TITULAGAO ACIDO-BASE

META

Estabelecer
quantitativamente as
reagdes de neutralizagao.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno
devera:

distinguir uma reagao de
neutralizagdo;

definir pH e pOH; e
resolver problemas
relacionados ao assunto
apresentado.

PRE-REQUISITOS
Saber reconhecer um acido e
uma base forte e fraco(a);
Entender estequiometria.

Efeito sobre garrafa com agua sendo derramada num copo. (Fonte:
http:/ /www.colegiosaofrancisco.com.br)



agua ¢ o mais comum e mais importante solvente do nos-

so planeta. Sua importancia nao se deve somente ao fato

de sua abundancia, mas, excepcionalmente, pela sua caracteristica
de dissolver grande variedade de substancias. As solugoes aquosas
encontradas na natureza, como os fluidos bi-

INTRODUQAO olégicos e a agua do mar, contém muitos

solutos. Como vimos na aula anterior, muitas

das reacOes quimicas que ocorrem em nos e
20 nosso redor envolvem substancias, tais como os acidos e as ba-
ses, dissolvidas em 4gua e, por esta razao, sao ditas que ocorrem em
solu¢ao aquosa. Nesta aula, focaremos nossa atengao para enten-
dermos o equilibrio acido-base, que ¢ o principio basico de uma
reacdo de neutralizacdo. Para tanto, buscaremos um melhor enten-

dimento dos conceitos de pH e pOH.

“As solucodes aquosas encontradas na natureza, como fluidos biolégicos ¢ a agua do mar,
contém muitos solutos.” (Fonte: http://www.portaldascuriosidades.com)



ara entendermos o conceito de pH, necessitamos, além do
conhecimento prévio a respeito de acidez e basicidade, for-
¢a dos acidos e bases estequiometria, entender o comportamento da

agua e ¢ o que faremos a partir de agora.

3 , AGUA
AUTO-IONIZACAO DA AGUA

Como vimos na aula passada, uma das mais importantes pro-
priedades quimicas da agua ¢ sua habilidade em agir tanto como
acido quanto como base de Bronsted, ou seja, a agua, em presenca
de um acido, age como um receptor de préton, enquanto que, na
presenca de uma base, age como doador de préton. Assim, uma

molécula de agua pode doar proton para outra molécula de agua:

2 H-Oi1y = HaO i+ OH (1

H—0: + H—8 —= H—8—H]" + S—H-

L . |

Este processo ¢ denominado de auto-ionizagao da agua.

O PRODUTO IONICO DA AGUA

A constante de equilibrio para a reacao que acabamos de ver é:

o M

Constante de equilibrio para auto-ionizagao da agua
Em solucdes diluidas, o solvente, a agua, esta em grande ex-
cesso. Assim, podemos eliminar o denominador da equacao acima.
A expressao resultante é chamada de constante do produto ionico da

dgna e € escrita K :

Constante de equilibrio para
auto-ionizacdo da aoua

Ky = [HOTloH']
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Como a 25 °C, K = 1,0x10"
Logo, temos:
K, = [H,O][ ] =1,0x10*

Como ja vimos em aulas precedentes, os termos H"(ag) e
H,O"(ag) sio muito utilizados pelos quimicos, de maneira
intercambiavel, para representar o proton hidratado. Desta forma,
a reacao de auto-ionizacao da agua bem como a sua constante de

equilibrio podem também ser escritas das seguintes formas:

H20 () == H'(ag) + OH (aq)
Ky = [HOoH ] = [H][oH ] = 1,0x10* (25 °C)

ATENCAO!

— Esta equacao ¢ aplicavel a qualquer solucao aquosa;

— Pode ser usada para calcular [H'], se a [QH~| for conhecida;

— Pode ser usada para calcular [QOH] , se a [H']for conhecida;

— Uma solu¢ao na qual [H'] = [OH]| ¢ conhecida como so/u¢io
neutra;

— Em solucoes acidas: [H'] > [OH"];

— Em solucoes basicas: [QOH] > [H'].

Observe que: sendo o K wuma constante de equilibrio, quando [H']
aumenta,| OH"| diminui e vice-versa para que o valor de K nio

seja alterado.

ESCALAS DE PH E POH

Como em geral, na maioria das solu¢oes as concentracoes molar
de H+(aq) e OH™ (aq) sao bem pequenas, por conveniéncia elas sao
expressas em termos de pH e pOH, que sio cologaritmos na base
de [H'] e [OH"], respectivamente:

pH = -Log [H]
pOH = -Log{OH |
Como regrageral podemos ter:

— Em &guaneutraa 25 °C, pH = pOH = 7,00.



Titulagcao acido-hase

— Em solugdes &cidas, a[H+] >1,0x 1077

— Em solugées basicas, a [H+] < 1,0 x 107, entao o pH > 7,00.

, entdo o pH < 7,00.

— Quanto mais alto o pH, mais baixo ¢ o pOH e mais basica a solugao.
— A maioria dos valores de pH e de pOH esta entre 0 e 14.

—Nao ha limites tedricos nos valores de pH ou de pOH. (por exem-
plo, o pH de HCI 2,0 mol/L ¢ -0,301.)

:Ilg MalH | 1)

12' Amonlco doméstico
Basico 11

10l Agua do mar

09
08

Meutre 07 8 Agua pura
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Acido g;_ Laranja
0zl Limdo
o1
ol HCI (1MW)

Os valores de pH caracteristicos para varias solucoes sao mostra-

dos na Figura 1.
[H Jimed/ Ly pH o pOH [OH ] imad/L}
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Figura 1. Concentracoes de H* ¢ valores de algumas substancias comuns a 25 °C. O pH ¢
o pOH podem ser estimados usando-se concentracdes de referéncia de H e OH™.



Outras escalas ‘p’

- Em geral, para um numero X,
pX = -Log [X']

- Por exemplo, pKw = -log Kw.
Kw =[H*][OH] = 1,010
PK,, = -log (H'[OH]) = 14
log ([H'] - Log[OH]) = 14
pH + POH = 14

Medindo o pH

- O método mais preciso para medi¢ao do pH ¢ usar um medidor de
pH, Figura 2. Entretanto, alguns corantes mudam de cor quando o
pH varia. Esses sio chamados de zndicadores.

- Um indicador acido-base é uma substancia (acido ou base fraco)
que tem a particularidade de apresentar cores diferentes na forma

acida e na forma basica:
Hind<Ind + H*

Num meio acido, o equilibrio desloca para a esquerda
Num meio basico, o equilibrio desloca para a direita
- Os indicadores sao menos precisos que os medidores de pH por-
que muitos deles nao tém uma mudanca acentuada como uma
funcao do pH.

A maioria dos indicadores tende a ser vermelha em solucoes
mais acidas. Alguns dos indicadores mais comuns estao

disponibilizados na Figura 3.

Figura 2. Medidor de pH digital
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Faixa de |:|'| [ para a variagio die oor
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Figura 3. Faixas de pH para a variacio de cores de alguns indicadores comuns dcido-base.
A maioria dos indicadores tem faixa util de aproximadamente 2 unidades de pH.

ACIDOS E BASES FORTES

Vimos, na aula passada, que os acidos e as bases fortes sao
eletrolitos fortes e que 1onizam completamente em solugao. Vamos

entao observar algumas reagoes relacionadas a ambos os casos:

Acido forte:

HMNO (arg) + HsO() =+ HO (g} + NOy (ang)
Uma vez que H" e H/O" sdo usados de maneira intercambiavel, temos:

HNOy (ag) =+ H (ag)+ NOy (ag)

Dicas importantes:

- Os acidos fortes mais comuns sao HCI, HBr, HI, HNO,, HCIO
HCIO,, e H,SO,.

- Em solug¢oes, o acido forte é geralmente a unica fonte de H'.

- Se a concentracao em quantidade de matéria do acido ¢ menor do
que 10° mol/L, a auto-ioniza¢ao da dgua precisa ser considerada.
- O pH da solucao ¢ a concentracao em quantidade de matéria

inicial do acido.



Bases fortes:

- A maioria dos hidréxidos i6nicos sao bases fortes (por exemplo,
NaOH, KOH, e Ca(OH),).

- O pOH (e, conseqiientemente, o pH) de uma base forte ¢ dado
pela concentracao em quantidade de matéria inicial da base. Tenba
cutdado com a estequiometria.

- Para um hidroxido ser uma base, ele deve ser soluvel.

- As bases nao tém que conter necessariamente o fon OH-:

O” (aqg) + H,O(l) - 20H (aq)
H(aq) + H0(l) - Hz(g) + OH (aq)

N*(aq) + 3H,0(I) - NH; (aqg) + 30H (aq)

Acidos fracos e constante de equilibrio K)

- Os acidos fracos sao simplesmente calculos de equilibrio.

- O pH fornece a concentragao no equilibrio de H".

- Usando Ka, a concentra¢ao de H" (e, conseqiientemente, o pH)
pode ser calculada. Para tanto teremos que:

— Escrever a equagio quimica balanceada mostrando claramente o
equilibrio.

— Escrever a expressao de equilibrio e encontrar o valor para Ka.
— Anotar as concentrac¢des iniciais e no equilibrio para tudo, exceto
para a agua pura. Geralmente supomos que a variagao na concen-

tracao de H" é x.

Usamos, portanto, a constante de equilibrio da reagao de ionizagao

para expressar a extensiao na qual um acido fraco se ioniza.

Logo, se representarmos um acido fraco por FH.A, teremos:

Reagéo deionizar;éo: HA(aq) + HzO(aq) —— H30+(aq) + A_(aq)

ou simplesmente: HA(aq) ~— H (aq) + A_(aq)
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Como o [H,0] é o solvente, ele é omitido da expressao da cons-

tante de equilibrio. Assim,

[H30"] [A] [HT[A]
_ u Keq= ————~
[HA] [HA]

Da mesma forma que fizemos com a constante do produto
i6nico da agua, trocaremos Keg (constante de equilibrio) por Ka
(constante de dissociacao acida). Neste caso, trocaremos o indice
inferior da equagao acima e passaremos a ter:

[HO'T [A] [H*][A]
= ou a=——

[HA] [HA]

Atencao!

- A ordem de grandeza de Kz indica a tendéncia de um acido ionizar
em agua. Portanto, quanto maior o valor de Kz, mais forte ¢ o acido.
- Os acidos fracos sao apenas parcialmente ionizados em solucao, ou
seja, existe uma mistura de fons e acido nao-ionizado em solucao.

- Se Ka>> 1, o acido esta completamente ionizado e o acido ¢ um

acido forte.

Bases fracas e constante de equilibrio (K)):
As bases fracas reagem com agua, removendo prétons de H O, e

com isso formam o acido conjugado da base e ions QH" .

Blag) * HO@aq) == HB'(ag) * OH (ag)

Dicas importantes:
- As bases geralmente téem pares de elétrons solitarios ou cargas
negativas para atacar os protons. Portanto, as bases fracas remo-
vem proétons das substancias.

Existe um equilibrio entre a base e os ions resultantes. Vejamos

o exemplo abaixo:

NHs(ag) + H,O() == NH," (aq) + OH" (aq)

»
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- Da mesma forma que os acidos, a constante de dissociacao da
base, Kb, é definida como:

«, ~[NH,T[OH]
[NH,]

- As bases fracas mais neutras contém nitrogénio (aminas).
- Anions de acidos fracos também sao bases fracas. Exemplo: OCI

¢ a base conjugada do HOCI (acido fraco):

ClO(aq) + H,O == HCIO(ag) + OH (aq) Kb=3,3x 10’

TITULACAO

A partir de agora nés vamos, de fato, trabalhar as reacoes de
neutralizacao num processo denominado titulagao.

Por definicao, titulagao ¢ o método de analise quimica pelo qual
uma quantidade desconhecida de uma substancia particular (analito)
pode ser determinada, mediante a adicao de uma solugao de concen-
tracao conhecida (titulante), a qual reage com aquela em propor¢ao
definida e conhecida. Existem varios métodos de titulacao, mas nos

vamos, nesta aula, nos dedicarmos apenas a titulagao acido-base.

- Titulacao Acido-base
Numa titulagao acido-base ocorre uma rea¢ao completa entre um
acido e uma base. Portanto, o que se tem € uma reagdio de neutralizacio:

acido + base —» sa + agua

por exemplo:

HCl(aq) + NaOH(aq) —> NaCI(aq) + H20(|)

Estas reacoes envolvem a combinacao de ions hidrogénio e hidroxido
para formar agua.
Outro exemplo:

H,SO, + 2NaOH - Na,SO, + 2H,0



A titulagdo &cido-base pode ser do tipo:
- Titulacao por acidimetria: titulagao de bases livres ou as formadas da
hidrolise de sais de acidos fracos por um acido padrao.

- Titulagao por alcalimetria: titulagao de acidos livres ou os formados

da hidrolise de sais de bases fracas por uma base padrao.

Na pratica o que se tem ¢:

- Titulacao acido forte-base forte: o ponto de equivaléncia ocorre
quando o pH =7

- Titulacao acido fraco-base forte: o ponto de equivaléncia ocorre
quando o pH > 7

- Titulacao acido forte-base fraca: o ponto de equivaléncia ocorre

quando o pH <7

Ponto de equivaléncia ¢ o ponto no qual a quantidade do titulante
adicionado é exatamente suficiente para que se combine em uma
proporcao estequiométrica, ou empiricamente reproduzivel com o
titulado (analito). Nesta situacao o que se tem ¢:
%icido = "base

Importante!
A titulacdo, embora seja um processo muito simples, necessita de
alguns cuidados especiais:
- A reacao tem que ser estequiométrica e o analito e o titulante bem
conhecidos:

HC,H30, + NaOH — NaC,H,0, + H,0
- A reacao deve ser rapida, especifica e as substancias interferentes
devem ser removidas;
- E necessatio o uso do indicador para que ocorra a alteragao de alguma

propriedade da solugao quando o ponto de equivaléncia for atingido;

Calculo da concentracao

Como vimos que no ponto de equivaléncia o que temos é

Nscido ~ Mbase

»
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Noinicio datitulacéo:

Titulante (A) Titulado (B)
Concentracdo conhecida (Ca) Concentrag&o desconhecida (Cg )
V olume conhecido (V) Volume conhecido (Vg)

No final da titulacao:

Titulante (A) Titulado (B) L
Concentragdo conhecida (Cp) Concentragéo desconhecida (Cg)
Volume conhecido (V a) V olume conhecido (Vg)

Como: C=nV < n=CxV

Temos no fim da titulacao (ponto de equivaléncia):

nA:nBou CAXVA=CBXVB

sta aula foi fundamental por propiciar ao aluno a oportuni-

dade de ver a diferenca entre um acido forte e um fraco,

bem como de uma base forte e uma base; reconhecer uma reacao
de neutralizacao; entender o que ¢ um pro-

cesso de titulacao; saber também como de-

CONCLUSAO

terminar o pH e o pOH de uma solucao. e,

entender a importancia da estequiometria no

processo de titulagao.
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RESUMO

Nesta aula fizemos um estudo sobre as reacoes acido base, pro-
curando mostrar como se determinam as constantes de equili-
brio, de acidez e basicidade. Também procuramos mostrar a

diferenca entre um acido forte e fraco e entre uma base forte e fraca.

n ATIVIDADES

1. Calcule os valotes de [H"] e[ ] em uma solucao neutra a 25 °C.
2. Calcule a concentracao de H'(aq) em (a) uma solucao na qual
[OH] ¢ 0,010 mol/L; (b) uma solu¢ao na qual [QH] ¢ 1,8x10”
mol/L. Observe que: nesse problema, e em todos os outtos que se
seguem, a2 menos que seja dito o contrario, a temperatura é 25 °C.
3. Um estudante ptepatou uma solucao de 0,10 mol/L de acido
férmico (HCHO,) e mediu seu pH usando um medidor de pH do
tipo ilustrado na Figura 2. Constatou que o pH a 25°C é 2,38. (a)
Calcule K para o acido fornico nessa temperatura. (b) Qual a por-

centagem de acido ionizada nessa solucao de 0,10 mol/L?

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

ATIVIDADE 1 - Usaremos a equagao para o calculo de K e a
prerrogativa de que numa solucao neutra:

[H] = [oH]

Representaremos as concentracoes de H" e OH™ em uma solu-
¢ao neutra com x. Logo,

[H[OH] = (99 = 1,0x10*

x? = 1,0x10

x = 1,0x10"mol/L = [H'] = [OH"]

Portanto, em uma solucio acida [H'] é maior 1,0x107 mol/L; e

em uma solucao basica [H'] é menor que 1,0x107 mol/L.
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ATIVIDADE 2 - (a) Como a concentracao do ion hidroxido é
conhecida, podemos calcular a concentra¢ao do ion hidronio.
Usaremos a equacao do equilibrio:

[H[oH"] = 1,0x10™

-14 -14
_10x10 " 1,0x10 _ 1,0x10'12 i

[H]= [OH] =~ 0,010

Logo, essa solucao ¢ basica porque a [OH"| > [H'].

(b) Neste caso,

_14 -14
LOx107_ 1,OX10'™ _ 50,10 mol/L
[OH] — 1,8x10

[H]=
Essa solu¢io ¢ basica porque a [OH™] > [H'].

ATIVIDADE 3 - Como temos a concentracao molat da solucao
aquosa do acido fraco e o pH da solucao a 25°C, podemos de-
terminar o valor de K para o icido e a porcentagem do acido
ionizada. Portanto,

(a) O primeiro passo na resolucao de qualquer problema ¢ es-

crever a equagao:

HCHO,(ag) <= H'(ag) + CHO; (ag)

Em seguida, escrever a expressao da constante de equilibrio:

Kas [H'] [CHO; ]
[HCHO,)
E com o pH medido, calcular [H*]:
pH= -Log[H'] =238
Log [H] =-2,38
[H*] =102% = 4,2 x 10° mol/L

De posse destes dados, podemos fazer uma pequena conta-
bilidade para determinar as concentracoes das espécies envolvi-

das no equilibrio. Temos que a solucao inicialmente é de 0,10
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mol/T. de moléculas de HCHO, e a ioniza¢ao do acido em H' e
CH. Para cada molécula de HCHO, em solucao que ioniza, um
ion H" e um ion CHsao produzidos. Como o pH medido indica
que a [H] = 4,2x 10° mol/L no equilibtio, podemos entio cons-

truir a seguite tabela:

HCHOypgy = H'ag * CHO; (ag)
Inicial 0,10 mol/L 0 0
Variacio -4,2 x 10° mol/L +4,2x 10° mol/L | +4,2 x 10° mol/L
Equilibrio (0,10 - 4,2 x 10°) mol/L 42x10°mol/L | 4,2x10° mol/L

Na resolucéo deste exercicio devemos estar atentos para ver que:
e A concentracdo de H*, por ser muito pequena, foi desprezada
devido a auto-ionizacdo de H,0;

e A quantidade de HCHO, que se ioniza é muito pequena com-
parada a concentragao inicial do acido;

e Para o nimero de algarismo significativos que estamos usan-
do, a subtracao produzira 0,10 mol/L:

(0,10 - 4,2 x 10”) mol/L 0,10 mol/L

e Agora, podemos inserir as concentragoes no equilibrio na ex-

pressao para Ka:

(b) A porcentagem de acido que ioniza ¢ dada pela concentra-
¢ao de H ou CHO, no equilibrio, dividida pela concentragao
inicial do acido, multiplicada por 100%.

H"] equilibrio 3
(] eauibrio, ) g = 42X 10°

Porcentagem de ionizagéo =
[HCHO,] inicial 0,10

x 100% = 4,2%
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i
U@ ATIVIDADES
&

. 1. Por qual fator [H"] muda para uma variacao de pH de:

a) 2,00 unidades?
b) 0,50 unidades?

2. Complete a seguinte tabela calculando os itens que estao faltan-

do e indique se a solugao ¢ acida ou basica.

[HY] [OH] pH pOH Acidaou
basica?
7,5x 10° mol/L
3,6 x 10™ mol/L
8,25
5,70
3. a) O que ¢ uma base forte?
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b) Uma solugao ¢ rotulada como 0,125 mol/L de Sr(OH),. Qual
¢ a [OH] para a solucao?

c) A seguinte afirmativa é verdadeira ou falsa: como Mg(OH),
nao é muito solavel, ele nao pode ser uma base forte. Justifique

sua resposta.

. Calcule o pH de cada uma das seguintes solu¢oes de acido forte:

a) 8,5 x 10° mol/L de HBr

b) 1,52 g de HNO, em 575 ml. de solugio

¢) 5,00 mL de 0,250 mol/L de HCIO, diluido para 50,0 mL

d) uma solucao formada pela mistura de 10,0 mL de 0,100 mol/
L de HBr com 20,0 mL de 0,200 mol/L de HCL
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