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RESUMO

A presente pesquisa teve como objetivo correlacionar os valores experimentais de
pH de solugdes aquosas de acido acético em diferentes forgas idnicas com os
valores tedricos das deducdes de férmulas e identificar os possiveis erros cometidos
ao realizar os experimentos, além de construir um aplicativo que possa auxiliar nos
calculos de equilibrio das espécies em solugao aquosa de um acido fraco. Trata-se
de um estudo analitico de uma série de experimentos simples, tendo como
abordagem a andlise de dados de forma quantitativa. Os dados foram coletados de
agosto a novembro de 2018 onde foram preparadas quatro solugdes de acido
aceético e trés solucbes de cloreto de potassio em diferentes concentragdes. De
acordo com o0s dados obtidos, os valores de pH’s medidos experimentalmente
através de um peagbmetro foram concordantes com os valores tedricos obtidos
através das equacotes de equilibrio das espécies envolvidas do acido acético com

um erro menor que 3 %.

Palavras-Chave: Medidas de pH. Equilibrio quimico. Acidos fracos.



ABSTRACT

The aim of the present research was to correlate the experimental values of pH of
aqueous solutions of acetic acid in different ionic strengths with the theoretical values
of the deductions of formulas and to identify the possible errors made during the
experiments, as well as to build an application that can help us equilibrium
calculations of species in aqueous solution of a weak acid. This is an analytical study
of a series of simple experiments, with the approach of quantitative data analysis.
The data were collected from August to November 2018 where four solutions of
acetic acid and three solutions of potassium chloride in different concentrations were
prepared. According to the data obtained, the values of pH's measured
experimentally through a peagometer were concordant with the theoretical values
obtained through the equilibrium equations of the involved acetic acid species with an

error of less than 3%.

Keywords: pH measurements. Chemical equilibrium. Weak acids.
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1 INTRODUCAO

Os acidos e bases sao classificados de acordo com as reag¢des quimicas
especificas que podem provocar. Em grande parte, as reagbes quimicas entre
acidos e bases tém uma aplicagdo geral, no entanto podem ocorrer situacoes
particulares de aplicagbes restritas.

De acordo com Bronsted e Lowry (1923), os acidos sdo definidos como
aqueles que doam prétons e as bases sédo aceitadores de protons (SHRIVER,;
ATKINS, 2003, p. 167).

A ionizagdo da agua acontece em uma extensdo diminuta, que envolve a
transferéncia de um préton entre uma molécula a outra. A autoionizagcdo, chamada
também de autoprotdlise € representada pela a equagéao:

2H,0 = H;0% + OH™

Como afirma a teoria de Bronsted e Lowry, para um acido ou uma base ser
forte ou fraco, vai depender da quantidade de prétons que ele é capaz de doar ao
solvente (ATKINS, 2003, p. 462).

“Todos os acidos fracos, representados por HA, reagem com a agua doando
um préton para o H.O:” (HENRY, 2011, p. 158).

“Forga ibnica, u, € uma medida da concentracdo total de ions em solucao.
Quanto mais concentrado e carregado for um ion, maior sera a sua participa¢ao no
célculo da forca ibnica” (HARRIS, 2011, p. 238).

Para que uma reagédo quimica chegue em seu ponto de equilibrio a mesma
precisa ser reversivel. Isso acontece quando a reagcdo ocorre em extensao
apreciavel, podendo ser tanto na direcao direta como na direcdo inversa. Desta
forma, “uma transformacao posterior na composicao do sistema, com o decorrer do
tempo, suposto que nédo haja variacbes de temperatura e pressdo, ja ndo é
observavel”. Sendo que ocorre um processamento com iguais velocidades,
simultaneamente, entre as reagdes direta e inversa (OHLWEILER, 1976, p. 20).

A agua como solvente ionizante tem grande importancia para que as
propriedades potenciais dos eletrdlitos sejam manifestadas, sendo que o solvente,
diante da movimentacao do soluto, ndo € um simples provedor do espaco.

E evidente que o coeficiente de atividade, sendo de uma determinada
espécie ibnica, pode servir como uma eficiente medida de equilibrio do qual ele esta

inserido. “Em solugbes nao demasiadamente concentradas, o coeficiente de
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atividade de um dado ion independe da natureza do eletrdlito e depende apenas da
forca ibnica” (OHLWEILER, 1976, p. 31).

E importante para a determinacdo de pH que o eletrodo de pH esteja em
bom estado de conservacdo, que o peagbmetro tenha a compensacdo da
temperatura e uma boa precisdo nas medidas para que possamos diminuir 0s erros
cometidos no laboratério na medicéo de pH de solugdes aquosas.

Este trabalho é de grande importancia, pois na determinagdo do pH é
necessario levar em consideragéo todos os parametros do equilibrio quimico e para
isso foi preciso a elaboragcdo de um aplicativo para auxiliar os célculos, para que

assim os valores experimentais se aproximem dos valores tedricos.
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2 OBJETIVOS
2.1 Geral

Realizar um estudo analitico na determinagdo do pH de solugdes aquosas
de um acido monoprético fraco (acido acético) em diferentes forcas ibnicas e
comparar os resultados com os valores teéricos obtidos por deducdo de uma

equagao levando em consideragao todos os parametros envolvidos no equilibrio.

2.2 Especificos

e Construir um aplicativo que possa auxiliar nos calculos de equilibrio das
espécies em solucao aquosa de um acido fraco;

e Correlacionar os valores experimentais de pH com os valores teéricos das
deducbes de férmulas;

e Encontrar o melhor valor dos parametros empiricos na equacgao para que o
valor do pH tedrico se aproxime do valor experimental;

e Descrever os erros encontrados nas medidas experimentais;
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3 REFERENCIAL TEORICO
3.1 Constantes de Equilibrio

Para que uma reagao quimica chegue em seu ponto de equilibrio ela precisa
ser reversivel. Isso acontece quando a reacdo ocorre em extensdo apreciavel,
podendo ser tanto na diregao direta como na direcédo inversa. Desta forma, “uma
transformacao posterior na composigdo do sistema, com o decorrer do tempo,
suposto que ndo haja variagbes de temperatura e pressdo, jA ndo é observavel’
Sendo que ocorre um processamento com iguais velocidades, simultaneamente,
entre as reagOes direta e inversa. (OHLWEILER, 1976, p. 20).

Guldberg e Waage formularam a lei da agdo das massas. Diante dessa lei é
possivel perceber que “a velocidade de reacdo € proporcional as concentracoes
molares dos reagentes.” Ou seja, quando a reacao reversivel &: A+ B =C + D, a
velocidade da reacdo direta ocorre como: Vy =kq [A] [B] e a velocidade da reacéo
inversa como: Vo =kz[A] [B] (OHLWEILER, 1976, p. 20).

Tendo-se na condicao de equilibrio V1 = V>, ou seja, k¢ [A] [B] = ka2 [C] [D].
Fazendo Ki/K; = K, onde

__Lclp]
[A][B]

eq. 01

O k¢ é a constante de equilibrio. Essa constante € expressa em termos de
concentracdes molares.
Areacdo geral: aA+bB = gG +hH tem como constante de equilibrio:
g h
c= % eq. 02
A lei do equilibrio quimico é uma das mais importantes generalizacées da
quimica. No caso de sistemas gasosos, usa-se o termo de pressdes parciais, onde a
pressao parcial de um gas é proporcionalmente a sua concentracado na fase gasosa.
Dai entao temos a equacao:
PGY.PH"

= paappp 903

Kp

A verdadeira constante de equilibrio é dada pelo quociente das atividades
dos componentes:
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g h
= aG.—aH eq. 04
aA%.aBb

3.1.1 Forga l6nica

“Forga ibnica, u, € uma medida da concentracao total de ions em solucéao.
Quanto mais concentrado e carregado for um ion, maior serd a sua participagdo no
calculo da forga i6nica” (HARRIS, 2011, p. 238).

Forca i6nica:

1 1
p=5 (G 2+ G ZE + )= 5 ) GZP eq.05
i

» G =concentracao das i-ésimas espécies
» Z=carga

3.1.2 Agua como solvente ionizante

A agua como solvente ionizante tem grande importancia para que as
propriedades potenciais dos eletrdlitos sejam manifestadas, sendo que o solvente,
diante da movimentag¢ao do soluto, ndo € um simples provedor do espago.

O solvente “exerce um papel ativo na produgdo, a partir do cristal
eletricamente inerte, liquido ou gas, das particulas carregadas méveis no seio da
solucao”. Por isso € necessario conhecer a estrutura da agua e suas propriedades
para que seja possivel compreender qualquer comportamento que possa ocorrer
com as solugdes idnicas. (OHLWEILER, 1976, p. 22).

3.1.2.1 Propriedades da molécula da agua, H»O:

Molécula angular;
Fortemente polar;

vV V V

Nao tem existéncia discreta a nao ser em estado de vapor;

» Altamente associada nos estados liquido e sélido (presenca de
ligacdes de hidrogénio);

»  No gelo ordinario, as moléculas se dispdéem e o a4tomo de uma dada
molécula se une através de ligacdes de hidrogénio.
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Cada atomo na coordenacéo tetraédrica dos atomos de oxigénio na rede de
gelo originario encontra-se rodeado por quatro outros 4tomos de oxigénio a 2,76 A,
sendo que os atomos de hidrogénio estdo localizados entre os atomos de oxigénio.
(OHLWEILER, 1976, p. 22).

>  Parametros estruturais da agua: d (H-O) = 0,96 A e zZH—0—H =
104°40'.

‘A magnitude do angulo de interligacdo encontra sua explicagdo na
hibridizacdo sp®, com dois pares isolados de elétrons ocupando duas das quatro
posicoes tetraédricas” (OHLWEILER, 1976, p. 22).

Tabela 1. Caracteristicas fisicas da agua

Ponto de congelacao, °C 0,000
Ponto de ebulicéo, °C 100,000
Densidade da agua (livre de ar), g/ml a 25°C 0,99707

Tenséao superficial a 20°C (em contato com ar umido), dinas/cm 72,7

Viscosidade, centipoise a 25°C 0,8903
Constante dielétrica a 25°C 78,303
Condutancia elétrica especifica, ohm™'cm™a 18°C 0,04 X 10°®
Momento dipolar, unidades cgs X 10'® (D) 1,85

(OHLWEILER, 1976, p. 23).

Muitos eletrdlitos se relacionam com a natureza polar da agua e também a
presenca de seus dois pares eletrénicos livre, isso porque esse solvente tem uma
elevada constante dielétrica. Sendo que a molécula HoO pode ser doadora em
ligacbes coordenadas.

Na presenca de compostos i6nicos ocorre a separagdo de ions
preexistentes, um processo que ocorre devido a dissolucao de eletrdlitos. Essa
dissolucdo na dgua é considerada a separagao de ions preexistentes no soluto.

Para separar dois ions com cargas opostas a forga necessaria é tanto menor
como mais elevada a constante dielétrica do meio. “A constante dielétrica da agua é

78,3 a 25°C, isso significa que duas cargas elétricas opostas se atraem, na agua,
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com uma forca tantas vezes menor do que se fosse no vacuo” (OHLWEILER, 1976,
p. 24).

A hidratacdo dos ions também é considerada outro fator que atua na
dissolugao dos compostos ibnicos em agua. Pois, devido a facilidade garantida pelas
moléculas dipolares da agua, ocorre mais rapida a passagem dos ions para 0 meio
do solvente.

Para que cada ion positivo seja cercado de um certo numero de moléculas
de agua, as extremidades negativas das moléculas de agua circunvizinhas devem
ser atraidas pelos ions positivos. A mesma situacao ocorre para com 0S ions
negativos (OHLWEILER, 1976, p. 25).

»  Processo da dissolugao do cloreto de hidrogénio em agua

H:Cl: + :O:H > [H:O:H]" + CI”

H H

A formacao de ion hidrénio, H3O*, e ion cloreto, CI", é o resultado desse
processo.

» lonizacdo do cianeto de hidrogénio. lonizacdo parcial em solucéo
aquosa.

HCN + H,0 = H;0" + CN~

A ionizacao se da na proporcao de 0,01 em solucéo 0,1 M.
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3.1.3 Teorias das solugdes ibnicas
3.1.3.1 Teoria da dissociacao eletrolitica

Essa teoria foi desenvolvida por Arrhenius com o objetivo de explicar as
propriedades coligativas dos eletrélitos e a condutividade elétrica das solugdes
ibnicas. (OHLWEILER, 1976, p. 26).

A teoria da dissociagao aponta os seguintes temas:

a) Alguns elementos quando dissolvidos em agua, com por exemplo, os

acidos, as bases e os sais, tendem a se ionizar espontaneamente;

b) A solugcado permanece totalmente eletricamente neutra, pois a carga total

dos cations € igual a dos anions;

c) Para se ter um grau de dissociacdo € necessario saber o valor da

concentracao, sendo que aumenta com a dilui¢ao;

d) A condutividade da solucao tem relagao com a fragao ionizada.

Essa teoria também vai abranger as solugcées de eletrdlitos fracos,
permitindo, “determinar as constantes de ionizagdes de acidos e bases fracas
através de medidas da condutividade” (OHLWEILER, 1976, p. 26).

A lonizagdo parcial de um eletrélito fraco uni-univalente AB pode ser
representada pela seguinte formula: AB = A" + B".

A equacéo para a lei do equilibrio quimico é:

K. = [A*][B7] _ (Ca)(Ca) eq. 06

[AB] C(l—a)

» K. = Constante de ionizacdo em termos das concentracoes

» C = Concentracdo molar total do eletrdlito dissolvido
» «a = Fracao ionizada

Essa equacao ficou conhecida como a lei da diluicdo de Ostwald, “foi usada
para avaliar a constante de ionizacdo de eletrdlitos fracos em funcdo da
concentragdo molar e do grau de ionizagdo”. E utilizado a condutancia equivalente A
para calcular o grau de ionizacédo do eletrdlito, tendo a concentragéo especifica para
a diluicdo infinita A,. Onde, a condutancia equivalente em diluicdo infinita do
eletrélito AB é dada por: A, =A% +1° (OHLWEILER, 1976, p. 27), assim como
mostra a tabela 2.
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Tabela 2. Constantes de ionizacao em termos das
concentracoes do acido acético a 25°C

Cx10° A (Observado) a = A/A, K.x 10°
0,02801 210,38 0,5384 1,768
0,11135 127,75 0,3270 1,779
0,21844 96,49 0,2470 1,791
1,28031 48,15 01232 1,797
2,41400 32,22 0,08247 1,809
5,91153 20,96 0,05364 1,823
9,8421 16,37 0,04189 1,832
20,000 11,57 0,02961 1,840

(OHLWEILER, 1976, p. 28).

A teoria da dissociagcao eletrolitica ndo explica os pequenos desvios que
foram aludidos, como mostra a tabela acima, tabela 2, mas explica as solu¢bes dos
eletrdlitos fracos com boa precisao.

Tabela 3. Condutancia equivalente
do cloreto de potassio a 25°C

Cc A
0,05 115,69
0,01 122,37
0,005 124,34
0,001 127,27

0,0005 128,04
0,0001 129,00

(Diluicao Infinita) Ay =129,85
(OHLWEILER, 1976, p. 28).

A ionizacdo gradual do eletrdlito n&o influencia a condutancia equivalente
das solugdes dos eletrdlitos fortes como mostra a tabela 3, sendo que essa aumenta
devido a diluigdo, onde vai depender do numero de ions e da mobilidade. Ja “o
aumento da condutancia equivalente das solugdes dos eletrdlitos fracos com a
diluicdo, resulta, de fato, de um aumento do grau de ionizagéo. * (OHLWEILER,
1976, p. 29).
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3.1.3.2 Teoria da atragao interidnica

Os criadores dessa teoria foram Debye e Huckel com o objetivo de explicar
as solucdes dos eletrdlitos fortes de acordo com a atragao interidnica.

Ao redor de cada ion negativo ha mais ions positivos do que negativos e
vice-versa. Isso acontece devido a atragdo eletrostatica entre os ions positivos e
negativos. “A forgca ibnica € uma medida do campo elétrico devido aos ions
existentes na solugdo como mostra a equagao 1 ” (OHLWEILER, 1976, p. 29).

Além da teoria interibnica explicar sobre o comportamento das solu¢des dos
eletrélitos fortes, explica o comportamento dos cations e anions que participam de
um equilibrio quimico, onde é muito influenciado pela forga idnica do meio. “Com o
aumento da forca ibnica do meio uma dada espécie idnica torna-se menos eficiente
na determinagéo da posicéo do equilibrio quimico. ” (OHLWEILER, 1976, p. 30).

Em relacdo ao acido acético, € de grande importancia a presenca do
eletrdlito forte, pois ele tem um papel muito significativo.

HAc + H,0 = H;0% + Ac™
O efeito da forga ibnica sobre o equilibrio quimico é definido por:
a, = M;y; eq. 07
» a; = atividade do ion
» M; = concentragao molar

» y; = coeficiente da atividade
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3.2 Coeficiente de atividade

O coeficiente de atividade de uma espécie ibnica pode servir como uma
eficiente medida do equilibrio ao qual ele esta inserido. “Em solugdes nao
demasiadamente concentradas, o coeficiente de atividade de um dado ion
independe da natureza do eletrélito e depende apenas da forca ibnica”
(OHLWEILER, 1976, p. 31).

Quanto maior é a carga do ion, o coeficiente de atividade tende a se afastar
da unidade, rapidamente, de uma espécie ibnica. Se sdo espécies moleculares
neutras, a aproximacao € igual a unidade, ndo importando a intensidade da forca
ibnica. No entanto para esses ions de carga idéntica existem algumas pequenas
diferengas que podem ser observadas devido ao didmetro efetivo dos ions
hidratados (OHLWEILER, 1976, p. 31).

A constante de equilibrio para a reagdo aA + bB = c¢C + dD, apresenta-se
na forma de K = [C]° [D]%/ [A]? [B]°, sendo que, nas reagdes quimicas, através dessa
equacao se tera qualquer efeito de forca ibnica.

Atividade de C: a.=[C] y¢

» a. = atividade de C

» [C] = concentracdo molar de C

» Y = coeficiente de atividade de C

‘O coeficiente de atividade depende da forga ibnica. Se nao existisse
nenhum efeito da forga i6nica sobre a reagdo quimica o coeficiente da atividade
seria 1” (HARRIS, 2011, p. 239).

A férmula geral da constante de equilibrio para a reagéo:

_ AZ AB _ [CIVEIDPI%YE

aA+bB =2cC+dD é: K = =
A% A% (419§ [B1PvE

eq. 08

N&ao é possivel fazer experimentos laboratoriais de uma unica espécie ibnica
para determinar o coeficiente de atividade, pois ha o envolvimento de muitas
espécies na solugao de um eletrélito.

Existira a seguinte relacdo de um eletrélito uni-univalente entre a atividade
“a” do soluto:

a=a,-a_=a eq. 09
> a, e a_= atividades do cétion e do anion

» a = atividade ibnica média
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3.3 Acidos e bases

Alguns autores classificaram os acidos e as bases de acordo com suas
teorias, tais como a teoria de Arrhenius (1884), Bronsted-Lowry (1923) ou de Lewis
(1923) e Pearson (1963).

3.3.1 Conceitos fundamentais de acidos e bases

De acordo com Bronsted e Lowry (1923), os acidos sao definidos como
aqueles que doam prétons e as bases sdo aceitadores de prétons. (SHRIVER,;
ATKINS, 2003, p. 167).

> Acido de Bronsted e Lowry: doador de prétons

> Base de Bronsted e Lowry: receptor de protons

Um proéton faz referéncia ao ion de hidrogénio (H*), sendo que um atomo de
hidrogénio acido sé podera ser transferido para uma outra espécie que age como
base se estiver em forma de nucleo, o préton. E mesmo que uma substancia seja
acida na auséncia de uma base, somente podera agir na presenca de uma base que
possa aceitar os prétons que sao acidos (ATKINS, 2003, p. 461).

Existem alguns exemplos de acidos e bases de Bronsted, tal como o fluoreto
de hidrogénio, HF. Esse acido & considerado como doador de um préton a uma
outra molécula, como por exemplo a agua. Ja um exemplo de base de Bronsted é a
amdnia, NHs, que pode aceitar um préton de um doador préton (SHRIVER; ATKINS,
2003, p. 168).

Outro acido de Bronsted é o acido cloridrico, HCI, que na fase de gas
permanece intacto. No entanto, quando entra em contato com a agua, o cloreto de
hidrogénio é dissolvido, formando uma “ligacdo de hidrogénio com o atomo de
oxigénio de uma molécula H2O vizinho e o préton migra para a molécula de agua,
que aqui age como base” Desta forma, podemos dizer que a molécula de HCI fica
desprotonada. (ATKINS, 2003, p. 462).

> Fluoreto de hidrogénio: HF ) + H,0qy — H30(,y + Fiag)
> Amonia: NH3(aq) + HZO(Z) — NHI(aq) + OH(_aq)

> Acido cloridrico desprotonado: HCl(,q) + H,0¢) — H30(,) + Cliag



23

‘A definicdo de Bronsted e Lowry pode ser estendida a solventes nao
gasosos e para a fase gasosa” (HARRIS, 2011, p. 155).

HCl(g) + NHg(g) = NHICI(_S)
Acido cloridrico Ambdnia Cloreto de amobnio
(acido: doador de prétons) (base: receptor de proétons) (sal)

O cloreto de amoénio € um sal sélido i6nico, podendo ser considerado o
produto de wuma reacdo acido-base. Quando essa reagdo acontece
estequiometricamente podemos dizer que o acido e a base se neutralizaram. Sendo
gue a maioria dos sais sdo considerados eletrélitos fortes como o HCI, pois quando
sdo dissolvidos em 4gua, se dissociam quase completamente nos ions que os
compdem, onde, o cloreto de amdnio se transforma nos ions NH; e Cl~ (HARRIS,
2011, p. 156).

A concentracdo de H;0™" (ion hidrénio) aumenta quando a substancia acida
€ colocada em meio aquoso. Mas quando a base € adicionada a agua a
concentragdo de H;0* diminui, exigindo um aumento na concentracdo de OH™.
Desta forma, a base é considerada também uma substdncia que aumenta a
concentracao de OH~ em solucao aquosa. (HARRIS, 2011, p. 155).

Figura 1 — Estrutura do ion hidrénio

Fonte: (HARRIS, 2011, p. 155).
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3.3.2 Acidos e bases conjugados

Quando ocorre a doacao de prétons de um acido ou de uma base, ha a
formagéo de um par de acido-base conjugado. Desta forma, as espécies HCl, NH;
e HSO, sao considerados como acidos que tem como bases conjugadas as
espécies Cl~,NH; e SO2~, respectivamente. (OHLWEILER, 1976, p. 39).

“Os produtos de uma reacao entre um acido e uma base também sao acidos
e bases. ” (HARRIS, 2011, p. 156).

Figura 2 — Par acido-base conjugado
0. |

C H C . T (Hl .\\'W/H ( H ) " \ H
0—H H 0. H

| 1ico Metilamina lon metilamdnio
ACIUO dCeTic P H

-~

r—— N T o \
(Keidd) (Base) (Buse) Reido

‘ Par conjugado \

{ Par conjugado

"~ Fonte: (HARRIS, 2011 p.156)

Pelo ganho ou pela perda de um H*, os &acidos e as bases conjugadas estdo
inter-relacionados. Neste caso, pelo fato do ion acetato poder aceitar um préton e
formar o acido acético, é considerado uma base. Por outro lado, o ion metilaménio
pode doar um préton que forma a metilamina, assim sendo, este ion é um &cido. E
possivel perceber que o acido acético e o ion acetato formam um par conjugado de
acido-base. Sendo que a metilamina e o ion metilaménio também sdo um par
conjugado. (HARRIS, 2011, p. 156).

“‘As reagdes entre um acido e uma base sempre envolvem dois pares
acidos-bases conjugados, o primeiro transferindo protons ao segundo”
(OHLWEILER, 1976, p. 40).
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Acido, = Base; + H*
Base, + H* = Acido,
Acido, + Base, = Acido, + Base,

Tabela 4, Reacoes que fazem

transferéncias de proétons, tendo como
solvente, a agua.

Acido; Base: Acido, Base;

HCI H.O = HO" + CI

+

HSO, + HO = H;O" + SO
NHs + H.O =2 H;O0" + NHs
H,SO; + H,O = H;O" + HSOs
HSO; + HO = HO" + SO&

H.O + CN = HCN + OH
HO + S = HS + OH

-

(OHLWEILER, 1976, p. 40).

A teoria protonica unifica alguns processos acido-base onde a hidrélise nao
é tratada como um caso especial. “A hidrolise de um sal como acetato de sédio é
simplesmente uma reacgdo entre a agua funcionando como acido e ion acetato como
base.” (OHLWEILER, 1976, p. 40).

H,0 + OAc™ = HOAc + H;0%

3.3.3 Dissociagao da agua

A ionizacdo da agua acontece em uma extensao diminuta, que envolve a
transferéncia de um préton entre uma molécula a outra. A auto ionizagdo, chamada
também de autoprotdlise € representada pela a equagéao:

2H,0 = H;0% + OH™

“O ion positivo formado é chamado ion hidrénio: o préton transferido se acha

ligado a molécula de agua através de uma ligacao covalente envolvendo um dos

pares de elétrons ndo compartilhados do atomo de oxigénio. ” (OHLWEILER, 1976,
p. 37).
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lonizacao da lei da acao das massas da agua:
Q.o+ X Aoy~
_ Hs07 7 TOH eq. 10
a2
Hzo
A atividade da agua é constante devido a ionizagdo ser diminuta, por isso
toma a forma como:
> Kw = Aot * QoH™ eq. 11
» Kw = constante do produto i6nico da agua

O produto ibnico da agua em termos da concentragdo é representado por essa
equacao. Desta forma teremos:

Kw' = [H;0%] - [OH7] eq. 12
“A ionizacao da agua € um processo endotérmico, cuja extensao, por conseguinte,

aumenta com a elevagao da temperatura. ” (OHLWEILER, 1976, p. 38).

Tabela 5. Produto i6nico da agua a varias temperaturas conforme
Harned e Robinson

Temp.,°C K, X 10" pKw Temp.,°C K, X 10" pK.w

0 0,114 14,944 35 2,088 13,680
5 0,185 14,734 40 2,917 13,535
10 0,292 14,535 45 4,018 13,396
15 0,450 14,346 50 5,419 13,262
20 0,681 14,167 55 5,474 13,137
25 1,008 13,997 60 9,615 13,017
30 1,469 13,833

(OHLWEILER, 1976, p. 38).

“‘Na agua pura, as concentragdes dos ions H;O'e OH sao iguais e, portanto, a
concentracao de cada um é igual a raiz quadrada do produto i6nico da agua” (OHLWEILER,
1976, p. 39).

H30+=0H_=\/KW. eq. 13
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3.3.3.1 Equilibrio de transferéncia de préton em agua

A agua é uma substancia anfiprotica, pois pode atuar com o &cido ou a base
de Bronsted. (SHRIVER; ATKINS, 2003, p. 168).

E atingido de forma rapida a transferéncia de prétons entre acido-base em
ambas as dire¢des, ocorrendo um equilibrio dinamico que demonstra de forma
completa o comportamento do acido HF e da base NHz em agua do que somente a
reacao direta. (SHRIVER; ATKINS, 2003, p. 168).

HF(aq) + H,00) = H30(aq) + Fag)

H20(l) + NH3(aq) = NHI(aq) + OH(_aq)

3.3.4 Equilibrio acido-base em solventes ndo aquosos

Além da agua, existem varios outros tipos de solventes. Alguns desses sao
0s solventes aproticos que tem como exemplo o benzeno e o tetracloreto de
carbono. Esses ndo exibem nenhum caréater acido ou basico. Também existem os
solventes anfipréticos que agem tanto para os receptores como para os doadores de
prétons. Esses solventes podem ser predominantemente acidos como o acido
acético glacial, ou predominantemente basicos como a aménia liquida. No entanto,
todos esses solventes anfipréticos sofrem auto ionizagcdo. (OHLWEILER, 1976, p.
41).

2H,0 = H,0* + OH™
2C,HsOH = C,HsOH} + C,H 0~
2HOAc = H,0Ac* + OAc~

2NH, = NHf + NH;



Tabela 6. Caracteristicas de alguns solventes
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Classificacdao Subclassificacao Nome Constante pK
geral dielétrica (Debye)
Acetona 20,7
Acetonitrila 37,5
Aproéticos Clorebenzeno 5,8
Cloroférmio 4.8
1,4 — Dioxano 2,2
Metiletilcetona 18,5
Protogénicos Acido acético 6,4 14,45
Acido férmico 58,0 6,2
Agua 78,3 14,0
Etanol 24,2 19,1
Intermediérios Etilenoglicol 37,7
Anfipréticos Isopropanol 18,3
Metanol 31,0 16,7
Aménia 17,0
Anilina 6,9
Protofilicos Dimetilformamida 34,8
Etilenodiamina 14,2
Piridina 12,3

(OHLWEILER, 1976, p. 41).
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3.3.5 Forca dos Acidos e bases

Como afirma a teoria de Bronsted e Lowry, para um acido ou uma base ser
forte ou fraco, vai depender da quantidade de prétons que ele é capaz de doar ao
solvente. (ATKINS, 2003, p. 462).

> Acido e base forte: completamente em solucdo aquosa

» Acido e base fraco: parcialmente em solugcdo aquosa

Quando o acido ou a base é forte as constantes de equilibrio para as
reagdes sdao muito grandes, sendo que “o HCl e KOH nao dissociados praticamente
nao existem em solucdo aquosa. ” (HARRIS, 2011, p. 158).

HCl(aq) — H+ + Cl™
KOH(aq) — K+ + OH™

“Todos os acidos fracos, representados por HA, reagem com a agua doando
um proéton para o H.O:” (HARRIS, 2011, p. 158).

K
HA + H,0 —> Hy0* + A-

Tabela 7. Acidos e bases fortes comuns

Férmula Nome

Acidos

HCI Acido cloridrico (cloreto de hidrogénio)
HBr Acido bromidrico (brometo de hidrogénio)
HI Acido iodidrico (lodeto de hidrogénio)
H.SO, Acido sulfurico

HNO; Acido nitrico

HCIO, Acido perclérico

Bases

LiOH Hidroxido de litio

NaOH Hidréxido de sodio

KOH Hidréxido de potassio

RbOH Hidroxido de rubidio

CsOH Hidréxido de césio

R4sNOH Hidréxido quaternario de amdnio

(HARRIS, 2011, p. 158).
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3.3.6 Constantes de ionizacao de acidos e bases fracos

As forcas dos acidos e das bases fracas pode ser observado de acordo com
o valor de cada constante de ionizagdo. “O principio da constante de equilibrio nao
se aplica aos eletrdlitos fortes, pois esses em solucdo aquosa se encontram
completamente ionizados. ” (OHLWEILER, 1976, p. 44).

> Acidos monopréticos: HA + H,0 = H;0* + A~

A constante de equilibrio termodinamica é:
Ka = M eq. 14
ana
Essa é a verdadeira constante de ionizagao do acido monoproético HA e sera
utilizada na deducao de uma equacao para a determinagéao do pH de qualquer acido

monoprotico fraco em solucao aquosa:

H* A” |y - H* A7 |ya-
HAZ2H*+A~ K, = [H*lyy+[A"Tya = [HA] = [H Tyy+[A"lya eq. 15
[HA]V 14 KaYha
H,0 2 Ht + 0H~ K, = [H*ly,+[0H lyo,u- = [0OH7] = ad eq.16
2U < w YH You [H TV Vor- q

Balanco de massa: M, = [HA] + [A7] eq.17

[H+]VH+VA‘

KayHA

Substituindo a eq.1 na eq.3,temos: M, = < + 1) [A”] eq.18

Balanco de cargas: [H*] =[0H™ ]+ [A7] eq.19

K,
Substituindo a eq.2 na eq.5,temos: [A7] = ([H+] — i ) eq.20
1 1 [H*1Yu+You- 1
Substituindo a eq.20 na eq. 18, temos:
H* - K
(Hﬂ+1><[1{+]— — )—Ma:O eq.21
KaYha [H*1Yu+You-
ci A_ﬁ]

Y, = 10[ 1Bl eq.22

Yua = 10%! eq.23
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AT AV
/ [H*]lo[a L4Bdy VT 10[61 L+Bda—VI \
+1 | [H*]

\ K, 10K /

Ky M, =0 24
— [CI— A\ﬁ [CI— A\ﬁ - a — eq.
[H+]10 1+Bdy+Vil1gl~ 1+Bdon—vI

Forga ibnica: [ =M, + [H™] eq.25

Substituindo a eq.25 na eq. 24, temos:

et AL

1 AVMe+[HT]
|/[H+]10[C(Me+[H D et

I

10 1+Bdg—+/Me+[H]
+
\ K, 10K Me+[HTD +1 ]| [H*]
Ky M, =0 26
— — = eq.
[C(Me+[H+])—A— VIVIe+[H+] [C(M +[H+]) A Me+[H+] . q
[H*]10 1+Bdy+y/Me+[H] 10 € 1+Bdoy—+/Me+[HY]
Onde:
a = atividade

y = coeficiente de atividade

I = forga ibnica

K, = constante de ionizacao da agua

K, = constante de ionizagao do acido

M, = concentra¢do molar do &cido

M, = concentracao molar do eletrélito do tipo 1:1 (MX)
A = constante de Debye-Huckel

B = constante relacionada com a temperatura e a constante dielétrica do solvente
C = parametro ajustavel

d = diametro do ion hidratado

K = coeficiente de salinizacao

[H*] =concentragdo molar do fon hidrénio

[A”] = concentracdao molar do ion A~



[HA] = concentracao molar da espécie HA
[OH™] = concentragdo molar do ion hidroxila

32
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4 METODOLOGIA

4.1 Tipo de Estudo

Trata-se de um estudo analitico de uma série de experimentos simples,

tendo como abordagem a analise de dados de forma quantitativa.

4.2 Local e periodo da Pesquisa

O desenvolvimento do trabalho foi realizado no municipio de S&o Luis — MA no
laboratério de Quimica Geral no Centro de Ciéncias Exatas e Tecnologia da
Universidade Federal do Maranhdo e no laboratério de pesquisas em quimica
inorganica e analitica anexo ao Centro de Ciéncias Exatas e Tecnologia da
Universidade Federal do Maranh&o.

O estudo foi conduzido no periodo de agosto a novembro de 2018.
4.3 Amostragem

A amostra foi composta de varios experimentos simples, ou seja, foram
preparadas quatro solu¢des de acido acético e trés solugdes de cloreto de potassio

com concentragdes diferentes em balées de 250 mL, descrito na tabela 8.

Tabela 8. Concentracoes do acido e do eletrolito

Reagentes Concentracoes
Acido acético 0,002 mol/L 0,02 mol/L 0,2 mol/L 2,0 mol/L
Cloreto de potassio 0,2 mol/L 1,0 mol/L 2,0 mol/L

Ao terminar de preparar todas as solug¢des, houve a mistura de solugdes de
acido acético com cloreto de potassio totalizando sempre uma solucéo de volume

igual a 50 mL, conforme mostram as tabelas 9, 10, 11 e 12.



Tabela 9. Mistura de solucdes de acido a 0,002 mol/L com o eletrélito
em diferentes concentracoes

HA 0,002

H,O KCI 0,2 mol/L KCI 1,0 mol/L KCI 2,0 mol/L
mol/L

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

Tabela 10. Mistura de solucoes de acido a 0,02 mol/L com o eletrdlito
em diferentes concentracoes

HA 0,02 mol/L H,O KCI 0,2 mol/L KCI 1,0 mol/L KCI 2,0 mol/L

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

Tabela 11. Mistura de solucoes de acido a 0,2 mol/L com o eletrdlito
em diferentes concentracoes

HA 0,2 mol/L H.O KCI 0,2 mol/L KCI 1,0 mol/L KCI 2,0 mol/L

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

34
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Tabela 12. Mistura de solucoes de acido a 2,0 mol/L com o eletrdlito
em diferentes concentracoes

HA 2,0 mol/L H.O KCI 0,2 mol/L KCI 1,0 mol/L KCI 2,0 mol/L

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

25 mL 25 mL

4.4 Variaveis do estudo e analise de dados

As solugdes obtidas foram utilizadas para a determinacao do pH em funcgao
da concentragdo do acido monoprético fraco (acido acético) e do eletrélito suporte
(cloreto de potassio) e, em seguida, correlacionar os valores dos pH’s medidos com

os valores tedricos obtido das dedugdes das equacgdes.

4.5 Validacao dos dados

Utilizaremos para efeito de validagdo dos dados, a diferenca de no maximo 3

% entre os valores tedricos e experimentais.
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5 RESULTADOS E DISCUSSAO

A equacéao obtida para determinar o pH de uma solu¢cdo de um &acido fraco
utilizando todos os parametros dos equilibrios quimicos das espécies envolvidas é
de dificil resolucdo por métodos analiticos. Portanto, foi elaborada uma planilha no
Excel para resolver a equagéo utilizando calculo numérico através do método de

Newton-Raphson, figura 2.

Figura 3. Planilha desenvolvida para a determinacao do pH de um acido fraco
utilizando calculo numérico através do método de Newton-Raphson.

A B C D E F G H | J K
1 EQUILIBRIO ACIDO-BASE AcIDo MONOPROTICO - HA

2 ENTRADA DE DADOS CALCULO ITERATIVO VALORES CALCULADO

3 Ka=| 1,790E-05 0,000423066| -0,00448 25,0897 vh=|  0,7646007

4 Kw=| 1,008E-14 0,000601626| 0,00091 35,2544 yoh=  0,6327452

5 Ma =| 0,0099992|mol/L 0,000575883| 1,9E-05/ 33,7891 va=| 0,6665297

6 Me =| 0,4999613|mol/L 0,000575325 8,9E-09, 33,7574 vha = 1

7 dh =| 9,000E+00|A 0,000575325|  2E-15/ 33,7573 [H1= 5,7532E-04 mol/L
8 doh =| 3,500E+00|A 0,000575325 0 33,7573 [OH]=| 3,6215E-11|mol/L
9 da =| 4,500E+00|A 0,000575325 0 33,7573 [A]1=| 5,7532E-04|mol/L
10 A=| 5097E-01 0,000575325 0 33,7573 [HA] =| 9,4238E-03|mol/L
11 B=| 3,288E-01 0,000575325 0 33,7573 I=| 5,0054E-01|mol/L
12 C =| 0,000E+00 0,000575325 0 33,7573 pH = 3,357

13 K =| 0,000E+00 0,000575325 0| 33,7573

N&o encontramos na literatura o valor do coeficiente de salinidade, K, para o
acido acético. No entanto, esse valor pode ser ajustado na equacao através do
método dos minimos quadrados para que ocorra um menor erro entre os valores
experimentais e tedricos.

O parametro C também é um parametro de ajuste da equacédo de forma
empirica para adequacdo aos valores experimentais. Observou-se que esse
parametro pouco afeta o valor de pH.

Os valores dos parametros C e K que melhor se adequaram aos valores
medidos de pH foram iguais a zero (0).
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As concentracdes reais das solugdes de acido acético e do eletrélito suporte,
bem como, os valores de pH dessas solugdes medidos experimentalmente através

de um peagdmetro e os calculados teoricamente estao descritos na tabela 13.

Tabela 13. Valores experimentais e tedricos quando C=0 e K=0

C=0 K=0
[HA] mol/L [Elmol/lL  pHexs)  PHieo)  (PHexpPHeo)?

0 3,57 3,90 1,11E-01

0,099995976 3,99 3,90 8,73E-03

9,99915457E-04 0,499961288 3,90 3,88 2,42E-04
1,000044748 3,80 3,88 6,05E-03

0 3,40 3,38 2,94E-04

0,099995976 3,38 3,37 6,79E-05

9,99915457E-03 0,499961288 3,36 3,36 1,12E-05
1,000044748 3,34 3,35 7,52E-05

0 2,95 2,88 5,45E-03

0,099995976 2,88 2,86 2,62E-04

9,99915457E-02 0,499961288 2,86 2,85 1,48E-04
1,000044748 2,84 2,84 3,28E-07

0 2,43 2,37 3,22E-03

9,99915457E-01 | 0,099995976 2,40 2,36 1,52E-03
0,499961288 2,37 2,34 6,28E-04

1,000044748 2,33 2,34 4 17E-05

soma = 0,1376

Onde:
E = eletrélito e HA = acido

Ao analisar os valores da tabela 13, percebe-se que os valores encontrados
teoricamente foram satisfatérios, ou seja, estdo bem proximos dos valores
experimentais e apresentaram uma diferenca menor que 3 %, com exceg¢do da
solugdo mais diluida sem eletrdlito. Isso pode ter acontecido devido a demora na
estabilizacdo da leitura do peagémetro.

Observamos também que as medidas sem eletrdlito suporte foram menos
precisas do que utilizando eletrdlito. Isso pode ser explicado através da forga iGnica
da solugdo. Sem o eletrdlito suporte, a forga ibnica da solugédo fica igual a
concentragao molar de ions hidrénio. Como a concentragdo molar de ions hidrénio é
muito pequena (10 a 10°) devido a constante de ionizagdo do &cido acético
também ser pequena (1,79x10°) leva a uma instabilidade na leitura do pH.
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6 CONCLUSAO

O presente estudo mostra a aplicagdo da dedugdo de uma equagao
envolvendo todos os equilibrios das espécies em solugao de um &cido fraco com a
construcdo de uma planilha de célculos para a determinacao do pH, bem como, as
concentracdes de todas as espécies envolvidas nos equilibrios.

Os valores tedricos de pH’s foram comparados com o0s experimentais e
observou-se uma concordancia muito boa entre esses valores dentro de um limite de
erro menor que 3 %.

Observou-se também que o parametro ajustdvel C nédo altera
significativamente os valores de pH.

A constante de salinidade, K = 0, para o &cido acético obtido através dos
célculos, significa que a atividade da espécie HA é igual a sua concentragdo molar.

O aplicativo desenvolvido para a solugdo da equacao envolvendo o0s
equilibrios de um acido monoproético fraco € extremamente rapido e apresenta uma
precisdo de 14 casas decimais.

Considerando a andlise do estudo, observou-se que os objetivos propostos
foram alcancados, comprovando que a equacao deduzida é eficaz na determinacao
do pH e que os erros cometidos podem ser solucionados aumentando a forca ibnica

da solugao.
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