova
concentracéo de GO?
(c) se for adicionado 0,50 litro de HCI 0,10 mo#/lsolucdo obtida em (b), qual ser4 a nova

[CO5*]? (Admita volumes aditivos.)

15.61Calcule o pH de uma solucéo 1,00 X 1fol/L de HCI.
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