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Equilibrio Acido - Base
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Reacoes acido-base

Acidos

Tém um sabor azedo - o sabor do vinagre deve-se ao acido acético;
os citrinos contém acido citrico.

Reagem com certos metais produzindo hidrogenio gasoso.
2HCI (aq) + Mg (s) —> MgCl, (aq) + H; (9)

Reagem com carbonatos e bicarbonatos para produzir CO, gasoso.

2HCI (aq) + CaCO; (s) —> CaCl, (aq) + CO, (g) + H,0O (/)

As solucdes aquosas de acidos conduzem eletricidade.



Reacoes acido-base
Acidos

Sao substancias que se ionizam em solugdes aquosas para formar
lao hidrogenio, aumentando a concentragcao de iao H".

Uma vez que o atomo de hidrogénio possui apenas um eletrao, H* é
simplesmente um protao.

Os acidos sao comumente chamados

HCIl como HNO; sdo acidos monoproticos. O acido sulfurico H,SO,
, € um acido diprotico, o que produz dois H* por molécula de acido.



Reacoes acido-base

Bases

Sao substancias que aceitam (reagem com) iao H*. Elas produzem
iao hidroxido (OH-) quando dissolvidos em agua.

Compostos ibnicos de hidroxidos, como NaOH, KOH e Ca(OH),,
estao entre as bases mais comuns.

Quando dissolvidos em agua, dissociam-se em seus i0es
componentes, introduzindo ido OH- na solucgao.

Compostos que nao contém iao OH- podem também ser bases. Por
exemplo, a amoénia (NH,).



ESHTE

Definicao de acidos e de bases

Teoria de Arrhenius

O quimico sueco Arrhenius associou as propriedades acidas a
presenca de ioes H* em solucao e as propriedades basicas a
presenca do iao OH-.

Segundo esta teoria:

* Acido — espécie quimica que, em solugdo aquosa, origina ides H*

Exemplo: HCI (aq) —— H* (aq) + CI- (aq)

° Base — espécie quimica que, em solucao aquosa, origina ioes OH-

Exemplo: NaOH (aq) —— Na* (aq) + OH- (aq)
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Teoria de Bronsted - Lowry

Esta teoria nao restringe o comportamento dos acidos e das bases as
solucbes aquosas e explica, também, os comportamentos destes
quando nao possuem H* e OH-.

Segundo esta teoria:

* Acido — espécie quimica capaz de ceder protdes, H*, a uma base

°* Base — espécie quimica capaz de aceitar protoes, H*, de um acido

H+

|
HCI (aq) +
écidoH+

v
H,O (1)
base

v
NH; (aq) +

base

|
H,0 (1)
acido

—— CI (aq) + H;0* (aq)

—— NH,* (aq) + OH" (aq)
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Nocao de pH

O pH: medida da acidez, basicidade ou neutralidade
de uma solucao

O wvalor de pH esta relacionado, quantitativamente, com a
concentracao molar (mol/L) do iao H* (aq), de uma solucao, atraves
da expressao:

O valor do pH varia com a temperatura, sendo para a agua pura:

Temperatura/°C 0 25 50 75 100
pH (agua pura) 748 | 700 | 6,64 | 6,34 | 6,10
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Entao, para classificar uma solucao:

Solucao

[H*]/(mol/L)
[H+] > [OH-] > 1,0 x 107
[H+] = [OH-] =1,0 x 107

Alcalina [H*] < [OH"] <1,0x107

Atendendo a definicao de pH pode-se concluir que:

* Quanto menor o valor de pH mais acida é a solucao;

 Se o0 pH descer uma unidade, a solucao fica 10 vezes mais
concentrada;

« Assim como existe pH também existe pOH = - log [OH"].



pH — uma medida de acidez

* O pH de uma solucao é definido com o logaritmo da
concentracao do iao hidrogéenio (em mol/L), com sinal

negativo:
pH = -log [H*]
A solucao é A 250C
neutra H*] = [OH] H*]=1 % 10~ pH=7
H*1>[OH]  [H7>1x107
basica [H+] < [OH—] [H+] <1x 107 pH > 7

pH‘ [H'] \ ;



pH — uma medida de acidez

 Um escala de pOH analoga a de pH
é feita ao usar o logaritmo da concentragao
de uma solucao de iao hidroxido com o
sinal negativo. Assim:

Valores de pH de
Alguns Fluidos Comuns

Amostra Valor do pH

Suco gastrico 1,0-2,0
no estdomago
Sumo de limao
Vinagre
Sumo de toranja 3,
Sumo de laranja 3.°
Urina
Agua exposta
ao ar*
Saliva
Leite
Agua pura
[H+] [O H—] = K = 1 O X 1 0'14 Sangue 71,35-7,45
w ’ Lagrimas 7.4
Leite 10,6
de magnésia
+ = = Amodnia de 11.5
_log [H ] — Iog [OH ] — 14’00 limpeza
domeéstica

TABELA

pOH = —log [OH]

p H + p O H — 1 4 : O O * Apua exposta ao ar durante um longo

periodo de tempo absorve CO, atmos-
férico formando écido carb6nichQ

H,CO;.
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Exemplos:

[H]
[H]
[H]
L

=10-'M
=102M
=103M
=10“*M

[H]=10"M
[H]=10%M

GMERIRE
[H*] =104 M

pH = -log (10-1) =1
pH = -log (10-2) = 2
pH =-log (103) =3
pH = -log (104) =4

pH =-log (10-7) =7
pH =-log (108) =8

pH = -log (10-13) =13
pH = -log (10-14) = 14
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A agua da chuva, a agua destilada e a agua pura

Porque sera que a aqua da chuva é acida?

* Devido a dissolugao do dioxido de carbono (CO,)
atmosférico, a chuva que cai sobre a superficie do planeta
torna-se acida, pois formam-se ides H*(aq) e ioes HCO; (aq) -
hidrogenocarbonato.

* A equacao quimica que traduz essa reacao é:

CO,(g) + H,0 () & HCO; (aq) + H' (aq)
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* Achuva é considerada normal se: 5,6 spH<7 (25 °C)

« A chuva sera considerada acida se: pH <5,6 (25 °C)

A agua destilada so6 tem pH = 7, a 25 °C, se nao tiver
estado em contato com o ar (CO,) ou outros contaminantes
que acidifiquem a agua.

« A agua pura, como € sO agua, nao contém particulas
dissolvidas que a tornem acida ou alcalina. O valor do seu
pHe,a25°C,iguala.
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A auto - ionizacao da agua:

° A agua “quimicamente pura” nao é exclusivamente o
composto H,0. A agua sofre espontaneamente, em
pequena extensao, auto - ionizacao traduzida por:

Transferéncia
protonica

* E equivalente representar: H,O (I) < H*(aq)+ OH-(aq)
14
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A constante de autoprotélise da agua

Atendendo a equacgao quimica pRASHOX(IIP=SN: ONEY) R XOMET)

a constante de equilibrio é:

K, = [OH7] . [H;0°]

A constante K, (water) designa-se constante de auto - ionizacao
da agua ou constante de ionizagao da agua.

Na aqua pura e a 25 °C:

K, =1,00 x 10-14
[H,0*] = [OH] = 1,00 x 107 mol L

pK, = pH + pOH =14
15



EXEMPLO

Calcule a concentracao de ioes de OH- numa solucao de HCI cuja a
concentracao de ioes de hidrogénioé de 1,3 M ?

K, = [H*][OH7] = 1,0 x 10714
[H]=13M

K, 1x10

H7 1,3

[OH-] = =7,7%x10-5 M
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Exercicios - exemplos

1 — Calcule a [OH] numa solugao aquosa em que [H;0*] = 1,0 x 10-°> mol
dm-3, a 25 °C.

1,0x 10"
1,0x 107

A25°C, |H,0" | x [HO | =1,0x 10" < [HO | =

=1,0x 10° mol dm™

2 — Mostre que, se a agua pura for aquecida de 25 °C a 50 °C, a
concentragao de ides H;O* varia de 1,0 x 107 para 2,3 x 10" mol dm?-3.

Na 4gua pura: [H3O+] = [HO]
a25°C: |[H;0" | =1,0x 107 mol dm"

a50°C:K, =53x10™ = |H,0" | x |HO'| & [H,0"|=2,3x107 mol dm”

17



ESHTE

3 — Numa dada solugao aquosa, a [H;0*] = 1,0 x 103 mol dm-3. Calcule o
pH e a [OH"] da solucao, a 25 °C.

pH=-1log (1,0x 10°)=3,0

1,0x 10™

H.0O'1x[HO1=1,0x 10" < [HO = =
[0 ]x[HO]=10x O = o

1,0x 10" mol dm”

4 — Uma solucao aquosa apresenta [OH] =1,0 x 107 mol dm=3, a 60 °C. A
solucao é acida, basica ou neutra, a 60 °C? (K, = 1,0 x 10-3, a 60 °C)

A 60°C, | HO' | x |[HO | =1,0x 107"

1,0x 107"

o <107 1.0 x 10° mol dm™
O X

| H,O" | =

Como [H3O+:| > [HO:I —> A solugao € acida
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5 — O pH da agua da chuva recolhida numa dada regiao do nordeste dos
Estados Unidos num determinado dia era de 4,82. Calcule a concentracao
de ioes H* da agua da chuva?

pH = ~log [H']

[H*] = 10-PH= 10482= 1,5 x 10-5 M

6 — A concentracao de ioes OH- de uma amostra de sangue é 2,5 x 10~ M.
Qual é o pH do sangue?

pH + pOH = 14,00
pOH = —log [OH] = —-log (2,5 x 10-") = 6,60

pH = 14,00 — pOH = 14,00 — 6,60 = 7,40
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Acidos e Bases conjugados

Numa reacao acido - base geneérica temos:

A+B— A +BH*
"

Exemplos:

CH,COOH(aq) + H,0(l) «& CH,COO (aq) + H,0" (aq)

acido base base conjugada acido conjugado

NH;(aq) + H,0(l) & NH;(aq) + HO (aq)

base acido  acido conjugado base conjugada

20



ESHTE

- Duas espécies quimicas que diferem num sé6 H*
constituem um par conjugado acido - base.

« Um par acido - base conjugado representa-se por: HA/A-
Exemplos:

NH,*/NH, ; HCO,/CO.> ; HF/F- ; H,0*/H,0 ; H,O/OH-

* Na representacao de um par conjugado acido - base, deve
ser indicado em primeiro lugar o acido.

Espécies quimicas anfotéricas ou anfiproéticas

Sempre que uma espécie quimica se comporta tanto como
acido ou como base designa-se de anfotérica ou anfiprotica
(ex: H,0) o



Acido

Base conjugada

Forga Acida Crescente
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Acidos fracos

HC10O4 (dcido perclorico)
HI (4cido hidroiédico)
HBr (acido bromidrico)
HCI (acido cloridrico)
H,SO, (4cido sulfiirico)
HNO; (acido nitrico)
H,O" (ido hidrénio)

HSOj, (hidrogenossulfatiio)
HF (acido fluoridrico)
HNO, (dcido nitroso)
HCOOH (dcido férmico)
CH,COOQOH (acido acético)
NH, (ido aménio)

HCN (dcido hidrocidnico)
H,O (dgua)

NH, (amonia)

ClO, (1d0 perclorato)
I” (ido iodeto)

Br™ (ido brometo)

Cl™ (ido cloreto)

HSO)j (hidrogenossulfatiio)
NOj (ido nitrato)

H,O (dgua)

NO; (idio sulfato)

F (ido fluoreto)

NO; (ido nitrito)
HCOO™ (ido formiato)
CH,COO' (ido acetato)
NH, (amdnia)

CN™ (ido cianeto)

OH™ (ido hidroxido)
NH, (ido amida)

Forga Basica Crescente
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Constantes de protolise e extensao da ionizacao

Para as seguintes reacoes de equilibrio:

HCI (aq) + H,0 (Il —— H*(aq) + CI-(aq)

CH,COOH (aq) + H,0 () < H*(aq) + CH,COO" (aq)

As constantes de acidez serao:

C[H ] x[ar] ~[H" | x [cH,c00 |

K ey = W ¢ Kycrcoom = [CH,COOH]

Assim, as constantes de acidez ou basicidade dao indicacao da
forca dos acidos ou bases, bem como da extensao das suas
reacoes de equilibrio.

faYo)
£O
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Constantes de acidez de alguns

Acido
Acido nitrico
Acido perclérico
Iodeto de
hidrogénio
Brometo de
hidrogénio
Cloreto de hidrogénio
Acido cloroso
Fluoreto de
hidrogénio

Acido acético

Acido hipocloroso

Catiao amonio

K, (adimensional)

muito elevada

muito elevada

muito elevada

muito elevada

HCI
HCIO,

muito elevada (>1069)

6,8 x 104

CH,COOH
HCIO 3,0 x 108

5,6 x 10-10

<

L
=

+

em agua, a

Ac.
muito
fortes
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Do quadro anterior pode-se constatar que:

K_(HCI) >> K_(CH,COOH)

- Pode-se, entao, concluir que quanto maior a extensao da
reacao, no sentido direto, maior a constante de acidez.

* No caso dos acidos que sofrem dissociacao eletrolitica em
elevada extensao, K, muito elevada, o equilibrio ionico esta
bastante deslocado no sentido dos produtos. Nestas situacoes a
dupla seta é substituida por uma unica seta, — , indicando que a
dissociacao é praticamente completa.

Exemplo:
HCI (g) + H,0 (I) — H;0*(aq) + CI-(aq)
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No caso das bases:

- As bases também se podem classificar em bases fortes, como
o aniao amida, NH,", e bases fracas, como NH; e CH,COO-.

* No caso dos hidroxidos da-se uma dissociacao praticamente
completa quando se dissolvem em agua - sao muito fortes.

 No caso das bases fracas, a formacao de ides (ionizacao)
da-se em pequena extensao.

« Comparando duas situacoes a 25 °C:
[NaOH] = 0,20 mol/dm3 — pH = 13,3
[NH;] = 0,20 mol/dm3 — pH = 11,2

Conclui-se:

Quanto mais forte for uma base (nas mesmas condi¢coes de
concentracao e temperatura) maior é o pH da solucao.
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