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Conceito de pH 

A acidez e a basicidade de uma solução aquosa dependem dos números relativos de íons H+ e OH- presentes. A água pura contém H2O molecular e quantidades pequenas, porém iguais de íons de H+ e OH-.Diz-se solução ácida quando a concentração de íons hidrônios [H+] dado entre colchetes [mol/L] é maior que a concentração de íons hidrônios [OH-] e solução básica o inverso.

Os ácidos podem ser definidos como doadores de prótons e as bases como receptores de prótons. Cada ácido tem uma tendência característica para perder seu próton em solução aquosa. 
Em 1909, Sörensen propôs que a medida da concentração hidrogeniônica de uma solução aquosa, quando esta possui baixa concentração hidrogeniônica [H+], seria melhor definida pelo seu respectivo cologaritmo (é um numero igual ao seu logaritmo de sinal trocado) decimal na base dez. Assim se poderia evitar o uso de expressões matemáticas com expoentes negativos. Definiu então o pH (ou potencial hidrogeniônica da solução):

Colog [H+]= 1/ log[H+] => pH= - log [ H+]
Aplicando a notação de Sörensen para expressar a concentração [ OH- ] e avaliar a alcalinidade de solução, define-se pOH (ou potencial hidroxiliônico) : 
pH= - log [ OH- ]
Associando as fórmulas (1) e (2): 


[ H+ ] = [ OH - ] = 10-7   ou    [ H+ ] . [ OH - ] = 10-14

Os colchetes representam as concentrações expressas em moles por litro. Sabendo que na água pura, uma vez que as concentrações dos íons hidrônios e hidroxilas são iguais e aplicando logaritmos e substituindo adequadamente pelas fórmulas (1) e (2) , teremos:
pH + pOH = 14 


As medidas de pH são um dos procedimentos mais importantes e mais freqüentes na pratica da bioquímica. O pH afeta a estrutura e as atividades das macromoléculas biológicas como, por exemplo: atividade catalítica das enzimas, diagnósticos de doenças etc.
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Figura 1-Ilustra a dissociação da água e as diversas formas de expressar a concentração dos íons hidrogênio dissociados.
Para cada 1 molécula de água dissociada em H+ e OH-, há 10.000.000 de moléculas não dissociadas. A concentração do H+ na água, portanto, é de 1/10.000.000 ou seja 0,0000001, conforme representado na figura 1.
Para facilitar a comparação dessas pequenas quantidades de íons, foi adotada a fração exponencial, ao invés da fração decimal. Assim, pela fração exponencial o valor de 0,0000001 é expresso como 10-7, chamada "potência sete do hidrogênio", e significa a sua concentração na água. Para evitar a utilização de frações exponenciais negativas, foi criada a denominação pH, que representa o logarítmo negativo, ou seja, o inverso do logarítmo, da atividade do íon hidrogênio.

Tipos de soluções
As soluções são classificadas em neutras, ácidas e básicas. Sendo que:

Solução neutra: [ H+ ] = [ OH- ]

Solução ácida: [ H+ ] > [ OH- ]

Solução básica: [ H+ ] < [ OH- ]

Com esse embasamento teórico podemos concluir que:

	Água pura:
	pH=7
	pOH=7 

	Soluções ácidas
	pH < 7
	pOH > 7

	Soluções básicas
	pH > 7
	pOH < 7


Notem, que quanto maior for a acidez de uma solução, maior será [H+], porém menor será o pH, por exemplo:

	Água pura:
	[H+]=10-7
	pH=7 

	Sol. HCl 0,0001M
	[H+]=10-4
	pH= 4 

	Sol. HCl 0,1M
	[H+]=10-1
	pH =1


A Tabela 1 mostra o pH de algumas soluções comuns e a Tabela 2 mostra os intervalos de pH de fluidos corporais.

Tabela 1 - soluções comuns
	Material
	PH

	Material de limpeza com amoníaco
	11,8 - 12,4

	Leite de magnésia
	10,5 - 10,6

	Água do mar
	8,2 - 8,3

	Sangue humano
	7,3 - 7,5

	Água pura
	7,0

	Leite de vaca
	6,3 - 6,6

	Suco de laranja
	3,0 - 4,0

	Vinagre
	2,6 - 3,0

	Suco de limão
	2,2 - 2,4

	Suco grástrico
	1,6 - 1,8


Tabela 2 – Fluidos corporais.
	Material
	pH

	Liquido Amniótico 
	6,9 – 7,4

	Bile (vesícula)
	5,6 – 8,0

	Suco gástrico 
	1,6 – 1,8

	Sangue humano
	7,3 - 7,5

	Sucos intestinais
	6,3 – 8,0

	Leite 
	6,3 - 6,6

	Saliva 
	5,8 – 7,1

	Sêmem
	7,2 – 8,0

	Fezes 
	7,0 – 7,5

	Suor 
	4,0 – 6,8

	Lagrimas 
	7,0 – 7,4

	Urina 
	4,6 – 8,0

	Secreção vaginal
	3,4 – 4,2


Solução Tampão 

Uma solução tampão (ou simplesmente tampão) é uma solução que praticamente não sofre variação de pH quando adicionamos uma pequena quantidade de acido (íons  H+) ou base (íons OH-). É uma solução que contém um ácido e sua base conjugada, em concentrações aproximadamente iguais.    

As soluções-tampões são, em geral, soluções de 

· um acido fraco e um seu sal ou

· uma base fraca e um seu sal

Um bom exemplo é uma solução de ácido acético e íons acetato em concentrações quase iguais. De que maneira a combinação CH3COOH / CH3COO- tampona a solução? Considere o seguinte equilíbrio:

CH3COOH(aq)  [image: image3.png]


  CH3COO-(aq) + H+(aq)
Se as concentrações de ácido acético e de acetato são aproximadamente iguais, podemos facilmente deslocar o equilíbrio para qualquer um dos sentidos da reação. A adição de H+ torna mais prótons disponíveis para os íons acetato capturarem, o que provoca um deslocamento para a esquerda, no sentido do consumo de H+, para que [H+] se mantenha constante. Já a adição de OH- aumenta o consumo de íons H+, e assim, desloca o equilíbrio para a direita, no sentido da formação de mais íons H+, para que [H+] se mantenha constante. 

Cálculo do pH de uma solução-tampão
Os ácidos podem ser definidos como doadores de prótons e as bases como receptores de prótons. Cada ácido tem uma tendência característica para perder seu próton em solução aquosa. Quanto mais forte o ácido, maior a tendência de perder seu próton. A tendência de qualquer ácido [HA] para perder um próton e formar sua base conjugada [A-] é definida pela constante de dissociação  K da reação reversível 
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          Para se calcular o pH de uma solução tampão fazemos o seguinte: Vamos supor um tampão de ácido acético e acetato(sal):

CH3COOH(aq)  [image: image6.png]


  CH3COO-(aq) + H+(aq)
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onde

CH3COOH(aq) = ácido

CH3COO-(aq) = sal
 Aplicando  a equação (9) para a relação acima temos:


[image: image8.wmf]]

[

]

[

].

[

ÁCIDO

SAL

H

K

a

+

=


       Agora, se tomarmos a equação (7) e admitimos o logaritmo negativo de ambos os lados, temos:

[image: image9.wmf]]

[

]

[

log

]

log[

log

ÁCIDO

SAL

H

K

a

-

-

=

-

+


Sabemos que por definição a denominação (p) representa o logaritmo negativo, ou seja, o inverso do logaritmo da atividade do íon hidrogênio, pode-se escrever:
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Essa equação é chamada de Henderson-Hasselbach, válida com melhor aproximação entre pH 4 a 10, devido às simplificações feitas acima. 

Exercícios.

Medidas do pH


Normalmente a medida do pH de uma solução aquosa pode ser feita por duas maneiras:

· com o auxilio de aparelhos denominados pHmetros que medem a condutividade elétrica da solução, e possuem uma escala já graduada em valores de pH.(Figura2)
· Com auxílio dos chamados indicadores ácido-base, que são substâncias orgânicas, de formulas complexas e possuidoras de um caráter acido fraco ou base fraca, conhecido como alaranjado de metila, azul bromotimol e fenolftaleina. 
[image: image12.png]



Figura 2 – Medidor de pH eletrônico.
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