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Como a maioria dos indicadores 4cido — base, o azul de bromotimol é um &cido
fraco; tem Ka = 110", aproximadamente. Usando HIn para representar o acido
molecular e In" para representar a base conjugada formada quando o azul de
bromotimol se dissocia em agua, temos:

[H*][In"]

Hin(aq) ZH'(aq)+ L ™(aq)  Ka= =

Amarelo azul

A caracteristica essencial do azul de bromotimol, como a de todos os outros
indicadores acido- base, é que as duas espécies Hiln e In” tém cores diferentes.
Nesse caso, a molécula HIn é amarela e o ion In” é azul.

Ka  [In7] _ Ka\ [In~]
HT " [HIn 1Og([H+]> - log([HIn])

[In”]
—pKa + pH = log([HIn])

H = pKa + Log [ 1]
1 _ [In~] _ -
) Se pH>pKa=>log ([Hm]) > 0 =>[In] >[HIn]

A maior parte do indicador estara na forma iénica (no caso do bromotimol, a
solucdo estara azul).

2) SepH <pKa=>log(5=t) < 0=>[In] <[Hin]

A maior parte do indicador estara na forma molecular (no caso do
bromotimol, a solucdo estara amarela).

3) SepH =pKa=>log ({;’;n]]) =0 => [In] = [HIn]

A solucdo encontra-se no limiar da mudanca de cor, ou seja, no ponto de
viragem do indicador.

O pH de uma solucéo néo ¢ influenciado pela presenca de um indicador.

No caso do bromotimol, se [In] = [HIn], existem quantidades iguais de In" e Hin
presentes, e a solugdo serd verde (quantidades iguais de azul e amarelo). Isto
ocorre para pH = 7, neste caso.

Na prética, o azul de bromotimol muda de cor gradualmente, do amarelo para o
azul, quando o pH varia de 6 a 8. Como a maioria dos indicadores, ele tem uma
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faixa de variacdo de cor de aproximadamente 2 unidades de pH. Dizemos que 0
azul de bromotimol tem ponto final em pH = 7, visto que neste pH a variacédo de
cor é mais facilmente detectada.

O ponto final observado com qualquer indicador corresponde ao seu ponto de
viragem, quando [HIn] = [In’]. => ocorre para pH = pKa.

O ponto de equivaléncia da reacdo é o ponto para o qual quantidades
estequiométricas de acido e base tenham sido adicionados, ou seja, quando a
espécie a ser utilizada reagiu completamente.

Efetuando uma titulacdo acido-base, tentaremos selecionar um indicador que
mude de cor o mais proximo possivel do pH do ponto de equivaléncia da reacao;
uma titulacdo, com bons resultados quantitativos, é possivel somente se 0 ponto
final, estabelecido pelo indicador, ocorre realmente no ponto de equivaléncia da
titulacdo.

Como o pH do ponto de equivaléncia depende das forcas relativas do acido e da
base envolvidas (existe o efeito de hidrolise) ndo podemos usar sempre 0 mesmo
indicador para diferentes espécies de titulacdo acido-base.

Um indicador &cido-base possui 2 cores, uma para HIn e uma para In”; uma
terceira cor é, na realidade, uma mistura das outras duas, que surge quando
as concentracgdes de ambas as espécies sdo consideraveis.

1) Titulagdo de um &cido forte com uma base forte (ou vice-versa)

Se uma solucdo de uma base forte, como o NaOH, é adicionada
vagarosamente a uma solugdo de um acido forte, como o HCI, o pH da
solucdo serd inicialmente baixo e aumentara gradualmente, a medida que o
acido for neutralizado. Nas vizinhangas do ponto de equivaléncia, o pH varia
muito rapidamente com a adicdo de base. No proprio ponto de equivaléncia,
a variagdo de pH é extremamente rapida, elevando-se pelo menos 6 unidades
ao se adicionar uma s6 gota de base. O ponto de equivaléncia real é no pH 7,
desde que neste ponto as solugbes contenham somente um sal neutro, tal
como o NaCl.

Graéfico da titulagao:
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2) Titulagdo de um acido fraco com uma base forte
Exemplo: HC,H;0, (aq) + OH~ 2 H,0 + C,H30, (aq)

pH

Desde que o acido é fraco, o pH no comeco da titulacdo sera evidentemente
mais alto, algumas unidades, que o de um acido forte de mesma molaridade.
O pH aumenta mais rapidamente nas primeiras etapas da titulacdo, e
experimenta uma menor variagdo nas proximidades do ponto de
equivaléncia. No ponto de equivaléncia, a solu¢do contém apenas acetato de
sodio, basico (neste caso, em especial, o pH do ponto de equivaléncia é 9).

Tratando — se de um é&cido ainda mais fraco, que tem uma constante de

ionizacdo muito pequena, a porc¢do inicial da curva de titulacdo se eleva

ainda mais do que a do &cido acético. Isso tem o efeito de tornar mais dificil
a deteccdo do ponto de equivaléncia, visto que, a rapida variacdo do pH no
ponto de equivaléncia, que permite a determinac¢do precisa do ponto final,

pode se perder. Se titularmos uma solugio de HCN (Ka = 410™°) com

NaOH, observamos uma dependéncia do pH com o volume da base
adicionada. E realmente impossivel determinar precisamente a molaridade de
uma solucdo de HCN usando um indicador &cido-base na solucéo direta.

Graéfico da titulacéo:
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3) Titulacdo de uma base fraca com um acido forte
Quando um 4&cido forte, tal como o HCI, é adicionado a uma solucdo de
amonia, a reacdo acido-base é:
NHs(aq) + H*(aq) 2 NH,"(aq)

A solucdo de NHj é inicialmente bésica, mas com um pH mais baixo que
teria se a base fosse forte e de igual molaridade. O pH cai quando o &cido é
adicionado, com uma queda mais pronunciada quando se aproxima do ponto
de equivaléncia. A solucdo, no ponto de equivaléncia, contém apenas NH,Cl,
e é acida devido a presenca do NH," Neste caso, 0 pH no ponto de
equivaléncia é aproximadamente 5. Analogamente aos acidos, se a base for
muito fraca ndo é possivel titular, pois as varia¢cdes de pH sdo muito lentas
nas proximidades do ponto de equivaléncia, resultando em um patamar
demasiaglé) curto. Seria muito dificil, por exemplo, titular o ion acetato (Kb =
5,6+ 10™).

Graéfico da titulacéo:
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4) Titulagdo de &cidos poliproticos fracos com uma base forte
Exemplo: acido oxalico
H,C,0,(aq) 2 HC,0, (aq)+ H" Kal=5,9-1072
HC,0, (aq) 2 C,0,° (aq)+ H* Ka2 =6,4-107°

Devido a diferenca de grandeza entre os Ka, pode-se considerar que todo o
hidrogénio acido serd proveniente da 1% ionizacdo. O primeiro ponto de
equivaléncia ocorrera quando este hidrogénio inicialmente presente for
completamente neutralizado. J& o segundo ponto de equivaléncia ocorre
quando a reacdo se completa. No sequndo ponto de equivaléncia, haverd
apenas anion oxalato, basico, e a solucdo serd, portanto, alcalina.Neste caso,
0 pH seré aproximadamente 8,4.

Grafico da Titulacéo:

5) Titulacdo de acido fraco com uma base fraca

Na titulacdo de um acido fraco com uma base fraca, o pH inicial sera mais
alto do que se fosse um écido forte e o pH final tendera a ser mais baixo que
se a base fosse forte. A variacdo de pH é lenta proximo ao ponto de
equivaléncia, e também apds este ser atingido. O pH do ponto de
equivaléncia tendera a ser proximo a neutralidade, porém serd mais basico
ou mais acido dependendo das forcas relativas entre o &cido e a base
utilizados.

Grifico da titulagiio do acido acético (Ka = 1,8 » 10™°), com concentracao
0,1M, com aménia (Kb = 1,8:10), de concentracéo 0,1M (neste caso, em
especial, o pH do ponto de equivaléncia sera 7, reflexo do fato de o Ka
ser igual ao Kb, indicando iguais forcas relativas).
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Célculo do ponto de equivaléncia de uma titulacdo de um &cido fraco
por uma base fraca

Sejam duas espécies genéricas, HA e BOH, respectivamente, um é&cido fraco

e uma base fraca. No ponto de equivaléncia, existira uma solucdo aquosa so
sal AB, que pode sofrer hidrdlise.

HA(aq) 2 H*(aq) + A=(aq) Ka
BOH(aq) 2 B*(aq)+ OH (aq) Kb

A reacdo de hidrolise do sal AB é dada por:
BA(aq) + H,0(l) 2 HA(aq)+ BOH(aq) Kh

Considere que a concentragcdo molar do sal AB, no instante de sua formacao,
era M. Seja a o coeficiente reacional da hidrélise, definido como

Quantidade de sal que se hidroliza

a = ; Y =
Quantidade de sal inicialmente em solucao

concluimos que a quantidade de sal que sofre hidrélise é dada por Ma. E
possivel agora montar uma tabela de equilibrios para averiguar o pH. Porém,
primeiro devem ser observados dois aspectos:

[H*][A”] o HAL
QZW:>[H ]—Kam (l)
[0H7][B*] 1 _ onBOH]
Kb = W => [OH ] = Kb [B+] (ll)



BA(aq) + H,0(l) 2 HA(aq) + BOH(aq)

ESPECIES INICIALMENTE PRESENTES M - 0 0
ESPECIES QUE REAGEM Ma - Ma Ma
ESPECIES AO TERMINO DA REACAO M(1-a) - Mot Ma

Por outro lado, sabe-se que o sal que se encontra em solucéo esta na forma
ionica, ou seja, na forma de fons A* e B’, tais que a concentragdo molar
destes ions é igual a concentracdo molar do sal, ou seja:

[A7] =[BA]=M(1 - a)
= [BA] = M(1 - @)

—

oo

+

[—
I

Substituindo estes valores e as concentragdes de HA e BOH indicadas na
tabela nas expressdes (i) e (ii), obtemos:

e [HA]_K Ma
7] = Kap = Kayra—o
L [BOH]_ Ma
[OH ]—Kb [B+] _Kb]W(l——a)

Dividindo uma equag&o pela outra, chega-se a uma formula bastante atil, de
validade geral para solucoes de sais formados na neutralizacdo de um 4cido
forte por uma base forte:

[H] Ka
[OH-] = Kb

Dependendo do enfoque do problema, pode ser necessaria, também, uma
analise mais cuidadosa do equilibrio; deve ser calculada, entdo, uma
expressdo para a constante de hidrolise, Kh. Escrevendo, no lugar de BA(aq),
B*(aq) e A(aq), que sio as espécies presentes de fato em solugio:

[HA][BOH] [HA][BOH] [H*] [0H"]

[A-]1[B*] =~ [A"][B*] [H*] [OH™]

(HAl  [BOH] . 1 1
= e o WO = gg g KW
- Kw
Kh = Ka-Kb




Substituindo na expressdo de Kh os valores de concentragéo indicados pela
tabela,

_[HA][BOH]  M?a? a )2
h {(1 — a)}

[A-1[B*]  M2(1—a)?

[

— Kw a
Kh = Ka-Kb (1—-a)

Uma solucdo cujo pH varia muito pouco com a adi¢do de acidos ou bases €é dita
tamponada. Para ter uma acdo tamp&ao, uma solucdo deve ordinariamente conter
duas espécies: uma capaz de reagir com os ions H" e uma capaz de reagir com o0s
ions OH’; além disso, essas espécies reguladoras do pH ndo devem reagir entre
si.
Geralmente, uma solugdo-tampédo € composta da mistura de um acido fraco com
sua base conjugada, ou de uma base fraca e seu acido conjugado.
Durante a titulacdo de um acido ou uma base fraca, durante certo periodo
de tempo coexistirdo, em solucdo, o acido (ou a base) fraco (a) e sua base (ou
acido) conjugada (0). Durante este periodo, o sistema estara tamponado. Na
titulacdo de um &cido fraco por uma base fraca, a adicdo de base inicialmente
provoca a neutralizacdo do acido, e coexistirdo acido fraco e sua base conjugada,
havendo um tampdo acido. Apds se atingir o ponto de equivaléncia, coexistirdo
base fraca e seu acido conjugado, havendo um tampao basico.
Um dos tampdes mais simples pode ser preparado pela adi¢do de acido acético a
uma solucdo de acetato de sddio. Se uma base forte é adicionada a mistura, 0s
ions OH" reagirdo com o acido acético:

HC,H;0, (aq) + OH (aq) 2 H,0+ C,H30, (aq)

Esta reacdo € quase quantitativa, assim, o OH™ adicionado serd quase
completamente removido. Por outro lado, a adicdo de acido forte a solucédo
resulta em reagdo dos fons H* dos acidos com os ions acetato:

CH30,” (aq) + H*(aq) 2 HCH30,(aq)

Em ambos os casos, 0 OH ou 0 H' adicionados sdo consumidos e sdo impedidos
de produzir uma variacido brusca do pH gue ocorre guando um acido forte ou
uma base forte sdo adicionados & agua ou s uma solucdo ndo requladora.

Para o calculo do pH de uma solucdo-tampéo, devemos utilizar a equacdo de
Henderson — Hasselbalch. Ela baseia-se na aproximacdo de Henderson, que
afirma, sobre um sistema tamponado:




1) Paraum tampdo acido (HA(ag) 2 H'(aq) + A(aq) )
[HA] é a concentrac&o inicial do acido. Como a ionizag&o é baixa, considera-
se que o &cido praticamente ndo ioniza, ou seja, [HA] permanece constante e
0 acido ndo origina H*. Assim, [A] é apenas proveniente da dissociagio
ibnica do sal presente (sal este que pode ter sido adicionado a0 meio ou
formado pela neutralizacao parcial do acido).

2) Analogamente para um tampao basico (BOH(agq) 2 B(aq) + OH(aq) ),
fazendo as correspondéncias entre &cidos e bases.

» Deducao da equacéo de Henderson — Hasselbalch

1) Para um tampdo &cido
HA(aq) 2 H'(aq) + A'(aq)

[H*][A7] o [HA]
Ka=w=> [H ]—Kam
log[H*] =1 {K [HA]}—I (Ka) +1 @
og = log a[A_] = log(Ka og[A_]
HA A~
—log[H*] = —log(Ka) — log [[A‘]] = —log(Ka) + log [[HA]]
A-
pH = pKa + log [[HA]]
2) Para um tampé&o basico
BOH(agq) 2 B*(aq) + OH (aq)
_ [oH7][B*] _ _,_ . [BOH]
Kb = W—> [OH] = Kb (B7]
BOH BOH
log[OH™] = log{ Kb %} = log(Kb) + log%
[BOH] [B¥]

—log[OH™] = —log(Kb) — log = —log(Kb) + log

[B*] [BOH]

[B*]
pOH = pKb + log ———

[BOH]




Kw = [H][OH] => log(Kw) = log[H"] + log[OH] => pKw = pH + pOH

Logo, pOH = pKw — pH. Substituindo esse valor na equagéo encontrada acima
para pOH:

[B*]

pKw — pH = pKb + log (BOH]

[BOH]
pH = pKw — pKb + log ——

[B*]

No ponto de equivaléncia de uma titulacdo, j& ndo existe mais o acido (ou a
base) fraco inicial, de modo que a aproximacao de Henderson ndo é mais valida.
Para calcular o pH do ponto de equivaléncia, deve ser usado o equilibrio de da
hidrélise salina:

A~ (aq) + H,0(l) 2 HA(aq) + OH (aq)
ou B*(aq) + H,0(l) 2 BOH(aq)+ H*(aq)
ou BA(aq) + H,0(l) 2 HA(aq)+ BOH(aq)

que é equivalente a
B*(aq) + A (aq) + H,0(l) 2 HA(aq)+ BOH(aq)

conforme ja visto.

Considera-se que o nimero de mols inicial da espécie A" (ou de B*, ou de AB) é
igual ao nimero de mols inicialmente presente do acido (ou base), em solucéo,
pois este foi completamente neutralizado, e que tanto o nimero inicial de mols,
neste equilibrio, de HA (ou BOH) e de OH™ (ou H™) ¢ zero, de modo analogo ao
que foi feito anteriormente para o calculo do pH no ponto de equivaléncia da
titulacdo de um &cido fraco por uma base fraca (as formulas encontradas para
este caso ndo sdo validas para 0s outros tipos de hidrélise mencionados).

O tampdo tem a vantagem do fato de que uma mistura contendo quantidades
aproximadamente iguais do &cido fraco e de sua base conjugada tem um pH
relativamente estavel.

A capacidade do tamp&o para absorver fons H* ou OH" é limitada. Caso seja
adicionado suficiente acido forte (ou base forte), a base conjugada (ou o acido
fraco do tampdo) serd consumida, e o &cido forte (ou a base forte) predominara
no sistema.

O valor 6timo de pH para um tampao ocorre quando a concentragao do acido (ou
base) fraco e sua base (ou acido) conjugado € igual. Na equacéo de Henderson,
isto significa que pH = pKa é o valor 6timo de pH.
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A faixa de pH de um tampdo € limitada, normalmente, a uma unidade acima ou
abaixo do valor 6timo. Em termos de concentracgdes:

pKa—1<pH <pKa+1

B [A7]
pH = pKa + logm

A
pKa—1< pKa+log[ <pKa+1

[HA]

[A7]

—1< log <1

[HA] —

De modo analogo, conclui-se que a relagdo também é valida para um tampé&o
béasico, fazendo as correspondéncias necessarias.

Percebe-se que, conhecido o pH de uma solugdo-tampao cujas concentragdes das
espécies sdo conhecidas, é possivel determinar o pKa do &cido (ou o pKb da
base).

R . . [A o
A medida que a proporcao ﬁ aumenta, comeca a haver uma preponderancia
de espécies A" em relacdo as espécies HA. Assim, o tampdo tera um bom efeito

em relacdo a adicdo de &cido forte, mas ndo com relacdo a adicdo de base forte.
Analogamente, a medida que a proporcao diminui, passa a haver preponderancia
de HA, e o efeito tamponante é bom em relacéo a adicdo de base forte, mas nao
em relacdo a adicdo de acido, pois existem poucas espécies A” para neutralizar o
acido (o argumento é analogo para um tampdo de base fraca com seu &cido
conjugado).

Um problema importante consiste em determinar o pH de uma solucéo que
contenha um anion da forma (H-A)™, cuja concentracéo molar é M.

Seja um &cido hipotético H,A. As equacbes de suas n ionizacles sao:

HnA(aCI) : H+(aQ) + H(n—l)A_(aCI) Kal
H(n—1)A_(aCI) 2 H+(aq) + H(n—z)l‘l_2 (aq) Ka,
Hanm-2A"%(aq) 2 H*(aq) + Hpn-3A7(aq) Kas

Hp-e-agA™ %P (aq) 2 H*(aq) + Hp-e-10A" " P(aq) Kag-1y
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Hipn--1 A" P(aq) 2 H*(aq) + Hu-nA™(aq) Kagy,
Hu-nA™(aq) 2 H*(aq) + HpoeiyA~ "V (aq) Kagy

HA"™Y(aq) 2 H¥(aq)+ A™(aq) Kay,

O anion (HnA)™ € anfiprético, ou seja, pode atuar como &cido, cedendo ions H' , ou
atuar como base, recebendo um fon H*. Isso pode ocorrer das seguintes formas:

Han-xnA™(aq) 2 H*(aq) + HpoenyA” 9 (aq) Kagen
H(n—x)A_x(aCI) +H,0() 2 OH_(CIQ) + H[n—(x—l)]A_(x_l)(aq) Kb

A segunda reagdo corresponde a hidrdlise do ion. Fazendo procedimento analogo ao
utilizado na determinacdo da constante de hidrélise do sal formado na neutralizacdo de
um &cido forte por uma base forte:

[H[n—(x—l)]A_(x_l)] [OH_] _ [H[n—(x—l)]A_(x_l)] [OH_] [H+]

Kb = = .
[Hen-xA™] [Ho—xyA™] [H*]

_ Hp-g-1ya™ Y]
[Hen-s)A™¥] [H*]

- [H¥][0HT]

1

= " Kw
Ka(x)

Kb = Kw
Ka(x)

O ion sera acido se Kan+1) > Kb e sera basico se Kb > Kay.y).

Considere uma solugéo onde foi dissolvido um sal hipotético BHxA, onde B™ é o
cation (contra-ion). Levando em conta as duas expressdes de equilibrio acima e o
principio da conservacdo da massa, ou seja, fazendo o balanco de massas das reacdes,
temos que:

[BH(n—x)A] = [B+x] = [(H(n—x)A)_x]inicial

Esta quantidade inicial de fons HiA™ serd igual a quantidade final de fons Hp)A™
somada a quantidade de ions que reagiu em cada uma das reacfes. Devido a
estequiometria, a quantidade de ions que reagiram na primeira reacdo serd igual a
quantidade de H.s1A ™Y que se formou, e a quantidade de fons que reagiram na

12



segunda reacdo é igual a quantidade de H(n.(x.l))A'(X'l) que se formou. Assim, chega-se a
seguinte relacéo:

[(Hin-04) " iniciat = [(Hn-A) ™| + [Hin-+ 104~ ] + [Hpe o1y A~ 7]
Para o equilibrio eletrostatico do meio, deve ser respeitado o balango de cargas, ou seja,
a soma das cargas das espécies positivas, tomada como o produto do médulo do

estado de oxidagao pela concentracéo, deve ser igual a soma das cargas das espécies
negativas. Sendo assim:

X[(Hin-0A) ] + (¢ + D[Hp e A 0] + (x = D[Hpe-1pA” V] + [0H]
= [H] + x[B*]

Como visto acima, [B**] = [(Hn-xA) *liniciar, de modo que, pela equagéo do
balango de massas,

X[(Hn-0A) 7] + (¢ + D[Hpn-eranAd™ D] + (x = D[Hp-e-1y 4~ ] + [0H7]
= [H+] + x[(H(n—x)A)_x] + x[H[n_(x+1)]A_(x+1)] + X[H[n_(x_l)]A_(x_l)]

Logo,

[Hine e A Y] = [Hpe oA P] + [0H7] = [H*] ()

Temos, também, trés expressdes de equilibrio,

[Hip- sy A+ )[HY]

—(x+1) [H(n—x)A_x] ..
Kagyr) = HooA] = [Hp-erny4 |= TKG'(JC+1) (it)
= W _ [Hne A" PN 0HT]
Ka [Hin-xyA™*]
HopnA™*] Kw
H oo ya-G-D] = o4 idi
[Hin-e-) ] [0H]  Kag (idi)
N 3 : Kw ]
[H*][OH" ] = Kw=[0H ] = T (iv)
Substituindo as expressoes (ii), (iii) e (iv) na expressao (i):
[HnA™] [Hn-wA™] Kw  Kw
K _ . =[H*
[H+] A(x+1) [OH_] Ka(x) + [H+] [ ] (U)
Substituindo (iv) em (v):
[H(n—x)A_x] [H] Kw
———K — |Hp—nA™* =[H*
[H+] Ax+1) [ (n-x) ]Ka(x) + [H+] [ ] =
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[H(n—x)A_x]} s

1
—{[H(n_x)A‘x]Ka(x+1) + Kw} = [H*] {1 +

[Ht] Ky
[H*]? = {Hn-nA™"|Kagsn + Kw)
[H (n—x)A_x]
1400 7
Ka(x)
1 T 707

1 [Hin-nA~*]
[+

Ka(x)

Como a hidroélise ocorre em pequena extensao para ambos 0s casos, ou seja, tanto
para a reacdo relacionada ao aumento da acidez quanto para a reacao relacionada
ao aumento da alcalinidade, pode-se considerar que a concentracdo de ions (Hn.-
WA)” mantém-se praticamente constante, mesmo com 0 avanco das duas reacdes.
Assim:

[H(n—x)A_x] = [(H(n—x)A)_x]inicial =

[H] = {[(H(n—x)A)_x]inicialKa(x+1) + KW}

[(H(n—x)A) _x]inicial}
1+
{ Ka(x)

Ou seja, 0 pH é determinado pelas constantes de equilibrio Kaxs1), Kaw), Kw e pela
concentragdo molar inicial de (HnxA)™, que nada mais é do que a relacéo entre a
quantidade de mols do sal BH,.A que foi dissolvida e o volume da solugdo. Trata-se,
portanto, de um sistema tamponado, para o qual o pH é fixo.

ESTA DEDUCAO E VALIDA PARA UMA SOLUCAO NA QUAL FOI
DISSOLVIDO O SAL BHnxA, e ndo para uma solucdo na qual é adicionado o
acido H,A. Dada a forma geral como foi deduzida, conclui-se que é valida para
qualquer &cido poliprotico e quaisquer dos seus sais.

Vamos agora analisar um caso especial e muito importante da equacgao acima. Para isso,
devemos desenvolvé-la um pouco além, obtendo:

[Ht] = Ka(x){[(H(n—x)A)_x]inicialKa(x+1) + KW}
{Kag) + [(Hin-4)iniciat}
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Para o caso em que a constante Kag e a constante Kax+1) sejam ambas muito
pequenas, e que o valor da concentracdo molar inicial do sal seja muito maior do
que estas constantes, entdo praticamente ndo ocorre hidrélise em nenhum dos sentidos,
de modo que

Ka(x) + [(H(n—x)A)_x]inicial ~ [(H(n—x)A)_x]inicial

Deste modo,

Ka(x){[(H(n—x)A)_x]inicialKa(x+1) + KW} _
{Ka(x) + [(H(n—x)A)_x]inicial}

Ka(x) [(H(n—x)A)_x]inicialKa(x+1) Ka(x)KW _
[(H(n—x)A)_x] inicial [(H(n—x)A) _x]inicial

KagyKw
(H(n—x)A)_x]inicial

\/Ka(x)l(a(x_ﬂ) + [

O produto Kag)Kw < Ka(,). Como a constante Kay) e a constante Ka.1y séo ambas
bem menores que a concentracdo molar inicial do sal,

KagKw 05 |Ka K . Kawkw R—
U= [Raxha ~ JKagKag 1
[(Hin-0A4) " liniciat R T T (H—yA) " |imicial 08 A(x+1)

[H+] = ,/Ka(x)Ka(xH) =

1
—log[H*] = —log(Ka)Ka+1))2 =

1
pH = 5 [~ 108(Kagy) ~ log(Kagea)]

1
pH = > [pKagy + pKagsn)

ESTA FORMULA SO E VALIDA PARA O CASO PARA O QUAL FOI
DEDUZIDA, AQUELE EM QUE A IONIZACAO E TAO BAIXA QUE TANTO
[H'] QUANTO [OH] PODEM SER DESPREZADAS, A CONCENTRACAO DO
SAL PRATICAMENTE NAO VARIA E E BEM MAIOR QUE AS
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CONSTANTES. A aplicagdo destas consideragdes, no passo algébrico em que foi feito
0 balango de cargas, levaria diretamente a esta formula. Porém, esta, ao contrario da
férmula anterior, ndo é valida sempre, e deve ser utilizada com cautela. A formula
anterior é sempre preferivel, e leva aos resultados sem a necessidade de fazer varias
consideracdes tedricas.
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