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Resumo: Este trabalho mostra em esquemas gréficos todas as possibilidades quando quantidades
variaveis de base ou acido forte sdo adicionadas a uma solu¢ao contendo um acido fraco, incluindo o
calculo do pH em cada situacdo. Sao obtidas zonas compostas por misturas binarias (que incluem
solugbes tampao), delimitadas por fronteiras em que ha apenas uma unica substancia em solugéo. A
adicao de acido forte a uma solugéo do sal oriundo da neutralizagao total do acido fraco permite obter
0s mesmos resultados, na ordem inversa. Os diversos equilibrios acido-base envolvendo acidos
fracos séo inter-relacionados, segundo a proporc¢éao relativa entre esses acidos e a quantidade de
acido ou base forte adicionada.

Palavras-chave: equilibrio &cido-base; acido fraco; calculo do pH.

Abstract: This work presents graphical schemes showing all possibilities when variable quantities of
strong acids or bases are added to a solution containing a weak acid, including the calculation of pH in
each situation. The schemes are composed of zones (binary mixtures, including buffer solutions) and
boundaries (there is only one substance in solution). Addition of a strong acid to a solution of the salt
coming from the total neutralization of the weak acid gives the same results in reverse order. The
various acid-base equilibria involving weak acids are interrelated, depending on the relative
proportions of these acids and the amount of strong acid or base added.

Keywords: acid-base equilibrium; weak acid; pH calculation.
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INTRODUGAO

O equilibrio acido-base € um dos quatro
equilibrios fundamentais existentes em meio aquoso
(os outros sao solubilidade, complexacéo e
oxirrerducao), merecendo destaque nos conteudos
programaticos de quimica no ensino médio e em
disciplinas dos primeiros periodos de cursos de
ensino superior. Tal importancia dada a esse
equilibrio tem sua razado de ser: ele intervém na
grande maioria dos processos bioquimicos que
regem a vida, em muitos processos industriais
(Gama e Afonso, 2007), em procedimentos de
laborat6rio como titulagdes acido-base, precipitacao
de cations e abertura de amostras (Vogel, 1981,
2002), na estabilizacao de solos (correcao de acidez
— Antunes et al.,, 2009) e em nosso cotidiano:
antiacidos estomacais, sucos e refrigerantes (Lima e
Afonso, 2009), aditivos alimentares (acidulantes,
conservantes etc. - Albuquerque et al., 2012),
produtos de higiene pessoal e de limpeza (Barbosa e
Silva, 1995), e ainda temas ambientais como a chuva
acida (Mara et al., 2005). Além da proépria riqueza e
diversidade do tema acido-basicidade, muitos
trabalhos vém investindo no emprego de indicadores
naturais (como o repolho roxo) para avaliagao do pH
de solugdes aquosas (Terci e Rossi, 2002; Fatibello-
Filhoetal., 2006).

A apresentacgio do equilibrio acido-base nos
ensinos médio (Marconato et al., 2004) e superior
(Silva et al., 2014) envolve um conjunto de tdpicos:
produto ibnico da agua (K,), faixas acida, neutra e
alcalina e definicao de pH; constante de ionizacéo de
acidos (K,), constante de dissociacao de bases (K,),
constante de hidrolise de sais (K,), sais com
hidrogénio ionizavel (hidrogenossais ou sais acidos),
solugbes tampdo. Foérmulas que relacionam as
constantes de equilibrio e as espécies participantes
sdo deduzidas ou apresentadas para cada situagéo
acima. A chamada teoria eletrolitica da dissociag&o
de Svante Arrhenius (1859-1927), proposta em sua
primeira versdo em 1887, e que lhe valeu o Prémio
Nobel de Quimica em 1903 (Campos e Silva, 1999,
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Silva et al, 2014), é ainda muito usada nos ensinos
médio e superior porque muitas das reacdes acido-
base envolvem solugbes aquosas. Sob o ponto de
vista de Arrhenius, em meio aquoso, a caracteristica
da reacdo entre substancias com propriedades
acidas e aquelas com propriedades basicas é a
formacéo de agua a partir dos ions H,0" (comumente
simplificado como H") e OH por meio da seguinte
equacaoidnica (Pastre el al., 2012):

H,0'+ OH4=—5 H,0+H,0 (ouH'+OH «—p H,0) (1)

O produto [H,O°][OH] é chamado produto
ibnico da agua, K, (Gama e Afonso, 2007). Afora a
formagdo de agua, a reacao entre substancias
acidas e basicas produz uma solugéo contendo ions
que ndo reagiram no processo. Ao evaporar o
solvente (a agua) obtém-se uma massa cristalina de
alto carater ibnico, os sais (Campos e Silva, 1999;
Silvaetal., 2014).

Ap06s 25 anos ministrando disciplinas teoricas e
experimentais de analise qualitativa para alunos do
1° e 2° periodo dos cursos de Engenharia Quimica,
Farmacia, Licenciatura em Quimica, Nutricdo,
Quimica e Geologia da Universidade Federal do Rio
de Janeiro, percebeu-se que os alunos
apresentavam, em maior ou menor grau, duas
deficiéncias relativas ao equilibrio acido-base em
solugdo aquosa: a) a aplicagdo de férmulas de
calculo do pH sem preocupacédo com a deducéo
(interpretacéo) de tais expressdes, levando a erros
frequentes nas expressdes utilizadas; b) a visédo
fechada em si de cada tépico do equilibrio acido-
base, com grande dificuldade de perceber que todos
eles sao inter-relacionados com base nas varias
propor¢cbes de reagentes com propriedades acidas
ou basicas que podem ser utilizadas, prejudicando o
entendimento dos fenbmenos ocorridos quando se
altera, por exemplo, o pH de uma solugéo.

Uma analise de livros de quimica do ensino
meédio e de quimica geral e analitica empregados no
ensino superior, publicados nos ultimos 30 anos,
indicou que, em geral, os topicos dos equilibrios
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acido-base eram apresentados de forma individual,
com pouca conexao com os demais, especialmente
quando pelo menos um dos reagentes (acido ou
base) erafraco.

Considerando a grande importancia deste
equilibrio em praticas de laboratério e em inUmeros
processos industriais, este trabalho apresenta uma
nova proposta, baseada em esquemas graficos a fim
de sintetizar em um unico olhar de conjunto os varios
tipos de equilibrio acido-base envolvendo &cidos
fracos. Esse foco se justifica pela grande importancia
que eles tém na preparacdo de tampbes e em
sistemas biolégicos e industriais. Esses esquemas
incluem a deducéo, para cada equilibrio acido-base,
da férmula de calculo do pH. A discussédo a ser
apresentada na sequéncia considera os diversos
tipos de acidos fracos conforme o numero de

hidrogénios ionizaveis.

ACIDO MONOPROTICO FRACO

A Figura 1 apresenta o esquema para um
acido monoproético fraco, exemplificado pelo acido
acético (etanoico). O acido sozinho em solugao
aquosa constitui um ponto especifico dessa figura,
representada por um traco vertical, que serve como
fronteira entre duas regides de acidez. Nessa
posicao, existe o seguinte equilibrio:

CH,COOH + H,0 += CH,CO0" + H,0* (2)

cuja constante de equilibrio (a constante de ionizagao
do acido) é expressa por

K = K, = [CH;COO][H30*]/[CH;COOH] (3)

Por se tratar de um acido fraco (K, < 10°), a
fracdo do acido que se ioniza é muito pequena nas
concentragdes habituais no laboratério (0,01 - 1 mol
L™); assim, a concentragdo do acido no equilibrio é
praticamente igual a sua concentracgéo inicial. Dada a
igualdade entre as concentragbes das espécies
CH,COO e H,O" (Eq. 3), podemos re-escrever a
equacéo 3:

K,=[H,0T/Ce0 (4)
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donde

Logaritmizando a expressé&o anterior,
log [H,0']="2109(K.Cco) (6)

Aplicando as defini¢cdes de pH e pK, (Fiorucci et al.,
2001; Gama e Afonso, 2007),
pH="2pK, - /2109C.. (7)

expressao aplicavel apenas para o calculo do pH de
uma solugdo aquosa contendo somente o acido
fraco, conforme visto na Figura 1.

Nessa figura vé-se uma fronteira
correspondente a solu¢ao contendo apenas os ions
do sal, resultado da reagdo em proporgéo
exatamente estequiométrica entre o acido fraco e
uma base forte, exemplificada pelo hidroxido de sodio
(NaOH). No presente caso, o sal, chamado acetato
(etanoato) de soédio, CH,COONa, se encontra
dissociado em seus ions (CH,COO e Na’). O anion
acetato, proveniente de um acido fraco, sofre uma
reacéo de hidrolise:

CH,COO+H,0 +== CH,COOH+OH (8)

Essa equacéo é o resultado da combinacao de
dois equilibrios:

CH,COO +H,0° == CH,COOH +H,0 K=1/K, (9)
HO +HO «—  HO+OH K=K, (10)

A constante de hidrélise do &nion acetato (K,)
referente a equagéo 8 sera dada por (Fatibello-Filho
etal., 2006):

K,=[CH,COOH] [OH/[CH,COO1] = K/K, (11)

Uma constante de hidrolise pequena (< 107)
indica que a concentracao do anion no equilibrio é
praticamente igual a concentragdo inicial do sal.
Dada a igualdade entre as concentragdes das
espécies CH,COOH e OH (Eq. 8), podemos re-

escreveraequacgao 11:
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K,=KJK,=[OHT/C,  (12)

Kh C:JE
K,

Logaritmizando a expressao anterior,
log [OH'] = ¥ log(K, C../K.) (14)

donde [OH]= (13)

Aplicando as definicdes de pH e pK, (Fioriccu et al.,
2001; Gama e Afonso, 2007),

pH=7+%pK,+2logC,_, (15)

expressao aplicavel para o calculo do pH da solugao
contendo apenas os ions do sal.
Além das duas fronteiras, a Figura 1 permite

identificar trés zonas distintas:

a) Acido fraco na presencga de um &cido forte (como o
cloridrico, HCI,,)

A esquerda da fronteira correspondente ao
acido acético sozinho, existem duas ionizacoes
nessa regido: a do acido fraco (Eq. 2) e a do acido
forte, que pode ser considerada praticamente total
(K, = 10) (Ferreira e Rocha-Filho, 1981). Ambas as
reacbes formam ions H,0O"; contudo, o ion
proveniente do acido forte afeta o equilibrio
envolvendo o acido fraco, levando a inibi¢do de sua
ionizagdo pelo efeito do ion comum. O resultado é
que a acidez nessa regiao sera praticamente devida
apenas ao acido forte, de modo que

pH=-log[H,0’] (16)

acidoforte
b) Sal na presenca de base forte

Esta zona, a direita da fronteira correspondente
a solucao dos ions do sal, decorre do emprego de
solugao de base forte além da quantidade
estequiométrica necessaria para neutralizar todo o
acido fraco (que se comporta aqui como o reagente
limitante). Nessa situagcdo (razdo molar base

forte/acido fraco acima de 1), além da hidrélise do
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anion do sal (Eq. 8), aparece a dissociagao da base
forte em seus ions (Na" e OH’). Novamente
deparamo-nos com um efeito do ion comum,
decorrente da presenga de ions OH" oriundos de
ambas as reagdes. O ion OH da base forte afeta o
equilibrio de hidrolise do anion do sal, reprimindo-a.
Praticamente todo o OH em solugdo provém da base
forte. Nessa situagéo, pode-se escrever
POH =-10g[OH .userone (17)

e o pH nessaregido da Figura 1 sera expresso por
pH = 14 + Iog[OH_]baseforte (1 8)

¢) Neutralizagao parcial do acido pela base forte

A zona central corresponde a adicdo de base
forte em quantidade inferior aquela necessaria para a
neutralizagdo total do acido fraco. Ou seja, a base
forte € o reagente limitante e o acido fraco, o reagente
em excesso. A presenca numa mesma solugcédo do
acido fraco nao reagido e dos ions de seu sal obtido
na reagdo com base forte (CH,COO "~ e Na’)
caracteriza um sistema tampé&o (Fiorucci et al., 2001;
Marconato etal., 2004).

O equilibrio de ionizagao do acido fraco (Eq. 2) é
inibido pelo anion proveniente de sua neutralizagéo
parcial, em mais um caso do efeito do ion comum.
Assim, no equilibrio, a concentragcdo do acido é
praticamente igual a sua concentracéo inicial, e a do
anion é praticamente igual a concentracao do sal. A
partir da expressdo da constante de equilibrio de
ionizagdo do acido fraco (Eq. 3), chega-se a
expressao conhecida como equacgéao de Henderson-
Hasselbach, proposta em 1916 (Fiorucci et al., 2001;
Marconato et al., 2004)

pH=pK, +log(C.,/C,

«al Caciao) (19)

O centro da zona tampéao equivale a adigéo de
base forte capaz de neutralizar 50% do acido fraco
inicialmente presente. Nessa situagao, pela Eq. 19,
C,=¢C
capacidade tampéo (Fiorucci et al., 2001), a faixa

sal .o © PH = pK,. Com base no conceito de

operacional de um sistema tampé&o, é expressa por:
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pH=pK,+1 (20)

indicando que o quociente entre as concentragdes do
acido e dos ions do sal deve se situar na faixa 1/10 <

<
CsaI/Cécido - 1 O
ACIDO FRACO sozinho APENAS [ONS do sal
(CH,COOH,,,)) (CH,COONa,,, )

ACIDO FORTE + = BASE FORTE +
ACIDO FRACO CONA TAMESD iONS DO SAL
HCl,,,, + CH,COOH,,, CH,COOH,,,, + CH,COONa,,,, CH,COONa,,,, + NaOH,,,
faixa operacional
pH=pK,£1

pH = —10g[H;0"T5c140 forte pH = pK, + Iﬁlgcm’cacldu PH = 14 + 10g[OHyacc forte
! ! pH
pH = Y2pK, - “logC 4, pH = pK, pH =7 + YapK, + YilogC,,

Figura 1: Esquema mostrando as zonas e fronteiras de equilibrios
acido-base para um acido monoprético fraco

E SEOACIDO FOSSE MONOPROTICO FORTE?

Esta é uma pergunta que os alunos colocam
com frequéncia, para fins de comparagédo entre
acidos fortes e fracos. A Figura 2 mostra como um
acido monoprotico forte (Hcl,,.) se comporta no lugar
do acido monoprético fraco frente a uma base forte
(NaOH).

Na solugcdo contendo apenas HCI,, ele

aqy
praticamente se ioniza de forma completa por ser um
acido forte (Ferreira e Rocha-Filho, 1981). O pH a
esquerda da regidao em que se inicia a adicao de
solugéo de base forte sera dado pela Eq. 16. Aadicao
de um acido fraco ndo modifica o calculo, pois sua
ionizagdo serd inibida pelo acido forte inicialmente
presente.

A segunda fronteira corresponde a solugéo
aquosa contendo os ions Na" e CI, resultante da
exata neutralizacao total do acido forte pela base
forte. Comumente se fala que ambos os ions nao
sofrem hidrélise; por isso, essa solu¢ao tem pH igual
ao da agua pura (7 a 25 °C) porque seu equilibrio ndo
€ perturbado pelo ions presentes. Um tratamento
mais rigoroso com base nas supostas equagdes de
hidrélise
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Cl'+H,0 = HCI+OH (21)

onde K,=K/K,=10"/10"=10™ (22)
e Na'+H,0 == NaOH+H" (23)
onde K,=K,/K,=10"/4=25x10" (24)

indica que as hidrolises dos ions sédio e cloreto sao
mais insignificantes que a prépria autoionizagéo da
agua (Gama e Afonso, 2007):

H,0+H,0 = H,0" +OH (25)

razao pela qual o pH desta nido é afetado por ions
derivados de acido e base fortes.

A zona a direita da fronteira da solugéo do sal
corresponde a adigao de excesso de base forte além
da quantidade estequiométrica necessaria a
neutralizagdo total do acido forte. Como nado ha
hidrélise significativa do ions constituintes do sal, o
pH sera determinado apenas com base na
concentragdo do excedente de ions OH da base, de
acordocomakEq. 18.

A zona central contém uma mistura de ions Na“,
H.,O" e CI, visto a neutralizagao parcial do acido forte.
O tratamento rigoroso exige que se considere
também a autoionizagdo da agua (Eq. 25), afora a
ionizacdo do acido forte. Os dois processos
produzem ions H,0", porém, quando a concentragédo
do acido forte é elevada (> 10° mol L") o pH da
solucdo sera dado pela Eq. 16: a concentragdo do
acido forte é suficientemente alta para que a
contribuicdo da agua a acidez seja desprezivel, ndo
s6 pela extensdo da ionizagdo do acido forte, mas
também pelo efeito do ion comum (H,O") sobre a
autoionizagéo da agua. Quando a concentragéo do
acido forte diminui para valores abaixo de 10° mol L
estagio tipicamente atingido quando ele é
progressivamente neutralizado por uma base forte,
como numa titulagdo acido-base (Vogel, 2002), a
contribuicdo da agua n&o pode mais ser ignorada.
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Na agua pura, as concentracdes de H,0" e de OH's&do
iguaisa 10" mol L. Entdo, é mais correto escrever

[H3O+] = [H3o+]éc|doforte + [HBO+]a'gua (26)
[H;0']= [H,0 Tucisoore + 107 (27)
pH = -10g{[H,0T,cuirone + 107} (28)

que é a férmula apresentada para esta zona na
Figura 2. Uma solugéo de HCI 10° mol L™, jamais tera
um pH 8 (se fosse ignorada a contribuigdo da agua),
mas -log{10°+ 10"} =6,96.

ACIDO FORTE APENAS IONS do sal
sozinho (HCI,, ) (NaCl,, )

BASE FORTE +

/ ZONA INTERMEDIARIA r
IONS DO SAL

HCI(m ¥ Nﬂclm: Macll_‘ 4 NaDHc-‘“

PH = —og[H;0"Tscidotarte | PH = ~10G[H30 Licigq forie + 107 | PH = 14+ 10g[0H ] 00 porte
r: T pH
PH = -1og[H;0"*], 40 forte pH =7

Figura 2: Esquema mostrando as zonas e fronteiras de equilibrios
acido-base para um acido monoprético forte

ACIDO DIPROTICO FRACO

AFigura 3 apresenta o esquema para um acido
representativo desta classe, o acido oxalico
(etanodioico, H,C,0,). Acomparacao entre as Figuras
1 e 3 permite identificar zonas e fronteiras analogas
para os casos de acidos fracos mono e diproticos. O
acido sozinho é uma das fronteiras, e apresenta dois
equilibrios expressos por duas constantes de

ionizagao:

H,C,0,+H,0 += HC,0, +H,0" (29)
K=K,,=[HC,0,1H;0V[H,C,0.] (30)
e  HC0,+H,0 = C,07+H,0’ (31)
K=K,,=[C,0.2]H,0'J/[HC,0,] (32)

Em geral, para acidos com dois ou mais
hidrogénios ionizaveis (os chamados acidos
polipréticos), K,, >> K, >>> K_.. A remog¢éo de uma
espécie positiva (ion H,0") de uma espécie de carga
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progressivamente mais negativa (o anion) se torna
cada vez mais dificil (atracdo de cargas elétricas
opostas). Além disso, existe ainda o efeito do ion
comum sobre um estagio de ionizagdo provocado
pelos ions H,O" provenientes do(s) estagio(s)
anteriore(s).

Na pratica, somente o primeiro estagio de
ionizagdo de um acido poliprético tem significado na
acidez global de sua solug¢ao por ser largamente o
contribuinte principal. Se o primeiro estagio de
ionizagao corresponde a um acido fraco, a
concentracao deste no equilibrio é praticamente igual
a concentracgdo inicial. Isso leva a uma expressao
similar para um acido monoprético (Eq. 5), onde
somente a primeira constante de ionizacdo é

[H3o*] = v K:lcv:e:."a'o (33)

O tratamento equivalente dado a Eq. 5 leva a

utilizada:

expressao final

pH="2pK,,- /2logC (34)

cido

Adiferenca entre as Eq. 5 e 35 € a presenga do
subscrito 1 parao K.

Na figura 3, outra fronteira corresponde a
solugdo resultante da neutralizacédo total do acido
diprotico pela base forte. Os ions formados s&o C,0,”
(oxalato) e Na". O anion oxalato, proveniente de um
acido fraco, sofre um processo de hidrélise em duas
etapas:

C,07 +H,0 +—= HC,0,+O0OH (35)
HC,0,+H,0 +«= H,C,0,+OH (36)

Seguindo raciocinio apresentado para o calculo
da constante de hidrélise do anion do sal proveniente
de um acido monoproético fraco, chega-se a duas
constantes de hidrolise:

K. =[HC,0,1[OH)[C,0," 1=K /K., (37)
Ki, =[H.C,0,J [OH]/[HC,0,]= K/K., (38)

Como K,, >> K,, >> K,,, decorre que

an?
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K. >> K,, >> K., pois elas variam inversamente. Na
pratica, apenas a primeira constante de hidrélise
impacta o pH desse tipo de solugdo. Uma constante
de hidrélise pequena (K,, < 107) indica que a
concentracao do anion no equilibrio é praticamente
igual a concentracao inicial (a do sal). Dada a
igualdade entre as concentracbes das espécies
HC,0, e OH (Eq. 35), podemos re-escrever a

equacéo 38:
Khl = Kw/KaZ = |:C)}-r]z/csal (39)
Ku C:a.’
[OH]= K.,
e - (40)

Logaritmizando a expressao anterior, e
aplicando as defini¢des de pH e pK,,

pH = 7 + %pKaZ + % Iog Csal (41)

expressao aplicavel para o calculo do pH da solugao
contendo apenas os ions do sal Na,C,0O,. A diferenca
entre as Egs. 41 e 15 é a presenca do subscrito 2 para
pK..

Para o acido diprético surge uma nova fronteira,
que corresponde a neutralizagao total apena do
primeiro estagio. A reacao entre H,C,0, e NaOH,
produz H,O e ions HC,0, e Na'. O composto
NaHC,O, € chamado hidrogenossal (ou sal acido). O
anion hidrogeno-oxalato pode sofrer uma reacao de
hidrélise (indicando um comportamento como uma
base),

HCZO4- + Hzo = H2C204 + OH- K = KhZ = Kw/Km (42)

bem como se ionizar (comportando-se como um
acido), dando origem ao anion oxalato:

HC,0, +H,0 == C,0/7+H,0 K=K, (43)

A geracdo de ions OH e H,O" implica na
consideragdo do equilibrio da Eq. 1. Somando as
equacdes 1,42 e 43, obtém-se a equacao global
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2HC,0, == C,0,*+H,C,0, K=K,/K,, (44)
Considerando a primeira ionizacdo do acido
oxalico (reacao duplicada),

2H,C,0, +2H,0=—=2HC,0, +2H,0° K=K,> (45)
e somando as equacgdes 44 e 45, chega-se a
H,C,0, +2H,0 = 2H,0°'+C,0,* (46)

K=K, K..=[H,0T[C,0,"1/[H,C,0. (47)

Pela equacéo 44, [C,0,]1=[H,C,0,]. Assim,

K=K_K,, =[H,0%]? (48)
e [H;071 = JK K, (49)
PH = %pK,, + % pK,, (50)

Essa expressdo mostra uma independéncia do
pH de uma solugao de ions de um hidrogenossal com
a sua concentracao. Em elevadas concentracdes, ha
um desvio desse comportamento devido a natureza
nao ideal da solugdo. Por outro lado, a igualdade
entre as concentragdes de C,0,” e H,C,0, (Eq. 44) é
tdo mais correta quanto mais préximos sao os valores
das constantes das equagdes 42 e 43.

As zonas a esquerda da fronteira da solugéo do
acido diprético fraco e a direita da fronteira da solucéo
dos ions do sal final (sal neutro) (razdo molar base
forte/acido fraco acima de 2) sdo analogas ao caso do
acido monoprético fraco estudado anteriormente.

As duas zonas centrais correspondem a dois
sistemas tampéo distintos. Na primeira, parte do
primeiro estagio de ionizagdo do acido oxalico foi
neutralizado pela base forte, resultando numa
mistura de HC,0, e H,C,0,. A base forte € o reagente
limitante e o acido fraco, o reagente em excesso. A
presenca do acido nao reagido e de seu sal com base
forte caracteriza um sistema tampéo (Fiorucci et al.,
2001; Marconato et al., 2004). O equilibrio de
ionizagédo do acido fraco é inibido pelo anion
proveniente do hidrogenossal (efeito do ion comum).
No equilibrio, a concentracdo do acido é
praticamente a concentragéo inicial, e a do &nion é

praticamente a concentracao do hidrogenossal.
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A expressao de Henderson-Hasselbach para esse
sistematampao é escritacomo

pH=pK., +log(C / Cioco) (51)

hidrogenossal

O centro desta zona tampao equivale a adigédo
de base forte necessaria para neutralizar 50% do
primeiro estagio de ionizag¢ao do acido diprotico fraco.

Nessa situacdo, C_, = C,,,, € pH = pK,,. A faixa

acido
operacional desse sistema tampao € dada por pH =
pK, t1.

A segunda zona tampao contém os ions
HC,0,, C,0,” e Na'. O equilibrio da segunda
ionizacdo do acido fraco (Eq. 31) é inibido pelo anion
proveniente do sal neutro (efeito do ion comum).
Deve-se reparar que o hidrogenossal se comporta
aqui como acido, enquanto desempenhava o papel
de sal no sistema tampao anterior. No equilibrio, a
concentracdo do acido € praticamente a
concentracao inicial do hidrogenossal e a do anion é
praticamente a do sal neutro. A equacao de
Henderson-Hasselbach para esse sistema-tampao é

pH = pKaZ + Iog(CsalneutrO/ C (52)

hidrogenossal)

O centro desta zona tampao equivale a adigédo
de base forte necessaria para neutralizar todo o
primeiro estagio de ionizacao e metade do segundo
do acido diprético fraco originalmente presente
(razdo molar base forte /acido = 1,5). Nessa situagéo,
C
desse sistema tampéao é dada porpH=pK_, % 1.

= Crigrogenossa € PH = pK,,. A faixa operacional

sal neutro

ACIDO TRIPROTICO FRACO

A Figura 4 apresenta o perfil para um acido
dessa categoria, exemplificado para o acido fosférico
(H,PO,). A comparacéao dessa figura com a Figura 3
indica o surgimento de uma fronteira adicional (um
novo hidrogenossal) e uma zonatampéo adicional.

As zonas extremas (acido fraco + acido forte e
sal neutro + base forte) ttm o mesmo calculo de pH
de acordo com os raciocinios mostrado nas situacoes
anteriores. O mesmo se aplica as trés zonas tampao
(tendo o cuidado de usar o valor de K, conforme a
neutralizacao parcial do estagio a que se refere) e a
fronteira correspondente ao acido triprético fraco
sozinho. As expressdes para as fronteiras
correspondentes aos hidrogenossais devem levar
em conta os estagios de ionizagéo anterior e seguinte
em relacéo aos anions dos mesmos. O pH da solucéo
do sal neutro leva em conta o valor de K, do acido.

ACIDO FRACO APENAS iONS dosal APENAS IONS dosal APENAS IONS do sal
sozinho (HP0,,, ) (NaH,PO, ;) (Na,HPO, g ) (NayPOy,q))

ACIDO FORTE + l ZONA TAMPAO 1 | ZONA TAMPAO 2 l ZONA TAMPAO 3 1 BASE FORTE +
ACIDO FRACO iONS DO SAL

HCl gy + HsPO, g H3PO,q),

+NaH,PO,

NaH,PO, .,
+Na,HPO,

Na,HPO,
+Na,PO,

Na,PO,,,,

o)
+NaOH,,q,

4(ag)
sag)

faixa

P i 1 | faixa i 2 | faixa operacional 3
pH = pK,,+ 1 pH = pK, = 1 pH=pK,,+ 1

PH = = 109[H,0"]scis0 torme pH = pK,; +109C,/C, s,

PH = PK,y + 100C /C ey

o ] !

pH = %pK,, - %logCy.q,  PH = pK,, pH=pK,, pH=pK,;

PH =144 10910H ],0py 1y

PH = K, +109C /C,c0

-

PH =7 + %pK,, + %logC,,

PH = [4pKy, + % Kl pH = 4K, + % p,g]

APENAS [ONS do sal APENAS IONS do sal
Na,C;0,,,,

AcIDO FRACO
502inho H,C,0,,q, NaHC, 0,0,
BASE FORTE +

ACIDO FORTE + J l J
ZONA TAMPAO 1 ZONA TAMPAO 2 JONS DO SAL

ACIDO FRACO

HCligq) * HyC;0u0q) |H:C204aq, * NaHC;0,4qq, | NaHC;0,4uq, + Na;C;04aq, | Na;C;04q, * NaOH,,,

faixa operacional 1 faixa operacional 2

PH=pK,, 1 PH = pK, 1

PH = - 10G[H,0"Licig0 rone | PH = pK,, + 108C,0/Cyriso | PH = PK,z + 109C10/Cciso PH = 14 + 16g[OH ], e roe

I | I I e

pH = %pK,, - %100C 0y, PH = pK,, pH =pK,, PH =7+ %pK, + %logC,,

PH = [VipK,, + ¥ PK,;]

Figura 3: Esquema mostrando as zonas e fronteiras de equilibrios
acido-base para um acido diprético fraco
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Figura 4: Esquema mostrando as zonas e fronteiras de equilibrios
acido-base para um acido triprotico fraco

GENERALIZAGOES DOS DIAGRAMAS

As figuras 1, 3 e 4 permitem fazer algumas
generalizacdes para um acido poliprotico fraco comn
hidrogénios ionizaveis:

- 0s esquemas apresentam (n + 2) zonas. Duas delas
estdo sempre presentes: as misturas de acido forte +
acido fraco e da solucao do sal neutro + excesso de
base forte. Cada hidrogénio ionizavel contribui com
uma zona intermediaria, que possui propriedades
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tamponantes;

- os diagramas apresentam (n — 1) + 2 fronteiras.
Todos os diagramas apresentam duas fronteiras: as
solug¢des do acido fraco e dos ions do sal neutro. A
partir de n = 2 surgem fronteiras correspondentes a
solucgdes de ions de hidrogenossais, cuja quantidade
€ dada pela expressao entre parénteses.
Monoacidos (n = 1) ndo formam hidrogenossais;

- as formulas de calculo do pH das fronteiras seguem
um mesmo formato, apesar da deducéo
individualizada para uma delas, com dois termos
contendo pK,, (correspondentes aos estagios de
ionizagao anterior e posterior do anion do

hidrogenossal) ou pK,, e logC (solugdes dos

componente
acidos ou dos ions dos sais neutros sozinhos). Além
da concentragéo do referido composto, o primeiro
estagio (acido) ou o ultimo estagio de ionizagao (sal
neutro) sao relevantes no calculo considerado.

E sempre bom recordar que todas as deducdes
apresentadas e as encontradas em livros didaticos e
em outros trabalhos se baseiam nas premissas que
K,,>>K_,>>...K,  (portanto, K ,>>K,>>...K, ), e que
K., e K, sejam suficientemente pequenos para
justificar as simplificagdes algébricas introduzidas
nas dedugbes das férmulas de calculo de pH das
fronteiras de acidos e sais neutros. Se isso néo se
mostrar verdadeiro, as solugdes terao de ser obtidas
por meio de expressdes nao simplificadas, levando a
equacgdes do 2° grau, cuja raiz positiva € a Unica que
deve ser considerada. Por exemplo, ions S*, PO,” e
CN' tém valores de K,, muito acima de 10°; no acido
citrico (2-hidroxi-1,2,3-propanotricarboxilico - K,, =
71x10"eK,=1,7x10°e K, = 6,4 x 10°), os dois
primeiros estagios devem ser considerados como
contribuintes significativos para a acidez da solugao

aquosa.

PORQUE APENAS ACIDOS FRACOS MONO E
POLIPROTICOS?

Essa € uma pergunta frequente dos alunos
quando lidam com o preparo de solugbes tampao. Em
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geral, os acidos sdo soluveis em agua o suficiente
para preparar solugbes, e seus sais neutros ou
hidrogenossais com metais alcalinos sao bastante
soluveis em agua, o0 que permite preparar todos os
tipos de solugcdo apresentados nos esquemas.
Hidrogenossais de metais alcalino-terrosos e mesmo
de metais de transicao (blocos d e f) sdo também
frequentemente sollUveis em agua. Isso da aos acidos
polipréticos uma grande versatilidade no preparo de
solug¢des tampao cobrindo uma larga faixa da escala
de pH, embora outros fatores como custo, grau de
pureza e toxicidade a seres vivos devam também ser
consideradas quando da escolha de um sistema
tampao para estudos cientificos ou fins didaticos.

No caso das polibases, com poucas exce¢des
(Ba(OH),, Ra(OH),, N,H,(OH),, alias compostos
altamente téxicos tanto do ponto de vista quimico
como radioldgico), elas sao pouco soluveis em agua
(< 0,05 mol L"), e a grande maioria do sais basicos
também é pouco soluvel nesse solvente. Salvo no
caso do N,H,(OH), (hidréxido de hidrazbnio), os
valores de K,, correspondem a bases fortes. Esse
conjunto de propriedades acido-base e de
solubilidade torna inviavel o preparo de sistemas
semelhantes aos dos acidos poliproticos.

A PASSAGEM DA SOLUGAO DOS iONS DO SAL
NEUTRO PARA A ZONA ACIDO FORTE + ACIDO
FRACO

Embora os raciocinios apresentados nos
conduziram do acido fraco sozinho até a zona além
da neutralizagdo total dos hidrogénios ionizaveis
desse acido, por meio de adi¢cdes crescentes de
solugdo de base forte, € possivel fazer o caminho
inverso: a adicdo de quantidades crescentes de acido
forte desloca os equilibrios até a zona em que o acido
fraco se acha na presenca do acido forte adicionado
além da proporgédo estequiométrica para a
protonacao total do anion do sal neutro. Os processos
que ocorrem sdo exemplificados para o anion oxalato
na presenca de ions H,O" provenientes de um
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de um acido forte como o cloridrico:

C,0,” +H,0 ¥ HC,0, +OH (53)

OH +H,0° +—= H,0+H,0 (54)

A EqQ. 54 mostra que o consumo dos ions
hidroxila pelo ion hidrogénio do acido forte desloca o
equilibrio de hidrolise na direcdo de formacgédo do
anion do hidrogenossal. Se a quantidade for além do
estequiométrico para converter todo o anion do sal
neutro no anion do hidrogenossal, este ultimo sera
convertido, no todo ou em parte, no acido fraco ndo
ionizado

HC,0, +H,0 <= H,C,0,+OH  (55)

pois os ions H,O" consomem os ions OH’
provenientes da nova hidrélise, deslocando o
equilibrio na dire¢gdo do acido fraco nao ionizado.
Quantidades de acido forte além do estequiométrico
para a formagao do &cido fraco levam a inibigéo da
ionizacdo deste pelo efeito do ion comum,
representado pelazona a esquerdadas Figuras 1,3 e
4.

Embora a descricdo do processo seja
exatamente o inverso visto quando se adicionou base
forte a solugao do acido fraco, neste caso, além dos
produtos derivados deste acido conforme a
quantidade de acido forte adicionada, surgem ions
correspondentes a um sal derivado de base e acido
fortes (por exemplo, NaCl). Como tais sais nao
sofrem processos hidroliticos que interfiram no pH
das solugdes, ele ndo interferirao nos calculos dos pH
das diversas solugdes possiveis. Porém, esses sais
tendem a aumentar a forga idnica da solugao, o que
pode levar a diferengas nos resultados no caso de
solugdes com concentragdes elevadas.

CONCLUSOES

Os esquemas apresentados neste trabalho
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apontam para a grande importancia do conceito de
estequiometria nas reac¢des acido-base, envolvendo
especialmente acidos polipréticos, pois ela permite
prever em que posi¢ao (zona ou fronteira) se chegara
apos a adicao de uma determinada quantidade de
reagente. Essa visdo abrangente reforgca a
interpretacdo de que as zonas e fronteiras sé&o inter-
relacionadas e intercambiaveis pela adicdo de
quantidades adicionais de acido ou base forte.

Essa ferramenta pode ajudar alunos de niveis
meédio e superior a interpretar os diversos tipos de
equilibrio acido-base envolvendo acidos fortes e
fracos, conseguindo fazer a conexao entre um tipo e
outro, aumentando a probabilidade de eliminar a
visdo segmentada dos equilibrios quimicos e de
reduzir a tendéncia em memorizar as férmulas de
calculo, sem conexao com a interpretacdo dos
fendbmenos ocorridos.
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