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Equilibrios l1dnicos
1. Equilibrios 16nicos

No capitulo anterior (Material Suplementar: Equilibrio Quimico) estudamos os fundamentos
do equilibrio quimico particularmente utilizando sistemas gasosos. Entretanto, os principios
do equilibrio se aplicam a todos os tipos de sistemas quimicos, assim como has mudancas
de estado fisico (mudanca de fase). Neste capitulo estudaremos os equilibrios que se
estabelecem em sistemas nos quais ions estdo envolvidos, sendo conhecidos como
equilibrios ibnicos.

Os equilibrios ibnicos podem ser subdivididos em trés categorias: a) equilibrios &cido-base,
b) equilibrios envolvendo sais pouco solluveis e c¢) equilibrios de ions complexos.

2. Equilibrios Acido-Base

Podemos inicialmente nos perguntar o que torna uma substancia um acido ou uma base?
A resposta na verdade ndo € tdo simples e direta como poderiamos imaginar e a
abrangéncia desta classificacdo depende do conceito acido-base utilizado. Na medida em
gue as reacdes acido-base foram sendo investigadas e melhor compreendidas nasceu a
necessidade de conceitos acido-base que descrevessem as particularidades de alguns
tipos de compostos neste tipo de reacfes e consequentemente nos equilibrios nos quais
estas espécies participam.

Vamos inicialmente nos ater aos equilibrios i6nicos que ocorrem principalmente em meio

aquoso e que envolvem de alguma forma a molécula de agua que € o solvente.
2.1 Conceito Acido-Base de Arrhenius

Consideremos dois processos que geram especies eletroliticas; a dissolucéo de cloreto de
hidrogénio gasoso (HCI(g)) e de hidroxido de sdédio solido (NaOH(s)) em agua.

No primeiro caso temos uma espécie molecular, ou seja, formada por ligagdes covalentes
e gue ndo possui ions em sua estrutura, que ao ser dissolvida em agua se ioniza formando

ions conforme representado na equacao abaixo:

Hzo .“‘_.........,,..u
HCl(g) ——{H*(aq) i+ CI(aq)
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Observamos que a ligacao entre o H e o Cl se rompe de forma heterolitica, resultando em
ions H*(aq) e Cl(aq).

O NaOH sdlido, por sua vez, € um sélido ibnico formado por ions Na* e Cl- que através da
atracao eletrostatica se mantém unidos no reticulo cristalino. Como ja visto ao longo do
curso ao ser colocado em agua estes ions presentes no reticulo do sélido se dissociam

formando ions solvatados como representado abaixo:

H,0
NaOH(s) —— Na*(aq) +3iOH"(aq)

Segundo o conceito acido-base de Arrhenius um &cido € uma substancia que em solucao
aquosa se ioniza produzindo ions H*(aq) e uma base, por sua vez, € uma substancia que
se dissocia liberando ions OH (aqg). Nas equacdes representativas da ionizacédo do HCl e
da dissociacdo do NaOH mostradas acima os ions H* e OH" sdo destacados por um circulo
justamente para evidenciar a formacdo destas duas espécies idnicas que caracterizam
respectivamente acidos e bases segundo o conceito de Arrhenius.

O cation H* pode existir no estado gasoso (H*g), porém quando formado em agua nao
existe como espécie individual e a notacéo simplificada H*(aq) representa na verdade o ion

hidrénio, H3O*, que se origina da reacgao:

H* + H,0 > H,0*

O ion hidrénio forma ligacdes de hidrogénio com moléculas de dgua pode originar hidratos
de formula geral [H(H20)n]" sendo n= 2, 3 ou 4. Para n= 2, por exemplo, teriamos o hidrato
Hs02*. Em solug&o aquosa acida existe uma distribui¢cdo destes varios hidratos, porém para
a nossa finalidade neste capitulo tanto a estrutura como a distribuicdo dos hidratos do ion
hidrénio ndo precisam ser consideradas.

Portanto, apesar de muitos textos ainda apresentarem a representacéo H*(aq), neste texto
utilizaremos preferencialmente a representagdo H3zO* por se tratar da representacdo da

espécie real que existe em solucdo aquosa.
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2.2 Conceito Acido-Base de Bronsted-Lowry

O conceito de Arrhenius é valido para um grande nimero de compostos que seguem esta
definicao, porém existem varios casos de substancias que ndo apresentam ions OH" e que
a sua dissolucdo em agua resulta em um aumento da concentracdo de ions OH". O exemplo
caracteristico deste fendmeno é a dissolu¢do de amonia (NHz) em agua.

Para explicar este processo foi postulado inicialmente a existéncia do composto NH4sOH
gue seria fruto da reacdo de amdnia com agua:

H,O
NH;(g) —— NH;(aq)

NH;(aq) + H,O0(l) NH,OH(aq)

Que entéo se ionizaria segundo:

NH,OH(aq) — NH,*(aq) + OH-(aq)

A espécie NH4OH, por sua vez nunca foi identificada o que significa que podemos supor
esta espécie em termos de uma simplificacéo para explicar o processo de formacao de ions
OH mas ela necessariamente ndo € real. Na verdade NHsOH é a representacdo do

complexo molecular NHz«H20.

Em virtude deste tipo de comportamento, 0 conceito acido-base foi ampliado
independentemente por J.N. Bronsted e T.M. Lowry de forma a incluir estes casos.

Segundo este conceito um acido € um doador de prétons e uma base uma substancia
aceptora de protons. Logo € um conceito que se baseia na transferéncia de H* e é
independente da existéncia ou ndo de ions OH". Outro aspecto relevante desta teoria € que
pela definicdo, os sistemas acido-base nao ficam mais restritos ao meio aquoso, apenas a

transferéncia de H* independentemente da natureza do meio.
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Considerando o caso da amdnia temos agora o0 seguinte sistema acido-base:

NH, + H,0 —» NH,* + OH-

Base Acido

Pela equacao observamos que a molécula de H.O doa um préton para a molécula de NHs,
portanto H>O é o &cido e NHz a base. Ao transferir o préton a molécula de dgua gera o ion
OH- e ao incorporar o proton a molécula de NHz resulta no ion NH4* (ion aménio).

Esta reacdo ndo € completa, ou seja, nem toda a aménia presente em solugéo reage com
a agua para formar os ions aménio, em solu¢do ainda persiste uma quantidade de aménia
molecular solvatada.

Estudamos no capitulo anterior (Material Suplementa: Equilibrio Quimico) que quando uma
reacdo ndo é completa existe um equilibrio entre reagentes e produtos. Portanto esta
reacao acido-base é uma reacédo em equilibrio e que também devemos considerar a reacao

inversa:

NH,* + OH > NH; + H,0

Acido Base

Neste caso o ion NH4" é o acido, pois este transfere o proton para o ion OH" que, portanto,
€ a base regenerando assim os reagentes NH3 e H2O.

Podemos entdo para um sistema acido-base em equilibrio verificar que existem duas
espécies com caracteristicas acidas e duas com caracteristicas basicas sendo formado um

par acido-base de cada lado da equacéo:

NH, + H,0 5 NH,* + OH-

Basel Acido2 Acidol Base2

A substancia béasica dos reagentes resulta no acido dos produtos e o acido dos reagentes
se transforma na base dos produtos. O termo acido-base conjugados se refere justamente

a correspondéncia acido-base que se estabelece entre os reagentes e produtos.
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Neste sistema em particular temos 0s seguintes pares acido-base conjugados:

Par conjugado 1 NH; - NH,*

Par conjugado 2 H,0 - OH-

Uma vez que as reacdes acido-base podem ser completas ou representar sistemas em
equilibrio, podemos definir a forca das substancias acido-base quanto a extensao da
reacao:

- acidos ou bases fortes sao substancias que reagem completamente n&o resultando em
um sistema acido-base em equilibrio. Isto significa que ionizam ou dissociam

completamente, ou seja, sdo eletrolitos fortes.

- acidos ou bases fracos séo substancias que reagem parcialmente resultando em um
sistema acido-base em equilibrio. Isto significa que ionizam ou dissociam parcialmente, ou
seja, sao eletrolitos fracos.

Consideremos duas substancias acidas HCIl e HF.

Ao dissolvermos HCIl em agua ocorre a ionizacdo completa (ou praticamente completa) e

HCI é classificado como um acido forte, o processo pode ser indicado como:

HCl + H,0 - H,0* + CI-

Ao dissolvermos HF em agua a ionizacao é parcial e se forma um sistema em equilibrio,

sendo o HF classificado como um acido fraco, o processo pode ser representado:

HF + H,0 5 H,0* + F
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Exemplo 1 HNO: é um eletrdlito fraco. Mostre como ele se enquadra na classificacdo de
Arrhenius e Bronsted-Lowrry e os pares conjugados que sédo formados na sua ionizagéo
em agua.

Resolucéo:

HNO- corresponde ao acido nitroso. Como ele é uma substéncia acida e sabendo que é
um eletrélito fraco significa também que ele pode ser classificado como um acido fraco.

E um é&cido na classificacio de Arrhenius pois se ioniza em agua formando ions H*(aqg) ou
mais propriamente HzO*:

HNO2(agq) — H*(aq) + NO2(aq)

HNO2(aq) + H:O = Hs3O*(agq) + NO2(aq)

No sistema de Bronsted-Lowry também é um acido, pois transfere um préton (doador de
préton) para a agua.

Os pares conjugados sao:

a) HNO2(acido) — NOz(base); b) H-O(base) — HsO*(acido)

2.3 Conceito Acido-Base de Lewis

Os conceitos acido-base que estudamos até aqui envolvem ions H* e OH". Lewis propos
um conceito ainda mais geral baseados na estrutura eletrbnica das espécies envolvidas.

Neste conceito um acido de Lewis é uma espécie aceptora de pares de elétrons e uma
base de Lewis é uma espécie doadora de pares de elétrons. Nesta definicdo um acido de
Lewis é uma espécie, portanto, que apresenta orbitais vazios de energia adequada para
acomodar o par de elétrons da base. Por sua vez a base apresenta pares de elétrons néo

compartilhados (pares de elétrons livres) que podem ser doados ao acido.

Uma reacao acido base de Lewis pode ser representada por:

B: + A > B:A

Onde B: representa a base de Lewis (espécie doadora de pares de elétrons) e A o acido
de Lewis (espécie aceptora do par de elétrons).
O composto formado na reacdo acido base de Lewis B:A é denominado em muitos casos

de aduto ou composto de adicao.
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Um exemplo classico da formacgdo de um aduto do tipo &cido-base de Lewis é a reacdo
entre NHs e BFs:

Utilizando esta definicdo acido-base verificamos que o ion OH™ uma base de Bronsted-
Lowrry também é uma base de Lewis pois o &nion OH" possui pares de elétrons livres e
participa de reacdes com H* uma espécie com o orbital s vacante. Da mesma forma a
molécula de dgua € uma base de Bronsted-Lowrry, mas também uma base de Lewis, isso
fica claro na formacao do ion hidrénio (faca as estruturas de Lewis para o ion OH" e agua
e verifique os pares de elétrons livres).

Por sua vez HCIl um acido de Arrhenius e Bronsted-Lowrry ndo € um acido de Lewis, ja que
apresenta o octeto completo e ndo apresenta orbitais vacantes que permitam a interacao
com pares de elétrons, mas HCI quando se ioniza gera H* que € um &cido de Lewis como
ja discutimos. Vemos através destes exemplos simples que além de mais abrangente a
teoria acido-base de Lewis indica de forma mais efetiva a espécie que realmente participa
do processo acido-base.

A teoria acido-base de Lewis serd novamente abordada neste capitulo, no tdpico

relacionado aos ions complexos.
2.4 Auto lonizagdo da Agua
A 4agua possui propriedades anfotéricas, ou seja, ela pode ser uma substancia acida ou

basica. Esta afirmacdo pode ser exemplificada utilizando novamente os exemplos da

dissolucédo de HCI e NHs na 4gua e o conceito de Bronsted-Lowrry:

| NH, + H,0 5> NH,* + OH-| [HClI + H,0 > H,0+ + CI|

Base Acido Acido Base
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Esta dualidade pode ser explicada em funcdo da forga acido-base das espécies envolvidas
e pelo fato da Agua apresentar uma estrutura particular que permite que ela seja tanto 4cido
como base. Como NHz € uma base mais forte que a agua, a 4gua ao se ionizar transfere
prétons para a molécula de aménia (base mais forte) e portanto € um acido. Vemos aqui
gue usamos o conceito de Bronsted-Lowrry, porém a explicacdo do ponto de vista estrutural
da formacdo do ion amoénio recai na definicdo de Lewis, j& que a ambnia por possuir pares
de elétrons livres pode doar estes pares para o ion H* proveniente da ioniza¢do da agua.
Repare que o processo de ionizacdo da dgua também resulta na formacgéo de OH.

HCI é um &cido mais forte que a 4gua, ao ser dissolvido em agua ele se ioniza e o préton é
transferido para a 4gua que agora exerce o papel de base. Estruturalmente, ja vimos que a

agua pode doar pares de elétrons livres para o cation H* proveniente do HCI.

A agua por ser anfotérica apresenta uma propriedade importante que € o processo de auto
ionizacdo, que corresponde na verdade que é consequéncia de uma reacdo acido-base

entre as proprias moléculas de agua:
H,0 (1) + H,0 (I) 5 H;0* (aq) + OH- (aq)

Pela equacao acima, percebemos que uma das moléculas de agua transfere um proton (se
ioniza, € um acido) para outra molécula de agua (recebe o préton, € a base). Este processo,
entretanto, ocorre apenas em uma extensado muito limitada no sentido direto, o que significa
gue se trata de um processo em equilibrio em que o equilibrio estd essencialmente
deslocado no sentido dos “reagentes”. Como é um processo em equilibrio podemos

representar a respectiva expressao da constante de equilibrio:

« _[H:0"TOH ]
[H.OF

No Capitulo 17 aprendemos que para um sistema em que temos liquidos puros a atividade
do liquido é 1 (ou ainda que a concentragao do liquido puro € uma constante) e a expressao

da constante de equilibrio pode ser reduzida a:

Ky = [H30+][OH ]

10
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Ou de forma simplificada:

Ky =[H"][OH"]
A constante Kw é denominada de constante de ionizagcdo da agua (o subscrito W é derivado
do inglés water) e como ela representa o produto das concentracdes dos ions HzO* e OH"
esta expressao é conhecida como produto i6nico da agua.
O valor do produto i6nico da agua é 1,0x10'* a 25°C uma vez que:

[HzO*]= [OH]= 1,0x107" M

Como trata-se de uma constante de equilibrio este valor muda com a mudanca da

temperatura. Abaixo sdo apresentados alguns valores de Kw em funcéo da temperatura.

T (°C) Ky
0 1.1x1015
10 2.9x1015
25 1.0x10-14
37* 2.4x1014
45 4.0x1014
60 9.6x1014

Estes valores séo indicativos, como esperado, que a ionizagcdo da agua é um processo
endotérmico. A temperatura de 37°C é ressaltada com um asterisco, pois se trata da
temperatura corpOrea nos humanos e sabemos da importancia da agua nos sistemas vivos
(pense no que ocorre com o equilibrio ibnico da agua quando o individuo esta com febre).
O produto ibnico da agua € valido ndo s6 para a agua liquida pura mas também para
solucdes diluidas aquosas.

As solucdes aquosas sdo definidas como neutras, acidas e basicas tomando como

parametro as concentragfes dos ions HsO* e OH" e a auto ionizagéo da agua:
Neutras: [HzO"] = [OH]

Acidas: [H30*] > [OH]
Basicas: [H3O"] < [OH]

11
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Para a temperatura de 25°C temos:

Solugdo Condigao 25°C

4cida [H,0*] > [OH] [H,0*] > 1x107 [OH]< 1x107
nevira [H,0*] = [OH'] [H,0*] = 1x107 [OH]= 1x10-7
bdsica [H,0*] < [OH1] [H,0%] < 1x1077 [OH]> 1x107

Como o produto ibnico da 4gua € uma constante em uma determinada temperatura
conhecendo a concentracdo de H3O* podemos facilmente calcular a concentracao de ions
OH- e vice-versa.

Exemplo 2

A concentracdo de ions OH- de uma solucéo diluida de um produto de limpeza é 2,5x10*
M a 25°C. Calcule a concentracdo de ions H3O* e classifique esta solucdo como éacida,
béasica ou neutra.

Resolucao:

O produto i6nico da agua a 25°C é:

K,, =[H,0"][OH ]=10x10"*

Nesta solucdo diluida do produto de limpeza a concentracdo de OH- é 2,5x10%* M.

Substituindo este valor na expresséao de equilibrio resulta:

K, =[H,0"][2,5x10*]=1,0x10*

.. 1,0x10™
[HO =7+

= gF =400 M

O resultado nos mostra que esta solucéo é basica, pois [HsO*]<[OH], e [OH]> 1,0x107 a
25°C.

12
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2.5 A Escalade pH

Uma forma mais conveniente de expressar a concentracdo de ions HzO* em solugdes
aquosas diluidas é através da escala de pH.
O pH de uma solucao € definido como o valor do logaritmo de base 10 (log) da concentragéo

molar de HzO* multiplicado por -1:

pH= -log[H;0*]

Como -logx = log1/x temos que pH:

pH= log(1/[H;0%])

Este tipo de célculo pode também ser aplicado para a [OH], neste caso temos pOH:

pOH= -log[OH"]
Logo de forma inversa, conhecendo o pH e pOH podemos obter as respectivas

concentrac6es molares de HzO* e OH":

[H;0*]= 104 e [OH-]= 10-POH

Consideremos novamente a expressao da constante de auto-ionizacédo da agua:

K, = [H;0+][OH-]= 1,0x10-14

Aplicando —log aos dois membros da equacao:

-logK,,= -log([H;0*][OH"])

-logK,,= -log([H;0*] + (-log[OH"])

Que resulta em:

pKy= pH + pOH= 14,00

Portanto a soma dos valores de pH e pOH devem ser igual a 14 para satisfazer a constante
de ionizacdo da agua.
Quando a solugéo é neutra [HzO"] = [OH]= 1,0x10" M.

13
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Portanto calculando os valores de pH e pOH temos como resultado:

pH= 7,0 e pOH= 7,0

e portanto pH + pOH= 14.

Exemplo 3

Um determinado refrigerante apresenta [HsO*]= 3,4x103M. Calcule o pOH desta solucéo.
Resolucéo:

Existem dois caminhos convergentes para a resolucao deste problema: i) podemos calcular
a [OH] pelo produto ibnico da agua e calcular pOH; ii) calculamos o pH e depois pela
relacéo pH + pOH= 14, obtemos o pOH.

K, =[H,0"][OH ]=10x10"
K, =[3,4x10°][OH ]=1,0x10™"
[OH 1=2,94x10"

Conhecendo [OH] obtemos pOH:

1 o0 1
[OH] [2,94x107°]

pOH =—log[OH "] =log =1153

pH =—log[H,O"] =log 2,46

1 1
—=log ==
[H,0"] [3,4x107]

pH + pOH =14
2,46+ pOH =14
pOH =1153

14
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Exemplo 4:

Peixes sdo muito susceptiveis ao pH da agua. Dependendo da espécie, pHs inferiores a
4,5 levam a morte dos peixes, Calcule a [HzO*] em um aquério em que o pH é 4,5.

Resolucéo:

[H,0°]=10""" =10*° =3x10°M

Podemos agora classificar as solu¢des neutras, acidas e basicas em funcéo da escala de
pH:

Neutra: pH=7
Acida: pH< 7
Basica: pH>7

Exemplo 5 (integrando conceitos):

Foi realizada a seguinte reacdo conforme esquematizado abaixo:

0,5 L HNO; 0,5 L Ba(OH)2

0.02 M 0,02 M

|:> Soluc50 final

Qual é o pH e o0 pOH da solucao final? Esta solucdo € acida, basica ou neutra? Justifique.

Dado: HNO3 e Ba(OH)2 séo eletrdlitos fortes.

15
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Resolucéo:

Trata-se de uma reacdo acido-base entre acido nitrico (HNO3) e hidréxido de célcio
Ba(OH)>.

Como ambos sado eletrdlitos fortes podemos representar as seguintes equacdes

representativas das espécies presentes em solucdo para o 4cido e a base:

HNOs(aqg) = H*(aq) + NOs(aq)
e
Ba(OH)2(aq) = Ba?*(aq) + 20H(aq):

Nestas equacdes observamos que o HNOs € um acido mono pratico (significa que existe
apenas um hidrogénio na estrutura que € ionizavel) e que cada mol de Ba(OH)2 ao dissociar

origina dois mols de ions OH".

Precisamos conhecer as concentracdes finais HNOz e Ba(OH)a.

Inicialmente temos 0,5L de HNO3 e Ba(OH)., ambas 0,02M. O volume final é 1,0L, portanto:

MV, = M.V,
(0,02M)x(0,5L) = (M,)x(LOL)

M, =0,01M
(ou simplesmente observamos que o volume final € o dobro, logo a concentragéo final

equivale a metade).

A reacdo acido-base pode ser escrita apenas indicando os ions que efetivamente

participam do processo:

H*'(aq) + OH(aq) — H0()

As concentracdes finais dos reagentes séo:
[H*]= 0,01
[OH]= 0,02

16
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Vemos que a reacgdo acido-base de neutralizagdo apresenta a propor¢ao de 1:1, como a
[H*] € 0,01M e [OH] é 0,02M, significa que neste caso HNOz é o reagente limitante, logo

temos Ba(OH), em excesso molar:

H*'(aq) + OH(aq) — H20(1)
inicio 0,01Mm 0,02M Zero
fim Zero 0,01M 0,01M

(obs: acima para a agua é indicada a variacdo de mols.L*(M) apenas em fungéo da reacéo
de neutralizacdo. Estritamente falando, a concentracdo de a4gua é sempre 55,5 M uma vez

que a agua é o solvente da reagao).

Conhecendo a concentragéo final proveniente da substancia basica (0,01M) podemos
calcular o pOH.

Em principio a [OH]roraL é:

[OHJroTtAL= [OH_]Ionizagéo agua T+ [OH]pase

Como [OH_]lonizagéo agua = 1,0X10-7M:

[OHionizacao agua <<< [OH7]pase € NA0 precisa ser considerada, entéo:

[OHJrotaL= [OH]base

Como o produto ibnico da dgua € uma constante:

K, =[H,0"][OH 1=10x10"
K, =[H,0"][0,01] =1,0x10™"
[H,071=10x107"

Portanto, podemos concluir que o efeito da adicdo de um acido ou base em agua nada mais
€ do que o deslocamento do equilibrio idnico da Agua segundo o Principio de Le Chatelieur

gue estudamos no capitulo 17. Neste caso, o excesso final de ions OH" da reacdo aumenta
17
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a concentragcdo de OH- logo o equilibrio se desloca produzindo uma diminuicdo na
concentracdo dos ions H*.

Conhecendo [OH] e [H*] calculamos pOH e pH:

pOH =—log[OH "] =-1log[0,01]

pOH =2,0

pH =—log[H "]=—log[1,0x10 **]

pH =12,0

Ou simplesmente calculamos pOH (ou pH) e fazemos:

pH + pOH =14
pH +2,0=14

pH =12
Como pHsolucao > 7 € pOHsoiucao < 7 a solugdo é basica.
2.6 Constantes de Equilibrio de Acidos e Bases Fracos
Ao longo do capitulo ja definimos que acidos e bases fracos sdo substancia que nao se
ionizam/dissociam completamente (eletrélitos fracos) e consequentemente suas solugdes
correspondem a sistemas em equilibrio. Na verdade, a grande maioria dos acidos e bases

séo fracos; os fortes constituindo apenas um conjunto muito pequeno de substancias.

Conhecendo os poucos fortes, podemos por exclusdo conhecer quais sédo os fracos.
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Os 4cidos fortes:

HCI, HBr, HI, HNO3; HCIO4 e H,SO4 (apenas 12 ionizagéo)

Portanto, os demais acidos inorganicos e organicos (com raras excec¢des em funcédo da
substituicdo na molécula) séo acidos fracos.

Estruturalmente os &cidos organicos sdo definidos pela existéncia do grupo carboxila
(COOH):

R—COOH

Onde R é um grupo orgéanico (ou H, no caso do acido metandico).
A ionizagao se da no grupo OH da carboxila, exemplificando para o acido aceético:

o)
V
ch—c\/
OH
Acido Acético
0 0
7 /4
HeC—C HeC—C  + H*
O—H o

Existem outras func¢des organicas que também apresentam um comportamento acido, por

exemplo, os alcoais:

R-OH 5§ R-O- + H*t
Ou
R-OH + H,0 5 R-O- + H,;0+

Entretanto os alcoois sdo acidos muito mais fracos que os respectivos acidos carboxilicos.
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As bases fortes:

Hidréxidos 1A: LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH
Hidréxidos 2A: Sr(OH), e Ba(OH),

Portanto, as demais bases inorganicas e as aminas sao bases fracas (igualmente ao caso
dos &cidos existem outras classes de compostos organicos que também podem apresentar
propriedades de bases fracas, porém o comportamento caracteristico é o das aminas). As
aminas sao definidas pelo grupo R3-N sendo R um grupo organico ou H (quando todos os
grupos R sdo H, temos a amonia, quando ao menos um dos grupos R € um grupo organico,

temos uma amina organica).

Vamos exemplificar a natureza basica das aminas com a anilina, uma amina aromatica:

NH, NH3*

+ Hzo

Anilina

Consideremos agora um acido fraco de formula genérica HA, o processo de ionizacdo em

agua resulta no equilibrio:

HA(aq) + H,0(l) 5 H;0*(aq) + A-(aq)

A expressao da constante de equilibrio é obtida da mesma forma que ja aprendemos no

capitulo 17; para esta reacdo temos:

_[HO'][A]
" [HA]

Normalmente utilizamos o subscrito A na constante para indicar que a constante se refere
ao sentido da reacdo que representa o processo de ionizacdo do acido fraco. Esta
constante recebe a designacdo geral “constante acida”. Note que a agua ndo €
representada na constante de equilibrio pois € o solvente e sua concentracdo nao varia (é
um liquido cuja atividade é 1).
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Exemplificando novamente para o &cido acético, temos:

CH;COOH(aq) + H,0(l) 5 H;0*(aq) + CH;CO0-(aq)

A expressédo da constante € mostrada abaixo e o valor obtido experimentalmente a 25°C é
1,8x105.

_ [H,O"][CH,COO]

A =18x10"°
[CH,COOH]

Como a constante tem o valor muito menor que 1, é um indicativo que a ionizacao do acido

€ apenas parcial como esperado para um &cido fraco.

Para uma base fraca de férmula genérica B, o processo de ionizacdo em agua resulta no

equilibrio:

B(aq) + H,O0(l) 5 BH*(aq) + OH-(aq)

A expressao da constante de equilibrio para esta reacao é:

«, —[BH"IIOH ]
[B]

Similarmente ao que foi mencionado para a constante de um acido fraco, utilizamos o
subscrito B na constante para indicar que esta se refere ao sentido da reacdo que
representa o processo da reacao da base fraca, e esta constante recebe o nome geral de
“constante basica”.

Exemplificando agora para a amoénia temos:

NH;(aq) + H,O(l) 5 NH,*(aq) + OH-(aq)

A expressao da constante € mostrada abaixo e o valor obtido experimentalmente a 25°C é
1,8x10° (observe que coincidente, o valor numérico da Ks da amonia é o mesmo do Ka do

acido acético):
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« _[NH,JOH"]

. =18x10"°
[NH;]

Exemplo 6:
Qual é o pH de uma solucédo 0,25 M de HF sabendo que sua constante 4cida é 3,5x10.

Resolucéo:

A ionizacao do HF pode ser representada:

HF(aq) + Hx0() = HsO"(aq) + F(aq)

Para determinar o pH precisamos calcular [H3O*].

Para calcular esta concentracdo precisamos utilizar a expresséo da constante de equilibrio:

« [HOIF]
[HF]

=3,5x10™"
Considerando que a quantidade de HF que se ioniza € x e que a proporcao estequiometrica
obedece a proporcédo de 1:1:1 podemos expressar a variacao de concentracao antes do HF

se ionizar e na situacao de equilibrio:

HF(ag) |~ |HsO*(aq) | + | F(aq)

Inicio 0,25M Zero Zero

Equilibrio | 0,25-x X X

Substituindo as concentracdes de equilibrio na expresséo resulta:

B 23| o R 35410
A [0,25-x] [0,25-x]

Como o valor da constante é muito pequeno comparado com o valor da concentracéo inicial

(3,5x10* versus 0,25= 2,5x10; temos a razéo 0,25/Ka~ 710) o valor de x dever ser muito
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pequeno comparado com a concentracao, entdo podemos simplificar a equagao assumindo
o termo 0,25-x= 0,25. Efetuando esta simplificagéo, e resolvendo a equagdo resultante

calculamos o valor de x:

X 3540+
[0,25]

x? =8,8x107° = x = /8,8x10° =9,4x10°
Podemos agora calcular o pH desta solugéo:

[H,0°]=9,4x10"
pH =—log[H,0"]=—-log 9,4x10°°
pH =2,0

Exemplo 7:
Determine Kg para a trietilamina (N(CHs)3) sabendo que a porcentagem de ionizagéo de

uma solucgédo 3,0x102M é 4,85%.
Resolucéao:

Abaixo é representado o equilibrio que se estabelece em uma solucdo aquosa de

trietilamina:

C|:H3 $H3
H3C—N—CH; + H,0 ——= H3C—ITI—CH3 + OH
B H
—
BH*

Representando a trietilamina e o cation trimetil-amoénio simplificadamente por B e BH*

temos a respectiva expressao da constante de equilibrio:

_[BH"][OH]
° [B]
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Portanto para calcular Ks precisamos determinar as concentragdes de todas as espécies
presentes no equilibrio.

B(aq) — |BH*(ag) |+ | OH<(aq)
Inicio 3,00x102 M Zero Zero
Equilibrio | 3,00x102-x X X

Sabemos que a porcentagem de ionizacdo (neste caso ionizagdo no sentido de formacao
de ion, ndo por ruptura heterolitica de ligacdes como no caso dos acidos, mas por ser a
espécie aceptora de protons da agua) é 4,85%, logo apenas 4,85% da quantidade inicial
de trietilamina forma ions trimetil-aménio. Portanto, x= 0,0485x3,0x10= 1,46x10°.

B(aq) ~ |BH*(ag) |+ |OH<(aq)
Inicio 3,00x102 M zero zero
Equilibrio | (3,00x102-1,46x103)=
1,46X10'3 1,46X10'3
2,85x107%

Neste caso ndo podemos desconsiderar o valor de x em (3,00x10-2-x), pois ndo existe uma
diferenca apreciavel entre os valores.

Substituindo as concentracdes de equilibrio na expresséao da constante obtemos o valor de
Ks:

. [1,46x10°][L,46x10°] [L46x10°)* [213x10°] _

. ~ = o= 2 —7,46x10°
[2,85x107] [2,85x10°] [2,85x107]

Uma vez definidos Ka e Ks € sabendo que estas constantes assumem valores pequenos,
muitas vezes torna-se mais conveniente utilizar estes valores na forma dos respectivos

logaritmos negativos de base 10 (-log). Portanto podemos definir pKa e pKe:

pKA = —Iog KA

pKy =—log Kg
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Exemplo 8:

Qual é o 4cido mais forte HOBr ou HOCI? Justifique.

HOX pKa
HBrO (acido hipobromoso) 8,69
HCIO (&cido hipocloroso) 7,46

Resolucéo:
Calculando o Ka para cada acido temos:

pKA == Iog KA
K, =107

Para HOBr resulta:
KHOBI’ _10—8,69 _ 2 OX10—9
A - — &
Para HOCI resulta:
KHOCl _10—7,46 _ 3 5Xlo—8
A - ]
Uma vez que a constante de ionizacdo acida do HOCI € maior que do HOBr e pelo fato de
serem equacles de equilibrio do mesmo tipo, no sentido que ambos sdo acidos
monoproticos e ndo existem termos de concentracdo elevados a potencias diferentes no
numerador ou denominador, podemos afirmar seguramente que HOCI € um acido mais
forte que HOBT.

Portanto vemos que quanto maior o valor de pKa menor é ovalor de Ka e mais fraco é o

acido. A mesma relacao € valida entre pKs e Ks.
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2.7 Solugdes Salinas e pH: Reacdes de Hidrdlise de fons

Quando dissolvemos um sal em agua o pH da solucdo pode ser acido, neutro ou bésico.
Quando realizamos uma reacdo entre um acido e uma base, formamos agua e um sal, e
consequentemente o pH da solu¢do também pode ser &cido, neutro ou basico.

O esquema abaixo nos mostra o pH de uma solucéo de sal em fun¢éo da forca do &cido e

da base que reagem resultando na sua formacéao:

Reac&o Acido-Base Tipo de Solugéao
Acido Forte + Base Forte Neutra
Acido Forte + Base Fraca Acida
Acido Fraco + Base Forte Basica

i) Sais que originam soluc¢des neutras
A reacao de HCI com NaOH resulta na formacéo de NaCl e a solucao final € neutra.

HCl e NaOH séo eletrdlitos fortes e consequentemente acido e base fortes.

Como HCI é um éacido forte temos a reacgéao:

HClI + H,O — H3;O" + CI

Isto significa que a reacdo € completa e que o anion Cl- é uma base conjugada muito fraca

e ndo se estabelece um equilibrio pois CI- ndo mostra tendéncia para reagir com HzO".
Para NaOH temos a dissociacdo completa:

NaOH —» Na' + OH-
Este comportamento se deve ao fato que Na* é um &cido conjugado muito fraco e ndo se
estabelece o equilibrio; Na* ndo reage com OH-.
Portanto sais formados por um &cido forte e uma base forte resultam na neutraliza¢édo entre

H3O* e OH" produzindo agua e seus contra-ions (neste exemplo Na* e CI) ndo participam

de reacdes com HzO* e OH" encontrando-se apenas solvatados em solugéo.
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ii) Sais que originam soluc¢des béasicas

Consideremos a reagdo de acido acético e hidroxido de sodio. Nesta reagcdo forma-se
acetato de sédio e a solucéo € basica. Aqui a base continua sendo um eletrdlito forte, porém
o acido é fraco. O comportamento dos ions da base j& foi discutido acima.

Analisando o processo de ionizagdo do acido acético (CHsCOOH):

CH3COOH + H,O = H30" + CH3COO"

Como acido acético se encontra apenas parcialmente ionizado, significa que o anion
acetato (CH3COO") apresenta uma forte tendéncia de reagir com HzO* tanto que o equilibrio
se encontra deslocado para a esquerda. Acetato, porém, ainda é classificada como uma
base fraca, pois a reacédo nao é completa com H3O" o que fica evidenciado pela existéncia
do equilibrio. Portanto, CHsCOO" € uma base mais forte que Cl e a agua.

Se agora dissolvermos acetato de sédio (NaAc) (o sal proveniente da reacao de hidréxido
de sodio com acido acético) em agua temos um eletrolito forte que produz ions sodio (Na*)

e acetato (Ac):

NaAc —» Nat+(aq) + Ac(aq)

Como a solucéo é aquosa existe o equilibrio ibnico da agua:

() H.O + H0 = H;O* + OH

Os ions acetato entdo reagem com os ions H3O* formando um acido fraco:

(i) Ac® + H3O" &= HAc + H;O

Somando estas duas equacdes temos:
H.O + h,Q = ﬁ}Q" + OH
Ac + MQ' = HAc + FO

Acc + H:O = HAc + OH
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Vemos que a reacao global corresponde a reacdo do acetato com a 4gua, por isso estas
reacdes sdo denominadas de reacfes de hidrdlise. Esta reagdo também revela que o
deslocamento do equilibrio ibnico da agua resulta em um aumento na concentragédo de OH-
logo a solucao é basica.

Como a hidrdélise do acetato corresponde a soma de duas outras reacdes se soubermos as
constantes destas reacdes podemos também determinar a constante da hidrélise do
acetato.

A equacdo i é a auto ionizacdo da agua cuja constante é Kw, enquanto a equacao ii é a
inversa da ionizacdo do acido acético logo (Ka)?. Portanto, a constante de hidrélise Kn ou
Kg da base conjugada é:

K,y = K2 =KX =10x10%x— =550
K, 1,8x10

Desta deducao podemos abstrair uma relagdo muito importante e conveniente:

K, = K XK,
ou

_ BaseConjug ada
K, = K xKE

Através desta equacdo, conhecendo a constante de dissociacdo acida a constante de
hidrolise da base conjugada pode ser determinada facilmente sem a necessidade da

realizacdo de experimentos.

Exemplo 9:

a) Acido cianidrico (HCN) é um &cido fraco. Mostre através das expressdes de equilibrios
gue o produto da constante de ionizacéo acida e da hidrolise da base conjugada (CN") é
igual a Kw.

Resolucéo:

A ionizacdo &cida do HCN e a respectiva expressdo da constante de ionizacdo sao

mostrados a seguir:
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HCN + H,0 5 H,0* + CN-

_[H,0"][CN]
A" [HCN]

A hidrélise do ion cianeto e a respectiva expressdo da constante de equilibrio séo

mostradas abaixo:

CN- + H,0 5 HCN + OH-

v _ [OH JTHCN]
®  [CN7]

Fazendo o produto das duas expressodes de equilibrio resulta:

_[HO"][CN"] [OH"][HCN]
~ HCN [CN7]

K XK

Cancelando os termos comuns no numerado e denominador, temos:

KaxKg" =[H,0"][OH 1=K,

b) Calcule o pH de uma solucéo de cianeto de sédio 1,0x10-2M. Ka HCN= 4,0x101°

CN- é a base conjugada de um acido fraco, o que significa que participam de uma reacao
de hidrdlise. A reacdo de hidrélise e a respectiva expressao da constante de equilibrio ja
foram mostradas em a). Para determinar o pH precisamos obter através da constante de

equilibrio [OH] e pOH. Para tal precisamos determinar a constante de hidrdlise.

KAXKSN_ =Ky
KEN — K_W
B KA
-14
v L0050
4,0x10
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Para determinar [OH] analisamos a condicao que se estabelece no equilibrio:

CN- S HCN OH-
Inicio 1,0x102 M Zero Zero
Equilibrio | (1,0x102-x) X X

Como j& fizemos anteriormente podemos considerar (1,0x102 — x)= 1,0x10?, substituindo

os valores na expressédo de equilibrio temos:

KCN _ m =25x107°

B 10x102

X2

1,0x107°
x2=25x10" =4/2,5x10"" =5,0x10*

=25x10"°

Como [OH]= 5,0x10%, temos pOH= 3,3 e pH=10,7. Portanto, como esperado a solugéo é

basica.

iii) Sais que originam solucdes acidas

Quando temos um sal formado da reacdo de um acido forte com uma base fraca, por

analogia ao que estudamos no caso anterior teremos um acido conjugado que participa da

reacao de hidrélise.

Supondo cloreto de amonio o sal proveniente de HCI (acido forte) e aménia (base fraca) a

reacao de hidrélise pode ser representada por:

NH,* + H,0 - H,0* + NH,

Podemos mostrar que a reacdo de hidrolise do ion amonio é a soma de dois processos

como mostrado a seguir:
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1

H0 + HhQ = H;0* + oK
NH,* +BH; NH3; +M

NH,* + H,O = NH; + H;0*

1

Da mesma forma que desenvolvemos para 0 caso dos sais que formam solu¢des basicas,
temos que a equacéo i € a auto ionizacdo da agua cuja constante € Kw, enquanto a equacao
ii € a inversa da ionizacdo da amoénia logo (Kg)*.Portanto, a constante de hidrélise Kn ou
neste caso Ka do acido conjugado Ka é:

K, = KN = KWxKi =1,0x10-14x18# =55x107

-5
B Y

A constante de hidrolise do ion amdnio resulta numericamente igual a do ion acetato uma
vez que, como ja vimos ao longo deste capitulo as constantes acida e basica de HAc e NH3
apresentam o mesmo valor numeérico e a constante e Kw acaba sendo dividido pelo mesmo
numero para resultar no valor de K.

Muitas solucbes salinas de cations metalicos como de aluminio e ferro resultam em
solucdes acidas, ja que estas espécies sao classificadas como acidos de Lewis o que pode
ser representado por uma reacdo de hidrolise similar a apresentada pelo ion aménio.
Estudaremos a hidrolise destes tipos de ions metalicos com mais detalhes quando

abordarmos os equilibrios dos ions complexos.
iv) ReacBes de Neutralizacéo e pH

As reacdes acido-base geralmente sdo denominadas de reacfes de neutralizacdo. Ao
longo do curso ja vimos a técnica volumétrica conhecida como titulometria. Uma solucéo
de uma amostra desconhecida de uma base é titulada com uma solu¢édo conhecida de um
acido ou vice-versa. A determinagao do ponto final da titulacdo ou determinacdo do ponto
de equivaléncia que significa que toda base reagiu estequiométricamente com o acido
normalmente é feita através de indicadores acido-base. Estes indicadores acido-base sédo

substancias que apresentam cores diferentes em funcdo do pH do meio. Um indicador
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acido-base também € uma base ou acido fraco. Abaixo mostramos um equilibrio para um

indicador de formula genérica Hin:

HIn + H,0 S5 H;,0+ + In

Cor1 -

Como o &cido fraco (HIn) e a base conjugada (In") apresentam cores diferentes e temos um
sistema em equilibrio, a variacdo do pH do meio a medida que a titulacéo ocorre resulta em
um deslocamento das concentracdes das formas HIin e In- ao longo do processo da
titulacdo. Conhecendo o pH no qual temos o ponto de equivaléncia da reagéo acido-base
podemos escolher um indicador adequado que tenha uma cor caracteristica neste pH em
detrimento da cor em outros pHs e usa-lo para determinar o fim da reacéo através de um
sinal visual.

Apesar das reacdes acido-base receberem o nome genérico de reacdes de neutralizacéo,
sabemos agora que nem sempre o pH final de uma reacao acido base € neutro. Reacdes
acido base que resultam em pH neutro sdo as que ocorrem entre um acido forte e uma
base forte pois os ions do sal ndo hidrolisam. Ja a reacéo entre amonia e acido cloridrico
produz NH4" quem hidrolisa gerando um ponto de equivaléncia no qual o pH é acido. A
escolha do indicador recai em compostos em que no ponto de equivaléncia exista uma

relacéo:

[In-1/[HINn]= 10 ou [In-]/[HIn] <10

de forma que exista a predominancia de uma das formas do indicador e por conseqiéncia

de uma das cores caracteristicas do indicador em funcéo do pH.
2.8 Efeito do flon Comum e Sistemas Tampé&o
i) Efeito do fon Comum

Abaixo representamos mais uma vez o equilibrio que se estabelece quando dissolvemos

acido acético (HAc) em agua:
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HAc + H,0 5 H,0+* + Ac

O que acontece quando a uma solucdo de &cido acético quando adicionamos acetato de
sodio? Ao adicionarmos acetato de sodio estamos inserindo ions Na* que ndo existiam no
meio reacional e ions acetato. Os ions Na* ndo interferem no equilibrio i6bnico da agua ou
no equilibrio de ionizag&o do acido acético, os ions acetato, por sua vez, segundo o principio
de Le Chatelier deslocam o equilibrio acima para a esquerda e podem ter influéncia no
equilibrio idnico da agua. Considerando inicialmente apenas o equilibrio de ionizacdo do
HAc, se este equilibrio é deslocado para a esquerda para atenuar o aumento da
concentracdo de Ac’, significa que também ions H3zO* sdo consumidos para formar mais
HAc e entdo espera-se que ocorra uma diminuicdo da acidez da solugdo ou aumento do
pH. Portanto o chamado efeito do ion comum se refere ao deslocamento do equilibrio de
uma reacgao idnica causada pela adigéo ou retirada de um ou mais ions que participam do

referido equilibrio.

O mesmo comportamento descrito acima para a adicdo acetato ocorre quando adicionamos
um acido forte (H3O"). O equilibrio também se desloca para a esquerda formando mais
HAc, um acido fraco, e consequentemente 0 aumento da acidez ndo é tdo acentuada
porque parte dos ions H3O* adicionados agora estdo na molécula HAc na forma néo

ionizada.

Quando dissolvemos acetato de s6dio em agua os ions acetato hidrolisam conforme o

equilibrio que descrevemos no item 2.6.:

Acc + H,O = HAc + OH

Se a esta solucao adicionarmos mais acetato, agora o equilibrio se desloca para a direita
segundo o principio de Le Chatelier. Como resultado do deslocamento do equilibrio a
solucéao fica mais basica e o pH aumenta.

A adicdo de uma base forte (OH") desloca o equilibrio para esquerda formando agua e o

meio nao fica tdo basico como ocorreria se ndo houvesse o deslocamento do equilibrio.
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i) Sistemas Tampao

Na discusséo do efeito do ion comum com o sistema HAc/Ac™ vimos que a adigdo de um
acido ndo aumenta a acidez de forma proporcional a concentracdo dos ions HzO* assim
como a adi¢éo de uma base forte n&o resulta na diminuigéo da acidez de forma proporcional
a concentracdo dos ions OH™ adicionados, devido as reacdes de deslocamento do
equilibrio.

Se em um sistema HAc/Ac tivermos uma concentracao relativamente alta destas duas
espécies a adicdo de um &cido ou base irdo resultar em varia¢cdes de pH muito pequenas.
O sistema quimico que apresenta um pH relativamente constante quando da adigcdo de um
acido ou base é denominado de sistema tampé&o. Fica claro que esta propriedade tampéao
nao é ilimitada; o pH se mantém constante para um intervalo de concentracao de acido ou
base adicionados.

Um sistema tampéao sera formado sempre por:

a) um acido fraco e sua base conjugada

b) uma base fraca e seu acido conjugado

Embora a simples dissolucédo de um éacido fraco em agua (como HAc do exemplo acima)
resulte na existéncia do acido fraco e de sua base conjugada (Ac- do exemplo acima) o
efeito tampéao s6 ocorre de forma efetiva se a uma solucdo do acido fraco for adicionada
uma concentracao adicional de base conjugada. A preparacdao do tampao considerando o
sistema HAc/Ac™ entdo é feito preparando-se uma solucédo de HAc e adicionando acetato
de sodio (NaAc).

De forma similar a preparacdo de um tampao de uma base fraca e seu acido conjugado
requer que a uma solucéo da base fraca seja adicionado um sal que apresente o seu acido
conjugado. Podemos preparar um tampdao, por exemplo, preparando uma solucdo de
amoénia (base fraca) e adicionando a esta solucdo cloreto de aménio (NH4* o acido

conjugado).

iii) pH do sistema tampéo

Ao preparar uma solugao tampéao da forma que indicamos acima de forma qualitativa, qual

€ 0 pH da solucdo resultante? Pela discussdo do efeito do ion comum percebemos que
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independentemente da adicdo do acido ou da base, a adicdo do ion comum ao equilibrio
do &cido ou da base fraca ja resulta em um deslocamento do equilibrio que altera o pH.

A determinacdo do pH de uma solugdo tampédo é feita de forma simples utilizando a
equacao de Henderson-Hasselbach.

Para um acido fraco genérico HA temos:

HA + H,0 5 H;0* + A-
A constante de equilibrio:

« - [HOIA]
[HA]

Isolando o termo [H3zO*] e aplicando —log:

Ka =[H3O+]Xm
[HA]

__ - log LA
—log K, =—log[H,07] IOg[HA]

Na equagéo acima -logKa = pKa e -log[H3O*]= pH:

o 1o KA
pK, = pH —log —[HA]
_ [AT]
pH = pK, +log —[HA]

Portanto o pH de um sistema tampéao formado por um acido fraco e sua base conjugada
depende do pKa do &cido fraco e do log da raz&o das concentracdes da base conjugada e
do acido fraco no equilibrio.

Podemos escrever de forma mais geral a equacédo de Henderson-Hasselbach:

[Base Conjugada]
[Acido]

pH = pK, + log
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Desta forma quando usamos um sistema formado por uma base fraca e o &cido conjugado
da base fraca, devemos utilizar na equacao de Henderson-Hasselbach os termos tomando

como referéncia a espécie “acida”, ou seja, o 4cido conjugado.
Para o sistema tampao base fraca (NHs)/acido conjugado (NH4"):

NH;(aq) + H,0(l) 5 NH,*(aq) + OH-(aq)

O é&cido é NH4* e na equacao de Henderson-Hasselbach o pKa é referente ao Ka do NH4*
que é 5,5x101° (calculamos este Ka quando tratamos da hidrdlise) logo pKa € 9,25 e a
[Acido]= [NH4*] e [Base Conjugada]= [NH3].

Entretanto, € mais simples e indicado utilizar a equacdo de Henderson-Hasselbach

deduzida para o equilibrio de uma base fraca (tal qual foi feito para o acido fraco); neste
caso a equacao vai definir o pOH do sistema tampéo; e depois facilmente se determina o
pH utilizando pH= 14 — pOH.

Abaixo é apresentada a equacao de Henderson-Hasselbach para um tampao formado por

uma base fraca e pelo acido conjugado desta base fraca.

[Acido Conjugado]
[Base]

pOH = pKg + log

Exemplo 10

Calcule o pH de um sistema formado por acido benzéico (CéHsCOOH= HOBz) 0,15M e
benzoato de sodio (CeHsCOONa= NaOBz) 0,30M:

a) sem utilizar a equacao de Henderson-Hasselbach e;

b) utilizando a equacédo de Henderson-Hasselbach.
Resolucéo:

Para calcular o pH sem a utilizacdo da equacédo de Henderson-Hasselbach, precisamos

determinar [H3O*] através do sistema em equilibrio que se estabelece nestas condicdes.

36



Material Suplementar Equilibrios I6nicos Prof. Gianluca C. Azzellini

Para o acido benzoico:

i i
C—OH cC—-0
+ HZO H30+ +
HOBz OBz

Como NaOBz se dissocia completamente, este sal contribui com uma concentracdo de
0,20M de OBz. Sabemos que a adicdo deste ion comum ir4 deslocar o equilibrio de
ionizacdo do acido benzoico, assumindo [HOBz]=x a concentrac¢do de &cido que ioniza e

sabendo da proporcao estequiométrica de 1:1:1 da reacdo entdo [Hz0*]= x e [OBz’]= x.

HOBz = | H3O* + | OHBz
Inicio 0,15M ZEero 0,30M
Equilibrio 0,15-x X 0,30 +x

A expressao da constante de equilibrio é:

« _[H:0'1[0Bz ]

A =6,6x107°
[HOBz]
' (015-x)

A [OBz] é essencialmente proveniente da dissociacdo do NaOBz, pois a quantidade
proveniente do equilibrio deve ser muito pequena pois a constante de equilibrio € muito
pequena logo x<<<0,30 e (0,30 + x) ~ 0,30. A concentracdo de HOBz que ioniza deve ser
também muito pequena pois o equilibrio é deslocado para a esquerda devido a adicao de
NaOBz, portanto x<<<0,15 e (0,15 — X) ~ 0,15. Considerando estas aproximacdes a
equacao fica:

6,6x10° = X)(0:30)

(0,15)
x=3,3x10"° =[H,0"]=33x10°M
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Conhecendo [H30O*] calculamos pH:

pH =—log(3,3x10°°) = 4,48

b) A equacao de Henderson-Hasselbach é:

[BaseConjugada]

H=pK,+lo .
P = P 0 R cido]

Ka= 6,6x107° e pKa= 4,18

No item a) j& calculamos as concentracdes no equilibrio da base conjugada ([OBz]= 0,30)
e do acido ([HOBz]= 0,15), entdo:

pH =418+ log % =418+log2=418+0,30=4,48

Através deste exemplo, podemos concluir que para a grande maioria dos tampdes nao
precisamos nos preocupar em calcular as concentracbes em equilibrio do acido/base
conjugada e da base/acido conjugado, pois os sistemas tampéao funcionam pela utilizacao
de solucbes concentradas destas espécies e podemos considerar as concentracdes

utilizadas na preparacéao do tampao como as encontradas no equilibrio.
3. Equilibrios Envolvendo Sais Pouco Soluveis

Os compostos podem ser classificados quanto a sua solubilidade em um determinado
solvente como solaveis ou insollveis. Os compostos insolUveis sdo aqueles apenas
ligeiramente sollveis.

Quando consideramos uma solucéo saturada, por exemplo, de um sal pouco soluvel como
o AgCl, verificamos que em 1,0L dissolvemos apenas 0,0019 g deste sal.

Nesta solucdo saturada o sélido que nao se dissolveu se encontra em equilibrio com os

ions em solucao de acordo com o equilibrio representado a seguir:

AgCl(s) = Ag'(aq) + Cl(aq)
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A expressao da constante de equilibrio para este sistema é:

K — [Agz—aq)][CI(Tsxq)]
[AgCI(s)]

Entretanto sabemos que a concentracdo de um sélido corresponde a uma atividade unitaria

e nao é representada na constante de equilibrio. A expressao assume entdo a forma:
. -
Kps = [Ag(aq)][CI(aq)]

Esta expresséao representa entédo o produto das concentragdes dos ions que se encontram
dissolvidos; recebendo o nome para compostos ibnicos de constante do produto de
solubilidade, que é especificado com o subscrito PS na constante.

Este equilibrio, assim como vimos para o caso dos equilibrios acido-base, também
corresponde a um equilibrio em que estédo envolvidos ions, logo os principios do efeito do
ion comum também se aplicam. Aumentando a concentracdo de um dos ions em solucao
o0 equilibrio se desloca no sentido da formacéao de mais sélido (precipitado) e se diminuirmos
a concentracao dos ions presentes em equilibrio, o sdlido se dissolve para restabelecer a

condicao de equilibrio.

Para um sélido idnico insoluvel de formula genérica MaXg temos:
M, X;(s) 5 A MB+(aq) + B X~A(aq)

A equacao de Kps assume a forma:

K,,= [MB+]A[XA-]8

Portanto para fluoreto de calcio um soélido pouco solluvel temos:

CaF,(s) 5 Ca?*(aq) + 2F(aq)
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E a constante do produto de solubilidade é:
Kps= [Ca2+][F']2
Exemplo 11:

A solubilidade do AgCI é 1,92x1072 g.L. Calcule o valor da constante do produto de
solubilidade (Kps). Dado: Massa Molar AgCl= 143,32.g.mol .

Resolucéo:

Para o célculo do Kps precisamos das concentracdes molares dos ions dissolvidos.

AgCl(s) = Ag'(aq) + Cl'(aq)

Como a proporgdo AgCl : Ag*: CI é de 1:1:1 a solubilidade molar do AgCIl é a mesma de
cada um dos ions dissolvidos. A solubilidade molar do AgCl assume o0 mesmo valor da

concentragdo molar, logo:

M=
m
n=——

MM

~ m  C 192x10°g.L"
MMV MM 14332g.mol™

=1,34x10"°mol.L™

Entdo [Ag*]= [CI]= 1,34x10°, e podemos calcular Kps:

Kps = [Ag?aq)][CI(;q)]
Kps = (1,34x107°)(1,34x10™°) =1,80x107"
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Exemplo 12:

Calcule a solubilidade molar do CaF2: a) em agua pura; b) em solucdo 0,025M de NaF.
Dado: KpsCaF2= 3,9x10°1L.

Resolucéo:

CaF,(s) 5 Ca?*(aq) + 2F(aq)

Para calcular a solubilidade molar do CaF> precisamos conhecer as concentracdes dos ions
em solugdo. Pela equacéo temos a propor¢do CaFz:Ca?":F- = 1:1:2. Se consideramos X 0
numero de mols de CaF: que se dissolve em um litro de dgua teremos x mols de Ca?* e 2x
mols de F.

A expressao do produto de solubilidade para este sal é:

Kps =[CaZ 1[F ] =3,9x10°"

Kes =[X][2X]? =4x° =3,9x10™
X =21x10"mol.L™

Portanto em 1,0L temos 2,1x10“ mols de CaF: dissolvidos em agua.

b) A dissolucao de CaF2 em uma solucdo aquosa contendo NaF deve ser menor, pois agora
temos em solucdo o ion comum fluoreto (F°) proveniente da dissolucdo do NaF (eletrélito
forte).

A quantidade total de ions fluoreto em um litro sera 0,025 mols provenientes do NaF

dissolvido mais 2x proveniente do CaFz. A expresséo de Kps assume a forma:

Kps =[CaZ, 1[F ]2 =39x10

(aq)

Kps =[X][2x+0,025])* =3,9x10™

Como (2x+0,025)~ 0,025 pois a quantidade de x proveniente da dissolucdo de CaF € muito

peguena, entdo a expressao fica simplificada:
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K s =[X][0,025]% =3,9x10™
X =6,2x107°

Portanto a solubilidade agora é de 6,2x10°® mol.L™.

Comparando as solubilidades molares em agua pura e em solucao de NaF:

“She | 21x10°
Mgca 6 2x10°®

NaF 44

=33654

Esta comparacdo mostra que a solubilidade em agua pura é consideravelmente maior que
em uma solugdo em que se encontra um ion comum na concentracdo indicada neste

problema.
4. Equilibrios de lons Complexos

No inicio deste capitulo definimos acidos e bases de Lewis e compostos formados por este
tipo de substancias.

Uma classe importante de compostos do tipo acido-base de Lewis sdo aqueles formados
por um cation de um metal de transicéo d (um acido de Lewis) e bases de Lewis que podem
ser moléculas neutras ou ions.

Quando dissolvemos um sal de Co?" em agua como, por exemplo, Co(NOs). em agua

obtemos uma solucéo de cor rosea, o produto da dissolucdo pode ser representado por:

H,O0
Co(NO;),(s) ————— Co?*(aq) + 2NO;(aq)

Uma andlise mais detalhada mostra que na verdade a espécie Co?*(aq) é constituida pelo
fon Co?* e seis moléculas de agua (do solvente): [Co(H20)e]?*.Esta espécie é estavel e de
estrutura definida em que o ion Co?* ocupa o centro e as moléculas de agua ocupam os

vértices de uma estrutura octaédrica:
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r H,O 72+
Hzo'ln., llllll ‘ IIIII |||I||OH2
/CO\ 2NOg5
H,0 l H,
H,O

As moléculas de 4gua sao bases de Lewis (o atomo de oxigénio apresenta dois pares de
elétrons livres) e formam um composto acido-base de Lewis com o ion Co?*, um acido de
Lewis.

A ligacdo que se estabelece entre uma base de Lewis e um ion metalico € denominada de
ligacdo coordenada e os compostos sdo denominados de compostos de coordenacgao. As
bases de Lewis que se formam as ligacdes coordenadas sdo chamadas de ligantes.
Quando a esta solucéo résea de Co?*(aq) sdo adicionados ions Cl(aq) em excesso a
solucdo muda da cor résea para um azul intenso. Uma analise da espécie que apresenta a
cor azul mostra que também é uma espécie estavel e de composigdo [CoCl4]%. Neste caso
a estrutura é a de um tetraedro em que o ion Co?* ocupa o centro e os ions cloreto os
vertices do tetraedro. Os ions cloreto também séo bases de Lewis (apresentam trés pares
de elétrons livres) e apesar de esperarmos um composto formado apenas pela
estabilizacdo das cargas, ou seja, um fon Co?" e dois anions CI- temos dois cloretos
adicionais na estrutura final. Estes quatro cloretos apresentam o mesmo tipo de ligacao
com o Co?* e pelas caracteristicas de ligacdo ndo correspondem a ligagées idnicas mas
sim a ligacdes coordenadas.

Se de alguma forma os ions CI" séo retirados do meio a cor résea é restabelecida. Podemos

entao representar esse processo por um equilibrio:

[Co(H20)]?* + 4CIT = [CoCl4]?* + 6H,0

Quando o composto de coordenacdo € um ion (vide acima, por exemplo, o cétion
[Co(H20)6]?* e 0 anion [CoCl4)?) eles recebem o nome de ions complexos.

Praticamente todas as solu¢fes dos sais dos ions dos metais de transi¢cdo sdo na verdade
ions complexos formados pelo ion do metal e moléculas de agua. Esta interagéo é tao forte
gue quando precipitamos um sal da solucéo estas moléculas de agua se mantém no sal

sOlido na forma de aguas de hidratacdo (vide no rétulo dos frascos de muitos sais dos
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metais de transicdo que eles na verdade sao hidratos de composicéo definida, por exemplo,
nitrato de cobalto aparece como Co(NO3)..6H20; sulfato de cobre aparece como
CuS04.5H20, etc.

i- ions complexos e hidrdlise

Mencionamos que reacdes de hidrolise também ocorrem com ions metalicos.
Solucbes de ions Fe®*(aq) sdo normalmente &cidas e se ligeiramente aquecidas se

mostram instaveis gerando um precipitado amarelado.

A espécie Fe*3(aq) na verdade é [Fe(H20)¢]**. As moléculas de agua diretamente ligadas
ao ion Fe®* tem a energia de suas ligagées modificadas pela ligacdo com o ion metalico e

os hidrogénios se ionizam gerando ions H* e tornando o pH do meio acido:

[Fe(H.0)e]** = [Fe(H20)s5(OH)]?* + H*(aq) K =8,9x 102 (103%)
[Fe(H20)s(OH)]* = [Fe(H,0)4(OH);]* + H'(ag) K =5,5x 10 (103%)
[Fe(H20)4(OH)2]* = [Fe(H.0)3(OH)s](s) + H*(aq) Ks =2,0x 10%°

Os equilibrios representados acima se constituem nos equilibrios de ionizagcédo sucessivos,
e notamos que na Ultima etapa formamos [Fe(H20)3(OH)3] insolavel, que nada mais € que
hidréxido de ferro hidratado

Abaixo particularizamos o processo de ionizacdo da primeira etapa, enfatizando apenas a

molécula de dgua coordenada que hidrolisa:

3+ 2+
0O re0H " [ oo
H

Vemos que a hidrélise da molécula de agua deixa um fon hidréxido ligado ao ion Fe®* e a
carga total do complexo diminui. Apos a terceira hidrélise temos um composto neutro que

entao precipita.
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i) Constantes de estabilidade

Ao adicionarmos solucdo de amonia a uma solucdo de Cu?*(aq) percebemos uma forte
intensificacdo da cor azul da solugdo. Esta intensificacdo é devida a formacgédo do ion
complexo [Cu(NHs)]?*. Podemos representar a formagdo deste ion complexo através do

processo em equilibrio:

Cu2+(aq) +4NH; = CU(NH3)42Jr

A constante de equilibrio para esta reacao de complexacao é:

_[Cu(NH,),” ]
" [Cu*][NH,]*

Esta constante é chamada de constante de formagcdo ou mais comumente de constante de
estabilidade.

Quando nos referimos a constante de estabilidade utilizamos ao invés de Kr 0 simbolo 8
com um subscrito que indica o numero de ligantes que se ligaram ao ion metalico. Neste

exemplo teriamos:

_[Cu(NH,),"]
~ [Cu™][NH,]*

B,
O subscrito € 4 porque as moléculas de agua ligantes (ndo mostradas no aquo-complexo,
pois ao serem liberadas na forma dos produtos ndo entram na constante pois € o proprio
solvente) sao substituidas por 4 moléculas de NHs.
A constante de instabilidade corresponde a “desconstru¢ao” do complexo, ou seja, a reacao
inversa na qual o complexo perde os 4 ligantes NH3 e consequentemente corresponde ao

inverso da constante de estabilidade:

1
KInstab = ﬂ74 = ﬂ_
4
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Dependendo da natureza dos ligantes (bases de Lewis) coordenadas, estes podem ser

substituidos por outros ligantes:

Cu(NH3),>* + 4CN° = Cu(CN);* + 4NHs;

Exemplo 13:
Calcule a constante de formacédo do complexo (Ni(en)s?* a partir do complexo Ni(NH3)e>*

Dados: Bs Ni(NH3)e?*= 1,2x10°; Bs Ni(en)s?*= 1,3x10%*®

en= etilenodiamina = H2N-CH2>-CH2-N>
Resolucao:

A etileno diamina é um ligante que apresenta em uma mesma molécula “duas” bases de
Lewis em suas extremidades, o que permite que um unico ligante estabeleca duas ligacdes

coordenadas com o metal:

H2N_CH2_CH2_NH2 HzN% \\\\\NHZ

2, O
R

Significa que uma molécula de en, substitui duas moléculas de NH3 no complexo Ni(NH3)e*

logo a estequiometria 1:3 mostrada abaixo.

O equilibrio que desejamos obter a constante de equilibrio é:

Ni(NH3)62+ + 3en = Ni(en)32+ + 6NH;

Temos dois outros equilibrios fornecidos:

a) Ni(ag) + 6NHz; = Ni(NHg)e*"

e

b) Ni**(aq) + 3en = Ni(en)s?
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Invertendo a) e somando com b) temos a reacao desejada:

Ni(NHs)e2* = Nj#*{aq) + 6NHs

y&f‘éq) + 3en = Ni(en):?

Ni(NHs;)2* + 3en=  Ni(en);?* + 6NH;

Portanto K para esta reagdo é

K:ixﬂ3: L 5
JiA 1,2x10

x1,3x10*° =1,1x10°
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