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11.2. Acidos e bases fracos monoproticos: generalidades, calculo do pH

Generalidades:
= Um &cido doa H*, a base aceita H*. Bronsted — Lowry (1923)
= Acidos e bases fracos s&o eletrdlitos fracos que se solubilizam na 4gua, mas se
dissociam parcialmente.
= Acidos e bases podem trocar somente 1 H* (monopréticos), ou 2 H* (diproticos) ou

mais (polipréticos).

Acidos:
moléculas: CH;COOH, H,S H,S + 2H,0 2 S% + 2H,0*
Céations de sais: NH,* de NH,CI NH,* + H,O 2 NH; + H;0*

Anions de sais: H,PO, de NaH,PO,  H,PO, + H,0 2 H,PO, + H,0*

Bases:
moléculas: NH3, (CH,),(NH,), NH; + H,O 2 NH,® + OH"
Anions de sais: CH,CO,” de NaCH,CO, = CH,CO, + H,0 2 CH,CO,H+ OH-



Distinguindo o grupo acido ou basico:

= Acido: procure um grupo com H (OH, COOH)

= Base: procure nitrogénios primarios ou secundarios, funcées OH,
exceto grupos como amidas.

Acidos Bases
(0]
. NH, .
Aspirina )J\ Anfetamina
o) CH,
(0] OH
Acido tioacético S
)kw HZN\/\NH2 Etilenodiamina

As duas funcbes se encontram nos o

L 0 OCH;
compostos polipréticos: Aspartame N

H
OH NH, o)



Definicao do pH
pH = -log(ayso.) Sgren Sgrensen, 1910
POH = -log(apy.)
Para solucdes onde 1>0, somente a atividade de H;0O* € medida (pHmetro).
Escala pH na agua: 2H,0 2 H,0* + OH-
Kw® = a0+ Bop. = 10714

-logK,,° = -log(ays0+) -log(agy.) = 14
PH+pOH=14  (CNTP)

Gangorrado pH: SepH=1, entdo pOH =13 K,° é constante

0 7 14
1 1 ‘DH
aHs‘:o+ =1 aHB:D+ =107 ap3o0s = 1014
POH <« ::"4 -'7 d,

aoy. = 1014 aoy. =107 aon. =1



Lei de Le Chatelier:
»Um acido aumenta [H;O*] e desloca o eq. da agua para a diminuicdo de [OH].

»Uma base aumenta [OH] e diminui [H;0"].

Conseqguéncia:
»Em solugdes acidas, [OH] é desprezivel em relagao a [H;0%]
»Em solugdes basicas, [H;0*] é desprezivel em relacdo a [OH]

»Em solugdes proximas a neutralidade, NEHUMA espécie € desprezivel.

Escala pH: (l) 3i5 7 oH
| | >
Acido: Forte Moderado Fraco Muito fraco
7 9,5 14 oH

Base: Muito fraca Fraca Moderada Forte



Pares acido-base conjugados:

CH3;COOH é um éacido fraco monoprotico:

CH,COOH + H,O 2 CH;,COO- + H,O*
Acido Base Base conjudaga Acido

CH,COOH / CH,COO" é um PAR acido-base conjugado: as DUAS ESPECIES se
encontram em solucéao, por causa do equilibrio.

Acéo da massa:
= Constante de dissociagédo: K, =[CH;COO7] [H;0*]/[CH;COOH]
K,=1,7510° K, <1, o &cido fraco se DISSOCIA POUCO

pK, = -logK, € usado como ESCALA de pK_, para avaliar a forca de um

acido ou de uma base.

pK, Acido
HF 3,20 | moderado
CH,COOH | 4,76 fraco
NH,* 9,24 | muito fraco




Gangorra do par acido-base conjugado:

= A base conjugada se reprotona: CH,COO" + H,0 2 CH;COOH + H;0*
constante de protonacéao: K, = [CH;COO] [OH] / [CH,COO]
K, X K, = [CH;COO"] [H;0*] / [CH;COOH] x [CH;COOQ] [OH] / [CH;COO]
Ka X Ky, = [H50%] [OH] = K,,
desta forma: -logK, -logK, = -logK,, pK, + pK, = pK,, = 14 (CNTP)

pK, Base
F 10,80 | muito fraca
CH,COO | 9,24 | muito fraca
NH, 4,76 fraca

Comportamento acido ou basico:
« CH;COOH, pK, =4,76; CH;COOr, pK, =9,24
Como pK_<pK,, entdo CH;COOH € um acido e CH;COO-, sua base conjugada.
* NH,*, pK, =; 9,24 NH,, pK, = 4,76
Como pK,<pK,, entdo NH; € uma base e NH,*, seu &cido conjugado.



Calculo do pH:

Acido acético na agua, C, mol L'Y; K, = 1,75 105; pK, = 4,76
Equilibrios: 2H,0 2 H;0* + OH-

CH;COOH + H,0 2 CH;COO- + H,Of
ConcentragOes desconhecidas: H;0*, OH-, CH;COOH e CH;COO-
4 equacdes, 4 incognitas.

1) Acao da massa:

K, = [H3;0%] [OH] eq. 1

K, = [CH;COO7] [H;0*] / [CH;COOH] eq. 2
2) Balanco de carga (BC):

[H;0*] = [OH] + [CH,COO] eqg. 3
3) Balanco de massa (BM):

C, = [CH;COOH] + [CH,COO] eq. 4
Eqs 1+3:

[CH,COO] =[H;0*]-[OH] eq.5
Eqgs 4+5:

[CH;COOH] = Ca - ([H;0*] - [OH]) eq.6



EqQs 2+5+6:

Ka = [H30'] ([H307] - [OHT]) /' (C, — ([H307] - [OHT])
A equacao final é do 3° grau:

[HsO'] + K,[H307]° - (K,, + CKp) [H07] - KK, = 0

Aproximacoes — hipoteses:
Visam a simplificar a equacdo para uma resolucao rapida.

» Primeira hipotese: o meio € acido, [OH] desprezivel.
No BC: [H;0*] =[CH;COO] eq.9d
No BM: [CH;COOH] =C, - [H;0*] eq. 6
Eqs 2+5'+6’:
Ka = [H30]? / C, - [H307]
A equacao é do 2° grau:
[H307]% + K [H30°] - K,C, =0
Essa equacéo é amplamente empregada na pratica.



» Segunda hipodtese: o acido se dissocia pouco, [CH;COO"] desprezivel.
No BC: [H;0*]=[CH;COO] eq.5%
No BM: [CH;COOH]=C, eq.6
Eqgs 2+5'+6":
K, =[H;O0%?/ C,
A equacao é uma raiz:
[H:0*] =V K.C,
Essa equacédo tem limitagdes: € valida para C, > 100 K,
(ver o A da eq. do 2° grau).

Ex. Se C,=0,1M, C,> 1,75 103, entdo [H;0*] = 1,32 103 mol L
pH = 2,88

Verificando as hipoteses:
Primeira hipotese: verifique que [H;0*] > 100 [OH]
para C, = 0,1M, [OH"] é da ordem de 10-1'M, hipotese verificada
Segunda hipotese: verifique que [CH;COO] = [H30*] < 5%(Ca) (valor admitido)
para C, = 0,1M, [CH;COO"] = [H;0%] = 1,32% < 5%
O acido € pouco ionizado.



Variando a concentracao analitica do acido:
Se C, diminui, a segunda hipotese ndo sera mais valida. O significado disso € comum
a todos os eletrolitos fracos: quanto mais diluidos, mais dissociados e mais fortes.

CH,COOH [H,0*] =V K,C, Eq. 2°grau | Erro/2°grau | % CH,COO"
0,1M 1,32 103 M 1,32 103 M 0,66% 1,32%
0,01M 4,18 10*M 4,10 10*M 2,11% 4,18%
103M 1,32 104 M 1,24 104 M 6,83% 13,2%

Variando a for¢a do acido:

0,1M [H,0*] =V K,C, Eqg. 2° grau | Erro/ 2° grau % base
HF 7,94 103 M 7,63 103M 4,05% 7,94%
CH,COOH 1,32 103M 1,32 103M 0,66% 1,32%
NH,* 7,55 10%M 7,55 10°M 0,004% 0,008%

Quanto mais forte o acido (pKa menor), mais se dissocia. A segunda hipétese
geralmente néo é valida para acidos moderados.



pH de Sais de acidos muito fracos (pKa >7):

Ex. NH,CI, C, mol L1; K,=5,7 101 pKa = 9,24
Muda a eq. do Balanco de carga (BC):
[H;0*] + [NH,*] = [OH] + [CI]
A condicao protonica € a mesma:
Ka = [NH3] [H;07] 7/ [NH,*]
Ko = [H0?/ C,

Se C, é baixa, a primeira hipotese nao é valida.
Ex. NH,CI 10M.,
[H;0] = \ K,C,=2,39 10'M (0,24% de base, 2° hip. Verificada)
Mas [H;0*] = [OH] e pH = 6,62 A primeira hipotese NAO pode se aplicar.

[NHy] = [H307] - [OH]
[NH,T=C,
Condicéo protonica:
[H30] =V (K,C, + Kw)
[H;0*] =2,59 10’'M e pH =6,59



Bases fracas monoproticas

Amonia na agua, C, mol L;
Na literatura: acha K, de NH,*, K, = 5,70 10-1%; pK, =9,24
Muda para K, = K, / K, K, =1,75107%; pK, = 4,76
Equilibrios: 2H,0 2 H;0* + OH"
NH, + H,0 2 NH,* + OH-

ConcentragOes desconhecidas: H;O*, OH-, NH; e NH,*
1) Acéo da massa:

K,, = [H30*] [OH]

Kp = [NH,*T[OH] 7/ [NHg]
2) Balanco de carga (BC):

[H307] + [NH,™] = [OH]
Aproximacao: meio basico, [H;O*] desprezivel

[NH,] = [OH]
3) Balanco de massa (BM):

Cp = [NHj] + [NH,*]



Se K, <100 C,, a segunda hipotese: C, = [NH;] é valida
[OH] = K,C,

Se K, <100 C,, a hipotese nédo € valida e gera a equacao do 2° grau:
[OH] 2+ K,[OH]-K,C,=0

Apos calcular [OH], calcula-se:
[H;0% =K,/ [OH]

Ex. NH;, C, 0,1 mol L. Calcule o pH da solugéo.
Resp. 1° e 2° hip. validas, [OH] = 1,32 103 M; 1,32% base; pH = 11,12

Ex. dimetilamina: pKb = 3,27; C, = 0,01 mol L. Calcule pOH e pH.
Resp. 1° hip. valida, [OH] = 2,06 103 M; 23% base; pH = 11,31

Assim como para acidos fracos, quanto menor C, ou menor o pK,, maior a
protonacéo da base, o que ap6s um certo valor, impossibilita a segunda
aproximacao (segunda hipoétese).



pH de Sais de bases muito fracas (A,Na*):

Muda a eq. do Balanco de carga (BC):
[H30°] + [Na*] = [OH] + [A]

A condicao protonica € a mesma:
K, = [OH]?/ C,

Se C, é baixa, a primeira hipotese nao é valida.
Ex. NaCH,COO, 10#mol L1; K, =5,7 1019 pK, = 9,24
[H,0*] =[OH] e pH =7,38 A primeira hipétese NAO pode se aplicar.

Condicéao protodnica:
[OH] =+ (K,C, + Kw)

[OH]=2,59 10°M e pH =7,41



Resolu¢ao da equagao do 32 grau

Método por aproximacoes (Newton)

ax3+bx2-cx-d=0

f(x) = 0

f'(Xo) = f(Xo) - f(Xp) / (Xg — Xy)
Como f(x;)=0

Entao:

Xy = Xo = f(Xo)/ (o)

f(xo)
Xi = Xiq - f(Xiq) / F(Xi.0)

f(x) = 0 Acontece se x; = X;;




Equacao cubica (acidos monoproticos)

[HsO']° + K [H307]° - (K, + CKp) [H:07] - KKy =x (1)
A equacao se resolve para x=0
Seja [H;0] = x;
Primeira solucao:
[H:07] =V (K,C,) = Xq
Use X, na equacgao (1) para obter x;:
Xo® + KaXo? - (Ky, + CKy) Xo - KoKy = X%
Use x; na equacgao (1) para obter x:

X03 + KaXO2 B (Kw + CaKa) Xo - KuKa = X%;

Continue até que Xx; = X; 4

Obs: [H;0%] =V (K,C+ K, ) = X, € a primeira para acido/base muito fracos (pKa ou pKb >7)



11.3. Acidos e bases fracos monoproticos: distribuicdo das espécies

Acido fraco na agua: HA + H,O0 = A" + H,0O*

Espécies presentes: HA, A-, H;O*, OH"

[H;0*] e [OH] vem da condic¢&o protonica. [HA] e [A] podem ser deduzidos:
[A] = [H;0°]

[HA] = C, - [H50"]
[HA] e [A’] podem ser calculados de outra forma, usando as fragbes molares:
A fragcao molar de HA é oy = oy [HA] = a,C,

A fracdo molar de A" é a, = a, [A] = o,C,

HA predomina em pH acido e A- predomina em pH basico.

As fragcOes molares dependem do pH:

oo = [H307] / ([Hs07] + K)

a; = Ky /([H307] +Ky)
0, € 0 grau de dissociagcdo de um acido fraco monoprotico,
o, € 0 grau de protonacdo de uma base fraca monoprotica,

o + o,=1



Construindo o grafico a vs pH:

Trés situacoes:

> Regiao acida: pH < pKa

O dominio vai de: [H;0*] =1 mol Lt até [H;0*] = (10 Ka) mol L

Ou na escala: pH = 0 até pH = -log[H;0*] = pK,-1

> Regido tampao: pH = pKa

O dominio vai de: [H;0*] = (10 Ka) mol L até [H;0*] = (0,1 Ka) mol L
Ou na escala: pH = pK,-1 até pH = pK_+1

> Regido basica: pH > pKa

O dominio vai de: [H;0*] = (0,1 Ka) mol Lt até [H;0*] = 102 mol L
Ou na escala: pH = pK, +1 até pH = 14

Pontos usados:

fracdo |pH=pKa-1|pH=pKa|pH=pKa+1
0 0,9 0,5 0,1
o4 0,1 0,5 0,9




ACIDO MONOPROTICO: CH,COOH (0,01 mol Lt) em agua

07 oy
1 =
7 - \
Comportamento acido: CH,COO" tem z: \
maior dominio pH de estabilidade. 07 \\
~"|CH,COOH \ CH,COO
04 ':\
03 :\
0.2 ; \
01 : \
pH Oo Oy 0 ’ ' , : ¥ ’ ’ , ,
/ 0 1 17E-05\ 0 1 2 3 4 :5 6 7 8 9 10 11
’ pKa = 4,76
1 1 1,7E-04
2 1 L7e03 | CH3;COOH predomina
\_ 3 1,0 002 /
>
4 0,9 0,1
5 0.4 0.6 Regido tampéo: CH;COOH e CH;COO-
\/6 0,05 0,9 \/
7 57E-03 1
8 57E-04 1
9 57E-05 1
10 5,7E-06 1 CH;COO" predomina
11 57E-07 1
12 57E-08 1
13 57E-09 1
1

Q4 5,7E-10




Base fraca na agua: B + H,O s BH" + OH"

Espécies presentes: B, BH*, H;O*, OH-
fracdo molar de B: a, =og [B]=0a,C,
fracdo molar de BH*: oy =a, [BH]=a,Cy

Em funcéo do pH:
0o = [H3O']/ ([H307] + Ky)
oy = K, / ([OH] + Ky)
og = Ky / ([H307] + Ky)
o, = [OH]/([OH] + Ky)

Os graficos séo construidos da mesma forma que para os acidos,
usando a escala pH e o pK, do acido conjugado, BH*.

Pontos usados:

fracao |pH=pKa-1|pH=pKa|pH=pKa+1
o, 0,9 0,5 0,1
o 0,1 0,5 0,9




BASE MONOPROTICA: NH, (0,01 mol L)) em agua

pH 0 oy
/ 0 1 5.7E-1N
1 1 5.7E-09
2 1 5.7E-08
3 1 5.7E-07
4 1 5.7E-06
5 1 5.7E-05
6 1 5.7E-04
K? 0.99  5.7E-03
/8 0.95 0.054 "\
9 0.64 0.36
10 0.15 0.85
> 11 0.017 0.98 <
12 1.8E-03 1
13 1.8E-04 1
14 1.8E-05 1

J

1079 a,

0.9

0.8

0.7

NH,*

0.6

0.5

0.4

0.3

0.2

0.1

NH,* predomina

Tampao NH,*, NH,4

NH; predomina

Comportamento basico: NH,* tem
maior dominio pH de estabilidade.



1.4. Acidos e bases fracos monoproticos: solucdes tampéo

» Uma solucdo tampao, ou tampéo, € formada a partir das duas espécies de um
par acido-base, tal que: pKa-2 < pH (tampao) < pKa+2. Em geral, o pH do tampé&o

fica entre pKa + 1.

*O pH de uma solugéo tampao varia pouco com a adi¢ao de H;O* (4cido forte),
OH- (base forte) e com a diluicdo da solucao.

*As fracOes o das espécies variam muito com a adicao de acido ou base forte,
devido a reacéo de neutralizacao.

A concentracdo do tampao é a soma das concentracfes analiticas das duas

espécies: C,=Cyat Ca

Tampdes biolégicos: sangue (pH = 7,4), sistema carbonato, plantas (pH 5-6) fosfato,bicarbonato

Tampodes geoldgicos: mar na superficie (pH = 8,3); solo (pH entre 6,5-7,5) fosfato, bicarbonato



Equacao de Henderson-Hasselblach:

e monoprético: um par ac/b, um sistema tampao

HA+ H,0 = A + H,0" acido acético (pH entre 4-5);

K, = [A] [H;0%]/ [HA]) amonia (pH entre 9-10)
pH = pK, + log ([A"] / [HA])

e diprético: dois pares ac/b, dois sistemas tampao

H,A/HA pH = pK;, + log ([HA']/[H,A])

Sistema carbonato (pH entre 6-7)
HA /A% pH = pK,, , + log ([A%]/[HAT])

e triprotico: trés pares ac/b, trés sistemas tampao

Ex. fosfato

H,PO, /HsPO,  pH=pK,,, +log ([H,PO,1/[H;PO,])

HPO,%> / H,PO, pH = pK,, , + log ([HPO,*]/[H,PO,]) Sistema fosfato(pH préximo a 7)
PO,/ HPO,* pH = pK;, + log ([PO,*]/[HPO,*])



Variacao do pH com adic&o de acido forte:
O acido forte NEUTRALIZA a espécie basica:
A + H;0* > HA+H,0O
n,. = N° de mol de base adicionado a solucéo
nya= N° de mol de acido adicionado a solugéo
ny, = n° de mol de &cido forte adicionado a solugao

pH = pKa + log (Na. - Ny,) / (Npa + )

Variacao do pH com adicao de base forte:
HA+OH — A +H,0
Noy. = N° de mol de base forte adicionado a solugéo

pH = pKa + 10g (Na. + Noy.) / (Npa - Now.)

Ex. Calcule o pH da solugéo tampéo formada por CH;COOH 0,1M e CH;COONa 0,2M. Calcule
esse pH: a) apos a adicéo de 0,05 mol de HCI e b) apos a adicdo de 0,03 mol de NaOH
Respt: pH =5,06; a) pH = 4,76; b) 5,28



Efeito da forca idnica:

Ky = [AT[H307] / [HA] = K% / (Yh30+ 7a)
PH = -log(yyz0+ [H30%]) = -log(ayzo.)
pH = pK®°, + log(ya.) + log ([A]/[HA])

Tampao de Ajuste da Forca lonica Total (TISAB): sédo solucdes de | alta, adicionadas as
solucbes medida. Assim, | € constante e o pH determinado pode ser aproximado a:

pH = -log[H;0"]

pH = pK, + log ([A]/ [HA])
pK, é determinado para o valorde T e I.

Solucdes com propriedades “tampéao’:

A condicao protOnica resulta em um termo constante:
e acidos e bases fortes em concentracao alta

e espécies anfoteras de sistemas poliproéticos

¢ sais de “acido e base fracos”



Preparo de solucdes tampao

1] Preparo a partir do acido HA e do sal basico MA (M* = K*, Na*...):
Cua € Vs = concentragao analitica e volume da solucéo inicial de HA

Cua € Vya = concentracdo analitica e volume da solugao inicial de MA

Balanco de massa:
Ci=Cuat Cua

Emmol: n,=nga+nNysa=CiaXVya+ Cua XVya €q.1

Acéo da massa (eq. De Hend.-Hass.):
pH =pKa +1og (Cya X Vya / Cua X Vya)  €Q.2

Se C» € C,,, Séo conhecidas, calcula V,, e V. a partirdas eqs 1 e 2.

Ex. Calcule os volumes necessarios para preparar 1L de tampéo 0,1M
com pH = 4,00, a partir de AcOH 2M (pKa = 4,76) e de AcONa 1M.
Respt: 43 mL de AcOH e 15 mL de AcONa



2] Preparo a partir do acido HA e de base forte:
Cua € Vs = concentracao analitica e volume da solucéo inicial de HA
Cg e Vg = concentracao analitica e volume da solucéo inicial de base forte.
O preparo se faz com reacdo de NEUTRALIZACAO:
HA+OH = A +H,0O

Balanco de massa:
Ci = Cya = [HA] + [A]
Emmol: n,=C,aX Vs €g.1

Acéo da massa (eq. De Hend.-Hass.):
pH=pKa +log (n,./ ny,) €q.2
Na. = Cg X Vg
Na= Cpya X Via - Cp X Vg
Se Cy, e Cg séo conhecidas, calcula V,, € Vg a partir das egs 1 e 2.



Ex. Calcule os volumes necessarios para preparar 1L de tampéo 0,1M
com pH = 4,00, a partir de AcOH 1M (pKa = 4,76) e de NaOH 1M.
Respt: 100 mL de AcOH e 15 mL de NaOH

3] Preparo a partir do sal basico MA e de acido forte:
Cua € Vya = concentracao analitica e volume da solugéo inicial de MA
C, e V, = concentracdo analitica e volume da solugéo inicial de acido forte.
MA + H;O0*= HA+ H,0+ M*
ldemaocaso 2]: n,=CysXxVya €q.1
pH=pKa +log (n,. / nys) Q.2
Ny = Cya X Vya - Ca XV,

Npa= Cua X Vya



Capacidade tamponante:

indice tamp&o:

Acida: é a quantidade de &cido forte, em mol, que adicionada a solugdo, gera um
pH igual a pKa - 1.
Basica: é a quantidade de base forte, em mol, que adicionada a solucéo, gera um
pH igual a pKa + 1.
Ex. Calcule a capacidade tamponante acida das solugfes a) CH;COOH 0,1M +

CH;COONa 0,2M e b) mesma, apods adicdo de 0,05 mol de HCI.
Respt: 0,173 mol e a) 0,12 mol

|.t. € a medida da variacao de pH de um tampao em fungao da concentracéo da
espécie basica. E um termo derivativo: l.t. = 6C,/dpH
onde C, € a concentracdo do contra-ion da base (p. ex. [Na+] em CH;COONa).
Na regido tampé&o, o l.t. pode ser aproximado a:

l.t. = 2,303 C, K, [H;0%] / (K, + [H30*])?
C, é a conc. da espécie acida.

l.t. = 2,303 (C,C,) / C,

l.t. € em mol L! e diminui com a DILUICAO da soluc&o.



[1.5. Mistura de acidos ou de bases

Mistura acido forte e acido fraco:

HCI 0,05 mol L1 + HF 0,1 mol L (pKa = 3,17)
Equilibrios: 2H,0 2 H;0* + OH-
HF + H,O 2 F + H;0*

ConcentragOes desconhecidas: H;O*, OH-, F- e HF
1) Acao da massa:

Ky = [H30%] [OH]

Ka = [H30*] [F]/[HF]
2) Balanco de carga (BC):

[H;O*] = [CI] + [F] + [OH]
3) Balanco de massa (BM):

Chc = [CI]

Cye = [F] + [HF]
Condicéao protdnica (aproximacdes com 1° e 2° hipoteses):

H.0"2 - Cypy [H.O*] = CocKa = 0
[H307] Hor [H307] HF HCI 0,05 mol L2 pH = 1,3

HF 0,1 mol Lt: pH = 2,10

Respt: [H;0%] = 2,68 102 mol L%; pH = 1,57



Mistura de dois acidos fracos:

Acido acético 0,05 mol L1 (pKa = 4,76) + acido benzéico 0,05 mol L (pKa = 4,20)
Equilibrios: 2H,0 2 H;0" + OH-
CH;COOH + H,0 2 CH;COO" + H;0*
CzH;COOH + H,0 2 C4H;COO" + H;0*
Concentragbes desconhecidas: H;0*, OH-, CH;COOH, CH,;COO-,
CzH;COOH, C,H.COO-
1) Acao da massa:
Ky = [H30"] [OH]
K,; = [H30'] [CH;COO]/ [CH,COOH]; K., =[H3;0"] [CsHsCOO] / [C{H;COOH]
2) Balanco de carga (BC):
[H;0] = [CH;COO] + [C{H;COO] + [OH]
3) Balanco de massa (BM):
C,; = [CH;COOH] + [CH,COO] C,, = [CqH;COOH]+ [C,HCOO]
Condicao protonica (aproximacdes com 1° e 2° hipoteses):
[H30%] = W(CyiKay + Caz Kyp)
CH;COOH 102 mol L*: pH = 3,03
CsH;COOH 102 mol LX: pH =2,76

Respt: [H,0*] = 8,97 10 mol L'; pH = 2,70; 0,86% de [CH,COO7 e 3,06% de C;H.,COOH



Mistura base forte e base fraca:

NaOH 0,05 mol L1 + metilamina 0,1 mol L (pK, = 3,36)
Equilibrios: 2H,0 2 H;0* + OH-
CH3NH, + H,O 2 (CH3)NH;* + H;O*

Balanco de carga (BC):

[H30%] + [Na*] + [CHsNH,"] = [OH]
Balanco de massa (BM):

Chaon = [Na'] e Cepgnnz = [CH3NH,] + [CH3NH,T]
Condicao protonica (aproximacdes com 1° e 2° hipoteses):

[OHT? - Craon [OHT] = CepanizKp = 0

Respt: [OH] = 2,64 102 mol L'Y; pH =12,42;

Mistura de bases fracas:

Acéo da massa + BC + BM (1° e 2° hipodteses):
[OH] = V(Cp1Kpy + Cpp Kpp +..)

Sempre verifique se as hipoteses sao validas!



