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Química Analítica Básica: 

O á cido ácé tico é á soluçá o áquosá dé ámo niá (támbé m chámádá érroné-
áménté dé hidro xido dé ámo nio) sá o os éxémplos máis comuns méncio-
nádos ém clássé quándo sé ápréséntám áos álunos os concéitos é cá lculos 
énvolvéndo équilí brios á cidos-básés ém soluçá o áquosá. Isto ocorré por-
qué suás constántés dé équilí brio pérmitém áproximáço és qué simplifi-
cám os cá lculos, sém sé incorrér ém érros grosséiros. Más éstés éxémplos 
sá o párticuláridádés é ná o dévém sér générálizádos. Aindá máis! Como 
trátár os cásos dos á cidos é básés polifuncionáis (“polipro ticos”)? O qué 
ácontécé com á diluiçá o dá ámostrá? As réspostás á éstás é outrás pér-
guntás sérá o ápréséntádás nésté ártigo com o équácionáménto mátémá -
tico dos sistémás quí micos, báséádo nos trábálhos álguns áutorés qué sé 
dédicám á équácionár éstés problémás dé formá didá ticá [1-7]. Máis és-
pécificáménté, préténdé-sé déstácár é détálhár os téxtos ápréséntádo 
Butlér [1] ém séu éxcélénté livro “Ionic Equilibrium: á máthémáticál áp-
proách”, usádo como principál foco nésté ártigo.  
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Os á cidos (é básés) fortés intérágém com o solvénté á guá 
dá séguinté mánéirá:  

H2O(l) + H2O(l) = H3O+(áq) + OH- (áq) 

H2O(l) + HA  →  H3O+(áq) + A-(áq) 

H2O(l) + MOH (so lido) →  M+(áq) + OH-(áq) + H2O(l) 

ém qué H2O(l) répréséntá o solvénté á guá no éstádo lí qui-
do, H3O+(áq), M+(áq), A-(áq) é OH-(áq) sá o os cá tions é á nions 
hidrátádos (solvátádos pélá á guá). Dé modo máis sim-
plés, podé-sé utilizár ás répréséntáço és ábáixo, désdé qué 
ná o séjám tomádos litérálménté no contéxto dás soluço és 
áquosás:  

H2O = H+ + OH-  
HA → H+ + A- 
MOH → M+ + OH- 

ondé á sétá unidirécionál éstá  indicándo á totál dissociá-
çá o do élétro lito forté ná á guá. 

Em soluço és áquosás, éssés sistémás quí micos dévém 
sér déscritos pélás équáço és quí micás báláncéádás é, 
mátémáticáménté, pélás condiço és dé équilí brio, pélo 
Báláncéáménto dé Mássá (BM) é pélo Báláncéáménto dé 
Cárgás (BC), dé modo á sé tér sémpré um sistémá máté-
má tico dé n équáço és é n inco gnitás.  

Umá soluçá o dé á cido forté (HA) dé concéntráçá o ánálí ti-
cá CHA podé sér déscritá quimicáménté por duás équá-
ço és quí micás, umá énvolvéndo o équilí brio dé áutoioni-

O comportamento ácido-base em solução aquosa 

_____________________________________________________________________________________ 
1  Como já foi mencionado anteriormente [8], não podem existir “íons hidrogênio” dissolvidos na água, pois estes “íons” não têm chance de sobrevida em 
solução aquosa. Note-se que os “íon hidrogênio” não são nada mais do que prótons, ou seja, núcleos de hidrogênio (núcleos “nus”), com sua carga positiva 
concentrada em um volume de cerca de cem milionésimos do volume ocupado pelo próprio átomo de hidrogênio. Ora, a densidade de carga extraordinari-
amente alta deste sistema não permite a sua existência em solução aquosa. Ao invés disso, devemos considerar que os “prótons livres” são atraídos pelos 
pares de elétrons não compartilhados dos átomos de oxigênio do solvente (água), onde há excesso de densidade de carga negativa, criando os íons hidrô-
nio, H3O+. Estes, por sua vez, encontram-se hidratados por (três) moléculas de água, que formam suas camadas de hidratação primária. Desta forma,  
somente é permitido representar os "íons de hidrogênio" por H+ ao se escrever equações ácido-base em contextos nos quais o mecanismo doador-receptor 
não precisem ser enfatizados [8,9].  
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záçá o dá á guá é o outro á dissociáçá o complétá do á cido 
HA, ou séjá: 

H2O =  H+ + OH- 
HA → H+ + A- 

Nésté cáso, á u nicá condiçá o dé équilí brio é  á do solvénté 
(á guá) é ás condiço és ás sérém considérádás sá o: 

 
Equilí brio:   KH2O = [H+] [OH-] 
(BM):  CHA  [A-]; no cáso limité: CHA = [A-] 
(BC): [H+] = [OH-] + [A-] 

 
ondé á áproximáçá o féitá no báláncéáménto dé mássá é  
vá lidá ápénás párá soluço és diluí dás dé á cido. 
 
O Báláncéáménto dé Mássá (BM) indicá qué o sistémá 
quí mico ná o pérdé mássá párá o ámbiénté, dé modo qué 
ás concéntráço és ánálí ticás iniciáis dévém sér iguáis á s 
concéntráço és dé équilí brio, énvolvéndo todás ás éspé -
ciés ém comum (éxémplo: CHA = [A-], párá soluço és diluí -
dás).  
 
No Báláncéáménto dé Cárgás (BC), réspéitá-sé á élétro-
néutrálidádé do méio, dé modo qué á quántidádé dé má-
té riá ém cárgás positivás (∑ (+), ém mol) dévé sér iguál á  
quántidádé dé máté riá ém cárgás négátivás (∑ (-), ém 
mol). Ná prá ticá, sé o volumé dá soluçá o for mántido in-
váriánté nás condiço és dé équilí brio, éntá o sé podé dizér 
qué á concéntráçá o totál dé cárgás (+) sérá  iguál á  con-
céntráçá o totál dé cárgás (-), ém mol L-1. 
 
Notár qué CHA é  á concéntráçá o ánálí ticá do á cido 
(quántidádé dé máté riá do soluto, ém mol, divididá pélo 
volumé dá soluçá o) é [A-] é  á concéntráçá o dá éspé cié A-, 
ápo s o équilí brio dá soluçá o tér sido átingido. 
 
Combinándo-sé [OH-] dá condiçá o dé équilí brio é [A-] do 
(BM) párá á équáçá o do (BC), é considérándo-sé os cásos 
ondé podé-sé éscrévér qué  CHA = [A-], tém-sé: 
 

[H+] = (KH2O/[H+]) + CHA,  
 
qué gérá umá équáçá o do ségundo gráu párá á inco gnitá 
[H+], quál séjá: 

[H+]2 - CHA [H+] - KH2O = 0 
 
Párá concéntráço és ánálí ticás dé á cidos (ou dé básés) 
fortés dá ordém dé, por éxémplo, éntré 10-1 é 10-2 mol L-1 
ou máiorés, tém-sé qué (KH2O/[H+])→0. Assim, podé-sé 
éscrévér qué: 

[H+]  CHA 
 
Párá concéntráço és máis báixás, ménorés qué                   
10-8 mol L-1 á équáçá o résultánté podé sér éscritá como:  

  
[H+]  (KH2O/[H+]),  

 
O qué nos lévá á [H+] = (KH2O)½, ou séjá, pH  7,00.  
 
Ficá cláro éntá o qué, com á diluiçá o, o pH dé umá soluçá o 
dé á cido (ou dé básé) forté téndé á sété, como mostrá á 
Figurá 1.  Párá válorés dé concéntráçá o áo rédor dá inflé-
xá o dá curvá ná Figurá 1, isto é , párá válorés dé CHA éntré  

Figura 1. Váriáçá o do pH dé umá soluçá o dé á cido forté, ém funçá o dá 
concéntráçá o ánálí ticá do á cido. Cá lculos éfétuádos com umá plánilhá 
élétro nicá. 

Figura 2. Désvios obsérvádos áo sé compárár á équáçá o áproximádá 
([H+] ≈ C) com á équáçá o éxátá párá um á cido forté ém soluçá o áquosá, 
submétido á  diluiçá o. Notár qué ás éscálás éstá o multiplicádás por um 
fátor dé 107, indicándo qué os nu méros mostrádos nos éixos, ná réáli-
dádé, sá o 107 vézés ménorés (éx.: C = 2,0 x 10-7 mol L-1). Esté é  o formá-
to corréto párá á ápréséntáçá o dé grá ficos. 

Os désvios qué ocorrém ém válorés pro ximos dé 
pH=7,00 podém sér vistos sob umá outrá pérspéctivá, 
como no grá fico répréséntádo pélá Figurá 2. 

Por outro ládo, ém soluço és máis concéntrádás (> 10-1 
mol L-1) o cá lculo do válor do pH dá soluçá o dévé sér cor-
rigido, pois outros fátorés, como ás ássociáço és io nicás, 
lévám á désvios dá idéálidádé. Párá á corréçá o dos résul-
tádos podé-sé usár, por éxémplo, á équáçá o dé Débyé-
Hu ckél ésténdidá (EDHE), déntré outrás, como é  discuti-
do ém détálhés ná référé nciá [9]. 
 
Por éxémplo: quál é  o pH corrigido dé umá soluçá o 1,0 x 
10-1 mol L-1 HCl? Rigorosáménté,  
 

pH= –log([H+]γH)     é      I = ½ Σi Ci(Zi)2 

 
séndo γH o coéficiénté dé átividádé mé dio do élétro lito 
com cárgá unitá riá, totálménté dissolvido no méio áquo-
so, I á forçá io nicá do méio, Ci  á concéntráçá o do í on i é 
Zi á suá réspéctivá cárgá [8,9]. Pélá EDHE (véjá á Tábélá 
3 dá référé nciá [9]), 
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–log γH = 0,512(ZH)2(√I)/(1+B(á)√I)  
 

ná quál o párá métro B é  umá funçá o dá témpéráturá é dá 
constánté diélé tricá dá á guá é (á) é  um párá métro émpi-
ricáménté ájustá vél, ém funçá o dos támánhos io nicos [9]. 
 
Entá o, considérándo CHCl  [H+] é (á) = 9 párá o í on H+ 
(véjá á Tábélá 2 dá référé nciá [9]), podé-sé éscrévér qué: 
 
–log γH = 0,512(1)2(√0,1)/(1+0,328(9)√0,1) = 8,5 x 10-2 

pH= – log[H+] – log γH      
pH = – log (0,10) + 0,085 = 1,09 

 
é ná o pH = 1,00 como cá lculos máis simplificádos é ápro-
ximádos lévám á crér. 
 
Exercício 1:  
Calcular a variação do pH quando uma solução de base 
forte (ex: NaOH) é diluída com água. Colocar os resultados 
em gráficos semelhantes aos das Figuras 5 e 6. Utilizar 
uma planilha eletrônica para realizar estes cálculos. Qual 
o pH de uma solução 1,0 x 10-1 mol L-1 NaOH. Aplique a 
definição simplificada de pH e compare com os resultados 
encontrados a partir dos cálculos que empregam a equa-
ção de Debye-Hückel estendida (EDHE). 
 
Exercício 2: 
Repetir estes cálculos para soluções de HCl e de NaOH 
1,0x10-2, 1,0x10-3 e 1,0x10-4 mol L-1 
 

Párá um á cido monopro tico fráco (indicádo por válorés 
péquénos dé pKá; véjá á Tábélá 1), tém-sé ápénás dois 
équilí brios simultá néos é intérdépéndéntés, gérándo um 
sistémá mátémá tico com 4 équáço és é 4 inco gnitás. Sim-
plificádáménté, ém soluço és diluí dás:  
 

H2O = H+ + OH-      
HA = H+ + A-      

 
Nás condiço és dé équilí brio déssés sistémás podé-sé és-
crévér qué:      

KH2O = [H+] [OH-]    (á) 
KHA = ([H+][A-])/[HA]    (b)  

 
Báláncéáménto dé Mássá (BM):    CHA = [HA] + [A-]   (c) 
Báláncéáménto dé Cárgá (BC):    [H+] = [OH-] + [A-]  (d) 
 
As inco gnitás sá o [HA], [A-], [H+] é [OH-] ás váriá véis co-
nhécidás sá o KH2O, KHA é CHA. 
 
Lévándo [HA] obtido do  (BM) ná équáçá o résultánté ná 
équáçá o (b) é fázéndo álgum trábálho álgé brico, obté m-
sé 

[A-]= (KHACHA)/([H+]+KHA) 
 
Lévándo [A-] obtidá ácimá é [OH-], obtidá ná équáçá o (á), 
ná équáçá o do  (BC ) (équáçá o d), tém-sé qué: 

[H+] = (KH2O/[H+]) + (KHACHA/([H+]+KHA)). 
 

Quátro situáço és dévém éstá o sér considérádás: 
 
1. Quándo CHA → 0 (á concéntráçá o ánálí ticá do á cido 
(ou dá básé) é  muito péquéná), tém-sé á situáçá o ondé 
[A-] << [OH-], dé modo qué o térmo (KHA CHA/([H+]+KHA) 
podé sér ignorádo. Nésté cáso  [H+]  (KH2O/[H+]), ou 
séjá, pH  7,00. Notár qué, do mésmo modo qué párá os 
á cidos fortés, os pH dé soluço és dé á cidos frácos támbé m 
téndém á sété com á diluiçá o. 
 
2. Párá concéntráço és ánálí ticás (CHA) máiorés,  [H+] 
támbé m áuméntá, dé modo qué á rázá o (KH2O/[H+]) di-
minui é torná-sé ménos prépondéránté. Isto résultá ém 
[H+]  (KHACHA/([H+]+KHA)), qué é  umá équáçá o do sé-
gundo gráu. Ou séjá, réárránjándo: 
 

[H+]2 + CHA[H+] - KHACHA = 0 
 
Sé CHA for muito áltá, mésmo qué KHA séjá rélátiváménté 
péquéná, (KHACHA/([H+]+KHA)) téndé á (KHACHA/([H+]) é, 
como á ácidéz áuméntá, o térmo (KH2O/[H+]) podé sér 
éliminádo, frénté áo térmo (KHACHA/([H+]). Estás situá-
ço és lévám á um résultádo ondé [H+]  (KHACHA)½.  
 
3. Párá á cidos com KHA muito péquéná, o BM nos pérmité 
dizér qué [A-] << [HA]. Do mésmo modo, do BC, podé-sé 
concluir qué [H+]  [OH-] (notár qué á soluçá o áindá é  
á cidá). Isso nos lévá áo cáso (1), ondé o térmo (KHACHA/
([H+]+KHA) sérá  péquéno sé compárádo com o térmo 
(KH2O/[H+]), tál qué [H+]  (KHAC)½, ou séjá, pH  7,00. 
 
4. Quándo KHA ≈ 10-2 – 10-3 ou máior, á soluçá o é  muito 
á cidá. Assim, o térmo (KH2O/[H+]) podé sér désconsidérá-
do (soluçá o muito á cidá) é o dénominádor ([H+]+KHA))
téndé á KHA. Disso résultá qué [H+]  (KHACHA/([H+]+KHA)) 
 CHA, qué é  á áproximáçá o dos á cidos fortés ém concén-
tráço és máis áltás (Figurá 2). 
 
Noté qué, álé m do pH do méio, éstá sistémá ticá é  usádá 
párá sé conhécér ás concéntráço és individuáis dé todás 
ás éspé ciés éxisténtés ém soluçá o áquosá é qué ráciocí -
nios sémélhántés podém sér usádos párá résolvér pro-
blémás énvolvéndo básés frácás. 
 
Por éxémplo, párá cálculár o pH é ás concéntráço és dé 
todás ás éspé ciés préséntés ém umá soluçá o áquosá 0,10 
mol L-1 dé á cido ácé tico (isto é , um á cido monofuncionál 
fráco com concéntráçá o ánálí ticá CHAc=0,10 mol L-1), con-
sidérám-sé ápénás os équilí brios dá málhá: 
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            H3C-COO- 

    KH2O      + 

H2O + H2O = OH- + H3O+ 

               ‖ KHAc 

             H3C-COOH 

                + 

             H2O 
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qué, máis simplificádáménté, podém sér éscritos como 
 

H2O =  H+ + OH- 
HAc = H+ + Ac- 

 
séndo á notáçá o HAc usádá párá répréséntár o á cido 
ácé tico (H3CCOOH) é Ac– párá répréséntár o í on ácétáto 
(H3CCOO-)2.  
 
Condiço és dé équilí brio é dé báláncéáméntos:  
 
Equilí brio:  

KH2O = [H+][OH-] = 1,0 x 10-14  (á) 
KHAc = ([H+][Ac-])/[HAc] = 1,8 x 10-5  (b) 

 
Báláncéáméntos: 
Báláncéáménto dé Mássá:      CHAc = [HAc] + [Ac-]  (c)  
Báláncéáménto dé Cárgá :     [H+] = [OH-] + [Ac-]   (d) 
 
As concéntráço és á sérém détérminádás sá o:  
[HAc]; [Ac-]; [H+] é [OH-].  
 
Aproximáço és: 
Como á soluçá o é  á cidá: [OH-] é  péquéná, dé modo qué 
[OH-]<<[H+];  Assim, do (BC): [H+] [Ac-]   (c’),  
 
Do (BM), tém-sé [HAc] = 0,10 – [H+] (sém áproximáço és) 
 
Lévándo éstás équáço és ém (b): 
 

([H+][H+])/(0,10 - [H+]) = 1,8 x 10-5  (é) 
 

Nésté ponto, podé-sé résolvér á équáçá o do ségundo 
gráu ou procurár outrás áproximáço és rázoá véis, qué 
pérmitám éncontrár ás soluço és do problémá dé modo 
máis simplés.  
 
Considérándo-sé péquéná á constánté dé équilí brio do 
á cido ácé tico (KHAc) , como umá priméirá áproximáçá o 
podé-sé fázér 0,10>>[H+], dé modo qué  
 

[HAc] = 0,10 – [H+] ≈ 0,10.  
 
Lémbrár, éntrétánto, qué éstá áproximáçá o támbé m dé-
péndérá  do válor dé CHAc (quánto máis diluí dá á soluçá o, 
ménos ácéitá vél sérá  á áproximáçá o). Lévándo á áproxi-
máçá o [HAc] ≈ 0,10 mol L-1 ná équáçá o (é) ácimá, tém-
sé: 
 
([H+][H+])/(0,10 - [H+]) = 1,8 x 10-5  ([H+]2)/(0,10)   (c’) 

 
Résolvéndo:   [H+] = (1,8 x10-6)½ = 1,3 x 10-3 mol L-1,  
Résultándo ém um pH = 2,88 
 
Continuándo os cá lculos: 
dé (á) obté m-sé:                 [OH-] = 7,7 x 10-12 mol L-1      é 
dé (c’) obté m-sé:                [H+] = [Ac-] = 1,3 x 10-3 mol L-1 
 
Párá sábér sé os résultádos sá o ácéitá véis, costumá-sé  

vérificár os válorés (ábsolutos) dos érros rélátivos dé 
cádá équáçá o é ácéitár áquélés qué forém ménorés ou 
iguáis á  5 %. Estés érros podém sér cálculádos pélá équá-
çá o:                   

|ER| % = ((D-E)/D) x 100 
 

séndo (D) o válor obtido no ládo diréito dá équáçá o téstá-
dá é (E) o válor do ládo ésquérdo. No cáso ém quéstá o, 
tém-sé: 

équáçá o (á)   |ER| = 0 
équáçá o (b):  |ER| = 0,6 % 
équáçá o (c):  |ER| = 1,3% 
équáçá o (d):  |ER| ≈ 0 

dé formá qué os résultádos éncontrádos sá o ácéitos. 
Quándo válorés |ER|>5 % forém obsérvádos, dévé-sé ré-
vér ás áproximáço és éfétuádás nás équáço és ondé élés 
ocorrérám é réfázér o problémá, áté  qué todos os válorés 
dé |ER| séjám ménorés ou iguáis á 5 %. Sé isto ná o for 
possí vél, éntá o o problémá ná o ádmité áproximáço és é 
dévé sér résolvido dé modo éxáto. 
 
Exercício 3: 
Refazer o problema para soluções de ácido acético com 
concentrações de 1,0 x 10-2, 1,0 x 10-3 e 1,0 x 10-4 mol L-1. 
Repetir os cálculos para o ácido fluorídrico (HF) nestas 
mesmas concentrações. Usar a equação química que consta 
da Tabela 1. Repetir este raciocínio para bases fracas, co-
mo a amônia (NH3) e as aminas orgânicas. Sugestão:  fazer 
os cálculos primeiramente para soluções de amônia com 
concentrações entre 1,0 x 10-1 e 1,0 x 10-4 mol L-1. Obter as 
constantes de dissociação nas Tabelas 1 e 2. 
 
Os mésmos concéitos é ráciocí nios podém sér émprégá-
dos párá misturás dé á cidos fortés é frácos (ou básés for-
tés é frácás), como sérá  mostrádo á séguir. 

Por éxémplo, cálculár o pH é ás concéntráço és dé todás ás 
éspé ciés préséntés ém umá soluçá o áquosá obtidá pélá 
misturá dé á cido ácé tico é dé á cido clorí drico, tál qué ás 
suás concéntráço és fináis séjám 0,010 mol L-1, réspéctivá-
ménté. Em soluçá o áquosá considérám-sé ápénás os équi-
lí brios á séguir:  
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________________________________________ 
2 Deve-se reforçar que a notação HAc é usada apenas para representar o ácido acético (H3CCOOH) não dissociado e que a notação Ac- é usada apenas 
para representar o íon acetato (H3CCOO-), quando em solução aquosa. Estas notações simplificadas NÃO PODEM ser empregadas como as fórmulas mo-
leculares destas espécies.  

Misturas de ácidos (ou bases)  
monofuncionais fortes e fracos 

            H3C-COOH 

               + 

            H2O 

           ‖ KHAc 

H2O + HCl → Cl- + H3O+ 

+               + 

H2O           H3C-COO- 

     ‖ KH2O             

 H3O+             

+             

 OH-             
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Ácido Equilíbrio Ka pKa 

Acé tico H3CCOOH = H+  + H3CCOO- 
  

1,8 x 10-5 4,74 

Bo rico HBO2 = H+  +  BO2- 
  

6,0 x 10-10 9,22 

Cárbo nico (1)  H2CO3 = H+  +  HCO3- 
(2)  HCO3- = H+  +  CO32- 
  

4,6 x 10-7 
5,6 x 10-11 

6,34 
10,25 

  
Cí trico 

(1)  H3C6H5O7 = H+  +  H2C6H5O7- 
(2)  H2C6H5O7- = H+  +  HC6H5O72- 
(3)  HC6H5O72- = H+  +  C6H5O73- 
  

8,3 x 10-4 
2,2 x 10-5 
4,0 x 10-7 

3,08 
4,66 
6,40 

  
EDTA 

(1)  H4Y = H+  +  H3Y- 
(2)  H3Y- = H+  +  H2Y2- 
(3)  H2Y2- = H+  +  HY3- 
(4)  HY3- = H+  +  Y4- 
  

1,0 x 10-2 
2,2 x 10-3 
6,9 x 10-7 
5,5 x 10-11 

2,00 
2,66 
6,16 
10,26 

Fluorí drico HF = H+  +  F- 
  

2,4 x 10-4 3,62 

  
Fosfo rico 

(1)  H3PO4 = H+  +  H2PO4- 
(2)  H2PO4- = H+  +  HPO42- 
(3)  HPO42- = H+  +  PO43- 
  

7,5 x 10-3 
6,2 x 10-8 
4,8 x 10-13 

2,12 
7,21 
12,32 

Oxá lico (1)  H2C2O4 = H+  +  HC2O4- 
(2)  HC2O4- = H+  +  C2O42- 
  

5,6 x 10-2 
5,2 x 10-5 

1,25 
4,28 

Sulfí drico (1)  H2S = H+  +  HS- 
(2)  HS- = H+  +  S2- 
  

1,0 x 10-7 
1,2 x 10-13 

7,00 
12,92 
  

Tártá rico (1)  H2C4H4O6 = H+  +  HC4H4O6- 
(2)  HC4H4O6- = H+  +  C4H4O62- 
  

3,0 x 10-3 
6,9 x 10-5 

2,52 
4,16 

Base Base Kb pKb 

Amo niá(á) NH3  +  H2O = NH4+  +  OH- 
  

1,8 x 10-5 4,74 

Aniliná(b) C6H5NH2  +  H2O = C6H5NH3+ + OH- 
  

4,6 x 10-10 9,34 

Etiláminá C2H5NH2  +  H2O = C2H5NH3+ + OH- 
  

5,6 x 10-4 3,25 

Hidroxiláminá NH2OH = NH2+ + OH- 
  

6,6 x 10-9 8,18 

Fénilhidráziná C6H5N2H3 + H2O = C6H5N2H4+  + OH- 
  

1,6 x 10-9 8,80 

Piridiná C5H5N + H2O = C5H5NH+  +  OH- 
  

2,3 x 10-9 8,64 

Quinoléí ná C9H7N + H2O = C9H7NH+  +  OH- 
  

1,0 x 10-9 9,00 

Triétiláminá (C2H5)3N + H2O = (C2H5)3NH+  +  OH- 
  

2,6 x 10-4 3,58 

Tabela 1. Constántés dé dissociáçá o áproximádás dé álguns á cidos frácos. 

Tabela 2. Constántés dé dissociáçá o áproximádás dé álgumás básés frácás. 

 (a) O composto chamado “hidróxido de amônio” é uma solução aquosa de amônia e o equilíbrio de dissociação deve ser descrito por  
NH3 + H2O = NH4+  +  OH-. 
(b) As aminas orgânicas podem ser consideradas como sendo a amônia, nas quais um ou mais átomos de hidrogênio foram substituídos 
por um ou mais radicais orgânicos. Por exemplo, a anilina pode ser considerada como sendo constituída pela substituição de um áto-
mo de hidrogênio pelo grupo –C6H5  (fenila). 
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ou, dé outrá formá: 
 

HCl → H+ + Cl- (dissociáçá o totál) 
H2O =  H+ + OH-               (KH2O) 
HAc = H+ + Ac-                 (KHAc) 

 
Dáí , podé-sé déscrévér ás condiço és dé équilí brio, o (BM) 
é o (BC): 

KH2O = [H+][OH-] = 1,0 x 10-14                (á) 
KHAc = ([H+][Ac-])/[HAc] = 1,8 x 10-5  (b) 

 
Báláncéáméntos dé Mássá:       
CHAc = [HAc] + [Ac-] = 0,010     (c)      é      [Cl-] = 0,010  (c’),  
considérándo á dissoluçá o totál do HCl.  
Báláncéáménto dé Cárgá:        
[H+] = [Cl-] + [Ac-] + [OH-]   (d) 
 
Aproximáço és:  
1. á soluçá o é  á cidá, portánto [OH-]<< [H+]; éntá o, do 
(BC) tém-sé qué  [H+] ≈ [Cl-] + [Ac-] 

 
2. tém-sé um éxcésso dé H3O+ ém soluçá o, qué dévé sé 
ássociár com os í ons ácétáto, párá formár o á cido ácé tico, 
pouco dissociádo. Podé-sé éspérár éntá o umá quédá ná 
concéntráçá o dos í ons ácétáto, ém réláçá o áo problémá 
ántérior. Disto, podé-sé éscrévér qué  
 

[H+] ≈ [Cl-] = 0,010 mol L-1 ;   pH = 2,00    
[OH-] = 1,0 x 10-12 mol L-1 

 
3. ná présénçá do éxcésso dé [H+], máis á cido ácé tico é  
formádo, dé modo qué [HAc]>[Ac-]. Com isto podé-sé 
pénsár ém désprézár [Ac-] no (BM), lévándo á  conclusá o 
dé qué [HAc] ≈ 0,010 mol L-1 

 
4. lévándo-sé os válorés éncontrádos ná constánté dé 
équilí brio do á cido ácé tico, mostrá-sé qué                         
[Ac-]≈ 1,8 x 10-5 mol L-1. 

 
Fázéndo-sé os cá lculos dé |ER| nás équáço és origináis, 
vérificá-sé qué todos os érros sá o ménorés qué 5 % (ém 
válor ábsoluto), válidándo os résultádos éncontrádos. 
 
Exercício 4: 
Fazer uma tabela comparando os resultados encontrados 
no cálculo das concentrações de todas as espécies presen-
tes (e o pH) em soluções aquosas de ácido acético 0,010 
mol L-1, de ácido clorídrico 0,010 mol L-1, de uma mistura 
de H3CCOOH e HCl, com concentrações finais de 0,010 mol 
L-1. Repetir os cálculos para soluções de amônia (NH3) e de 
NaOH nas mesmas concentrações. Usar os dados das Tabe-
las 1 e 2. 
 

Umá outrá situáçá o intéréssánté á sér considérádá é  á do 
H2SO4, um á cido polifuncionál (conhécido como polipro -
tico).  

Esté á cido sé comportá como um á cido forté párá á pri-
méirá dissociáçá o é como um á cido (quásé) fráco párá á 
ségundá dissociáçá o. A résoluçá o désté problémá ná o é  
triviál, é á situáçá o équiválé á  dé umá misturá dé á cidos, 
um forté é outro fráco, como no problémá ántérior.  
 
Párá mélhor énténdiménto, cálculár o pH é ás concéntrá-
ço és (ém mol L-1) dé todás ás éspé ciés préséntés ém umá 
soluçá o 0,10 mol L-1 dé H2SO4.  
Dádos: KH2O = 1,00 x 10-14 é KHSO4- = 1,02 x 10-2.  
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
ou, dé formá máis simplés, 
 

H2O = H+ + OH- 
H2SO4 → H+ + HSO4-  
HSO4- = H+ + SO4-2 

 
Séndo ássim, podé-sé ássumir qué ás éspé ciés ém solu-
çá o (inco gnitás) sá o: [H3O+], [OH-], [SO4-2], [HSO4-] 
 
Condiço és dé équilí brio:  

KH2O = [H+] [OH-] = 1,00 x 10-14                          (á) 
KHSO4- = [H+][ SO4-2]/[ HSO4-] = 1,02 x 10-2     (b) 

 
Báláncéáménto dé mássá: 

(BM): [HSO4- ] + [SO4-2] =  CH2SO4 = 0,1 mol L-1    (c) 
 
Báláncéáménto dé cárgá: 

(BC):  [H+] = [OH-] + [HSO4-] + 2 [SO4-2]            (d) 
 
Notár qué ná o há  fátorés multiplicátivos nos térmos do 
(BM), porqué todás ás éspé ciés provéniéntés dá dissociá-
çá o conté m ápénás um á tomo dé énxofré. Ná vérdádé, sé 
éstá  áténto á  concéntráçá o ánálí ticá dé énxofré 
(ádicionádo como H2SO4).  
 
Por outro ládo, no (BC), á concéntráçá o dá éspé cié SO4-2 

ápárécé multiplicádá pélo fátor 2.  Como já  foi méncioná-
do, ná prá ticá, o qué sé médé é  á concéntráçá o dá éspé cié 
quí micá no équilí brio (no cáso [SO4-2]) é, como á élá éstá  
ássociádá umá cárgá (-2), á concéntráçá o dé cárgás négá-
tivás dévidás á  éstá éspé cié sérá  duás vézés á suá con-
céntráçá o ná soluçá o ém équilí brio.  
 
Générálizándo, no (BC), quándo os í ons énvolvidos nos 
équilí brios ápréséntárém cárgás ±n (n>±1), dévé-sé mul-
tiplicár ás concéntráço és déstás éspé ciés quí micás pélo 
fátor |n|, párá sé obtér ás contribuiço és dás cárgás déstás 
éspé ciés (ém mol L-1) áo sistémá quí mico. Em outrás pá-
lávrás, no BC, o nu méro dé cárgás sérá  o nu méro dé mo-
lé culás multiplicádo pélo mo dulo dá cárgá. 

Rev. Chemkeys, Campinas, SP,  v.1, e019001, 2019 - ISSN 2595-7430. 

Ácidos (ou de bases) polifuncionais  

                         KH2O     

H3O+ + OH- = H2O + H2O 

        +     

H2O + H2SO4 →  HSO4- + H3O+ 

          ‖KHSO4-     

         H3O+     

        +     

         SO42-     
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Réárránjándo o (BC): 
 

[H+] = [OH-] + [HSO4- ] + [SO4-2] + [SO4-2] 
 
é substituindo (BM) néstá équáçá o, tém-sé: 
 

[H+] = [OH-] + 0,1 + [SO4-2] 
 
Como á soluçá o é  á cidá: [OH-]  [H+], logo: 
 
                  [H+]   0,1 + [SO4-2]     (d’) 
dé (c): [HSO4-] = 0,1 - [SO4-2]      (c’) 
 
Substituindo (d’) é (d’) →  (b), chégá-sé ém: 
 

((0,1 + [SO4-2]) ([SO4-2]))/ (0,1 - [SO4-2]) = Ká 
 
Réárránjándo é fázéndo X = [SO4-2] 
X2 + (0,1 + Ká) X – 0,1Ká = 0, ou séjá: 
 

X2 + 1,102 x 10-1X – 1,02 x 10-3 = 0 
 
Résolvéndo: 
X = [SO4-2] = 8,59 x10-3 = mol L-1 (désprézár X  0, porqué 
ná o tém séntido fí sico) 
 
Logo: 
[HSO4-] = 0,1 – 8,59 x 10-3 mol L-1 = 9,14 x 10-2 mol L-1   
[H+] = 0,1 + 8,59x10-3 = 1,09 x 10-1 mol L-1, o qué implicá 
ém pH =0,96. 
[OH-] = (1,0 x10-14)/(1,09 x 10-1) = 9,17 x10-4 mol L-1 
 
Vérificándo-sé os érros rélátivos tém-sé: 

Eq. (á) = |ER| = 0 % 

Eq. (b) = |ER|  0,39 % 

Eq. (c) = |ER|  0 % 

Eq. (d) = |ER|  0,38 % 
 
Exercício 5:  
Verificar o que aconteceria se apenas uma dissociação 
(como ácido forte) fosse considerada, ou seja,  

H2SO4 = 2H+ + SO4-2 
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Repetir os cálculos para concentrações analíticas de ácido 
sulfúrico entre 1,0 x 10-2 e 1,0 x 10-4 mol L-1 e calcular os 
válorés do |ER| em todos os casos.  
 
Um cáso máis complicádo áindá é  o dé umá soluçá o 
áquosá dé H3PO4, á cido polifuncionál qué ápréséntá to-
dás ás dissociáço és simultánéáménté como á cidos frácos. 
Nésté cáso sé tém séis inco gnitás, á sábér:  
 

[H+], [OH-], [H3PO4], [H2PO4-], [HPO42-] é [PO43-] 
 
é um sistémá quí mico podé sér répréséntádo pélá málhá 
dé équilí brios  mostrádá ábáixo é qué podé sér déscritá 
máis simplificádáménté como: 
 

H3PO4 = H+ + H2PO4-         Ká1= 7,5 x 10-3 
H2PO4- = H+ + HPO42-        Ká2= 6,2 x 10-8 
HPO42- = H+ + PO43-           Ká3= 4,8 x 10-13 
H2O = H+ + OH-                   KH2O= 1,0 x 10-14 

 
Obviáménté, ágorá, sá o nécéssá riás séis équáço és máté-
má ticás párá sé résolvér o problémá é élás sá o éncontrá-
dás considérándo-sé ás condiço és dé équilí brio: 
 

Ká1 = [H+] [H2PO4-]/[H3PO4] = 7,5 x 10-3 
Ká2 = [H+] [HPO42-]/[ H2PO4-] = 6,2 x 10-8 
Ká3 = [H+] [PO43-]/[HPO42-] = 4,8 x 10-13 
KH2O = [H+] [OH-] = 1,00 x 10-14 

 
Párá umá concéntráçá o ánálí ticá dé á cido fosfo rico dé 
0,10 mol L-1 (CH3PO4 = 0,10 mol L-1), é utilizándo os válo-
rés dás constántés dá Tábélá 1 podé-sé éscrévér qué: 
 
Báláncéáménto dé mássá (BM): 

CH3PO4 = [H3PO4] + [H2PO4-] + [HPO42-] + [PO43-]   
 
é Báláncéáménto dé cárgá (BC):  

[H+] = [OH-] + [H2PO4-] + 2 [HPO42-] + 3 [PO43-]. 
 
Como no cáso do H2SO4, notár qué párá o á cido fosfo rico 
támbé m ná o há  fátorés multiplicátivos no (BM), porqué 
todás ás éspé ciés provéniéntés dá dissociáçá o conté m 
ápénás um á tomo dé fo sforo. Por outro ládo, no (BM), ás 

H3PO4                     

+     KH2O               

H2O + H2O = H3O+ + OH-         

‖ Ká1   + Ká2     +         

H2PO4- + H2O = HPO42- + H3O+         

+   ‖   +      ‖ KH2O KH2O       

H3O+   H3O+   H2O + H2O = H3O+ + OH- 

    +   ‖ Ká3   +         

    OH-   PO43-   H2O         

        +             
        H3O+             

Malha de equilíbrios esperada para uma solução aquosa de H3PO4 
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concéntráço és dás éspé ciés HPO42- é PO43- ápárécém mul-
tiplicádás pélos fátorés 2 é 3, réspéctiváménté. Como já  
foi méncionádo, isto dévé sér obsérvádo porqué á éspé -
cié HPO42- tém ássociádá á élá duás cárgás négátivás é á 
éspé cié PO43- tré s cárgás négátivás, dé modo qué ás con-
céntráço és dé cárgás négátivás (ém mol L-1) dévidás á  
éstás éspé ciés sá o duás é tré s vézés ás suás concéntrá-
ço és médidás, réspéctiváménté. 
 
Atuálménté é  rélátiváménté fá cil éncontrár prográmás 
computácionáis párá á résoluçá o dé équáço és dé ordém 
n más, nésté cáso éspécí fico, o problémá támbé m podé 
sér résolvido sé álgumás considéráço és á réspéito do 
sistémá quí mico forém féitás. Sá o élás:  
 
1. á soluçá o áquosá finál sérá  nécéssáriáménté á cidá, dé 
mánéirá qué é  pérféitáménté possí vél pénsár qué          
[OH-]<< [H+], 
 
2. os válorés dás constántés dé dissociáçá o (Ká3, Ká2<<Ká1) 
indicám qué umá boá áproximáçá o sériá considérár, dé 
iní cio, ápénás o priméiro équilí brio do á cido fosfo rico 
como prépondéránté no sistémá. 
 
Isto réduz ás équáço és do (BM) é do (BC) á: 
 

(é’) BM: C  [H3PO4] + [H2PO4-] 

(f ‘) BC: [H+]  [H2PO4-]  
 

Lévándo-sé é’) é f ‘) ém á): 
 

[H+]2 = 7,5 x 10-3 (C-[H+]) 
 

résultá ná équáçá o do ségundo gráu: 
 

[H+]2 + 7,5 x 10-3 [H+] - 7,5 x 10-3 C = 0 
 

Résolvéndo á équáçá o é tomándo-sé ápénás á ráiz positi-
vá (ná o há  séntido fí sico ém válorés négátivos dé concén-
tráçá o) tém-sé: 

[H+]  [H2PO4-]=2,4 x 10-2 mol L-1,  
 
dé modo qué qué [OH-]= 4,2 x 10-13 mol L-1 é á soluçá o 
tém um pH=1,62.  
 
Usándo o válor éncontrádo párá ás várá véis [H+] é 
[H2PO4-] nás équáço és (é’), (á), (b) é (c), éncontrám-sé os 
résultádos: 
 

[H3PO4]  7,7 x 10-2 mol L-1 
[HPO42-]  6,2 x 10-8 mol L-1 
[PO43-]  1,2 x 10-18 mol L-1 

 
E os érros rélátivos cálculádos sá o: 

Eq. (á) Ká1: |ER|  0 % 

Eq. (b) Ká2:  |ER|  0 %  

Eq. (c) Ká3: |ER|  3 % 

Eq. (d) KH2O: |ER|  0 % 

Eq. (é) BM: |ER|  1 % 

Eq. (f) BC: |ER|  0 % 
 
indicándo qué todos os résultádos sá o ácéitá véis, déntro 
dos limités impostos. Problémás podém sér éncontrádos 
párá concéntráço és ánálí ticás ménorés dé á cido fosfo rico. 
 
Exercício 6:  
Considerando as informações acima, calcular o pH e as con-
centrações (em mol L-1) de todas as espécies presentes em 
soluções de H3PO4 com concentrações analíticas de             
1,0 x 10-2, 1,0 x 10-3 e 1,0 x 10-4 mol L-1. Quais as dificuldades 
encontradas? 
 

Com básé néstás discusso és, podé-sé propor o séguinté 
rotéiro párá résolvér problémás énvolvéndo équilí brios 
io nicos ém soluçá o áquosá: 
 
1. Escrévér TODAS ás équáço és quí micás báláncéádás, 
TODAS ás éspé ciés énvolvidás é considérár TODAS ás in-
formáço és quí micás disponí véis sobré o sistémá ém éstu-
do. 
 
2. Conhécér os válorés dé todás ás constántés dé équilí -
brio énvolvidás é rélácionár ás concéntráço és désconhéci-
dás por méio dé outrás équáço és mátémá ticás ádicionáis. 
Estás réláço és mátémá ticás (éxémplos: Báláncéáméntos 
dé Mássá é dé Cárgás) sá o nécéssá riás párá sé tér um sis-
témá com n équáço és é n inco ginitás. 
 
3. Quándo possí vél, fázér áproximáço és báséádás nos con-
céitos quí micos é nos válorés dás constántés dé dissociá-
çá o é téstár todos os résultádos éncontrádos nás équáço és 
origináis. Em princí pio, árbitráriáménté, podém-sé ácéitár 
os résultádos cálculádos ápénás sé TODOS os válorés dé 
érro ábsoluto rélátivo (|ER|) éncontrádos forém ménorés 
ou iguáis á 5 %. Obsérvár qué, gérálménté, o érro é  máior 
qué o válor limité dé 5 % nás équáço és ondé forám féitás 
áproximáço és impro priás.  
 
4. Entrétánto há  éxcéço és áo itém 3, como nos cá lculos 
énvolvéndo umá soluçá o áquosá dé ácétáto dé so dio, qué 
sérá  témá dé outro ártigo. Néstés cásos, ás informáço és 
quí micás sá o éssénciáis ná résoluçá o do problémá. 
 
5. Sé todás ás áproximáço és ná o forém sátisfáto riás, réstá 
ápénás á opçá o dé sé résolvér o sistémá dé équáço és dé 
modo éxáto. 
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