Equilibrio Acido-Basico

Agua : solvente das reacdes
quimicas
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Introducao

* Polaridade molecular: moléculas que
possuem uma maior concentracao de cargas
numa parte da molécula. Os elétrons sao
compartilhados de forma desigual.

e Apolar: as cargas elétricas das moléculas
estao distribuidas uniformemente. O
compartilhamento de elétrons € equilibrado.

* Dipolo: moléculas que contém extremidades
positivas e negativas.



Conceitos

* Hidrofilico: substancia que possui afinidade
pela agua. Ex: compostos polares

* Hidrofdbico: substancia que nao possui
afinidade pela agua. Ex: compostos apolares

* Anfipatico: substancia que possui porcao
hidrofilica e hidrofébica. Ex: acido graxo



Agua
 Formada por dois atomos de H unidos por
ligacdes covalentes a um atomo de O.

* O O é mais eletronegativo (atrai mais
elétrons), tornando desta forma a
molécula da agua polar.



Agua

* As moléculas de agua sao ligadas entre si por
pontes de hidrogénio.

* A carga residual positiva do hidrogénio,
guando ligado ao oxigénio, permite a
interacao deste com um par de elétrons nao
compartilhado de outro elemento
eletronegativo, devido a interacoes
eletrostaticas.



Pontes de hidrogénio
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Agua como solvente

* Principio da atracao eletrostatica entre cargas
opostas.

* Extremidade negativa do dipolo da agua atrai
ions positivos ou a extremidade positiva de
outro dipolo

* Essa atracao faz com que as moléculas
(alcoois, aminas e acido carboxilico) se
dissolvam.



Agua como solvente

* NaCl (soluto)+ agua(solvente):
* NaCl é quebrado em ions Na* e Cl-.

* Osions Na* serao atraidos pelo atomo de
oxigénio da molécula da agua, enquanto os
ions Cl serao atraidos pelo hidrogénio da
molécula da agua.



Estrutura do cristal de NaCl




Agua como solvente

* As interacoes entre moléculas apolares e a
agua sao fracas.

* O dipolo permanente da agua pode induzir
um dipolo temporario nas moléculas apolares
pela distorcao da nuvem eletronica, mas é
insuficiente para promover uma interacao.
Essas substancias sao chamadas de
hidrofdbicas.



Equilibrio acido-basico

Dissociacao da agua

* O grau de dissociacao da agua em ions H* e
OH- é pequeno, mas importante para
influenciar as propriedades dos solutos.

Grau de dissociacao da agua:

Keq= [H+].[OH-] / [H,0] [55,5M]

1,8 x 10 16 = [H+].[OH-] / 55,5

[H+].[OH-] =1.1014

Kw = [H+].[OH-] = (1.107).(1.107) = 1.10ion g/L



Calculo de pH

* Na agua, a temperatura ambiente, a concentracao
de H* = 1x107 mol/L

* pH = -log [H*]

pH =-log [1.107]

pH= - [logl +(- 7).log 10]
pH=-[0+(-7).log 10 ]
pH=7.1=7

pH+pOH =14



pH - potencial hidrogenionico

e Valor que indica o indice de acidez, alcalinidade e
neutralidade do meio.

* Esta diretamente relacionado com a quantidade de
ions H* em uma solucao.

sumo de amoniaco
limag saliva camercial

pOH14 13 12 11 10 9 & 7 6 5 4 3 2 1 0

comerciai



Exercicios:

 1.Qual o pH de uma solucao com:
a.[H;0*]1 =10°M
b.[OH] =10° M

 2.Sabendo-se que para encontrar a[ ] de uma substancia com
base no valor de pH da solucdo, utiliza-se a formula [H*]=10°"
calcule a concentragdo de H;0* em pH:



Calculo

3. Qual o pH de uma solu¢ao com 1,39 x 1038

pH = -log [H*] [H*] =1,39.10°8
oH= - [log 1,39 + (-8) . log10]

oH = - (0,143 -8.1)

oH =- (- 7,857)

oH = 7,86




Equilibrio Acido-Basico

* Bases: sao substancias que, quando em solucao aquosa,
se dissociam fornecendo ions OH"

H20
NaOH == Na* + OH-

e Acidos: s3o substancias definidas como doadoras de

protons —ions H* quando em solucao aquosa. Estes ions

por sua vez reagem com a agua formando o ion H,0*
também chamado de Hidronio.

H20
HCl = H* + CI



Acidos
 Podem ser classificados quanto ao grau de
forca (dissociacao em agua)como:
— Forte: Grau de ionizacao acima de 50%
— Semi-forte: Grau de ionizacao entre 30% a 50%
— Fraco: Grau de ionizacao de 10% a 30%
— Semi-fraco: Grau de ionizacao de 4% a 10%

— Superfraco: Grau de ionizacao de 1% a 4%
— Insignificante: Grau de ionizacao até 1%



Quadro 9.1
Acidos e Bases

Nome Acido —— Préton + Base Nome
Acido
cloridrico HCl H* Cl™ Cloreto
Acido Acético CH,COOH H* CH5;C00~ Acetato
Amoénia NH,' H* NH, Amoniaco
Acido Fosférico H,PO, H* H,PO, Fosfato |
Fosfato H,PO% H* HPO3 Fosfato Il
Fosfato II HPO H* PO; Fosfato III
Aminodcido OOH H* CO0™ Aminodcido
(cdtion) R<§IH s R< NH,* (hibrion)
Aminodcido 00~ H* R<COO" Aminodcido
(hibrion) RSNH;* NH, (anion)
Férmula Geral H A nH"* A=) Férmula geral
de 4cido de base




Acido e base

* Acido forte + base forte <~ sal + agua

HCI +  NaOH «—— NaCl+H,0

\/

Dissocia 100%
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Acido e base

« Acido forte + base fraca - Sal

HCl  +  NH, NH,Cl

pH<7 sal acido



Acido e base

» Acido Fraco + Base forte sal + 4gua

CH,COOH + NaOH CH,COONa + H,0

|

pH>7 sal basico




Constante de dissociacao
ou ionizacgao

Valor numérico utilizado para indicar a forca
de um acido, ou seja, a quantidade de H* que
ele libera quando em solucao aquosa
HA &=——— H" + A
Ka= [H+].[A-] [ mol/L ou M]
[HA]

Quanto maior o seu valor, mais forte € o acido




Constante de dissociacao
ou ionizacgao

* A acidez pode também ser expressa pelo pK,:
pK, = - log K,

* Quanto menor o valor de Pk,, mais forte sera
o acido.



Acido pirdrvico CH,COCOOH CH;COCOO- 3,16 x 103

Acido férmico  HCOOH HCOO- 1,44 x 104 3,75
lon amdnio NH4* NH3 5,6 x 1010 9,25
Acido H,CO, HCO,- 4,3 x 107 6,37
carbonico

Acido acético  CH,COOH CH,COO- 1,76 x 10 4,76

Acido fosférico H,PO, H2PO4- 7,25 x 1073 2,14



Curva de titulacao

* Atitulacdao € um experimento que consiste em
adicionar volumes medidos de base sobre
guantidades medidas de acido.

O ponto da titulacao no qual o acido estara
neutralizado é chamado de ponto de
equivaléncia

* O ponto da titulacao no qual o acido estara
50% na forma ionizada e 50% na forma nao —
ionizada é chamado de PKa



(@) Acido acético Acetato + H*

CH,;COOH CH;COO™ + H*
Ponto de equivaléncia
9,2 -
CH3;COO~
pH
i CH3;COOH]=[CH3;CO0™
Regido na qual o pH i [CH; 1=[CH; ]
16 " PKa
Muda pouco Ponto de inflexao
;I CH;COOH
I I I
0 0,50 1,00 NaOH

Moles de OH™ por mol de acido
(equivalentes-grama de base adicionada)



Titulante : solucao de concentracao

: conhecida

Durante a titulacao introduz-se um
eletrodo de pH no titulado, o que
permite medir o pH ao longo da titulacao

e tracar a curva de titulacao.

Titulado : solucao de concentracao

mmmm) desconhecida, mas volume
rigorosamente medido.



Titulacao

Ma.Va = Mb.Vb

Ex:

Titulante = 9,8 ml de solucdo com NaOH 0,1M/L
Titulado= 10 mL de solucao com HAc
Ma.Va = Mb.Vb

Ma.0,010 =0,0098.0.1 Ma=0,098M/L

Na= Nb N= M.x
0,098 = 0,1 ou seja

A normalidade do acido tem que ser igual a normalidade da
base.



Titulacao

» Acido forte x Base forte: Ponto de equivaléncia
em pH neutro.

» Acido forte x Base fraca: ponto de
equivaléncia em pH acido.

» Acido fraca x base forte: ponto de
equivaléncia em pH alcalino



Intervalo de pH de

Indicador Cor - pH baixo mudanga de cor Cor - pH alto
(aproximado)
Violeta de Metilo amarelo 0.0-1.6

Azul de Tornassol 1.0-6.9 azul-arroxeado

Azul de Timol (primeira transicao) 1.2-2.8 amarelo

Amarelo de Metilo 2.9-4.0 amarelo

Azul de Bromofenol amarelo 3.0-4.6 violeta
Vermelho do Congo azul 3.0-5.2
Laranja de Metilo 3.1-44 amarelo

Pdrpura de Bromocresol amarelo 5.2-6.8 violeta
Azul de Bromotimol amarelo 6.0-7.6 azul
Vermelho de Metila _4,4—6,2 amarelo
Vermelho de Fenol amarelo 6.6-8.0

Azul de Timol (segunda transicao) amarelo 8.0-9.6 azul

Fenolftaleina incolor 8.2-10.0 rosa-carmim
Timolftaleina incolor 9.4-10.6 azul
Amarelo de Alizarina R amarelo 10.1-12.0

Carmim de Indigo 11.4—13.0 amarelo




Tampao

e S30 as substancias que limitam as variacoes do

pH perante adicdes de pequenas quantidades de
um acido ou base forte.

 Formadas por um acido fraco e sua base
conjugada - sal

Tampao + H'e== H*Tampao

Tampao H* + OHe= H,O0 + Tampao



Tampao

* A capacidade de um tampao é dada pela
quantidade de acido ou base que um tampao
pode neutralizar antes que o pH comece a
variar a um grau apreciavel.

* Depende da quantidade de acido e base da
qgual o tampao é feito.



Tampao

Acidofraco /base fraca  Sal

T.Acetato CH;-COOH + CH;COONa
T. Bicarbonato H,CO, +  NaHCO,
T. Fosfato H,PO,- +  NaHPO,

T. Amonia NH,OH +  NH,CI



Tamp3o Acido acético + Acetato de Na

* Acetato de Na em solucao aquosa dissocia-se
em CH;COO™ + Na*

CH,COONa === CH,COO + Na*

Maior concentracao de acetato é proveniente do sal

* O acido acético pouco dissociara em CH3COO-
+ H*

CH,COOH ¢=== CH,COO" + H*



Tamp3o Acido acético + Acetato de Na

* Adicao de acido: elevacao da concentracao de
ions H* que sera neutralizada pela base
conjugada do tampao produzindo acido
acetico.

CH,COONa  ¢===== (CH,COO + Na*
CH,COO" + H* e==== CH,COOH

acetato acido fraco



Tamp3ao Acido acético + Acetato de Na

* Adicao de base: elevacao da concentracao de
ions OH™ que sera neutralizada pela acao do
acido acético do tampao.

CH,COOH + OH- ®=== CH,COO" + H,0

ac. Acético acetato



Tampao

* Equacao de Henderson- Hasselbach

Qual o pH resultante da mistura de 0,32 moles
de acetato de Na com 0,25 moles de acido
acetico? Pk =4,7

pH = pka + |Og Sal(aceptor)/éCidO(doador)
pH=4,7 + log 0,32/0,25
oH = 4,81



Sistema Tampao Fisiolagico
Tampao bicarbonato

* pH sanguineo: varia entre 7,35 e 7,45

e Equilibrio acido-basico controlado pelos
sistemas renal, respiratorio e sanguineo, via
sistema tampao.

* Alteracdes no pH sanguineo : acidose e
alcalose.



Tampao bicarbonato

* HCO;” e H,CO,
Anidrase carbonica
HCO; + H* &= H,CO, == CO, +H,0
 Aumento da concentracao de ions H* gera
aumento da concentragao de CO, que sera

eliminado pelo sistema respiratorio atraveés da
hiperventilacao.



Tampao bicarbonato

NaHCO,
HCl + NaHCO,; === NaCl+ H,CO,
H,CO, e  CO, +H,0

NaOH + H;C0, sy  NaHCO, + H,0



Tampao bicarbonato:
sistema renal

Liquido Células Ldmen
Intersticial Tubulares Tubular
Renal Na® + HCDS‘

N-a+ N8.+
. ATP
K +
s A A R R A HCOS_ + H+ H \ ¥
} H,CO
H,CO,4 2
* Anidrase
H,0 Carbbnica
Co, _ |- o + Y
55 DARSRISI, SES— CO,+H.O
L 2+ My

e Paracadaion H+ excretado, um ion bicarbonato volta para o sangue

 Osions bicarbonato ndao sao reabsorvidos facilmente, por isso voltam na forma de
CO2



Acidose

* Acidose respiratoria: diminuicao do pH plasmatico
causada pela hipoventilacao. Ex: obstrucao cronica,
edema pulmonar, pneumonia severa, etc.

> [CO2] > [H*] < pH
* Acidose metabdlica: diminuicao do pH plasmatico
causada por diminui¢ao na [HCO;] e aumento da

guantidade de acido no organismo que supere o
sistema tampao.

e Compensacao: Reabsorcao renal de bicarbonato e
hiperventilacao.



Alcalose

* Alcalose respiratoria: aumento do pH
plasmatico causada por uma hiperventilacao
gerando baixa concentracao de CO,.

Causas: concentracao sérica baixa de oxigénio,
febre, hipertireoidismo, etc.

< [CO2] < [H+] > pH



Alcalose

* Alcalose metabdlica: aumento do pH plasmatico
pela alta concentracao de bicarbonato, perda de
acidos (vOmitos), ingestao de substancias
alcalinas (bicarbonato de Na), diuréticos,etc.

* Compensacao:

— Aumento na excrecao de bicarbonato com formacao
de urina alcalina.

— Hipoventilacao



Disturbio acido-
base
Acidose metabdlica

Alcalose metabdlica

Acidose respiratoria

Alcalose respiratoria

Alteragao

Primaria

Reducado na
concentragao plasmatica
de HCO;-

Aumento na
concentracao plasmatica

Aumento na pCO2

Reduc¢ao na pCO2

Alteragao
compensatoria

Redugdo na pCO,
hiperventilacao

Aumento na pCO,
Hipoventilacao

Aumento na reabsor¢do
de HCO,- renal com
aumento na sua
concentragao plasmatica

Reducado na reabsorcao
de HCO,- renal com
reducao na sua
concentragao plasmatica



Tampao Fosfato

* Fosfato monossodico : NaH,PO,
* Fosfato dissodico : Na,HPO,

HCl + Na,HPO, === NaCl + NaH,PO,
NaOH + NaH,PO, === Na,HPO,+ H,0



Tampao fosfato

* Constituido por HPQO, ™ (ion f. monoacido ) € H,PO4"
HPO, + H* =) H,PO4

(base)
Liguido Celulas Ldmen
Intersticial Tubulares Tubular
Renal L
Na +NaH?O4‘
Na* Na’ l
HY + NaHPO,
HC03 ..................... HCQ3 LT
HCO.
2% ? Anidrase Nah PO,
Carbonica
CO, +
= CO,
L
ﬂ\\__/




Referéncia bibliografica

* FERREIRA, Carlos Parada; JARROUGE, Marcio
Georges; MARTIN, Nuncio Francisco.
Bioquimica Basica. 9.Ed. Sao Paulo:Editora

MNP, 2010. 356 p.

* MOTTA, Valter T. Biogquimica. 2.Ed. Rio de
Janeiro: MedBook, 2001. 488p.

 STRYER, L. Bioquimica. 62 Ed.Rio do Janeiro:
Guanabara Koogan, 2008.



