UNIDADE 2 (42. e 52 semanas)

“Preparacao de Solucoes diluidas de acidos e bases fortes, padronizacio e titulacoes
acido-base.”

I.Introducéo Tedrica

1.1. Acidos e Bases: Para entender o que sdo acidos e bases, vamos utilizar a Teoria
de Arrhenius que classifica substancias como &cidos ou bases, usando a agua liquida como
solvente de referéncia. Assim, segundo a teoria de Arrhenius, acido é toda substancia que,
quando dissolvida em agua, leva a formacgdo de fons hidrox6nio, HsO" e base é toda
substancia que, quando dissolvida em agua, leva ao aparecimento de ions hidroxila, OH- .
Acidos, portanto, causam 0 aumento da concentracio de ions HsO" em solugéo aquosa. Se
quantidades iguais (massa ou volume) de dois acidos forem dissolvidas em 1 litro de &gua,
sera considerado mais forte o acido que gerar o maior niimero de fons HzO" . Assim, acidos
fortes sdo aqueles capazes de gerar grande quantidade de fons H3O" pois possuem alto grau
de ionizacdo, ou seja, praticamente todos os seus hidrogénios acidos se converterdo em ions
hidroxdnio em solucdo aquosa, segundo a reacao:

H* + HO — H0O

Por exemplo, o &cido cloridrico (HCI) € um acido forte pois possui um alto grau de
ionizacdo (o = 100%), ou seja, da quantidade total de mols de &cido colocados em solucéo
aquosa, todos os hidrogénios produzirdo ions HsO". Se utilizarmos, por exemplo, 0,10 mols
de &cido cloridrico para preparar 1 litro de solucdo, teremos, no final, 0,10 mols de ions
Hs0" levando a uma solugdo de acidez bastante alta (dependente da concentragdo de ions
HsO" livres) e pH bastante baixo ou seja, pH = -log[H30"] = -log 0,10 = -log 10™ = 1,00.
Lembramos aqui que a escala de pH vai de 0 a 14, sendo que solucdes de pH de 0 a 6,9 sdo
acidas, solucdes de pH 7,0 sdo neutras e de pH de 7,1 a 14,0 sdo bésicas ou alcalinas.

Acidos fracos s3o aqueles que s6 conseguem gerar pequenas quantidades de jons
Hs;0" em solugdo aquosa pois possuem um grau de ionizagdo baixo, ou seja, apenas uma
pequena parte de seus hidrogénios acidos sdo ionizados (Nota: o = no. de moléculas
dissociadas/no. total de moléculas). Por exemplo, o acido acético (CH3COOH) é um &cido
fraco. Se utilizarmos 0,10 mols de &cido acético em agua para preparar 1 litro de solugéo,
apenas 1,3% do total de hidrogénios &cidos produzirdo ions HsO" levando a uma acidez
bastante baixa na solucdo. Ou seja, 1,3% de 0,10 mols = 1,30 x 10° mols/L de
HsO".Assim, pH = -log[H30"]= -log (1,3 x 10) = 2,88. Portanto, partindo-se da mesma
concentragdo inicial do acido, uma solugdo 0,10 molar de &cido cloridrico sera
aproximadamente 100 vezes mais acida que uma solucdo 0,10 molar de &cido acético.

Na natureza, encontramos varios exemplos de acidos fracos, como nas frutas citricas
gue possuem acido citrico e acido ascorbico, o vinagre que contém de 4,0-8,0% de &cido
acetico, o que lhe confere um teor levemente acido, etc.

Esse mesmo raciocinio se aplica as bases, ou seja, uma base forte é aquela que gera
grandes quantidades de ions OH- e uma base fraca € aquela que sO gera pequenas
guantidades. As bases NaOH, hidréxido de sodio, e KOH, hidréxido de potassio, sdo bases
fortes, onde a totalidade de mols iniciais dessas bases utilizados no preparo da solucéo, se
dissolvem em agua, liberando 100% de ions OH" . A solucéo resultante tera alto carater



basico ou alcalino e, consequentemente, alto valor de pH. Ja a base NH,OH, hidroxido de
amonio, € uma base fraca pois seu grau de dissociacdo é baixo, entdo, produzird uma
pequena quantidade de ions OH" livres em solugdo, conferindo a mesma um caréater basico
fraco e um pH de valor moderado. Um exemplo interessante € a suspensao da base fraca
hidréxido de magnésio, medicamento conhecido como leite de magneésia, que ingerimos
qguando temos sintomas de excesso de acidez estomacal.

Os éacidos fortes mais comumente utilizados em laboratérios de Quimica sdo: acido
cloridrico, acido nitrico e acido sulfarico. A temperatura ambiente, por exemplo, tem-se a
substancia HCI (cloreto de hidrogénio) na forma gasosa. Esse gas, quando borbulhado
(dissolvido) em &gua, se ioniza completamente, levando & formagao de jons HsO" , isto é:

HCl(g) + HO() — HO"(aq) + CI (aq)

Assim, o acido cloridrico é comercializado na forma de uma solucdo aquosa
concentrada de fons HzO" e CI” . Os outros acidos acima mencionados também sio
comercializados na forma de solu¢Ges aquosas concentradas.

As bases fortes mais frequentemente utilizadas s&o: hidroxido de sédio e hidroxido
de potéassio. O hidréxido de sddio (soda caustica) é encontrado comercialmente na forma de
um solido esbranquicado (lentilhas) e se dissolve em &gua, levando ao aparecimento de ions
hidroxila:

NaOH(s) + H,O() — Na'(ag) + OH- (aq)

1.2. Concentracdo ou Composicdo de Solugdes: As relagdes entre as quantidades
de soluto e de solvente em uma solucdo podem ser expressas de diferentes maneiras:

a) relacdo massa de soluto /massa total da solucao;

b) relacdo massa de soluto/volume da solucéo;

c) relacdo nimero de mols de soluto/volume da solucéo;

d) relacdo numero de mols de soluto/massa de solvente.

A primeira dessas relacdes (a) é usualmente transformada em uma porcentagem,
conhecida como Titulo. Assim, uma solucdo aquosa de H,SO, com Titulo 70% contém 70
gramas de H,SO, para cada 100 g de solucéo.

A segunda relacéo (b) é bastante utilizada em industrias, com unidade g/L ou kg/L e
é denominada concentracao de soluto em massa.

A terceira relacdo € a mais utilizada em laboratérios de Quimica, em geral, sendo
expressa na unidade mol/L; essa relacdo, cujo uso é recomendado pela IUPAC (Unido
Internacional de Quimica Pura e Aplicada), é denominada concentragdo de soluto em
quantidade de matéria ou concentracdo molar ou molaridade. Essa relacdo sera usada
nessa experiéncia para expressar a concentracao das solucdes.

A ultima relagdo (d) denominada molalidade, tem como unidade mol/kg e é uma
relacdo independente da temperatura, ja que ndo utiliza o volume de solvente e sim, sua
massa.

Para se converter a relacdo conhecida como Titulo em concentragdo em massa ou
em concentracdo molar, ha necessidade de se conhecer a densidade da solucao.

Existem ainda as relacdes de % em massa ou % em volume. No caso de solugdes
constituidas por um soluto sélido e um solvente, pode-se expressar a massa do soluto
contida na solugdo em termos de % em relagdo ao volume total de solugédo. Por exemplo,



uma solugdo 10% de cloreto de sddio em &gua contém 10 g do sal em 100 mL de solugéo
ou 100 g do sal em 1 litro de solucdo. No caso de solugdes constituidas por misturas de
liquidos, a % expressa o volume do soluto (aquele presente em menor propor¢do) em
relacdo ao volume total de solugdo. Por exemplo, uma solucdo 10% de etanol em agua
contém 10 mL de etanol e 90 mL de &gua para cada 100 mL de solugéo.

Pode-se utilizar ainda, no caso de solucdes provenientes de misturas liquido-liquido,
uma proporcdo de volumes para o preparo da solucdo, ou seja, uma solucdo de acido
nitrico 1:3 significa que foram misturados 1 volume de acido nitrico concentrado com 3
volumes de &gua para o preparo da solucao.

1.3. Titulacdo e Padronizacdo: Uma titulagdo é um processo em que se determina a
quantidade de uma substancia em solucdo. Isso é feito medindo-se a quantidade necessaria
de um reagente que é adicionado aos poucos, para reagir completamente com toda a
substancia. Esse reagente deve ter sua concentracdo perfeitamente conhecida e, através da
estequiometria da reacdo, determina-se a quantidade de matéria da substancia e, se o
volume da solucdo é conhecido, determina-se a concentracdo da solucao.

O reagente cuja quantidade de matéria é exatamente conhecida chama-se solugédo
padrdo. A concentracdo de uma solucdo padréo ¢ obtida por um de dois modos:

a) preparando-se uma solucdo de volume exatamente conhecido, utilizando-se uma
massa exatamente pesada de um reagente puro, chamado padrdo primario (método direto).

b) determinando-se qual o volume de solucdo necessario para neutralizar uma
quantidade de matéria exatamente conhecida de um padrdo primario (método indireto).

No primeiro caso, obtém-se uma solucéo conhecida como solugédo padréo primaria;
no segundo, obtém-se uma solu¢do padréo secundaria.

Nos dois casos, uma substancia quimica altamente purificada — conhecida como
padrao primario — se faz necessaria. A utilizacdo de um padrédo primario para determinar a
concentracdo exata de uma solucdo padrdo secundaria é denominada padronizacéo.

Toda titulacdo envolve a reacdo de uma solucdo padrdo em quantidade tal que seja
exatamente, e tdo somente, a necessaria para reagir com toda a substancia que esta sendo
titulada. Essa condicdo é atingida no ponto de equivaléncia que é encontrado utilizando-se
indicadores &cido-base.

I.4. Padrdo Primario: os requisitos mais importantes que uma substancia deve

cumprir para poder ser utilizada como padrdo primario, sdo os seguintes.

a) deve ter sua pureza perfeitamente conhecida (eventuais impurezas devem ser
inertes em relagdo a reagdo desejada);

b) deve ser estavel a temperatura necessaria para seca-la em estufa;

c) deve permanecer inalterada em contato com o ar durante a pesagem, isto €, ndo
deve ser higroscopica, nem reagir com o oxigénio ou com o dioxido de carbono a
temperatura ambiente;

d) deve reagir “quantitativamente” com a substancia a ser padronizada, isto &, a
reacdo deve ser sensivel, rapida, completa e estequiomeétrica;

e) deve, preferencialmente, ter uma massa molar elevada, o que permitird que
eventuais erros de pesagem sejam inferiores aos erros de leitura de escalas de
buretas.

O atendimento a esses requisitos garantird que se possa realizar padronizagdes de

solugdes com boa exatidao.



1.5. Indicadores Acido-base: Existe uma série de corantes organicos que
apresentam uma cor em solucdo &cida e outra cor em solucao bésica. Assim, eles podem ser
utilizados para assinalar quando a reacdo de neutralizacdo ocorreu totalmente; dai serem
denominados de indicadores. Alguns desses corantes utilizados para assinalar o ponto de
equivaléncia numa titulacdo, sdo: fenolftaleina, azul de bromotimol, vermelho de cresol,
azul de timol, verde de bromocresol, vermelho de metila, etc.

Tabela 1.5.1.; Cores, em solucdo aquosa, de alguns indicadores acido-base mais comuns.

Indicador Cores Cores
Alaranjado de metila Vermelho (pH 3,1) Amarelo (pH 4,4)
Azul de bromotimol Amarelo (pH < 6,0) Azul (pH > 7,6)

Azul de timol Vermelho (pH < 1,2) Amarelo (pH > 2,8)
Fenolftaleina Incolor (pH < 8,0) Vermelho (pH > 9,8)
Verde de bromocresol Amarelo (pH < 3,8) Azul (pH > 5,4)
Vermelho de cresol Vermelho (pH < 0,2) Amarelo (pH > 1,8)
Vermelho de metila Vermelho (pH 4,2) Amarelo (pH 6,3)

Por exemplo, a fenolftaleina em uma solucéo éacida é totalmente incolor e em
uma solucdo bésica, € vermelha. Suponhamos que, durante uma titulacdo, foram
adicionadas 10 gotas de uma solucdo bésica (através da bureta) a uma solucéo é&cida (no
erlenmeyer). A solucdo &cida continua incolor mas, ao se adicionar a 112, gota de solugédo
basica, a cor da solucdo mudou para avermelhada. Isso significa que um volume
intermediario entre a 102 e a 112. gota corresponde ao volume do ponto de equivaléncia.

Calculo da concentracdo da espécie de interesse através da titulacdo: Vamos
supor que medimos exatamente 25,00 mL de uma solucdo diluida de um é&cido HA e
transferimos para um erlenmeyer. Adicionamos 2 gotas de solugdo indicadora de
fenolftaleina e iniciamos a titulacdo. Como titulante, utilizamos uma solucdo padronizada
de NaOH 0,125 M. Adicionamos o titulante gota a gota, agitando a solu¢do do erlenmeyer
(manualmente ou com agitador magnético) para que a reacao se complete, ou seja:

HA + NaOH — NaA + H;O
Quando todo o HA presente inicialmente no erlenmeyer tiver reagido, tendo-se convertido
totalmente em sal e &4gua, a primeira gota de titulante (NaOH) que for adicionada, ficara em
excesso pois ndao ha mais acido para reagir. Nesse momento, o indicador mudara de cor,
fazendo com que a solucdo do erlenmeyer mude de cor e, nesse momento, interrompemos a
titulagdo. Anotamos exatamente o volume de titulante gasto e calculamos o nimero de mols
gasto na titulacdo. Ou seja, M(mol/L) x V(L) do titulante = no. de mols do &cido presente
no erlenmeyer, que corresponde ao nimero de mols da aliquota da amostra analisada.

I1.Parte Experimental
11.1. Material
- hidroxido de sodio em lentilhas
- 4cido nitrico concentrado

- ftalato acido de potassio
- 2 baldes volumétricos de 500 mL



- 3 erlenmeyers de 250 mL

- uma bureta de 50 mL

- suporte universal

- garra para bureta

- pipeta graduada de 10,0 mL
- espatula

- papel para pesagem

- copinho de café descartavel
- indicador fenolftaleina

- leite de magnésia

- vinagre tinto comum

- frasco pléastico de 500 mL

- frasco de vidro de 500 mL
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