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envolvem a liberagdo ou absorc¢do de calor e mudangas no ambiente do
soluto e na estrutura e propriedades do solvente. Assim, os processos de
dissolucdo e de solvatagcdo podem ser considerados primariamente como

reacdes quimicas. Em particular, no processo de solvatacdo em solugio
aquosa, as moléculas do solvente se associam aos ions em solucdo, for-
mando camadas ao redor do ion central [1]. Observa-se que alguns sais,
como o NaCl, ao serem dissolvidos em agua para formar uma solugao
homogénea, produzem uma solu¢do com pH neutro. Entretanto, outros
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sais resultam em solug¢des aquosas basicas ou acidas. De fato, quando sais
de 4cidos fracos com bases fortes e de acidos fortes com bases fracas sao
dissolvidos em agua, a solugio final apresentard um pH diferente de 7,00.
No primeiro caso a soluc¢éo final sera basica e estes sais sdo chamados de
sais de reacdo basica, enquanto no segundo caso as solugdes resultantes
sdo acidas e os sais conhecidos como sais de reacdo acida. Além dos ace-
tatos, os exemplos mais comuns citados em livros texto como exemplos
de sais de reagdo basica sdo os carbonatos e os fosfatos de metais alcali-

nos (ex: NazCO3z e NaH2PO4), enquanto o NH4Cl é o exemplo mais comum
entre os sais de reacdo acida. Este fendmeno é conhecido como hidroélise
(“clivagem pela 4gua”) e usado nos livros texto para descrever as propri-
edades acidas ou basicas que muitos sais conferem a solugido ao serem
dissolvidos em agua. No entanto, os anions como acetato, carbonato, fos-
fato e cianeto, dentre outros, na verdade, sdo apenas bases fracas, tal qual
a amonia, exceto pela suas cargas. O mesmo vale para cations, como os
fons amonio, que devem ser tratados tdo somente como &cidos fracos.
Sendo assim, este problema se resume em uma questdo puramente do
tipo acido-base e assim deve ser tratado. Por esta razdo estes conceitos
serdo revisados e discutidos neste artigo.

Introducdo: O conceito de hidrdlise

No processo de solvatacio, cada espécie idnica é rodeada
por camadas de moléculas de solvente, firmemente liga-
das por forgas do tipo ion-dipolo, altamente orientadas,
para formar a Camada de Hidratacdo Primadria. Zonas
subsequentes, de carater eletrostatico (referente ao ion
central), sdo formadas continuamente, de tal modo que,
quanto maior a distdncia do ion central, menor a intensi-
dade destas interagdes.

Por outro lado, a hidroélise é definida como a reacdo da
adgua com qualquer entidade quimica em solugdo que
resulte em produtos, sem que nenhum deles contenha
todos os componentes dos reagentes [2]. Estas defini-

¢des ndo sao novas, mas sdo incluidas neste contexto pa-
ra evitar interpretagdes incorretas, uma vez que o termo
é considerado pouco adequado, apesar dele ja estar en-
raizado no contexto educacional [3,4].

No caso especifico dos sais de base forte com &cido fraco,
a intera¢do do anion do acido fraco com os ions H3O+ ori-
undos do equilibrio da autodissociagdo da agua gera o
acido fraco na sua forma associada, reduzindo a acidez do
meio e produzindo solu¢des com caracteristicas alcalinas.
No caso de sais de 4cido forte com base fraca, a interacao
do cation com os ions OH- do equilibrio da 4gua gera uma
base fraca na forma associada, reduzindo o carater alcali-
no e produzindo uma solu¢do final com caracteristicas
acidas. Em outras palavras, a interacdo dos fons do sal
dissolvido com o solvente, além do processo natural de
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solvatacdo, provoca a ocorréncia destes fendmenos. Exemplificando:

Considere uma solucdo de acetato de s6dio com concentracao analitica C = 0,10 mol L-1. A dissolu¢do deste sal em agua
gera, quase que instantaneamente, a seguinte malha de equilibrios simultdneos, muito parecida com aquela mostrada

para a dissolucdo do acido acético em agua [5]:

2H20 + H3CCOONa —
+

H0 + H20 = H30+

K20 [| Knac
H3C-COOH

+
H20

Em varios livros-texto esta malha de equilibrios é geral-
mente apresentada de modo simplificado como:

H3zCCOO Na — Na* + H3CCOO - (dissolugdo do sal)
H20 = H* + OH- (autodissocia¢do da dgua)

H+ + H3CCOO- = H3CCOOH (formacgio de acido pou-
co dissociado)

Observe que esta forma de escrita mais simplificada pode
dar uma ideia errdnea da existéncia de reagdes em se-
quéncia, o que ndo necessariamente condiz com a reali-
dade.

Usando-se novamente as notagdes Ac- para representar o
fon acetato (HzCCOO-) e HAc para representar o acido
acético (HzCCOOH) e pelas condi¢des de equilibrio e de
balanceamento, tem-se:

Condigdes de equilibrio desse sistema:

Kyzo=[H*][OH]=1,00x10"4(a)

1 [HAC]
Ki(HAS)= = T fAc]

em que Kr¢(HAc) é a constante de associagdo do acido acé-
tico a partir dos fons acetato, por interacdo com os ions
H+, ou mais formalmente, ions H30+.

Rearranjando, tem-se:

_ _[H][AcT .
KHAc— m _)KHAC_ W —1,8X10 5 (b)

Sob este ponto de vista se tem apenas um simples pro-
blema acido-base, como ja visto anteriormente [4,5]. A
Unica diferenca marcante é que, no equilibrio, a concen-
tracdo relativa de fons acetato em solu¢do é bem préxima
da concentragdo dos fons sédio.

Ao definir-se as condi¢es de equilibrio, uma das infor-
magdes mais importantes € calcular as concentragdes das
espécies [Na*]; [HAc]; [Ac]; [H*] e [OH] nestas condi-
¢Oes. Considerando os balanceamentos de massa e de
carga do sistema:

BM: Cuac=C =[HAc] + [Ac]=0,10 (c); [Na*]=0,10(c)

BC: [Na*] + [H*] = [OH] + [Ac] (d)

[CR) - ric-=n |

H3C-COO-

+ Nat + H30* + OH (dissolucdo)

+ OH-

se tem novamente o sistema de quatro equagdes e qua-
tro incognitas ja resolvido anteriormente [5], sendo que
a concentracao [Na+*] é naturalmente conhecida e igual a
concentragdo analitica do sal dissolvido. A partir do Ba-
lanceamento de Massa, é perfeitamente plausivel sugerir
que:

[HAc] << [Ac]

porque a formagao de HAc, apesar da sua alta constante
de associacio, fica limitada a disponibilidade de ions H*
(H30+) do equilibrio da agua, que é muito pequena em
funcdo da sua pequena constante de autodissociagao.
Dai, pode-se dizer que:

[Ac] = 0,10 mol L-1= [Na*]

de modo que o Balanceamento de Cargas pode ser es-
crito como:

0,10 + [H*] ~ [OH] + 0,10

o que leva a condigido de que [H*] = [OH-] = 1,00 x 107
mol L1, ou seja, o pH da solugio final seria 7,00 (neutro)
ou muito proximo disso.

Continuando a sequéncia de cdlculos, da equagdo do
equilibrio do acido acético, conclui-se que [HAc] = 5,56 x
10-4 mol L-1. Note também que, como os valores dos |ER|
usados para testar os valores das concentracgdes calcula-
das sdo muito pequenos ou bem préximos de zero, todos
os resultados obtidos sio matematicamente aceitaveis,
de acordo com os critérios estabelecidos anteriormente

[5].

Entretanto, na pratica, se tem um sério problema a resol-
ver, pois ao se medir experimentalmente o pH de uma
solugdo 0,10 mol L1 de acetato de s6dio obtém-se um
pH > 7,00. De fato, observando a distribuicdo das espé-
cies acetato e 4cido acético em uma solugdo aquosa [6],
nota-se que a concentracdo dos fons acetato no equili-
brio é proxima da concentracio dos ions soédio
([Ac] = [Na*]=C, em que C é a concentragdo analitica do
sal) somente para valores de pH acima 7,00. Os calculos
realizados mais adiante mostram que uma solugio 0,10
mol L-1 de acetato de s6dio em dgua deve apresentar um
pH=8,87 (ou bem proéximo disso), como indicado pela
linha pontilhada na Figura 1.
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Figura 1. Curvas distribuicdo das espécies acetato em fung¢do do pH.

[6] para mais detalhes.

A primeira conclusdo importante é que os calculos dos
|ER| ndo podem ser os Uinicos parametros a serem usados
na validacio de resultados de calculos envolvendo equili-
brios em solugio!

Entdo, como resolver a questio? Como ja mencionado
anteriormente, pode-se conjecturar a respeito de uma
possivel interacdo dos ions acetato com os ions hidronio
(H30+; simplificadamente, H*) do equilibrio da agua resul-
taria na formagdo uma nova espécie ndo dissociada (o
acido acético), o que levaria a um aumento da quantidade
relativa de ions OH- em solugdo (para que seja mantido o
valor da constante de autodissociacdo da agua) e, por
consequéncia, a elevagao do pH da solugao final. Esta con-
jectura é interessante porque sugere justamente a ocor-
réncia de interagdes entre os ions acetato em solug¢do com
o solvente, ideia inicial usada para explicar o comporta-
mento de sais desse tipo em solu¢do aquosa.

Se assim for, generalizando, pode-se sugerir que nos ca-
sos em que ha a interacdo do solvente com uma (ou mais)
espécie(s) do sal dissolvido formando uma (ou mais) es-
pécie(s) associada(s) que ndo existia(m) originalmente e
que passou (ou passaram) a existir em solucdo, é preciso
obter outra equacdo matemadtica que relacione esta(s)
nova(s) espécie(s) e os ions do solvente. Esta equacdo,
conhecida em muitos textos como a “Condi¢do de Pro-
ton” (CP) do sistema acido-base em meio aquoso, é obtida
por combinagdo linear entre as equagdes matemadticas
que expressam o balanceamento de massa e o balancea-
mento de cargas. Entao, resolvendo novamente o proble-
ma sob esta nova perspectiva tem-se:

Condigdes de equilibrio
Kipo=[HT][0H]=1,00x10!* (a)

[H*][Ac]

W =1,8X10-5 (b)

KHAc=

7,0 8,0
pH

,0 100 11,0 12,0 13,0 14,0

Calculos efetuados com uma planilha eletronica. Veja referéncia

Concentragdes a serem determinadas: [Na+*]; [HAc]; [Ac];
[H*] e [OH]

BM: Chuac=C =[HAc] + [Ac]=0,10 (c); [Na*]=0,10 (c)
BC: [Na*] + [H*] = [OH] + [Ac] (d)

Substituindo-se o balanceamento de massa no balancea-
mento de cargas:

[HAc] + [Ac] + [H*] = [OH-] + [Ac]

Simplificando, obtém-se a “Condi¢do de Préton” do siste-
ma

[HAc] + [H*] = [OH]

Logicamente, como a “Condi¢do de Préton” é o resultado
da combinacdo linear entre as equagcdes matematicas que
expressam os balanceamentos de massa e de carga, ela sé
pode ser usada em conjunto com apenas uma das equa-
¢Oes de balanceamento (de massa ou de carga). Como os
balanceamentos de massa indicam as condi¢des necessa-
rias de conservagdo de massa do sistema, geralmente ela
é a escolhida para compor o novo sistema de equagdes
matematicas, juntamente com a “Condi¢do de Proton”. A
partir dai, busca-se fazer as aproximagdes possiveis que
possam simplificar a resolu¢io do problema.

Como, experimentalmente, tem-se a informagdo de que a
solucdo final tem caracteristicas alcalinas, é plausivel su-
por que [H*] << [OH-]. Esta aproximacio, feita na
“Condicdo de Proton”, resulta em [HAc] = [OH].

Levando em conta o balanceamento de massa:
[HAc] + [Ac] =0,10

e, considerando o equilibrio da 4gua, obtém-se:

K20

[Ac']=0,10-[HAc]=0,10-[OH]=0,10 - [H]
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Substituindo-se entdo as equagdes simplificadas de [HAc]
e [Ac] obtidas acima na equacido de equilibrio do acido
acético:

[H*] (0,10 _ KHZO)

Ky, = [H]
T )

Obviamente pode-se ainda considerar que

[OH"] = (E:‘i‘i) « 0,10

(observar que para solugdes muito diluidas esta aproxi-
macdo pode nido ser apropriada) que, rearranjada, resul-
ta em:

_ 0,10[H*]?

HAc —
Kh2o

Khac Kizo

— 18 — -9 1
0.10 +/1,8x10 1,34x10°mol L

[H¥] =

Esta resposta leva a conclusdo de que a solugdo final tem
um pH = 8,87 (veja a Figura 1). Continuando os calculos,
obtém-se:

[OH-] = [HAc] =7,46 x 10-6 mol L1 e
[Na+*] = [Ac-] = 0,10 mol L1

A validacdo destes resultados usando cdlculos dos |ER|
também mostram que todas as novas concentragdes en-
contradas usando a “Condi¢do de Proton” sdo aceitaveis,

Exercicio 1:

deixando claro que apenas calculos do |ER|, por si sg,
podem nio ser capazes de mostrar falhas nos resultados
encontrados.

Nota-se efetivamente que, apesar da baixa constante de
dissociacdo do acido acético e, portanto, da sua elevada
constante de associagdo, Kr = (1/Kua), a maior parte do
acetato de s6dio dissolvido permanece na forma de ions
acetato, porque a quantidade de ions comuns H* (H30+)
disponivel para formar o acido acético no processo é
proveniente do equilibrio da agua e, por isto mesmo,
muito pequena. Nas curvas de distribuicdo mostradas na
Figura 1, o leitor observara que, realmente, somente a
partir de pH=x8,0 é que a concentracio da espécie acetato
em solucdo fica, de fato, bastante proxima do valor da
sua concentragdo analitica (0,10 mol Li1), como foi assu-
mido na resolucdo do problema.

A aproximagdo [HAc] << [Ac], feita no primeiro conjunto
de calculos, também que é correta, mas isto leva a con-
clusdo erronea de que [H*] = [OH-] = 1,00 x 10-7 mol L1,
que ndo condiz com os resultados experimentais.

Mas, entdo, como decidir sobre qual resultado é o cor-
reto? A informacdo de que o pH da solucio de acetato de
sédio é alcalino é de fundamental importincia para a
resolucdo do problema. Assim, além de respostas nume-
ricamente aceitaveis, deve-se verificar também se elas
tém significados consistentes com as medidas em labo-
ratério. O fato é que, sendo a “hidrélise” um problema
acido-base, como tal deve ser tratada, e a discussio aci-
ma mostra que o enfoque e os tratamentos matematico e
quimico do(s) sistema(s) onde ocorra(m) hidrolise(s)
ndo diferem dos ja vistos para acidos e bases fracos [5].

a) Calcular as concentragées de todas as espécies presentes (e os valores do pH) de solugbes de acetato de sédio

20x101molL1, 1,0x 102molL-1e 1,0 x10-3mol L1

b) Repita o procedimento para solugées de cloreto de aménio 2,0 x 10-1 mol L1, 1,0 x 101 mol L1, 1,0 x 102 mol L1 e
1,0 x10-3mol L-1. Lembrar que no caso do NH4Cl, a interagdo do cdtion com os ions OH- da dgua produzem solugdes dcidas,

conforme a malha de equilibrios abaixo:

2H20 + NH«Cl @ — NHa*

+
H20 + H20 = OH-
Kuzo
NHs
+

H20

| (Knvkis)

+ C: + Hs30t OH: (dissolucao)

+ Hz0*

onde Kuzo, e Knnz sdo, respectivamente, as constantes de dissociagdo da dgua e da aménia. Notar que, em todos os casos,
estdo envolvidos os equilibrios dos respectivos dcidos e bases fracos. Utilize os dados das Tabelas 1 e 2 da referéncia [5] e

ndo se esqueca de calcular os valores de [ER|.
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O conceito de hidrdlise pode ser generalizado?

Para explicitar ainda mais o conceito de hidrolise, considere novamente o exemplo de um caso genérico de um sal de

base forte com acido fraco:

2H0 + NaA — A-
o
H30+
[|(Kra)
HA

+

H20

H.0 + H20 =

Kuzo

Partindo-se das condi¢des de equilibrio e considerando-
se as notacgdes simplificadas para os ions hidronios
(H30+; simplificadamente H+*) e hidroxila (OH-), pode-se
escrever que:

NaA — Na+ + A- (dissolugao do sal)
H;0 = H* + OH- (autodissociagdo da dgua)

H* + A- = HA (formacao do acido pouco dissociado)

H*][A
Kuzo=[H*][OH] e KHAz%
Substituindo, tem-se
K .
CHTAT  KyplaT
HAT[HA] T [OH][HA]

que, rearranjando, obtém-se:

K= Kizo  [OH][HA]
" K [A]

Kua

Esta equagdo matematica apenas representa uma nova
constante, conhecida como “constante de hidrdlise” (Ku),
compativel com uma reagio hipotética:

A- + H20 = HA + OH-

chamada “reagdo de hidrdlise”, muito utilizada em livros
texto. Foi a partir desta ideia que se definiu o conceito de
grau de hidroélise (an) do sal, considerado como a quanti-
dade de 4cido fraco (ou de base fraca) associado(a) for-
mado(a), em relacdo a concentragdo analitica do sal dis-
solvido. Para o caso em que ha a formacdo de um acido
fraco, pode-se escrever que:

[HA]
=T

Em principio, isto pode gerar alguma confusio entre os
termos “grau de dissociacdo do sal” (que deve ser total
em uma solu¢do aquosa homogénea) e “grau de hidréli-
se” do sal, o que deve ser visto com cuidado.

Também dentro deste contexto, costuma-se combinar o
balanceamento de massa do sal ([HA] + [A] = C) com a
definicdo do grau de hidrélise, resultando na equacao
[A]] = C(1-am) que, levada na equagdo na Condicdo de

+

+

Na* + Hs0* + OH- (dissolu¢do)

OH-

Préton do sistema ([HA] + [H*] = [OH-]) e considerando a
aproximacdo [HA] = [OH-], resulta na equagdo da
“constante de hidrdlise” (Kn) escrita em funcdo do grau de
hidroélise (an) do sal:
[OH][HA] _[HA]? Cof
~ (AT C(-op)  (T-aw)

C%a?

Al

Como, sabidamente, a quantidade de ions H* (H30+) dis-
ponivel para a formagdo do acido na forma associada
limitada pela constante de autodissociacdo da agua, o
grau de hidroélise pode ser considerado pequeno
(an << 1). Isto permite escrever que:

e Ko [Knzo
" C T CKya

Com base nesta equagdo, também usada em muitos livros
-textos, é possivel concluir que o é tanto maior quanto:

1. maior for a temperatura da solugio, pois geralmente
a solubilidade aumenta com a temperatura; além disso,
Khzo e Kua = f(T].

2. menos dissociado for o 4cido (quanto menor for o
valor de Kua).

3. mais diluida for a solu¢do (menores valores de C).

Exercicio 2:

Exercicios para a fixagdo de conceitos:

a) Repetir o raciocinio para um sal de base fraca com dci-
do forte.

b) Mostrar, usando a equagdo de dissociagdo da amoénia
em dgua, que a “constante de hidrdlise” dos ions NH4* é
dada por Kn=(Kuz0/ Knns), onde Kyuz é a constante de disso-
ciagdo da base.

E os casos envolvendo acidos
polifuncionais fracos?

A situacgio fica mais complicada quando acidos polifunci-
onais (que também podem ser chamados de poliproti-
cos) fracos estdo envolvidos, apesar dos conceitos e cal-
culos seguirem o mesmo roteiro indicado anteriormente.
Por exemplo: qual o pH final de uma soluc¢io 0,10 mol L1
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de fosfato diacido de s6dio (NaH2PO4)? Pelo conceito de “reacdo de hidroélise”, seria possivel representar o processo
quimico como

H2PO4 + H20 = H3PO4 + OH-

Isto, além de induzir o leitor a pensar que a solucdo final seria alcalina (experimentalmente, o pH medido é menor que
7,0), ndo mostra que, ao se dissolver o sal dihidrogenofosfato de sédio (fosfato diacido de s6dio) em agua, todas as ou-
tras espécies quimicas fosfato existentes em uma solugido aquosa de acido fosforico sdo formadas, em equilibrio dina-
mico.

Em principio, o sistema quimico pode ser representado pela malha de equilibrios mostrada abaixo, onde todos os feno-
menos envolvidos sdo simultdneos e assim permanecem em equilibrio dindmico, se as condi¢des do sistema quimico
ndo forem alteradas.

PO43-
+
Hs0*
|| Ka3

H20
+

+

H30*
[|Kaz

H20

+

2H20 + NaHzPO: — pRsBieral + Nat + H30* + OH @ (dissolucgdo)

Kh20 +

H0 + H20 = Hs30+ + OH-

Simplificadamente, os fendmenos envolvidos podem ser
descritos como:

Balanceamento de Massa (BM):

CnNaH2pPo4 = [H3PO4] + [H2P04'] + [HP042'] + [PO43'] =0,10

NaH,PO4 — Na* + H:PO4 (dissociacdo total do sal)

H2PO4 + H* = H3PO4 (formacgdo do acido pouco dissocia-
do)

H:PO4 =H* + HPO4?- (processo de dissociagao)

HPO42= H* + PO43- (processo de dissociagdo)

As sete incognitas do problema requerem sete equagoes,
que sdo obtidas das condi¢des de equilibrio, do (BM) e
do (BC). Sao elas:

Equilibrios

Ka1 = [H*] [H2PO4]/[H3P0O4] = 7,5 x 10-3 (a)
Ka2 = [H*] [HPO4%]/[ H2PO4] = 6,2x10-8 (b)
Kaz = [H*] [PO43-]/[HPO42-] = 4,8 x 10-13 (9
Khzo = [H*] [OH-] = 1,00 x 10-14 (d)

ou, rearranjando,

[HzPO4]+[HPO42]+[P043]=0,10-[H3PO4]
Além disso, [Nat] = 0,10 (f)

(e);

Balanceamento de cargas (BC):

[Na+] + [H*] = [OH-] + [H2PO4] + 2 [HPO42] + 3 [PO43]
(8

Escrevendo de outra forma:

[Na*] + [H*] = [OH] + [H2PO4] + [HPO4Z] + [PO43] +
[HPO42] + 2 [PO43]

Substituindo (e) e (f) na equagdo acima, tem-se:
0,10 + [H*] = [OH-] + 0,10 - [H3PO4] + [HPO42] + 2 [PO43"]
ou seja:

[HsPO4] + [H*] = [OH-] + [HPO42] + 2 [PO43] (h)
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Se apenas o balanceamento de cargas fosse analisado em separado e a partir dele fossem admitidas as hipdteses de que
[Na+*] = [H2PO4] e de que [HPO42-] e [PO43-] sdo muito pequenas em relagido a concentracido de H2P04- no equilibrio (de
fato, Kaz e Kaz sdo muito pequenas, comparadas com K1), entdo estas concentracoes poderiam ser desprezadas em com-
paracdo com a [H2PO4], e a solugdo apresentaria um pH neutro, ou préximo disso (pH=pOH=7,00).

No entanto, veja que a distribuicdo das espécies fosfato em uma solu¢do aquosa mostrada na Figura 2 indica que a con-
digdo [Na+*] = [H2PO4] deve ocorrer em um pH abaixo de 5,00, como se verifica na pratica. Por sorte, neste caso, o engano
seria descoberto ao se calcular os valores de |ER|, que indicariam ser inaceitavel considerar a hipotese de que [HPO42"]

<<[H2P04'].

Entdo, como hd a interacdo entre a espécie dissolvida (H2PO4) e o solvente (H:0), gerando espécies inexistentes
originalmente originalmente, a “Condicdo de Préton” deve ser usada na resolucdo do problema. Se isto nao for feito, re-

sultados inconsistentes poderao ser obtidos.

1,00
0,80 -
1]
h -
= 0,60
) alfa 1
=
7]
2 H,PO,
S 040 - 284
1]
>
alfa 0
0,20 -
H;PO,
0,00 T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T T
00 1,0 20 30 40 50 60 70 80 90 100 11,0 12,0 13,0 14,0
pH

Figura 2: Curvas de distribui¢do das espécies fosfato em fung¢do do pH. Veja a referéncia [6] para mais detalhes.

Refazendo-se o problema considerando a Condigdo de
Préton, tem-se:

Equilibrios
Ka1 = [H*] [H2PO4+]/[H3P04] = 7,5 x 103 (@
Kaz = [H*] [HPO4%]/[ H2PO4+] = 6,2 x 108 (b)
Kaz = [H*] [PO43]/[HPO4%] = 4,8 x 10-13 (9
Ku2o = [H*] [OH] = 1,00 x 10-14 (d)

Do Balanceamento de Massa (BM):

Cnanzpos = [HaPO4] + [ H2PO4] + [HPO42] + [PO43] = 0,10
ou, de outra forma,

[H2PO4]+[HPO42]+[P043]=0,10-[H3PO4]
[Na*]=0,10 (f)
Do Balanceamento de Cargas (BC):

[Na*] + [H*] = [OH-] + [H2PO4] + 2 [HPO42] + 3 [PO43] (g)

(e);

Rearranjando:

[Na*] + [H*] = [OH-] + [HzPO4] + [HPO42] + [PO43] +
[HPO42] + 2 [PO43>]

Como anteriormente, substituindo (e) e (f) nesta equa-
¢do, tem-se a Condigdo de Préton (CP):

0,10 + [H*] =[OH-] + 0,10 - [H3PO4] + [HPO42] + 2 [PO43]
[H3PO4] + [H*] = [OH] + [HPO42] + 2 [PO4*] (h)

Como a quantidade de ions comuns H* (ou seja, H30+)
disponivel para formar H3POs é muito pequena e
considerando-se ainda os pequenos valores de Ki; e de
Kaz, € possivel supor que

[HPO42-1>>»>[H3P04]>[HP042-]>[P043"]

Assim, em uma primeira aproximacio, a equagdo do BM
sereduz a

[H2PO4] = C= 0,10 mol L1

Da Condigdo de Proton (h), desconsiderando-se apenas
[OH-] (pH &cido) e [PO43-] (visto que Kaz = 4,8 x 10-13) se
tem:

[H*] + [H3PO4] = [HPO4Z]

Obtendo-se as concentragdes [H3PO4] e [HPO42] em fun-
¢do de [H*] a partir das equagdes matematicas dos res-
pectivos equilibrios (especificamente de Ka1 e de Ka2):
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0,10[H*]

H.PO,]=————
[H3PO,] 7,5x1073

=13,3[H"]

6,2x10°x0,10 _ 6,2x10°

2-1—
PO 1= (7]

e substituindo-as juntamente com a aproximagio
[H2PO4] = 0,10 mol L1 na equagdo da Condigido de Pro-
ton aproximada, verifica-se que:

6,2x107°
+ 1=’
[HT]4+13,3[H"] [H]
6,2x10 N
[H+]= W=2,1X10- molLs

pH = 4,7

A partir do valor de [H*] calculado acima, juntamente
com os valores de [Na*] = 0,10 mol L-1 = [H;PO4], obtém-
se:

. 1,00x107* o
[OH ]ZW =4,8X10 molL

L. 6,2x107 A
[HPO4_ ] = W =3,1X10 molL

[HsPO4] = 13,3 x (2,1 x 10-5) = 3,0 x 10 mol Lt

4,8x101%)x(3,1x10*
po3 1 (HBKI0IXG1x10%)
2,1x10°

=6,6x10"12molL!

Exercicio3:

a) Comparar os resultados acima com os obtidos sem se
considerar a CP. Calcular e comparar os valores do [ER|
obtidos nos dois casos. b) Calcular as concentragées de
todas as espécies presentes no equilibrio (e o pH) de uma
solugdo 0,10 mol L1 de Na;HPO,. Utilize os dados das Ta-
bela 1 e 2 da referéncia [5] e ndo se esquega de calcular os
valores de [ER|. Observar que, neste caso, o BM dos ions
sodio serd [Na+*]=0,20 mol L1 (porque?). Qual é o pH espe-
rado para esta solugdo? Repita a resolugdo dos problemas,
considerando (separadamente) outras concentragées dos
sais (Na:HPO4+ e NaH2P04) como sendo 2,0 x 101 mol L,
1,0x102mol L-1e 1,0 x10-3mol L1

Como ficam os casos envolvendo sais de
acidos fracos e bases fracas?

Sais de acidos fracos e bases fracas (ex.: (NH4)2S; NH4CN;
etc.) sdo espécies anfiprdticas (substancias que, ao se-
rem dissolvidas em agua, sdo capazes de ceder ou rece-
ber “prétons”) e, por isso, provocam processos acido-
base mais complexos em solugdo aquosa (processos de
“hidrélise” mais complexos). Em principio pode-se dizer,
em agua, a reacdo do cation deste sal com o solvente
produz base fraca e a reagcdo do seu anion produz acido

fraco. Assim, dependendo dos valores relativos das cons-
tantes de equilibrio de dissociagdo do acido fraco e da
base fraca associados, podem ser observadas trés situa-
¢des em solucdo para um sal hipotético derivado de acido
fraco e base fraca, representado por AB:

a) asolugdo salina sera neutra quando as constantes de
dissociacdo do acido e da base que originaram o sal
forem iguais, ou seja, quando Ka = Kb (ex.: acetato de
amonio)

b) 4&cida, quando Ka > Kb
c) alcalina, quando Ka < Kb

Entretanto, ainda é necessdario verificar se as constantes
sdo muito pequenas. Nestes casos, se os valores das cons-
tantes forem muito diferentes entre si, pode-se ter solu-
¢oes finais com valores de pH préximos da neutralidade.
Usem estas informacoes e os dados das Tabelas 1 e 2 da
referéncia [5] (ou de outra fonte se o desejar) para pen-
sar mais neste tipo de problema e verificar sua possiveis
solu¢des, com base no exposto neste artigo.
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