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Muitos acidos, bases e sais ocorrem na natureza e servem a uma ampla
variedade de propositos. Para Por exemplo, seu “suco digestivo” contém
aproximadamente 0,10 mol de acido cloridrico por litro. O sangue humano
e os componentes aquosos da maioria das células sio levemente acidos. O
liquido na bateria do seu carro é aproximadamente 40% H>SO4 em massa.
O bicarbonato de sodio é um sal de carbono acido. O hidroxido de sédio,
uma base, é usado na fabricacido de sabonetes, papel e muitos outros
produtos quimicos. “Drano” ¢ NaOH sdlido que contém alguns cristais de
aluminio. Cloreto de Sodio é usado para temperar alimentos e como
conservante de alimentos. O cloreto de calcio é usado para derreter gelo em
rodovias e no atendimento emergencial de parada cardiaca. Varios sais de
amoénio sao usados como fertilizantes. Muitos acidos organicos (acidos
carboxilicos) e seus derivados ocorrem em natureza. O acido acético esta
presente no vinagre; a picada de uma picada de formiga é devido ao acido
formico. Os aminoacidos siao os blocos de construcio das proteinas, que sao
materiais importantes na corpos de animais, incluindo humanos. Os
aminoacidos sao acidos carboxilicos que também contém grupos basicos
derivados da amoénia. Os odores e sabores agradaveis da fruta madura sio
devidos em grande parte a presenca de ésteres, que sao formados a partir
dos acidos da fruta nio madura.




5 —REACOES EM SOLUCOES AQUOSAS 1:

ACIDOS, BASES E SAIS

L[3E] PROPRIEDADES DAS SOLUCOES AQUOSAS DE
ACIDOS E BASES

Solucdes aquosas da maioria dos acidos protonicos (aqueles que contém
atomos de hidrogénio acidos) exibem certas propriedades, que sao propriedades de
ions hidrogénio hidratados em solu¢do aquosa:

1. Eles tém um sabor azedo. Os picles sdo geralmente conservados em vinagre,
uma solucao a 5% de acido acético. Muitos condimentos em conserva contém
grandes quantidades de acgucar, de modo que o sabor do acido acético ¢
parcialmente mascarado pelo sabor doce do agucar. Os limdes contém &cido
citrico, que € responsavel pelo seu sabor azedo caracteristico.

2. Eles mudam as cores de muitos indicadores (corantes altamente coloridos).
Acidos fazem o tornassol vermelho ficar azul e faz com que o azul de bromotimol
mude de azul para amarelo.

3. Acidos ndo oxidantes reagem com metais acima do hidrogénio na série de
atividades (Se¢do 4-8, parte 2) para liberar gas hidrogénio, H2. (HNO3, um acido
oxidante comum, reage com metais para produzir 6xidos de nitrogénio, nao H2.)

4. Eles reagem (neutralizam) com 6xidos metdlicos e hidroxidos metalicos para
formar sais e agua (Se¢ao 4-9, parte 1).

5. Eles reagem com sais de dcidos mais fracos ou mais volateis para formar os mais
fracos ou mais acido volatil e um novo sal.

6. Solugdes aquosas de acidos conduzem corrente elétrica porque sao total ou
parcialmente ionizado.

As solucdes aquosas da maioria das bases também exibem certas propriedades,
que se devem aos ions hidroxido hidratado presentes em solugdes aquosas de
bases:



1. Elas tém um sabor amargo.

2. Elas t€ém uma sensacao escorregadia. Sabonetes sdo exemplos comuns; eles sao
levemente basicos. Uma solugado de alvejante doméstico parece muito escorregadia
porque ¢ bastante basica.

3. Elas mudam as cores de muitos indicadores: o tornassol muda de azul para
vermelho e azul de bromotimol muda de amarelo para azul, em bases.

4. Eles reagem com acidos (neutralizam) para formar sais e, na maioria dos casos,
agua.

5. Suas solugdes aquosas conduzem uma corrente elétrica porque estao dissociadas
ou ionizado.

E[E] A TEORIA DE ARRHENIUS

Em 1680, Robert Boyle observou que os acidos: (1) dissolvem muitas
substancias, (2) mudam as cores de alguns corantes naturais (indicadores), e (3)
perdem suas propriedades caracteristicas quando misturados com dalcalis (bases).

Em 1814, J. Gay-Lussac concluiu que os acidos neutralizam as bases e que as
duas classes de substancias devem ser definidas em termos de suas reacdes entre
Si.

Em 1884, Svante Arrhenius (1859-1927) apresentou sua teoria da dissociacao
eletrolitica, que resultou na teoria de Arrhenius das reagdes acido-base. A seu ver:

“um acido é uma substancia que contém hidrogénio e produz H™ em solucdo
aquosa. Uma base € uma substancia que contém o grupo OH (hidroxila) e produz
ions hidréxido, OH", em solu¢do aquosa”.

A neutralizacdo ¢ definida como a combinac¢ao de ions H™ com ions OH™ para
formar moléculas de H>O:

H' (aq) + OH (aq) —» H20(l) (neutralizagao)

A teoria de Arrhenius do comportamento acido-base explicou
satisfatoriamente as reacoes de acidos protonicos com hidroxidos metalicos (bases
hidroxi). Foi uma contribuigdo significativa para a quimica e para a teoria no final
do século XIX. O modelo de Arrhenius de acidos e bases, embora limitado em seu



conteudo, levaram ao desenvolvimento de teorias mais gerais do comportamento
acido-base. Elas serao consideradas em segdes posteriores.

m O fON HIDRONIO ({ON HIDROGENIO HIDRATADO)

Embora Arrhenius tenha descrito ions H' na agua como protons, agora
sabemos que eles sdo hidratados em solucgdo aquosa e existem como H'(H20),, em
que n é um nimero inteiro pequeno. Isto é devido a atragdo dos ions H', ou protons,
com o polo negativo do oxigénio (&) das moléculas de 4gua. Embora ndo saibamos
a extensao da hidratacdo do H" na maioria das solu¢des geralmente representamos
o ion hidrogénio hidratado como o hidrénio, H;O", ou H"(H20)n, em que n = 1.

O ion hidrogénio hidratado ¢ a espécie que da as solugdes aquosas de acidos
sua propriedades acidas caracteristicas.

Quer usemos a designagdo H'(aq) ou H3O", sempre nos referimos ao ion
hidrogénio hidratado.

H + :é|j—H — H—(?—HJr . ‘ |
H H - )

m A TEORIA DE BRGNSTED-LOWRY

Em 1923, J. N. Bronsted (1879-1947) e T. M. Lowry (1874-1936)
independentemente apresentaram extensoes logicas da teoria de Arrhenius. A
contribuicao de Brensted foi mais completa do que a de Lowry, e o resultado ¢
conhecido como a teoria de Bronsted ou a teoria de Bronsted-Lowry.

Um acido é definido como um doador de protons (H") e uma base é definida
como um aceptor de prétons.

Essas defini¢cdes sdo suficientemente amplas para que qualquer molécula ou
ion contendo hidrogénio capaz de liberar um préton, H", seja um acido, enquanto
qualquer molécula ou ion que pode aceitar um proton seja uma base. (Na teoria de



acidos e bases de Arrhenius, apenas substiancias que contém o grupo OH" seria
chamado de bases.)

Uma reagao acido-base ¢ a transferéncia de um proton de um acido para uma base.

Assim, a ionizacdo completa do cloreto de hidrogénio, HCI, um acido forte,
em agua € uma reagdo acido-base na qual a agua atua como base ou aceptor de
protons.

Step 1: HCl(aq) —— H'(aq) + Cl(aq) (Arrhenius description)
Step 2: H,O() + H*(aq) —— H;0%
Overall: H,O(¢) + HCl(aq) — H;0%* + Cl~(aq) (Bronsted—Lowry description)
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A 1onizacdo do fluoreto de hidrogénio, um acido fraco, ¢ semelhante, mas
ocorre apenas um pouco extensao, entdo usamos uma seta dupla para indicar que
¢ reversivel.

H0(6) +  HFag) <=  H30* + F(aq)

base, acid, acid, base,
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Podemos descrever as reagdes acido-base de Bronsted-Lowry em termos de
pares conjugados acido-base. Estas sao duas espécies que diferem por um proton.



Na equagdo anterior, HF (&cidoz) e F~ (base2) sdo um par acido-base conjugado, e
H>O (base1) e H3O" (4cido1) sdo o outro par. Os membros de cada par conjugado
sdo designados pelo mesmo niimero de subscrito. Na reagdo direta, HF ¢ H2O
atuam como acido ¢ base, respectivamente. Na reacdo inversa, H3O" atua como o
acido, ou doador de protons, e F~ atua como a base, ou aceptor de protons.

Quando o acido fraco, HF, se dissolve em agua, as moléculas de HF liberam
alguns ions H™ que podem ser aceitos por qualquer uma das duas bases, F~ ou H2O.
O fato de HF ser apenas ligeiramente ionizado nos diz que F- € uma base mais forte
que H20. Quando o acido forte, HCI, se dissolve na 4agua, as moléculas de HCI
liberam ions H™ que podem ser aceitos por qualquer uma das duas bases, Cl" ou
H>0O. O fato de o HCI ser completamente ionizado em solu¢ao aquosa diluida nos
diz que CI ¢ uma base mais fraca que H>O. Assim, o dcido mais fraco, HF, tem a
base conjugada mais forte, F~. O 4cido mais forte, HCI, tem a base conjugada mais
fraca, Cl". Nos podemos generalizar:

Quanto mais forte o &cido, mais fraca ¢ sua base conjugada; quanto mais fraco
o acido, mais mais forte € sua base conjugada.

“Forte” e “fraco”, como muitos outros adjetivos, sdo usados em um sentido
relativo. N6s nao queremos dizer que o ion fluoreto, F-, ¢ uma base forte em
comparacao com espécies como o ion hidréxido, OH". Queremos dizer que em
relagdo aos anions de acidos fortes, que sao bases muito fracas, F- ¢ uma base muito
mais forte.

A amonia atua como uma base fraca de Bronsted-Lowry, € a 4gua atua como
um acido na ionizagdo de amoOnia aquosa.

NH3(aq) + HzO(g) i NH4+(aq) + OH_(aQ)

base acid, acid; base,

n
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Como vemos na reagao inversa, o ion amonio, NH4", ¢ o 4cido conjugado de NHs.

O ion hidroxido, OH-, ¢ a base conjugada da 4gua. As estruturas em trés dimensdes
sao:
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Trigonal pyramidal molecule Angular molecule Tetrahedral ion

Linear ion

A agua atua como um acido (doador de H") em sua rea¢do com NH3, enquanto
atua como uma base (aceptor de H") em suas reacdes com HCI e com HF.

Se a 4gua vai agir como um acido ou como uma base depende das outras
espécies presentes.

m A AUTOIONIZACAO DA AGUA

Medigdes cuidadosas mostram que a dgua pura ioniza muito levemente para
produzir o mesmo nimero de ions hidrogénio hidratado e ions hidroxido.
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Em notagao simplificada, representamos essa reagao como:

H,0(f) = H"(aq) + OH (aq)



Esta auto ionizacdo da dgua € uma reacdo acido-base de acordo com a Teoria de
Bronsted-Lowry. Uma molécula de H2O (o acido) doa um proton para outra
molécula de H>O (a base). A molécula de H>O que doa um préton torna-se um ion
OH-, a base conjugada da agua. A molécula de H>O que aceita um proton torna-se
o ion H3O". O exame da reacdo inversa (da direita para a esquerda) mostra que
H30" (um acido) doa um préton para o OH™ (uma base) para formar duas moléculas
de H>O. Uma molécula de H>O se comporta como um &cido e a outra atua como
base na autoionizagao da agua. Diz-se que a dgua € anfiprdtico; isto €, as moléculas
de H>0O podem tanto doar quanto aceitar protons.

Como vimos na Sec¢do 4-9, parte 1, H3O" e ions OH™ se combinam para formar
moléculas de dgua quando acidos fortes e bases soltiveis fortes reagem para formar
sais soluveis e agua. A reagdo inversa, a autoionizacdo da agua, ocorre muito
ligeiramente, como esperado.

X3 ANFOTERISMO

Como vimos, se uma determinada substancia se comporta como um acido ou
como uma base depende do seu ambiente. Anteriormente descrevemos a natureza
anfiprotica da agua. Anfoterismo ¢ um termo mais geral que descreve a
capacidade de uma substincia de agir como um acido ou como base. O
comportamento anfiprotico descreve os casos em que as substancias apresentam
anfoterismo aceitando e¢ doando um préton, H". Varios hidroxidos metalicos
insoluveis sao anfotéricos; isto ¢, eles reagem com acidos para formar sais e agua,
mas também se dissolvem e reagem com excesso de bases fortes.

O hidréxido de aluminio ¢ um hidroxido de metal anfotérico tipico. Seu
comportamento como base € ilustrado por sua reagao com acido nitrico para formar
um sal normal. A fébrmula unitaria balanceada, as equagdes 10nicas totais ¢ i0nicas
liquidas para esta reag¢do sao, respectivamente:

AI(OH)4(s) + 3HNOj;(aq) —> AINO;);(aq) + 3H,0(¢)
Al(OH);(s) + 3[H™(aq) + NO;3~(aq)] — [APP*(aq) + 3NO;(aq)] + 3H,0(¢()
Al(OH),(s) + 3H™(aq) — AP*(aq) + 3H,O(¢)

Quando um excesso de uma solu¢dao de qualquer base forte, como NaOH, ¢
adicionado ao hidroxido de aluminio s6lido, o AI(OH)3 age como um &cido e se
dissolve. A equacao da reagdo geralmente ¢ escrita:



Al(OH);(s) + NaOH(aq) —— NaAl(OH),(aq)

an acid a base sodium aluminate,
a soluble compound

As equacgdes 10nicas totais e 10nicas liquidas sdo:

Al(OH);(s) + [Na*(aq) + OH™(aq)] — [Na™(aq) + AI(OH), (aq)]
AI(OH);(s) + OH~(aq) — AI(OH),(aq)

Tabela 1-1 Hidroxidos Anfoté;ricos
Metal ou Ion Hidroxido Anfotérico Ion Complexo
Metaloide Insoluvel Formado Num Excesso
de Base Forte
Be2+ Be(OH), [Be(OH),]?
AP Al(OH), [A(OH),]~
Cr3+ Cr(OH); [Cr(OH),]~
Zn?* Zn(OH), [Zn(OH),]*~
Sn? ™t Sn(OH), [Sn(OH);]~
Sntt Sn(OH), [Sn(OH),]>~
Ph2+ Ph(OH), [Ph(OH),]2~
As3+ As(OH), [As(OH), |~
Sh3+ Sh(OH), [Sh(OH),]~
Sitt Si(OH), Si0,*~ and Si0;2~
Col+ Co(OH), [Co(OH),]2~
Cul+ Cu(OH), [Cu(OH),]2~

Outros hidroxidos de metais anfotéricos sofrem reacoes semelhantes. A Tabela
10-1 contém listas dos hidréxidos anfotéricos comuns. Trés sdao hidroxidos de
metaldides, As, Sb e Si, que estdo localizados ao longo da linha que divide os
metais e os ndo metais da tabela periddica.



EL[E4d FORCAS DOS ACIDOS
Acidos Binarios

A facilidade de ionizagao de acidos protonicos bindrios depende tanto (1) da
facilidade de quebra ligacdes H-X e (2) da estabilidade dos ions resultantes em
solugcdo. Vamos considerar as forgas relativas dos acidos hidro-halicos do Grupo

VIIA. O fluoreto de hidrogénio ioniza apenas ligeiramente em solucdes aquosas
diluidas.

HF(aq) + H20(1) = H30%(aq) + F(aq)

HCI, HBr e HI, no entanto, ionizam completamente ou quase completamente em
solucdes aquosas diluidas porque as ligagdes H-X sdo muito mais fracas.

HX(aq) + H20(1) - H30(aq) + X" (aq) X=CLBr, 1
A ordem das for¢as de ligagdo para os haletos de hidrogénio ¢
(ligagoes mais fortes) HF >> HCIl > HBr > HI (ligagoes mais fracas)

Para entender por que o HF ¢ um 4cido muito mais fraco do que os outros
haletos de hidrogénio, vamos consideremos os seguintes fatores.

1. Em HF, a diferenca de eletronegatividade ¢ de 1,9, em comparacao com 0,9 em
HCI, 0,7 em HBr, e 0,4 em HI. Podemos esperar que a ligagao H-F muito polar em
HF ionize facilmente. O fato do HF ser o mais fraco desses acidos sugere que esse
efeito deve ser de menor importancia.

2. A forga de ligagdo ¢ consideravelmente maior no HF do que nas outras trés
moléculas. Isso nos diz que a ligacdo H-F ¢ mais dificil de quebrar do que a H-CI,
H-Br e H-I.

3. O pequeno ion F- altamente carregado, formado quando o HF ioniza, causa
aumento na ordenac¢ao das moléculas de agua. Este aumento ¢ desfavoravel ao
processo de ionizagao.

O resultado liquido de todos os fatores ¢ que o HF € um acido muito mais fraco
do que os outros acidos: HCI, HBr ¢ HI.



Em solugdes aquosas diluidas, os 4acidos cloridrico, bromidrico e iodidrico sao
completamente ionizados, e todos mostram a mesma forca acida aparente. A agua
¢ suficientemente basica para nao distinguir entre as forgas acidas de HCI, HBr e
HI, e, portanto, ¢ referida como um solvente de nivelamento para esses acidos. Nao
¢ possivel determinar a ordem das for¢as desses trés acidos na agua porque eles
sao igualmente completamente ionizados.

Quando estes compostos se dissolvem em dacido acético anidro ou outros
solventes menos basicos do que a agua, no entanto, eles exibem diferencas
significativas em suas forcgas acidas. A ordem observada de forgas de acido é:

HCl < HBr <HI

Observamos que o ion hidronio ¢ o acido mais forte que pode existir em solucao
aquosa. Todos os acidos mais fortes que H3O"(aq) reagem completamente com
agua para produzir H3O"(aq) e suas bases conjugadas.

Isso € chamado de efeito nivelador da agua. Por exemplo, HC1O4 (Tabela 10-
2) reage completamente com H>O para formar H'(aq) e ClO4(aq).

HCl10O4(aq) + H2O(1) - H3O"(aq) + ClO4s(aq)

Observagdes semelhantes foram feitas para solugdes aquosas de bases fortes,
como NaOH e KOH. Ambas sdo completamente dissociadas em solugdes aquosas
diluidas.

H,0
NaOH(s) = Na'"(aq) + OH(aq)

O ion hidroxido ¢ a base mais forte que pode existir em solugdo aquosa. Bases
mais fortes que OH™ reagem completamente com H>O para produzir OH™ e seus
acidos conjugados.

Quando amidas metalicas, como amida de s6dio, NaNH», sdo colocadas em
H>0, o ion amida, NH3, reage completamente com H>O.

NHa(aq) + H20(1) - NHs"(aq) + OH(aq)

Assim, vemos que H20 € um solvente de nivelamento para todas as bases mais
fortes que OH.

As forcas acidas para outras séries verticais de acidos bindrios variam da
mesma maneira que as dos elementos VIIA. A ordem das forgas de ligacao para
os hidretos VIA é:



(ligagoes mais fortes) H2O >> H,S > HaoSe > HaTe (ligagoes mais fracas)

LRI LB A Relative Strengths of Conjugate Acid—Base Pairs

Acid Base
HCIO, (ClO,~
HI 100% ionized in -
upe | dilute aq. soln. Negligible base .
No molecules of strength in water. | "
HCI nonionized acid. cl
HNO, NO;~
g o - p
@ acid loses HT é
Z g
%ﬂ base gains H* _é
an
2 H,0f ' ,0 g
E HF Equilibrium mixture E” E
h CH;COOH | 4f nonionized CH;CO0O~ =
HCN * molecules of acid, CN-
NH.*+ conjugate base, and NH
4 Han AN
H,0 (aq)- el i L OH-
NI, Reacts completely with Hz(')i NIL-
cannot exist in aqueous solution. :

As ligagdes H-O sdao muito mais fortes do que as ligagcdes nos outros hidretos
do Grupo VI. Como poderiamos esperar, a ordem das for¢as acidas para esses
hidretos ¢ exatamente o inverso da ordem das forcas de ligacao.

(dacido mais fraco) H20O << H2S < HzSe < H:Te (dcido mais forte)

A Tabela 10-2 exibe as forcas relativas de acido e base de uma série de pares
conjugados acido-base.

Acidos Ternarios

A maioria dos acidos ternarios sao compostos por hidroxilas de ndo metais
(oxoacidos) que se ionizam para produzir H'(aq). A formula do acido nitrico é
comumente escrita HNO3 para enfatizar a presenca de um atomo de hidrogénio
acido, mas também pode ser escrito como HONO>, como sua estrutura mostra.



Bond that breaks
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Hydroxyl group

Na maioria dos acidos ternarios, o oxigénio da hidroxila esta ligado a uma
molécula metaldide bastante eletronegativa. No 4cido nitrico, o nitrogénio atrai os
elétrons da ligagao N-O (hidroxila) para mais proximo de si do que um elemento
menos eletronegativo, como o sodio. O oxigénio puxa os elétrons da ligacdo O-H
proximos o suficiente para que o atomo de hidrogénio se ionize como H", deixando
o NOs".

HNOs(aq) > H'(aq) + NOs(aq)

Consideremos os compostos hidroxila dos metais. Chamamos esses compostos
de “hidroxidos” porque eles podem produzir ions hidroxido em agua para dar
solucdes basicas. O oxigénio € muito mais eletronegativo do que a maioria dos
metais, como o sodio. Ele atrai os elétrons da ligagdo so6dio-oxigénio em NaOH
(uma base forte) tdo proxima de si que a ligagdo ¢ idnica. O NaOH, portanto, existe
como ions Na“ e OH-, mesmo no estado sélido, e dissocia-se em ions Na" e OH-
quando se dissolve em H2O.

H,0
NaOH(s) = Na'"(aq) + OH(aq)

Voltando a consideragado de acidos ternarios, geralmente escrevemos a formula
para acido sulfurico como H>SO4 para enfatizar que ¢ um acido poliprético. A
formula também pode ser escrita como (HO).SO:, pois a estrutura do acido
sulfarico mostra claramente que o H2SO4 contém dois grupos O-H ligados a um
atomo de enxofre. Como as ligagdes O-H sdo mais faceis de quebrar do que as
ligacdes S-O, o acido sulflirico ioniza como um &cido.

O
: ( )—H|\—( ).:\
o H
l|[

Step 1: H,SO4(aq) —— H¥(aq) + HSO4 (aq)
Step 2:  HSO,~(aq) == H*(aq) + SO,>~(aq)



O primeiro passo na ionizagdo do H2SOs € completo em solugdo aquosa
diluida. A segunda etapa ¢ quase completa em solugdes aquosas muito diluidas. O
primeiro passo na ionizagao de um acido poliprotico sempre ocorre em maior
extensdo do que a segunda etapa, porque ¢ mais facil remover um préton de uma
molécula de 4cido neutro do que de dnion com uma carga negativa.

O é&cido sulfuroso, H>SOs3, ¢ um acido poliprotico que contém os mesmos
elementos que o H2SO4. No entanto, o H2SO3 € um acido fraco, o que nos diz que
as ligagdes H-O no H2SOs3 sdo mais fortes do que no H2SOa.

A comparacao das forgas acidas de acido nitrico, HNO3, e acido nitroso, HNO»,
mostra que o HNO3 ¢ um acido muito mais forte que o HNO:.

As for¢as acidas da maioria dos acidos ternarios contendo o mesmo elemento
central aumentam com o aumento do estado de oxidacdo do elemento central e
com o aumento do nimero de atomos de oxigénio.

As seguintes ordens de aumento da forca de acidos sdo tipicas:

H>SO3 < H2SO4
HNO; <HNO:3
HCIO < HCIO2 < HCIO3 < HCIOs (dcidos mais fortes estdo no lado direito)

l.2A A

HOC! (or HCIO) HCIO, HCIO; HCIO,4

Para a maioria dos acidos ternarios contendo diferentes elementos no mesmo
estado de oxidacao do mesmo grupo na tabela periddica, as for¢as dos acidos
aumentam com o aumento da eletronegatividade do elemento central.

H,SeO, < H,80,  H,S¢0, < H,S0;,
,PO, < HNO,
HBrO, < HCIO,  HBrO, < HCIO;

Ao contrario do que poderiamos esperar, o H;PO3 ¢ um acido mais forte que o
HNQO,. Cuidado deve ser usado para comparar acidos que té€m estruturas
semelhantes. Por exemplo, H3PO2, que tem dois atomos de H ligados ao 4tomo de
P, ¢ um 4&cido mais forte do que H3POs3, que tem um H &tomo ligado ao 4tomo de



P. H3PO3 ¢ um 4cido mais forte que H3POas, que nao tem atomos de H ligado ao
atomo de P.

E[X] REACOES ACIDO-BASE EM SOLUCOES AQUOSAS

Na aula anterior introduzimos reacdes acido-base classicas. Definimos a
neutralizacdo como a reagao de um acido com uma base para formar um sal e (na
maioria dos casos) agua. A maioria dos sais sdo compostos i6nicos que contém um
cation diferente de H" e um anion diferente de OH™ ou O.. Os acidos fortes comuns
¢ as bases fortes comuns estao listados abaixo. Todos os outros &cidos comuns
podem ser considerados fracos. Os outros hidroxidos de metais comuns (bases) sdo
insoluiveis em agua.

Common Strong Acids

Binary Ternary
HCI HCIO,
HBr HCIO,
HI HNO;
H,SO,

Strong Bases

LiOH
NaOH

KOH Ca(OH),
RbOH Sr(OH),
CsOH Ba(OH),

As reagoes de neutralizagdo acido-base de Arrhenius e Bronsted-Lowry t€ém
uma coisa em comum. Eles envolvem a rea¢ao de um acido com uma base para
formar um sal que contém o cation caracteristico da base € o anion caracteristico
do 4acido. A 4gua também ¢ normalmente formada. Isso ¢ indicado na equagdo da
férmula unitaria. A forma geral da equacgao i0nica liquida, no entanto, ¢ diferente
para diferentes reagdes acido-base. As equagdes iOnicas totais dependem da
solubilidade e extensdo da ionizacao ou dissociag¢dao de cada reagente e produto.

Ao escrever equacoOes i0nicas, sempre escrevemos as formulas das formas
predominantes dos compostos em, ou em contato com, solucdo aquosa.
Escrevendo equacdes 10nicas a partir de equacoes de férmulas unitarias requer um
conhecimento das listas de acidos fortes e bases fortes, bem como das



generalizacoes sobre solubilidades de compostos inorganicos. Estude as Tabelas
4-8 ¢ 4-9 com cuidado porque elas resumem muitas informagdes que vocé esta
prestes a usar novamente. Na Se¢do 4-2 examinamos algumas reagdes de acidos
fortes com bases fortes para formar sais soltveis. Vamos ilustrar um exemplo
adicional. O &cido perclorico, HCIO4, reage com o hidroxido de sodio para
produzir perclorato de s6dio, NaClO4, um sal 16nico solavel.

HClO4(aq) + NaOH(aq) — NaClO4(aq) + H2O(l)
A equacdo idnica total para esta reagao é:

[H"(aq) + ClO4(aq)] + [Na'(aq) + OH(aq)] — [Na'(aq) + ClOs(aq)] + H20(1)
Eliminando os ions espectadores, Na*™ ¢ ClO47, dd a equagdo idnica liquida:
H'(aq) + OH(aq) — H20(1)

Esta ¢ a equacgao i6nica liquida para a reacao de todos os acidos fortes com
bases fortes para formar sais soltiveis e 4gua. Muitos acidos fracos reagem com
bases fortes para formar sais soluveis e agua. Por exemplo, acido acético,

CH3COOH, reage com hidréxido de sdédio, NaOH, para produzir acetato de sddio,
NaCH3COO.

CH;COOH(aq) + NaOH(aq) —— NaCH;COO(aq) + H,O({)
A equacdo i6nica total para esta reagao ¢&:

CH3COOH(aq) + [Na'(aq) + OH(aq)] — [Na'(aq) + CH3:COO(aq)] + H2O(1)
A eliminacdo de Na" de ambos os lados da a equagdo i6nica liquida:

CH3COOH(aq) + OH (aq) —» CH3COO"(aq) + H20(1)

Em termos gerais, a reacao de um acido monoprotico fraco com uma base forte
para formar um sal solavel pode ser representado como

HA(aq) + OH(aq) > A(aq) + H2O(1)  (equagao i6nica liquida)



EXEMPLO 10-1 Equacdes para Reacdes Acido-Base

Escreva (a) a féormula unitaria, (b) a equacao i6nica total e (c) as equagdes
i06nicas liquidas para a neutralizagdo completa de 4cido fosforico, H3POs, com
hidréxido de potassio, KOH.

Plano

(a) O sal produzido na reac¢do contém o cation da base, K*, ¢ o 4nion PO4** do
acido. O sal ¢ o K5POa.

(b) H3PO4 ¢ um 4cido fraco — ndo esté escrito na forma i6nica. KOH ¢ uma base
forte, entdo ¢ escrito na forma idnica. K3PO4 ¢ um sal soluvel e, portanto, € escrito
na forma idnica.

(c) Os ions espectadores sao cancelados para dar a equagao 10nica liquida.

Solucao

(a) HyPO,(aq) + 3KOH(aq) —> K;PO,(aq) + 3H,0(0)
(b) HyPO,(aq) + 3[K*(aq) + OH~(aq)] —> [3K*(aq) + PO,3~(aq)] + 3H,O(¢)
(c) H3PO,(aq) + 30H~(aq) —> PO,3~(aq) + 3H,0(¢)

EXEMPLO 10-2 Equacdes para Reacdes Acido-Base

Escreva (a) a férmula unitaria, (b) a equacao i6nica total e (c) as equagdes
10nicas liquidas para a neutralizacdo de amonia aquosa com acido nitrico.

Plano

(a) O sal produzido na reagdo contém o cation da base, NH4", ¢ o anion do acido,
NOs~. O sal ¢ NHsNO:s.

(b) HNOs3 ¢ um acido forte - nds o escrevemos na forma i6nica. A amonia ¢ uma
base fraca. NH4NO3; ¢ um sal soluvel que ¢ completamente dissociado - nos o
escrevemos na forma idnica.

(c) Cancelamos os ions espectadores, NOs, e obtemos a equacao idnica liquida.

Solucao



(a) HNO;(aq) + NH3(aq) — NH NO;(aq)
(b) [H*(aq) + NO;~(aq)] + NH;(aq) — [NH,*(aq) + NO;(aq)]
(c) H"(aq) + NH;3(aq) — NH,"(aq)

EXEMPLO 10-3 Preparagao de Sais

Escreva a equacao da formula unitaria para a reagao de um 4acido e uma base
que produzira cada dos seguintes sais: (a) Na3POs, (b) Ca(ClO3)2, (c) MgSOa.

Plano

(a) O sal contém os ions Na™ e PO4>. Na* é o cation da base forte, NaOH. PO4>" é
o anion do acido fraco, H3PO4. A reacdo de NaOH com H3POs4 deve portanto,
produzir o sal desejado mais agua.

(b) O cation, Ca?*, é da base forte, Ca(OH).. O 4nion, ClOs3", ¢ do acido forte,
HCIOs. A reacao de Ca(OH)2 com HCIO3 produzira agua e o sal desejado.

(¢c) MgSOq4 ¢ o sal produzido na reagao de Mg(OH)z(s) e H2SOas(aq).
Solucao
(a) H3POy(aq) + 3NaOH(aq) —— Na3POy(aq) + 3H,0(€)

(b) 2HCIO;4(aq) + Ca(OH),(aq) —— Ca(ClOs),(aq) + 2H,0O(¢)
(c) H,SO4(aq) + Mg(OH),(s) —> MgSO,(aq) + 2H,0(¢)

m SAIS ACIDOS E SAIS BASICOS

Até este ponto, examinamos reacdes acido-base nas quais quantidades
estequiométricas de acidos e bases de Arrhenius foram misturados. Essas reagdes
formam sais normais. Como o nome implica, os sais normais nao contém atomos
de H ionizaveis ou grupos OH. A neutralizagdo completa do 4cido fosforico,
H3PO4, com hidréxido de sdédio, NaOH, produz o sal normal, Na3PO4. A equagao
para esta neutralizacao completa é:

H3;POy4(aq) + 3NaOH(aq) —  Na3POy(aq) + 3H,0(()
1 mol. 3 moles fosfato de sodio,
um sal normal



Se quantidades menores que estequiométricas de bases reagem com acidos
poliproticos, os sais sao conhecidos como sais acidos porque ainda sao capazes de
neutralizar as bases.

H;PO,(aq) + NaOH(aq) — NaH,PO,(aq) + H,0(()
1 mol 1 mol Fosfato dihidrogénio de
sodio, um sal acido

H;POy4(aq) + 2NaOH(aq) — Na,HPOy,(aq) + 2H,0(¥)
1 mol 2 moles hidrogénio fosfato de
sodio um sal &cido

A reacao do acido fosforico, H3PO4, um 4acido fraco, com bases fortes pode
produzir os trés sais mostrados nas trés equacgdes anteriores, dependendo das
quantidades relativas de acido e base utilizados. Os sais acidos, NaH>PO4 e
NaxHPO4, podem reagir ainda mais com bases como NaOH.

NaH>POs(aq) + 2NaOH(aq) — Na3POas(aq) + 2H20(1)
Na2HPOs(aq) + NaOH(aq) — Na3zPOas(aq) + H20(1)

Existem muitos exemplos adicionais de sais acidos. Hidrogénio carbonato de
de s6dio, NaHCO3, comumente chamado de bicarbonato de sdédio, ¢ classificado
como um sal acido. Isto €, o sal acido de um acido extremamente fraco - acido
carbonico, H2COs - e solugdes de bicarbonato de sodio sdo ligeiramente basicas,
assim como soluc¢des de sais de outros acidos extremamente fracos.

Bases poliidroxigénicas (bases que contém mais de um OH por formula
unitaria) reagem com quantidades estequiométricas de acidos para formar sais
normais.

AI(OH)4(s) + 3HCl(aq) —>  AlClaq)  + 3H,0O(¢)
1 mol 3 moles cloreto de aluminio
um sal normal

A reacdo de bases poliidroxigénicas com quantidades menores que
estequiométricas de acidos forma sais basicos, isto €, sais que contém grupos OH
ndo reagidos. Por exemplo, a rea¢do de hidroxido de aluminio com 4cido cloridrico
pode produzir dois sais basicos diferentes:

Al(OH),(s) + HCl(aq) —> Al(OH),CI(s) + H,0(¢)
1 mol 1 mol. dihidroxi cloreto de aluminio
um sal basico



AI(OH);(s) + 2HCl(aq) —> AI(OH)Cl,(s) + 2H,0(0)
1 mol 1 mol hidroxi cloreto de aluminio
um sal basico

Solucdes aquosas de sais basicos ndo sao necessariamente basicas, mas podem
neutralizar acidos, tal como,

AI(OH)2Cl + 2HCI — AICl; + 2H20

A maioria dos sais basicos sdo bastante insoliiveis em agua.
ELET) A TEORIA DE LEWIS

Em 1923, o professor G. N. Lewis (1875-1946) apresentou a mais abrangente
das teorias acido-base classicas. Seguem as definigdes de Lewis.

Um acido ¢ qualquer espécie que pode compartilhar em um par de elétrons. Uma
base ¢ qualquer espécie que pode disponibilizar, ou “doar”, um par de elétrons.

Essas definigdes nao especificam que um par de elétrons deve ser transferido
de um atomo para outro - apenas que um par de elétrons, residindo originalmente
em um atomo, deve ser compartilhado entre dois atomos. A neutraliza¢ao ¢
definida como a formacgao de ligacao covalente coordenada. Isso resulta em uma
ligacdo covalente na qual ambos os elétrons sao fornecidos por um atomo ou ion.

A reacao do tricloreto de boro com amédnia ¢ uma reagao acido-base tipica de
Lewis.



BCly(g)  + NH;(g) — C13B : NH;

acid base product
C|l . Bond formeg I_ll (fl : Iil
:651—1|3 + ‘N—H —>  :CI—B—N—H
Cl: H Cl: H
H Coordinate
Cl l \ covalent bond /
A form /
‘ & +ed X N —H l
B \ N\
— >
Cl TN cl / /
H Cl H

Cl

Le e

A teoria de Lewis ¢ suficientemente geral para abranger todas as reacoes acido-
base que as outras as teorias incluem, além de muitas reagdes adicionais, como a
formagao de complexos.

A autoionizacdo da agua (Secdo 10-5) foi descrita em termos da teoria de
Bronsted-Lowry. Na terminologia da teoria de Lewis, esta também ¢ uma reacao
acido-base. A aceitagdo de um proton, H", por uma base envolve a formagao de
uma ligagdo covalente coordenada.

$°g\df0r1bed If Iil . T ~
H—(|): + @—O = H—(|): + :0:
H H

base acid



Teoricamente, qualquer espécie que contenha um par de elétrons nao
compartilhado poderia atuar como base. De fato, a maioria dos ions € moléculas
que contém pares de elétrons nao compartilhados sofre algumas reagdes
compartilhando seus pares de elétrons. Por outro lado, muitos 4cidos de Lewis
contém apenas seis elétrons no nivel de energia ocupado mais alto do elemento
central. Eles reagem por aceitar uma participacao em um par adicional de elétrons.
Diz-se que essas espécies t€ém um sexteto aberto. Muitos compostos dos elementos
do Grupo IITA sdo acidos de Lewis, como ilustrado pela a reagdo do tricloreto de
boro com amonia, apresentada anteriormente.

O cloreto de aluminio anidro, AICI3, ¢ um acido de Lewis comum que € usado
para catalisar muitas reacoes organicas. AICIs age como um acido de Lewis quando
se dissolve em acido cloridrico para dar uma solugao que contém ions AICly4".

AlCl5(s) + CI (aq) —> AICl, (aq)

acid base product
: Cl : : Cl L
.. | e .. l /\ Al is ypz'
: CI—PTJ + : Ql D> Cl—Pld—Cl : hybridized
: Q] : : Ql :
+ Cl- -

Outros ions e moléculas se comportam como acidos de Lewis pela expansao
da camada de valéncia do elemento central. O cloreto de estanho anidro (IV) ¢ um
liquido incolor que também ¢ frequentemente usado como catalisador acido de
Lewis. O atomo de estanho (Grupo IVA) pode expandir sua camada de valéncia
utilizando orbitais d vazios. Ele pode aceitar compartilhamentos em dois pares de
elétrons adicionais, pois sua reagao com acido cloridrico ilustra.



SnCly(€) + 2Cl~ (aq) —> SnClg> ™ (aq)

acid base

Cl 5
Cl___ ___—a
S + 2CI ——> 'S
Cl — n\ Cl/ n\
/ Cl Cl
Cl
Cl
Sn is sp° hybridized Sn is sp’d” hybridized
(tetrahedral) (octahedral)

+ 2CI- >

Muitas reagdes organicas e biologicas sdo reagdes acido-base que nao se
encaixam as teorias de Arrhenius ou de Brensted-Lowry. Quimicos experientes
acham que a teoria de Lewis ¢ muito til porque muitas outras reagdes quimicas
sao cobertas por ¢la.

m A PREPARACAO DE ACIDOS

Os acidos binarios podem ser preparados pela combinagdo de elementos
apropriados com hidrogénio.

Pequenas quantidades de haletos de hidrogénio (suas solu¢des sdo chamadas
de acidos halidricos) e outros acidos volateis sdo geralmente preparados pela
adicao de acidos nao volateis concentrados aos sais apropriados. (Os acidos
sulfurico e fosforico sao classificados como acidos nao volateis porque eles t€ém
pontos de ebuli¢do muito mais altos do que outros acidos comuns.) As reacoes de



concentrados acido sulfurico com fluoreto de sédio solido e cloreto de sdédio
produzem gases fluoreto de hidrogénio e cloreto de hidrogénio, respectivamente.

H,S04(€) +  NaF(s) ——  NaHSO,(s) + HF(g)

sulfuric acid  sodium fluoride sodium hydrogen  hydrogen fluoride
bp = 336°C sulfate bp = 19.6°C

H,SO4(¢) + NaCl(s) —— NaHSOy4(s) + HCl(g)
sodium chloride hydrogen chloride
bp = —84.9°C

Como o acido sulftrico concentrado ¢ um agente oxidante bastante forte, nao
pode ser usado para preparar brometo de hidrogénio ou iodeto de hidrogénio; em
vez disso, sdo produzidos os halogénios livres. O acido fosférico, um acido ndo
oxidante, ¢ colocado em brometo de sodio ou iodeto de sddio sélidos para produzir
brometo de hidrogénio ou iodeto de hidrogénio, como mostram as seguintes
equacoes:

heat

H;PO4(€) +  NaBr(s) —— NaH,POys) + HBr(g)
phosphoric acid  sodium bromide sodium dihydrogen  hydrogen bromide
bp = 213°C phosphate bp = —67.0°C

heat

H;POL(6) +  Nals) —> NaH,PO,s) +  HI(g)

sodium iodide hydrogen iodide
bp = —35°C

Esse tipo de reagdo pode ser generalizado como:

Acido nio volatil + sal de acido volatil
— sal do acido nao volatil + acido volatil

A dissolugdo de cada um dos haletos de hidrogénio gasosos em agua dé o acido.
Na Secao 6-8, parte 2, vimos que muitos 6xidos ndao metalicos, chamados anidridos
acidos, reagem com agua para formar acidos terndrios sem alteragdes nos niimeros
de oxidacao. Por exemplo, o heptéxido de dicloro, CloO7, forma acido perclorico
quando se dissolve em agua.

CLOA(6) + H0) — 2[H*(ag) + ClO,~(aq)]

Alguns oxidos de metais de transi¢do de alto estado de oxida¢do sdao 6xidos
acidos; ou seja, eles se dissolvem em 4gua para dar solugdes de acidos ternarios.



Oxido de manganés (VII), Mn.O7 e 6xido de cromo (VI), CrOs, sdo os exemplos
mais comuns.

s o \

Mn,O,(6)  + H,0(f) —> 2[H*@aq) + MnO,(aq)]

manganese(VII) oxide permanganic acid
2CrO5(s) + H,0(f) — [2H™(aq) + Cr,02"(aq)]
chromium(VI) oxide dichromic acid

Nem o acido permanganico nem o acido dicromico foram isolados na forma
pura. Muitos sais estaveis de ambos sao bem conhecidos.

Os haletos e oxihaletos de alguns ndo metais hidrolisam (reagem com a agua)
para produzir dois acidos: um acido halidrico (binario) e um oxidcido (ternario) do
ametal. Os trihaletos de fosforo reagem com a dgua para produzir os acidos
halidricos e o acido fosforoso correspondentes, um acido diprotico fraco, enquanto
os pentahaletos de fosforo dao acido fosforico e o acido halidrico correspondente.

77N\ 77 A\
+3 +3

PX, + 3H,0(0) —> H,PO;(aq) + 3HX(aq)

\:i- 5) 45)

PX; + 4H,0(¢) —> H,PO,(aq) + SHX(aq)

Nao hd mudangas nos niimeros de oxidac¢ao nessas reagoes. Exemplos incluem
as reacoes de PClz e PCls com H>O.

PCL(0) + 3H,0(0) —> H,PO4(aq) + 3[H*(ag) + Cl~(aq)]
phosphorus phosphorous acid

trichloride

PCL(s) +4H,0(0) —> H;PO,aq) + 5S[H*(aq) + Cl-(aq)]
phosphorus phosphoric acid

pentachloride



