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O equilíbrio químico é um exemplo de equilíbrio dinâmico, 
do tipo que este  malabarista está  tentando alcançar aqui.

Neste capítulo
•  C om eçam os analisando a natureza do equilíbrio e a d ife­

rença entre os equilíbrios quím ico e físico. D efinim os a 

constante de equilíbrio em  termos da lei da ação das m as­
sas. (14 .1)

•  A  seguir vam os aprender a escrever a expressão da cons­
tante de equilíbrio para os equilíbrios hom ogêneo e hete­
rogêneo. Verem os com o expressar constantes de equilíbrio 
para equilíbrios múltiplos. (14.2)

•  D epois exam inam os a relação entre a constante de v e ­
locidade e a constante de equilíbrio de um a reação. Este

exercício mostrará por que a constante de equilíbrio é uma 

constante e por que ela varia com  a temperatura. (14.3) 

Vem os que o fato de saber a constante de equilíbrio per­

mite prever o sentido de um a reação rumo ao equilíbrio e 
calcular as concentrações de equilíbrio. (14.4)

Term inam os o capítulo com  a análise dos quatro fatores 

que podem  afetar a posição de um  equilíbrio: concentra­

ção, volum e ou pressão, temperatura e catalisador. A pren­

deremos a usar o princípio de L e  Châtelier para prever as 
alterações. (14.5)
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O equilíbrio é um estado em que não há alterações observáveis ao longo do 
tempo. Quando uma determinada reação química atinge o estado de equih- 

brio, as concentrações dos reagentes e dos produtos permanecem constantes ao 
longo do tempo e não há variações visíveis no sistema. No entanto, a atividade 
em nível molecular é grande pois as moléculas de reagente continuam a dar 
origem a moléculas de produto e vice-versa. Neste capítulo, vamos estudar esta 
situação dinâmica de equilíbrio. Discutiremos o equilíbrio de vários tipos de 
reações, o significado da constante de equilíbrio e a sua relação com a constante 
de velocidade e os fatores que podem perturbar o equilíbrio de um sistema.

14.1 Conceito de equilíbrio e de constante de equilíbrio

90  ̂ Animação 
equilíbrio químico

Água líquida em equilíbrio com o seu 
vapor em um sistem a fechado à  tem pe­
ratura ambiente.

NO2 e N2O4 gasosos em equilíbrio.

São poucas as reações químicas que ocorrem em um único sentido. A maior 
parte das reações é reversível, pelo menos até certo ponto. No início de um pro­
cesso reversível, a reação dá-se no sentido da formação dos produtos. Logo que 
se formam algumas moléculas de produto, começa o processo inverso, isto é, 
começam a formar-se moléculas de reagente a partir de moléculas do produto. 
Quando as velocidades da reação direta e da reação inversa forem iguais e as 
concentrações dos reagentes e dos produtos não variarem com o tempo, atinge- 
-se o equilíbrio químico.

O equilíbrio químico é um processo dinâmico. Como tal, assemelha-se 
ao movimento de esquiadores em uma concorrida estação de esqui, onde o nú­
mero de esquiadores que sobe a montanha pelo elevador é igual ao número de 
esquiadores que desce a montanha. Apesar de haver uma transferência constante 
de esquiadores, o número de pessoas no topo e na base da montanha não varia.

Repare que um equilíbrio químico envolve diferentes substâncias, como 
reagentes e produtos. O equilíbrio entre duas fases da mesma substância é cha­
mado equilíbrio físico  porque as variações que ocorrem são processos físicos. 
A  vaporização de água em um recipiente fechado a uma dada temperatura é 
um exemplo de equilíbrio físico. Neste caso, o número de moléculas de água 
que deixa a fase líquida é igual ao número de moléculas que volta para a fase 
líquida:

H 2 0 ( / ) ^ H 2 0 ( g )

(Recorde-se do Capítulo 4 que a seta dupla significa que a reação é reversível.)
Por meio do estudo do equilíbrio físico obtemos informações úteis, por 

exemplo, a pressão de vapor no equilíbrio (ver Seção 11.8). No entanto, os quí­
micos estão particularmente interessados nos processos que envolvem o equilí­
brio químico, como é o caso da reação reversível que envolve o dióxido de ni­
trogênio (NO2) e o tetróxido de dinitrogênio (N2O4) (Figura 14.1). O progresso 
da reação

N 2 0 4 (g )^ 2 N 0 2 (g )

pode ser facilmente controlado pois N2O4 é um gás incolor, enquanto NO2 é 
castanho-escuro, o que, por vezes, o toma visível no ar poluído. Suponhamos 
que uma quantidade conhecida de N2O4 é injetada em um frasco em que previa­
mente foi feito vácuo. Aparece imediatamente uma coloração castanha indicando 
a formação de moléculas de NO2. A cor intensifica-se à medida que continua a 
dissociação de N2O4 até atingir o equilíbrio. Além desse ponto, não há qualquer 
mudança na cor porque as concentrações tanto de N2O4 quanto de NO2 se man-
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têm constantes. É possível criar um estado de equilíbrio ao começar com NO2 
puro. Como algumas das moléculas de NO2 se combinam para formar N2O4, 
a cor desvanece. Outro modo de atingir o estado de equilíbrio é partir de uma 
mistura de NO2 e de N2O4 e controlar o sistema até que a alteração de cor deixe 
de ocorrer. Estes estudos demonstram que a reação anterior é de fato reversível, 
porque qualquer dos componentes puros (N2O4 ou NO2) reage para dar o outro 
gás. É importante não esquecer que, no equilíbrio, as conversões de N2O4 a NO2 
e de NO2 a N2O4 continuam a ocorrer. Não vemos uma mudança de cor porque 
as duas velocidades são iguais -  a remoção das moléculas NO2 ocorre tão rapida­
mente quanto a produção das moléculas NO2, e as moléculas N2O4 são formadas 
tão rapidamente quanto se dissociam. A Figura 14.2 resume estas três situações.

Constante de equilíbrio
A Tabela 14.1 mostra alguns resultados experimentais para a reação recém-des- 
crita a 25°C. As concentrações de gás estão expressas em molaridade e podem 
ser calculadas a partir do número de mols dos gases presentes no início da rea­
ção e no equilíbrio e do volume do recipiente em litros. Repare que as concen­
trações de equilíbrio de NO2 e de N2O4 variam, dependendo das concentrações 
iniciais. Podemos procurar relações entre [NO2] e [N2O4] presentes no equilí­
brio comparando a razão das suas concentrações. A razão mais simples, isto é, 
[N0 2 ]/[N204], oferece valores dispersos. Mas se examinarmos outras relações 
matemáticas possíveis, verificamos que a razão [N0 2 ]^/[N204] em equilíbrio

Figura 14.2 Variações das concentrações de NO2 e de N2O4 com o tem po em três situações, (a) Inicialmente só está  presente NO2 . (b) 
Inicialmente só está  presente N2O4 . (c) Com um a mistura inicial de NO2 e de N2O4 . Em cada  um dos casos, o equilíbrio estabelece-se à 
direita da  linha vertical.
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Tabela 14.1 Sistema NO2-N2O4 a 25°C

Concentrações Concentrações Razão das concentrações
iniciais (Af) no equilíbrio (/M) no equilíbrio

[N 0 2 ] [N2O4] [N O d [N2O4]
[N O2]

[N2O4]

[NOJ^

[N2O4I

0 ,0 0 0 0,670 0,0547 0,643 0,0851 4,65 X 10"^

0,0500 0,446 0,0457 0,448 0 , 1 0 2 4,66 X 10"^

0,0300 0,500 0,0475 0,491 0,0967 4,60 X 10"^

0,0400 0,600 0,0523 0,594 0,0880 4,60 X 10"^

0 , 2 0 0 0 ,0 0 0 0,0204 0,0898 0,227 4,63 X 10"^

produz um valor constante médio de cerca de 4,63 X 10 independentemente 
das concentrações iniciais presentes:

K =
[N2O4]

= 4,63 X 10“^ (14.1)

onde K  é uma constante. Note que o expoente 2 para [NO2] nesta equação é igual 
ao coeficiente estequiométrico de NO2 na reação reversível.

Podemos generalizar esta discussão considerando a seguinte reação em 
equilíbrio:

Devem ser usadas concentrações de 
equilíbrio nesta equação.

flA + V cC + dD

onde a ,b ,c e d  são os coeficientes estequiométricos das espécies A, B, C e D. A 
constante de equilíbrio da reação, a uma determinada temperatura, é

[Cf[D]‘'
[ A n s f

(14.2)

onde K é Si constante de equilíbrio. A Equação (14.2) foi formulada por dois 
químicos noruegueses. Cato Guldberg^ e Peter Waage^, em 1864. É a expres­
são matemática da lei da ação das massas, que estabelece que, para uma rea­
ção reversível em equilíbrio e à temperatura constante, há uma relação cons­
tante K  (a constante de equilíbrio) entre as concentrações dos reagentes e as 
dos produtos. Note que, embora a concentração possa variar, desde que uma 
dada reação esteja em equilíbrio e a temperatura não varie, de acordo com a lei 
da ação das massas, o valor de K  permanece constante. A validade da Equação
(14.2) e da lei da ação das massas foi verificada pelo estudo de muitas reações 
químicas reversíveis.

A constante de equilíbrio é, então, definida por um quociente, cujo nume- 
rador é o produto das concentrações de equilíbrio dos produtos, cada uma ele­
vada a um expoente igual ao respectivo coeficiente estequiométrico da equação 
balanceada. Usa-se o mesmo procedimento para as concentrações de equilíbrio 
dos reagentes para obter o denominador. O valor da constante de equilíbrio diz 
se uma reação de equilíbrio favorece a formação de produtos ou de reagentes. Se

 ̂Cato Maximilian GuMberg (1836-1902). Químico e matemático norueguês. A pesquisa de Guldberg 
concentrou-se principalmente na área da termodinâmica.
 ̂Peter Waage (1833-1900). Químico norueguês. Tal como o seu colaborador, Guldberg, a investiga­

ção de Waage concentrou-se na área da termodinâmica.



Capítulo 14 ♦ Equilíbrio químico 627

K  for muito maior do que 1 (isto é, K >  1), o equilíbrio se deslocará para a di­
reita, favorecendo a formação de produtos. Inversamente, se a constante de equi­
líbrio for muito menor do que 1 (isto é ,K <  1 ), o equilíbrio se deslocará para a 
esquerda, favorecendo a formação de reagentes (Figura 14.3). Neste contexto, 
qualquer número maior que 10  é considerado muito maior do que 1 , e qualquer 
número menor que 0 ,1 é muito menor que 1 .

Embora o uso das palavras “reagentes” e “produtos” pareça confuso por­
que qualquer substância como reagente da reação direta é também produto da 
reação inversa, por convenção consideramos “reagentes” as substâncias que se 
encontram à esquerda das setas de equilíbrio e como “produtos” as que se en­
contram à direita.

14.2 Expressões para a constante de equilíbrio
O conceito de constante de equilíbrio é muito importante em química. Como 
será visto em breve, as constantes de equilíbrio são a chave para a resolução de 
vários problemas de estequiometria que envolvem sistemas em equilíbrio. Por 
exemplo, um químico industrial que pretenda maximizar o rendimento do ácido 
sulfúrico deve compreender as constantes de equilíbrio de todas as etapas do 
processo, começando pela oxidação do enxofre e finalizando com a formação 
do produto final. Um médico que se especializa em casos clínicos de desequi­
líbrio ácido-base precisa conhecer as constantes de equilíbrio dos ácidos e das 
bases fracas. E o conhecimento das constantes de equilíbrio das reações em fase 
gasosa pertinentes ajudará um químico de atmosfera a compreender melhor o 
processo de destruição do ozônio na estratosfera.

Ao usar as constantes de equilíbrio, devemos expressá-las em função das 
concentrações dos reagentes e dos produtos. A lei da ação das massas [Equação
(14.2)] é a fórmula geral para determinar as concentrações de equilíbrio. No 
entanto, dado que as concentrações dos reagentes e dos produtos podem ser ex­
pressas em diferentes unidades e como as espécies reagentes não se encontram 
sempre na mesma fase, é possível haver mais de um modo de exprimir a cons­
tante de equilíbrio para a mesma reação. Para começar, consideramos as reações 
em que os reagentes e os produtos estão na mesma fase.

Equilíbrios homogêneos
O termo equilíbrio homogêneo aphca-se a reações em que todas as espécies 
envolvidas se encontram na mesma fase. Um exemplo de um equilíbrio homo­
gêneo em fase gasosa é a dissociação de N2O4. A constante de equilíbrio, apre­
sentada na Equação (14.1), é

'  [N2O4]

Repare que o índice em significa que nesta fórmula da constante de equilí­
brio as concentrações das espécies intervenientes são expressas em mols por 
litro. Nas reações em fase gasosa, as concentrações dos reagentes e dos produtos 
também podem ser expressas em função das suas pressões parciais. A partir da 
Equação (5.8) verifica-se que, à temperatura constante, a pressão P de um gás 
está diretamente relacionada com a concentração desse gás em mol/L, isto é, 
P = {nlV)RT. Assim, para o sistema em equilíbrio

Os sinais significam “muito maior” e 
“muito menor”, respectivamente.

Produtos

-----------------  a: » i
Reagentes v

(a)

Reagentes

K «  1
V  ̂ Produtos 

(b)
Figura 14.3 (a) Em equilíbrio, há mais 
produtos do que reagentes, e diz-se que 
o equilíbrio se  desloca para a  direita, (b) 
Na situação oposta, quando houver mais 
reagentes do que produtos, diz-se que o 
equilíbrio de desloca para a  esquerda.

N204( g ) ^ 2 N0 2 (g)
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podemos escrever

(14.3)

onde Pno. ^ Pn,04 são, respectivamente, as pressões parciais (em atm) de NO2 e 
N2O4 no equilíbrio. O índice em significa que as concentrações de equilíbrio 
estão expressas em termos da pressão.

Em geral, não é igual a pois as pressões parciais dos reagentes e 
dos produtos não são iguais às suas concentrações expressas em mols por litro. 
Podemos, no entanto, deduzir uma relação simples entre e K^. Consideremos 
o equilíbrio a seguir na fase gasosa:

aA(g) 6B(g)

onde a t b  são os coeficientes estequiométricos. A constante de equilíbrio é 
dada por

[B f
[A]"

e a expressão para é
pb

“  K

onde Pa ^ são as pressões parciais de A e de B. Considerando um comporta­
mento de gás ideal,

PaV -  n^RT 
np^RT

Pa = ——

onde y  é o volume do recipiente em litros. Além disso,

PbV -  n^RT 
n^RT

P« -

Substituindo estas relações na expressão de K^, obtemos

Kp =

n^RT\ j

n ^ T \
V

(RT) h-Cl

Agora, tanto rip,/V como n^/V têm unidades de mol/L e, por isso, podem ser subs­
tituídos por [A] e [B], de modo que

Kp
[Bl '̂ V 

K,{RT)^' (14.4)

onde

òin = b — a
= mols de produtos no estado gasoso — mols de reagentes no estado gasoso
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Como as pressões são comumente expressas em atm, a constante dos gases R 
é dada por 0,0821 L • atm/K • mol e podemos escrever a relação entre Kp e Kc 
como

= A:c(0,082ir)'^" (i4.5)

De modo geral, Âp ^  Kc exceto no caso especial em que An = 0, como no 
equilíbrio da mistura de hidrogênio molecular, bromo molecular e brometo de 
hidrogênio:

H2fe) + B r2 (g )^ 2 H B r(g )

Neste caso, a Equação (14.5) pode ser escrita da seguinte forma

Kp = K ,(0 fi% 2lT f 
= K,

Consideramos a ionização do ácido acético ( C H 3C O O H )  em água como 
outro exemplo de equilíbrio homogêneo:

CHjCOOHÍag) + H 20(/)^^CH 3CO O “ (a^) + HjO+íag)

A constante de equilíbrio é

^  [CH3C0Q-][H30^]
[CH3C00H][H20]

(Usamos a phca para a constante Kc para distingui-la da forma final da constante 
de equilíbrio deduzida a seguir.) Em um litro, ou em 1000 g, de água, há 1000 
g/(18,02 g/mol), ou 55,5 mols, de água. Portanto, a “concentração” da água é 
[H2O] = 55,5 mol/L, ou 55,5 M  (ver p. 585). Esta é uma quantidade grande 
quando comparada com as concentrações de outras espécies em solução (ge­
ralmente 1 M ou menos) e podemos supor que ela não varia apreciavelmente 
durante uma reação. Assim, conseguimos tratar [ H 2O ]  como uma constante e 
reescrevemos a expressão para a constante de equilíbrio como

^  ^  [CH3C00~][H30^]
‘ [CH3C0 0 H]

onde

Kc = A:'[H20]

Constante de equilíbrio e unidades
Repare que é prática geral não incluir unidades na constante de equilíbrio. Em 
termodinâmica, a constante de equilíbrio é definida em termos de atividades 
em vez de concentrações. Em um sistema ideal, a atividade de uma substância 
é a razão da sua concentração (ou pressão parcial) para um valor padrão, que é 
1 M  (ou 1 atm). Este procedimento elimina todas as unidades mas não altera os 
valores numéricos da concentração ou pressão. Consequentemente, K  não tem 
unidades. Esta prática será estendida ao equilíbrio ácido-base e aos equilíbrios 
de solubiüdade nos Capítulos 15 e 16.

Os Exemplos 14.1 a 14.3 ilustram como escrever expressões para a cons­
tante de equilíbrio e calcular as constantes e as concentrações de equilíbrio.

Para usar esta equação, as pressões em Kp 
devem estar em atm.

Qualquer número elevado a zero é igual a 1.

Em sistemas não ideais, as atividades não 
são, em termos numéricos, exatamente 
iguais às concentrações. Em alguns casos, 
as diferenças podem ser apreciáveis. Salvo 
disposição em contrário, trataremos todos 
os sistemas como ideais.
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Problemas semelhantes: 14.7,14.8.

Exemplo 14.1

Escreva as expressões de e K̂p, quando possível, para as seguintes reações reversí­
veis no equilíbrio:

(a) UF{aq) +  H2 0 (/) +  ¥~{aq)
(b) 2N O (g) +  02(g) ^  2N02(g)
(c) CHsCOOHCíí^) +  C 2H5 0 H(íí^) C H 3C O O C 2H5 (<â ) +  H 2 0 (/)

Estratégia N ão se esqueça dos seguintes fatos: (1) a expressão de Kp aplica-se so­

mente a reações na fase gasosa e (2 ) a concentração do solvente (normalmente água) 
não aparece na expressão da constante de equilíbrio.

Resolução (a) Com o não há gases, não é possível aplicar Kp e temos apenas K .̂

[H3 0 ^][F-]
[HF][H20]

H F é um  ácido fraco, de m odo que a quantidade de água consum ida na ioni- 
zação do ácido é desprezível quando com parada com  a quantidade total de 
água usada com o solvente. A ssim , podem os reescrever a constante de equ ilí­

brio com o

[H30 ^][F-]
[HF]

(b)
[NO,]^

Kp =
p2“ NO2

O,[N0J102]

(c) A  constante de equilíbrio K'c é dada por

[CH3C00C2H5ÍÍH20]
K' = [CHsCOOHJíCsHsOH]

A  concentração de água não varia porque a quantidade de água produzida na 
reação é desprezível comparada com  a quantidade de água utilizada com o sol­
vente. A ssim , escrevem os a nova constante de equilíbrio com o

[C H 3 C O O C 2 H 5 ]

" lCH3CÜÜHj[C2H5ÜHJ

Exercício Escreva as expressões de e Kp para a decom posição do pentóxido de 
dinitrogênio:

2N205(g) ^  4N02(g) + 02(g)

Exemplo 14.2

O  processo de equilíbrio a seguir fo i estudado a 230°C:

2N0(g) + 0 2 (g )^2 N 0 2 (g )

A s concentrações de equilíbrio das espécies que participam da reação, determinadas 

experimentalmente, são [NO] =  0,0542 M , [O2] =  0 ,127 M e  [N O 2] =  15,5 M. C a l­
cule a constante de equilíbrio {K^ da reação a esta temperatura.
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Estratégia São fornecidas as concentrações de equilíbrio. A s  suas unidades são 
mol/L, assim, calculam os a constante de equilíbrio (jfiTc) usando a lei da ação das 
massas [Equação (14.2)].

Resolução A  constante de equilíbrio é dada por

Kc
|NO,]^

[N O ]'[O J

Substituindo as concentrações, temos

(15,5)^-

(0,0542)^(0,127)
=  6,44 X  10^

Verificação Repare que Kc é dado sem unidades. O valor elevado de K̂ . está de 
acordo com  a concentração elevada do produto de reação (N O 2) em  relação às con­
centrações dos reagentes (NO e O2).

Exercício O cloreto de carbonila (COCI2), também cham ado de fosgênio, fo i usado 
na Prim eira Guerra M undial com o gás venenoso. A s  concentrações de equilíbrio para 

a reação entre o m onóxido de carbono e o cloro m olecular para form ar cloreto de 
carbonila

2NO + O2 2NO2 

Problema semelhante: 14.16.

CO(g) + Cl2(g)^COCl2(g)

a 7 4 ° C s ã o [ C O ]  =  1,2 X  10 "^ M , [ C y  =  0,054 M  e [ C O C y  =  0,14 M . C alcule  a 
constante de equilíbrio {K^.

Exemplo 14.3

A  constante de equilíbrio Kp para a decom posição do pentacloreto de fósforo em  tri- 
cloreto de fósforo e cloro m olecular

PCl5(g)^PCl3(g) + Cl2(g)

é 1,05 a 250°C. Se as pressões parciais de PCI5 e PC I3 no equilíbrio forem  0,875 atm 
e 0,463 atm, respectivamente, qual é a pressão parcial de CI2 no equilíbrio a 250°C?

Estratégia A s concentrações dos gases envolvidos na reação são dadas em  atm, 
assim, exprim im os a constante de equilíbrio em  Kp. A  partir do valor conhecido para 

Kp e das pressões de equilíbrio de PCI3 e de PCI5, conseguim os obter P a ,

Resolução Primeiro escrevem os Kp em  função das pressões parciais das espécies 
envolvidas na reação.

P PCl,̂  cu
^  PCI5

Conhecendo as pressões parciais, escrevem os

(0,463)(Pcu)
“  (0,875)

ou
(1,0 5) (0,875) 

(0,463)
1,98 atm

(Continua) PCI5 PCI3 + CI2
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Problema semelhante: 14.19.

CO + 2 H2 CH3OH

Problemas semelhantes: 14.17,14.18.

O mineral calcita é constituído por car­
bonato de cálcio, tal como o giz e o 
mármore.

{Continuação)

Verificação Repare que Pqî  se encontra em atm.

Exercício A  constante de equilíbrio da reação

2 N 0 2 (g )^2 N 0 (^ ) + 02(^)

é 158 a 1000 K . C alcu le  Pq  ̂ se P no, =  0,400 atm e P no “  0,270 atm.

Exemplo 14.4

O  metanol (C H 3OH ) é fabricado industrialmente pela reação 

CO{g) + 2H2(^) ^  CU,Oli(g)

A  constante de equilíbrio (Kc) da reação é 10,5 a 220°C. Q ual é o valor de Kp a esta 
temperatura?

Estratégia A  relação entre Kc&Kpé dada pela Equação (14.5). Qual é a variação no 
número de mols dos gases do reagente para 0  produto de reação? Lem bre-se de que

An =  m ols dos produtos gasosos — m ols dos reagentes gasosos

Que unidade de temperatura deve ser usada?

Resolução A  relação entre Kc&Kpé

Kp =  /í:c(0,08217)'^

Um a vez que T  =  273 +  220 =  493 K e A n =  1 -  3 =  - 2 ,  temos

Kp = (10,5)(0,0 82I X 4 9 3 )“ ^

=  6,41 X 10“ ^

Verificação Repare que tanto Kp com o Kc são tratados com o quantidades adimen- 
sionais. Este exem plo mostra que podem os obter valores muito diferentes para a 

constante de equilíbrio da mesm a reação, dependendo se expressam os as concentra­

ções em  m ols por litro ou em  atmosferas.

Exercício Para a reação

N2(5) + 3H2(g)^2NH3(g) 

é 4,3 X 10“ "̂ a 375°C . C alcu le  Kc para esta reação.

Equilíbrios heterogêneos
Como era de se esperar, um equilíbrio heterogêneo resulta de uma reação rever­
sível envolvendo reagentes e produtos em fases diferentes. Por exemplo, quando 
se aquece carbonato de cálcio em um recipiente fechado, atinge-se o seguinte 
equilíbrio:

C a C 0 3 (5 ) C aO (5 ) +  C 0 2 (g)
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Os dois sólidos e o gás constituem três fases distintas. No equilíbrio, poderiamos 
escrever a constante de equilíbrio como

^  [CaOJ[COJ 
[CaC0 3 ]

(14.6)

(Novamente, a plica em Kq é usada para distinguir esta constante da forma final 
da constante de equilíbrio derivada a seguir.) Contudo, a “concentração” de um 
sólido, tal como a sua densidade, é uma propriedade intensiva, isto é, não depen­
de da quantidade de substância presente. Por exemplo, a “concentração molar” 
do cobre a 20°C (densidade: 8,96 g/cm^) é a mesma quer se tenha um grama ou 
uma tonelada de metal:

8,96 g 1 mol 3
[Cu] = ------ f  X --------- = 0,141 mol/cm^ = 141 mol/L

1 cm 63,55 g

Por esta razão, os termos [CaC0 3 ] e [CaO] são constantes e podem ser 
combinados com a constante de equilíbrio. Podemos simplificar a Equação
(14.6) escrevendo

rCaC0 3 l
[CaO] K  = K, = [CO2] (14.7)

onde Kq, a constante de equilíbrio “nova”, é expressa convenientemente em fun­
ção de uma única concentração, a de CO2. Note que o valor de Kq não depende 
das quantidades de CaC0 3  e CaO, desde que estas substâncias estejam presentes 
no equilíbrio (Figura 14.4).

A situação toma-se mais simples se substituirmos as concentrações pelas 
atividades. Em termodinâmica, a atividade de um sólido puro é 1. Assim, os 
termos de concentração de CaC0 3  e de CaO são ambos iguais a uma unidade 
e, a partir da equação anterior do equilíbrio, podemos escrever imediatamente 
Kq = [CO2]. Do mesmo modo, a atividade de um líquido puro também é 1. 
Assim, se um reagente ou um produto for um líquido, podemos omiti-lo na 
expressão da constante de equilíbrio.

Altemativamente, podemos expressar a constante de equilíbrio como

Kp = Pco, (14.8)

Neste caso, a constante de equilíbrio é numericamente igual à pressão de CO2, 
uma quantidade facilmente mensurável.

CaCOj Figura 14.4 A pressão de CO2 no 
equilíbrio é a  m esm a em (a) e em (b) na 
m esm a temperatura, independentem en­
te  das quantidades de CaCOa e CaO 
presentes.
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Problema semelhante: 14.8.

Exemplo 14.5

Escreva a expressão da constante de equilíbrio K^, e quando possível, para cada 
um dos seguintes sistemas heterogêneos:
(a) (NH4)2S e ( 5 ) ^ 2 N H 3(g) +  H 2S e (g )

(b) A g C l ( 5 ) ^ A g ^ ( í í í )  +  C r(rí^ )

(C) P 4 ( 5 ) + 6 C l 2 ( g ) ^ 4 P C l 3 ( / )

Estratégia O m itim os quaisquer sólidos ou líquidos puros na expressão da constan­
te de equilíbrio porque as suas atividades são unitárias.

Solução (a) Com o (NH 4)2  Se é um  sólido, a constante de equilíbrio é dada por

K, = [NH3l'[H2Se]

Com o alternativa, podemos exprimir a constante de equilíbrio em  função das 
pressões parciais de N H 3 e H2Se:

K p  ^  H,Se

(b) Neste caso, A g C l é um  sólido e, por isso, a constante de equilíbrio é dada por

K, = [Ag-^líC]-]

Com o não há gases, não existe expressão ATp.
(c) Verificam os que P4 é um sólido e PC I3 é um líquido, por isso, são omitidos da 

expressão da constante de equilíbrio. A ssim , Kq é dado por:

Kç = —^
[C12]"

Com o alternativa, podem os exprimir a constante de equilíbrio em função da 

pressão de CI2 :

Kp =

Exercício Escreva as expressões para a constante de equilíbrio e ^p para a for­
m ação de tetracarbonil niquel, utilizado para separar níquel de outras impurezas:

Ni(s) +  4C O (g) ^ N i ( C O ) 4(g)

Exemplo 14.6

Considere o seguinte equilíbrio heterogêneo:

C a C 0 3 (5 ) C aO (í) +  C 0 2 (g)

A  800°C, a pressão de COo é 0,236 atm. Para a reação a esta temperatura, calcule

( a ) ^ p e ( b ) L

Estratégia Lem bre-se de que os sólidos puros não aparecem  na expressão da cons­

tante de equilíbrio. A  relação entre K^&Kç.é dada pela Equação (14.5).

Resolução (a) Usando a Equação (14.8), escrevem os

Kp — Pqo2 
=  0,236
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(b) D a Equação (14.5), sabemos que

Kp = A:c(0,0821 T ) ^

Neste caso, T  =  800 +  273 =  1073 K  e An =  1, portanto, substituímos estes 
valores na equação e obtemos

0,236 =  A:c(0,0821 X 1073)

K, = 2,68 X 10~^

Exercício Considere o equilíbrio a seguir a 395 K:

NU,US{s)^=^NH,(g) + lÍ2^(g)

A  pressão parcial de cada gás é 0,265 atm. C alcule  Kp e Kc para a reação.

Revisão de conceitos
Em quais das seguintes reações é igual a Kpl

(a) 4NH3(g) +  5 0 2 (g ) ^ 4 N O (g )  +  ÓH^OÍg)
(b) 2H202(o í) ^  2H20(/) +  02(g)
(c) PCl3(g) + 3 N H 3 (g )^ 3 H C l(g )  +  P(NH2)3(g)

Equilibrios múltiplos
As reações que consideramos até agora são todas relativamente simples. Uma 
situação mais complicada é quando as moléculas dos produtos em um sistema 
em equilíbrio estão envolvidas em um segundo processo de equilíbrio:

A + B ^ = ^ C  + D 
C + D ; = í E  + F

Os produtos formados na primeira reação, C e D, reagem posteriormente origi­
nando os produtos E e F. No equilíbrio, podemos escrever duas constantes de 
equilíbrio distintas:

e

K  = 

K  =

[C][D]
[A][B]

[E][F]
[C][D]

A reação global é dada pela soma das duas reações

A + B C + D
C + D E + F Kl

Reação global: A + B v E + F K^

e a constante de equilíbrio K^ para a reação global é

K,
[E][F]
[A][B]

Problema semelhante: 14.22.
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A expressão obtida é igual à que resulta do produto das expressões de e K”\

, [C][D] .. [E][F] _  [E][F]
'  [A][B] [C][D] [A][B]

Portanto, = K'̂ K'Í (14.9)

Podemos fazer agora uma afirmação importante acerca dos equilíbrios múlti­
plos: se uma reação puder ser expressa como a soma de duas ou mais reaçõesy a 
constante de equilíbrio da reação global é dada pelo produto das constantes de 
equilíbrio das reações individuais.

Entre os muitos exemplos de equilíbrios múltiplos conhecidos está a io- 
nização dos ácidos dipróticos em solução aquosa. As constantes de equilíbrio a 
seguir foram determinadas para o ácido carbônico (H2CO3) a 25°C:

H2C02Íaq) ^ H ^(a q )  +  U C O ^(aq)
[H 2 C O 3 ]

■ =  4 , 2  X 1 0 “ ’

H C O ^ (aq) ^ H ^ia q ) + C O l~(aq)
, [ H " ] [ c o r ]

 ̂ [ H C O f ]
=  4 ,8  X  1 0 ' "

A reação global é a soma destas duas reações

U2C0 2 Íaq) 2H* (aq) + COl~ (aq) 

e a constante de equilíbrio correspondente é dada por

'  [ H 2C O 3]

Usando a Equação (14.9), obtemos

K, = K X
= (4,2 X  I0“ ’ )(4,8 X 10“ " )
= 2,0 X 10'''

Revisão de conceitos
É dada a constante de equilíbrio da reação

N2(g) + 02(g);=±2N O (g)

Suponha que você deseja calcular a constante de equilíbrio da reação

N2(g) + 202(g);=^2N 02(g)

Que valor adicional de constante de equilíbrio (de outra reação) você pre­
cisa para fazer este cálculo? Pressuponha que todos os equilíbrios são estu­
dados à mesma temperatura.

Forma de /íe  equação de equilíbrio
Antes de concluir esta seção, devemos analisar duas regras importantes sobre 
como escrever constantes de equilíbrio:
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1. Quando a equação da reação reversível for escrita no sentido oposto, a 
constante de equilíbrio é o inverso da constante de equilíbrio original. As­
sim, se escrevermos o equilíbrio de NO2-N2O4 como

então, a 25°C

N 2 0 4 (g )^ 2 N 0 2 (g )

K,
[NO2]-
[N2O4]

= 4,63 X 10“’

Contudo, também podemos representar o equilíbrio como 

2 N 0 2 (g )^ N 2 0 4 (g )

e a constante de equilíbrio é agora dada por

[N2O4] 
'  INO2]’

1
4,63 X  10“^

216

Como se vê, = l/Ké ou KqK q = 1,00. Tanto como K'q são constantes 
de equilíbrio válidas, mas não tem qualquer significado dizer que a cons­
tante de equilíbrio do sistema NO2-N2O4 é 4,63 X 10~^, ou 216, a não ser 
que especifiquemos como está escrita a equação de equilíbrio.

2. O valor de K  depende também da forma como se acertou a equação de 
equilíbrio. Consideramos a seguir duas maneiras de escrever o mesmo 
equilíbrio:

2-N204(g) - -  N0 2 (g)
[NO2]

[N2O4]'

N204(^) ^ —  2N02(g)
[NO2]’

[N2O4]

Observando os expoentes vemos que K'c = A partir da Tabela 14.1, 
sabemos que = 4,63 X 10~^; por conseguinte, ATé = 0,0680.
De acordo com a lei da ação das massas, cada concentração na expressão 
da constante de equilíbrio é elevada a um expoente igual ao seu coeficiente 
estequiométrico. Assim, se multiplicarmos uma equação química por dois, 
a constante de equilíbrio correspondente será o quadrado do valor original; 
se multiplicarmos a equação por três, a constante de equilíbrio será o cubo 
do valor original, e assim por diante O exemplo de NO2-N2O4 ilustra uma 
vez mais a necessidade de escrever a equação química quando nos referi­
mos ao valor numérico da constante de equilíbrio.
O Exemplo 14.7 trata da relação entre constantes de equilíbrio de equações 

que descrevem a mesma reação, mas que são balanceadas de forma diferente.

Exemplo 14.7

A reação de produção da amônia pode ser escrita de várias formas:

(a) N2(g) + 3H2(g)^2NH3(g)
(b) 5N,(s ) + |H2(í ) ^  NH3(g)
(c) iNjíg) + H2(g) ^  |NH3(,5)

{Continua)

O inverso d e x é  1/x.
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Problema semelhante: 14.20.

{Continuação)

E screva a expressão da constante de equilíbrio  relativa a cada um a das form as. 

(Exprim a as concentrações das esp écies reagentes em  m ol/L.)

(d) Com o as constantes de equilíbrio se relacionam  entre si?

Estratégia São dadas três equações diferentes para o mesm o sistema reacional. 

Lem bre que a expressão da constante de equilíbrio depende de com o a equação é 
acertada, isto é, dos coeficientes estequiométricos usados na equação.

Resolução

(a) K, =

(b) K, =

(c) K, =

(d) K,
K,. = Kl

[NH3]"
[N2][H2]'

[N H 3 ]

[N2] [̂H2?

[NH3]-'
[N2l̂ [H2]

Kl

Kl = Kl ou K , = m

Exercício Escreva a expressão da constante de equilíbrio (jfiTc) relativa a cada uma 

das reações seguintes e mostre com o elas estão relacionadas entre si: (a) 302(g) 

20 3(g),(b)0 ,te) ^  ÍO.,(g).

Revisão de conceitos
A  partir da seguinte expressão de constante de equilíbrio, escreva uma 
equação química balanceada para a reação na fase gasosa.

_  [NHal^íH^O]"

Resumo das regras para escrever as expressões da constante de 
equilíbrio

1. Na fase condensada, as concentrações das espécies reagentes são expres­
sas em mol/L; em fase gasosa, as concentrações podem ser expressas em 
mol/L ou em atm. relaciona-se com Kp por uma equação simples [Equa­
ção (14.5)].

2. As concentrações de sólidos puros, líquidos puros (em equilíbrios hetero­
gêneos) e solventes (em equilíbrios homogêneos) não aparecem nas ex­
pressões da constante de equilíbrio.

3. A constante de equilíbrio (Kc ou Kp) é tratada como uma quantidade 
adimensional.

4. Ao atribuir um valor à constante de equilíbrio, devemos especificar a res­
pectiva equação química balanceada e a temperatura.

5. Se a reação puder ser expressa como a soma de duas ou mais reações, a 
constante de equilíbrio da reação global é dada pelo produto das constan­
tes de equilíbrio das reações individuais.
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14.3 Relação entre cinética química e equilíbrio químico
Vimos que K, definido na Equação (14.2), é constante a uma dada temperatu­
ra, independentemente de variações nas concentrações individuais no equilíbrio 
(rever Tabela 14.1). Se considerarmos a cinética das reações químicas, podemos 
perceber a razão deste comportamento e, ao mesmo tempo, aprofundar o nosso 
conhecimento sobre o processo de equilíbrio.

Suponhamos que a seguinte reação reversível ocorra segundo um mecanis­
mo que consiste em uma etapa elementar, quer no sentido direto quer no sentido 
inverso:

A + 2B AB2

A velocidade da reação direta é dada por

velocidaded = A:d[A][B]  ̂

e a velocidade da reação inversa por

velocidadei = ^í[AB2]

onde são as constantes de velocidade das reações direta e inversa, respec­
tivamente. No equilíbrio, quando não há variações macroscópicas ao longo do 
tempo, as duas velocidades devem ser iguais:

velocidaded — velocidadej

ou ^d[A][B]2 = ^i[ABd
ké [ABj 
k, [A][B]'

Dado que e k̂  são constantes a uma dada temperatura, a sua razão também é 
uma constante, que é igual à constante de equilíbrio K .̂

^AB2]
Ai  ̂ [A][B]^

Por isso, Kc é sempre uma constante, independentemente das concentrações das 
espécies presentes no equilíbrio, porque é sempre igual a k /̂k ,̂ o quociente en­
tre duas quantidades que, por sua vez, são constantes a uma dada temperatura. 
Como as constantes de velocidade são dependentes da temperatura [ver Equação 
(13.11)], a constante de equilíbrio também deve variar com a temperatura.

Suponhamos, agora, que a mesma reação tenha um mecanismo com mais 
de uma etapa elementar. Considere que o mecanismo ocorre nas duas etapas 
seguintes:

Etapa 1: 2B ^  B2

Etapa 2: A  + B2 'T-p-- AB2

Reação global: A  + 2B AB2

Este é um exemplo de equilíbrio múltiplo, discutido na Seção 14.2. Escrevemos 
as expressões para as constantes de equilíbrio:

Ad ^  ÍB2] 
kl [B f

(14.10)

Para rever os mecanismos de reação, veja 
a Seção 13.5.
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k'i _  [AB.]
[A][B2] (14.11)

Multiplicando a Equação (14.10) pela Equação (14.11), obtemos

^  [B2][AB2] ^  [AB2] 
[B]"[A][Bd [A][B]'

Para a reação global, escrevemos

K,
[AB2]

[A][Bf
= K'K"

Como tanto K' quanto K" são constantes, também é uma constante. Este re­
sultado pode ser generalizado para a reação

flA + bB V cC + JD

Independentemente de o mecanismo desta reação ter apenas uma etapa ou diver­
sas etapas, podemos escrever a expressão da constante de equiljfbrio de acordo 
com a lei da ação das massas mostrada na Equação (14.2):

[C]1D]"
lAflB]"

Em resumo, vimos que, do ponto de vista da cinética química, a constante 
de equilíbrio de uma reação pode ser expressa como a razão das constantes de 
velocidade das reações direta e inversa. Esta análise explica por que a constante 
de equilíbrio é uma constante e por que o seu valor varia com a temperatura.

Revisão de conceitos
A  constante de equilíbrio (ATc) da reação A  ̂ B + C é 4 , 8 Xl O~ ^ a  
80°C. Se a constante de velocidade da reação direta for 3,2 X 10  ̂s~ \ cal­
cule a constante de velocidade da reação inversa.

14.4 Que informações a constante de equilíbrio fornece?
Vimos anteriormente que é possível calcular a constante de equilíbrio a partir 
das concentrações no equilíbrio. Uma vez conhecido o valor da constante de 
equilíbrio, usamos a Equação (14.2) para calcular as concentrações no equilíbrio 
desconhecidas -  não esquecendo que a constante de equilíbrio só é constante se 
a temperatura não variar. Em geral, a constante de equilíbrio ajuda a prever o 
sentido em que prosseguirá a reação da mistura reacional até atingir o equilíbrio 
e a calcular as concentrações dos reagentes e dos produtos logo que o equilíbrio 
tenha sido atingido. Os diferentes aspectos da utihzação da constante de equih- 
brio serão abordados nesta seção.

Previsão do sentido de uma reação
A constante de equilíbrio K(. para a formação do iodeto de hidrogênio a partir do 
hidrogênio molecular e do iodo molecular na fase gasosa

H2 + I2 2HI H2(^) + l 2 ( ^ ) ^ 2 H I ( g )
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é 54,3 a 430°C. Suponhamos que, em um certo experimento, colocamos em um 
recipiente com a capacidade de 1,00 L, 0,243 mol de H2, 0,146 mol de I2 e 1,98 
mol de HI a 430°C. O sentido da reação predominante será o da formação de 
mais H2 e I2 ou o da formação de mais HI? Utilizando as concentrações iniciais 
na expressão da constante de equilíbrio, escrevemos

[Hl]g (1,98)^
[HJolUo (0,243) (0,146)

onde o índice 0 indica concentrações iniciais (antes de se atingir o equilíbrio). Como 
o quociente [HI]§/[H2]o[l2]o é maior do que este sistema não está em equilíbrio.

Para as reações que não atingiram o equilíbrio, como a formação do HI 
considerada anteriormente, obtemos o quociente de reação ((gc)> em vez da 
constante de equilíbrio, substituindo as concentrações iniciais na expressão da 
constante de equilíbrio. Para determinar o sentido em que a reação prosseguirá 
até atingir o equilíbrio, devemos comparar os valores de Q̂ . e de Kç.. Podem 
ocorrer três situações:

• Qc< Kc A razão entre as concentrações iniciais dos produtos e dos rea-
gentes é muito pequena. Para atingir o equilíbrio, os reagentes 
têm de ser convertidos em produtos. O sistema evolui da es­
querda para a direita (consumindo reagentes, formando produ­
tos) até atingir o equilíbrio.

• Qc = Kc As concentrações iniciais são as concentrações de equilíbrio. O
sistema está em equilíbrio.

• Qc> Kc A razão entre as concentrações iniciais dos produtos e dos rea­
gentes é muito grande. Para atingir o equilíbrio, os produtos 
têm de ser convertidos em reagentes. O sistema evolui da direi­
ta para a esquerda (consumindo produtos, formando reagentes) 
até atingir o equilíbrio.

A Figura 14.5 mostra a comparação entre Kc e Qc.
O Exemplo 14.8 mostra como o valor de Qc permite determinar o sentido 

de evolução da reação até atingir o equilíbrio.

Exemplo 14.8

N o início de um a reação, há 0,249 m ol de N 2, 3,21 X  10 “  ̂mols de H2 e 6,42 X 10“ '* 

m ols de N H 3 em  um  recipiente reacional com  a capacidade de 3,50 L  e à temperatura 
de 3 75°C . Se a constante de equilíbrio (Kc) da reação

N2(g) + 3H2(g)^2NH,(g)

(Continua)

Figura 14.5 O sentido de um a reação 
reversível até atingir o equilíbrio depende 
dos valores relativos de Qc e Kc. Repare 
que Kc é uma constante a  uma dada 
temperatura, m as Qc varia de acordo 
com as quantidades relativas presentes 
de reagentes e de produtos.

Não se esqueça de que o método para 
calcular Q é o mesmo que o utilizado para 
K, com a exceção de que são usadas 
concentrações que não estão em equilíbrio.

N2 + 3H2 2NH3
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Problemas semelhantes: 14.39,14.40.

(Continuação)

é 1,2 a esta temperatura, diga se o sistema está em  equilíbrio. Se não estiver, preveja 

em  que sentido evoluirá a reação.

Estratégia São dadas as quantidades iniciais dos gases (em m ols) em  um recipiente 
de capacidade conhecida (em litros), então podemos calcular as suas concentrações 

molares e, assim, o quociente de reação ((2c)- Com o a com paração de Qc com  
permite determinar se o sistema está ou não no equilíbrio e em  que sentido a reação 

prosseguirá até atingir o equilíbrio?

Resolução A s  concentrações iniciais das espécies presentes na reação são

[N2Í0

[H2lo

[NH3lo

=  0,0711 M
0,249 mol 

3,50 L

3,21 X 10~^mol
3.50 L

6 ,4 2X 10 "^  mol 
^ ---- — —-----------=  1,83 X  10 ^

3.50 L

=  9,17 X 10‘ M

M

Em  seguida escrevem os

'  [N2]o[H2]J
(1,83 X 10~ )̂  ̂

(0,0711)(9,17 X 10"̂ )'̂
=  0,611

Com o Qc é menor do que Kc (1,2), o sistema não está em  equilíbrio. O  resultado será 

um aumento da concentração de N H 3 e uma dim inuição das concentrações de N 2 e 
H 2 . Isto é, a reação vai evoluir da esquerda para a direita até atingir o equilíbrio.

Exercício A  constante de equilíbrio (^c) para a form ação de cloreto de nitrosila, 
um com posto amarelo-alaranjado, a partir de óxido nítrico e cloro m olecular

2N O (g) +  C l2(g) ^  2N O C l(g)

é 6,5 X  lO"̂  a 35°C . Em  um  dado experimento, misturam-se em  um frasco (com  a 
capacidade de 2,0 L) 2,0 X  10“  ̂m ols de N O , 8,3 X  10“  ̂mols de CI2 e 6 , 8  m ols de 

N O C l. Em  que sentido o sistema evolui até atingir o equilíbrio?

Revisão de conceitos
A  constante de equilíbrio (ATc) da reação A2 + B2  ̂ 2AB é 3 a uma 
dada temperatura. Qual dos diagramas apresentados corresponde à reação 
em equilíbrio? Para as misturas que não estiverem em equilíbrio, a reação 
predominante se deslocará no sentido direto ou no sentido inverso para 
alcançar o equilíbrio?

&
\

Q »
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Cálculo das concentrações de equilíbrio
Se conhecermos a constante de equilíbrio de uma dada reação, podemos calcular 
as concentrações da mistura no equilíbrio a partir das concentrações iniciais. 
Frequentemente, só são dadas as concentrações iniciais dos reagentes. Conside­
remos o seguinte sistema que envolve dois compostos orgânicos, cw-estilbeno e 
rra«5-estilbeno, em um solvente hidrocarboneto apoiar (Figura 14.6):

cí5-estilbeno  ̂ írawí-estilbeno

A constante de equilíbrio (Kq) para este sistema é 24,0 a 200°C. Suponhamos 
que inicialmente só esteja presente cw-estilbeno em uma concentração de 0,850 
mol/L. Como calcular as concentrações de c is -  e írarts-estilbeno no equilíbrio? A 
partir da estequiometria da reação, vemos que, a cada mol de cw-estilbeno conver­
tido, se forma um mol de íran^-estilbeno. Seja jc a concentração de íra«5-estilbeno 
no equilíbrio em mol/L, então a concentração de cw-estilbeno no equilíbrio deve 
ser (0,850 — x) mol/L. É útil resumir as variações na concentração como segue:

cw-estilbeno ^ —  íram -estilbeno
Inicial (M): 0,850 0
Variação (M): —X + x

Equilíbrio (M): (0,850 -  x) X

Uma variação positiva (+) representa um aumento e uma variação negati­
va (—) indica uma diminuição da concentração no equilíbrio. Em seguida escre­
vemos a expressão da constante de equilíbrio

K ,=  

24,0 =

[íra«5-estilbeno]
[cw-estilbeno]

0,850 -  X
JC =  0,816 M

Depois de resolver x, calculamos as concentrações de cw-estilbeno e trans-Qsúl- 
beno no equilíbrio da seguinte forma:

[íra«5-estilbenoJ =  (0,850 — 0,816) M  =  0,034 
[cLV-estilbeno] =  0,816 M

Para testar os resultados, usamos as concentrações de equilíbrio para calcular K̂ ..
Em seguida, resumimos o procedimento adotado para resolver problemas 

de constantes de equilíbrio:

1. Expresse as concentrações de todas as espécies no equilíbrio em função 
das concentrações iniciais e de uma única incógnita x ,  que representa a 
variação na concentração.

2. Escreva a expressão da constante de equilíbrio em função das concentrações 
no equilíbrio. Conhecendo o valor da constante de equilíbrio, resolva x .

3. Depois de resolver x ,  calcule as concentrações de todas as espécies no 
equilíbrio.
Os Exemplos 14.9 e 14.10 ilustram a aplicação deste procedimento.

Exemplo 14.9

Introduziu-se em um recipiente de aço inox com capacidade de 1 L uma mistura de 
0,500 mol de H2 e 0,500 mol de L à temperatura de 430°C. A constante de equilíbrio 
Kc da reação H2(g) +  Líg) v 2HI(g) é 54,3 a esta temperatura. Calcule as concen­
trações de H2,12 e HI no equilíbrio. { C o n f n

Este processo de determinação das 
concentrações de equilíbrio é muitas vezes 
chamado de método de ICE, o acrônimo 
em inglês para “Initial” (Inicial), “Change” 
(Variação) e “Equilibrium” (Equilíbrio).

íranj-estilbeno

Figura 14.6 Reação de equilíbrio entre 
c/s-estilbeno e trans-esXWbeno. Repare 
que ambas as moléculas têm a mesma 
fórmula molecular (C14H12) e o mesmo 
tipo de ligações. Porém, no c/s-estilbeno, 
os anéis de benzeno estão do mesmo 
lado da ligação C = C  e os átomos de H 
estão do outro lado, enquanto no tra n s - 
-estilbeno os anéis de benzeno (e os 
átomos de H) estão em lados opostos 
relativamente à ligação C=C . Estes 
compostos têm pontos de fusão e mo­
mentos de dipolo diferentes.
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(Continuação)

Estratégia São dadas as quantidades iniciais dos gases (em mols) em um recipien­
te de volume conhecido (em litros), então podemos calcular as suas concentrações 
molares. Inicialmente, como não há HI, o sistema não podería estar em equilíbrio. 
Portanto, algum H2 reagiria com a mesma quantidade de I2 (por quê?) para formar HI 
até estabelecer o equilíbrio.

Resolução Seguimos o procedimento anterior para calcular as concentrações de 
equilíbrio.
Etapa 1: De acordo com a estequiometría da reação, 1 mol de H2 reage com 1 mol de 

I2 para dar 2 mols de HI. Seja a: o decréscimo na concentração (mol/L) de H2 
e de I2 no equilíbrio. Então a concentração de HI no equilíbrio deve ser 2x.
A seguir apresentamos resumidamente as variações nas concentrações:

H2 + I2 2H1
Inicial (M): 0,500 0,500 0,000
Variação (M): —x______________ ^ x ____________ +2x
Equilíbrio (M): (0,500 -  x) (0,500 -  x) 2x

Etapa 2: A constante de equilíbrio é dada por

[H lf 
“  [H2HI2]

Substituindo, obtemos

Problema semelhante: 14.48.

54,3 =
(2xy

(0,500 - x )  (0,500 - X )

Determinando a raiz quadrada de ambos os membros da equação, obtemos

7 37 =
’ 0,500 -  X

X = 0,393 M

Etapa 3: No equilíbrio, as concentrações são

[H2] = (0,500 -  0,393) M =  0,107 M 
[I2] = (0,500 -  0,393) M = 0,107 M 

[Hl] = 2 X 0,393 M  = 0,786 M

Verificação Você pode confirmar as suas respostas calculando Kq a partir das con­
centrações no equilíbrio. Recorde-se de que K céã  constante para uma dada reação a 
uma certa temperatura.

Exercício Considere a reação do Exemplo 14.9. Começando com uma concentra­
ção de 0,040 M para HI, calcule as concentrações de HI, H2 e I2 no equilíbrio.

Exemplo 14.10

Para a mesma reação e à mesma temperatura que no Exemplo 14.9, suponha que as 
concentrações iniciais de H2,12 e HI são 0,00623 M, 0,00414 M  e 0,0224 M, respecti­
vamente. Calcule as concentrações destas espécies no equilíbrio.

Estratégia Podemos calcular o quociente de reação (Q^) com as concentrações ini­
ciais para ver se o sistema está em equilíbrio ou não e em que sentido a reação pros­
seguirá até alcançar o equilíbrio. Uma comparação de Qc com Kc permite também
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determinar se haverá um decréscimo em H2 e I2 ou em HI à medida que o equilíbrio 
é estabelecido.

Resolução Primeiro calculamos como segue:

[Hl]g (0,0224)^
[H2]o[l2lo (0,00623)(0,00414)

Dado que (2c (19,5) é menor do que Kq (54,3), concluímos que a reação prosseguirá 
da esquerda para a direita até que o equilíbrio seja atingido (ver Figura 14.4); isto é, 
haverá um decréscimo nas concentrações de H2 e I2 e um acréscimo na de HI.
Etapa 1: Consideremos x o decréscimo nas concentrações (mol/L) de H2 e I2 até

atingir o equilíbrio. Com base na estequiometria da reação, é fácil ver que 
o aumento da concentração de HI deve ser 2jc. Em seguida escrevemos

H2 + I2 2HI
Inicial {M)\ 0,00623 0,00414 0,0224
Variação (M): —a:_______________ —̂ __________________+2x
Equilíbrio (M): (0,00623 -  x) (0,00414 -  x) (0,0224 + 2x)

Etapa 2: A constante de equilíbrio é

_  [Hl]^
~ [H2HI2]

Substituindo, obtemos

(0,0224 + 2 x f
54 3 = --------- -̂---------------------------

’ (0,00623 -x )(0 ,0 0 4 1 4  - j c )

Não é possível resolver esta equação pelo método da raiz quadrada, pois as 
concentrações iniciais de [H2] e [I2] são diferentes. Em vez disso, aplica­
mos a propriedade distributiva

54,3(2,58 X 10“  ̂ -  0,0104x + x^) = 5,02 X 10"^ + 0,0896x + 4x^

Agrupando os termos, obtemos

50,3x^ -  0,654x + 8,98 X 10"'  ̂=  0

Esta é uma equação de segundo grau da forma a ^  + +  c =  0. A solu­
ção para uma equação quadrática (ver Apêndice 4) é

- b  ± \ / b ^  — Aac

Neste caso, temos a = 50,3, b =  —0,654 e c =  8,98 X 10 ^  de modo que

_  0,654 ±  V ( -0 ,6 5 4 )2  _  4(5o,3)(g,98 X 10"^)

2 X 50,3
X  =  0,0114 M  ou x  =  0,00156 M

A primeira solução é fisicamente impossível, dado que as quantidades 
de H2 e I2 que teriam reagido seriam maiores do que as presentes inicial­
mente. A segunda solução dá a resposta correta. Repare que, ao resolver 
equações de segundo grau deste tipo, uma resposta é sempre fisicamente 
impossível, por isso a escolha do valor de x é fácil.

(Continua)
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Problema semelhante: 14.90.

^  Animação 
O Princípio de Le Châtelier

{Continuação)

Etapa 3: As concentrações no equilíbrio são

[H2] = (0,00623 -  0,00156) M = 0,00467 M 
[I2] = (0,00414 -  0,00156) M = 0,00258 M 

[Hl] = (0,0224 + 2 X 0,00156) M =  0,0255 M

Verificação Você pode verificar as respostas por meio do cálculo de Kc usando as 
concentrações de equilíbrio. Recorde que Kc é uma constante para uma dada reação a 
uma certa temperatura.

Exercício A constante de equilíbrio (Ã̂ c) paĴ a a reação

Bt2( g ) ^ 2Br(^)

é 1,1 X 10“  ̂a 1280°C. Calcule as concentrações das espécies no equilíbrio quando 
as suas concentrações iniciais forem [Br2] = 6,3 X 10“  ̂M e [Br] =  1,2 X 10“  ̂M.

Os Exemplos 14.9 e 14.10 mostram que podemos calcular as concentra­
ções de todas as espécies reagentes no equilíbrio se conhecermos a constante de 
equilíbrio e as concentrações iniciais. Estas informações são muito importantes 
para a estimativa do rendimento da reação. Por exemplo, se a reação entre H2 e 
I2 para formar HI fosse completa, o número de mols de HI formado no Exemplo
14.9 seria 2 X 0,500 mol, ou 1,00 mol. Contudo, devido à existência do equi­
líbrio, a quantidade de HI formado não pode ser superior a 2 X 0,393 mol, ou 
0,786 mol, o que corresponde a um rendimento de 78,6%.

14.5 Fatores que afetam 0 equilíbrio quimico
O equilíbrio químico resulta de um balanço entre as reações direta e inversa. Na 
maioria dos casos, este equilíbrio é um tanto sensível. Variações nas condições 
experimentais podem perturbar o equilíbrio e deslocar sua posição, dando ori­
gem a uma maior ou menor quantidade do produto desejado. Quando se diz que 
a posição do equilíbrio se desloca para a direita, por exemplo, isso significa que 
a reação que ocorre é da esquerda para a direita. As variáveis que podem ser con­
troladas experimentalmente são concentração, pressão, volume e temperatura. 
Vamos ver agora como cada uma destas variáveis afeta um sistema reacional em 
equilíbrio. Em seguida, analisamos o efeito de um catalisador sobre o equilíbrio.

Princípio de Le Châteiier
Há uma regra que ajuda a prever o sentido de uma dada reação que evolui para 
o equilíbrio quando ocorre uma variação de concentração, pressão, volume ou 
temperatura. Esta regra, conhecida como princípio de Le Châtelier,^ diz que 
se um sistema em equilíbrio fo r  perturbado externamente, o sistema ajusta-se 
d efo rm a  a m inim izar a ação dessa perturbação. Aqui, a palavra “perturbação” 
significa uma variação na concentração, na pressão, no volume ou na tempera­
tura que afaste o sistema do estado de equilíbrio. Usaremos o princípio de Le 
Châteher para determinar os efeitos de tais variações.

 ̂Henry Louis Le Châtelier (1850-1936). Químico francês. Le Châtelier trabalhou em metalurgia, 
cimentos, vidros, combustíveis e explosivos. Apesar de ser um cientista, ele também ficou conhecido 
por sua habilidade na gestão industrial.
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Figura 14.7 Efeito da  alteração da  concentração na posição do equilíbrio, (a) Uma solução 
aquosa de Fe(SCN)3 . A cor da  solução se  deve aos íons vermelhos FeSCN^"^ e aos íons 
amarelos Fe "̂ .̂ (b) Depois de adicionar NaSCN à  solução em (a), o equilíbrio desloca-se 
para a  esquerda, (c) Depois de adicionar Fe(N0 3 )3  à solução em (a), o equilíbrio desloca-se 
para a  esquerda, (d) Depois de adicionar H2C2O4 à  solução em (a), o equilíbrio desloca-se 
para a  direita. O amarelo se  deve aos íons Fe(C2 0 4 )3 ".

Variações na concentração
O tiocianato de ferro(III) [Fe(SCN)3] dissolve-se facilmente em água, dando 
origem a uma solução vermelha. A cor vermelha deve-se à presença do íon 
FeSCN^^ hidratado. O equilíbrio entre o íon não dissociado FeSCN^^ e os íons 

e SCN“ é dado por

FeSCN^-"(a<?) Vt^^aq) + SCN“ (a9)
vermelho amarelo-claro incolor

O que acontece se adicionarmos tiocianato de sódio (NaSCN) a esta solução? 
Neste caso, a perturbação aphcada ao sistema em equilíbrio é um aumento na 
concentração de SCN“ (resultante da dissociação de NaSCN). Como resposta a 
esta perturbação, alguns íons Fe^^ reagem com os íons SCN~ adicionados e o 
equilíbrio desloca-se da direita para a esquerda:

FQSCN^^(aq)<------Fe^^iaq) +  SCN ~(aq)

Portanto, a cor vermelha da solução intensifica-se (Figura 14.7). Da mesma 
forma, se adicionássemos nitrato de Ferro(III) [Fe(N0 3 )3] à solução original, a 
cor vermelha se intensificaria porque os íons Fe^^ [do Fe(N0 3)3] deslocariam o 
equilíbrio da direita para a esquerda.

Suponhamos agora que adicionamos ácido oxálico (H2C2O4) à solução 
original. O ácido oxáhco ioniza-se em solução aquosa dando origem ao íon oxa- 
lato, C204~, que se liga fortemente aos íons Fe^^. A formação do íon amarelo 
estável Fe(C204)3~ retira os íons livres Fe^^ da solução. Consequentemente, há 
a dissociação de mais unidades FeSCN^^ e o equilíbrio desloca-se da esquerda 
para a direita:

FeSCN ^^(fl^)------>Fe^^(fl^) +  SC N “ (a^)

A solução vermelha toma-se amarela devido à formação de íons Fe(C204)3~.
Este experimento mostra que, no equilíbrio, todos os reagentes e produtos 

estão presentes no sistema reacional. Além disso, o aumento das concentrações 
dos produtos (Fe^^ ou SCN“) desloca o equilíbrio para a esquerda, e a diminui­
ção da concentração do produto Fe^^ desloca o equilíbrio para a direita. Estes 
resultados são precisamente os previstos pelo princípio de Le Châteher.

O Exemplo 14.11 mostra o efeito da variação na concentração sobre a po­
sição do equilíbrio.

Tanto Na quanto NO3 são íons 
espectadores incolores.

O ácido oxálico é usado para retirar 
m anchas de ferrugem, ou seja, Fe2 0 3 , 
das banheiras metálicas.

Como o princípio de Le Châtelier se limita 
a resumir o comportamento observado 
nos sistemas em equilíbrio, é incorreto 
dizer que uma determinada alteração do 
equilíbrio ocorre “como consequência” do 
princípio de Le Châtelier.
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Equilíbrio Equilíbrio
inicial Variação final

Figura 14.8 Variações na concentra­
ção de H2, N2 e NH3 depois da  adição 
de NH3 à  mistura em equilíbrio. Quando 
o novo equilíbrio é estabelecido, todas 
as concentrações se alteram, m as Kc 
perm anece igual porque a  tem peratura 
m antém -se constante.

Problema semelhante: 14.46.

Exemplo 14.11
A constante de equilíbrio para a reação

N2(8) + 3 } Í 2 ( 8 ) ^ 2 N m g )

é 2,37 X 10“  ̂a 720°C. Em um dado experimento, as concentrações de equilíbrio 
são [N2] = 0,683 M, [H2] =  8,80 M  e [NH3] = 1,05 M. Suponha que um pouco de 
NH3 é adicionado à mistura, de modo que sua concentração aumenta para 3,65 M. (a) 
Recorra ao princípio de Le Châtelier para prever em que sentido se desloca a reação 
até atingir um novo equilíbrio, (b) Confirme a sua previsão calculando o quociente 
de reação e comparando o seu valor com o de K̂ ..

Estratégia (a) Qual é a perturbação aplicada ao sistema? Como o sistema se ajusta 
após a perturbação a que foi submetido? (b) No instante em que se adiciona um pou­
co de N H 3 , o sistema deixa de estar em equilíbrio. Como calcular para a reação 
nesse instante? Como a comparação de com indica o sentido da reação até 
atingir o equilíbrio?

Resolução (a) A perturbação aplicada ao sistema é a adição de N H 3 . Para compen­
sar esta perturbação, uma parte do N H 3 reage para produzir N 2 e H 2  até que se 
estabeleça um novo equilíbrio. A reação desloca-se, portanto, para a esquerda, 
isto é.

N2(8) + 2U2Í8)^-----2NH3(g)

(b) No instante em que se adiciona NH3, o sistema deixa de estar em equilíbrio. O 
quociente de reação é dado por

[NH3]g

^  (3,65)^
(0,683)(8,80)’

=  2,86 X 10'^

Como este valor é maior do que 2,37 X 10“ ,̂ a reação desloca-se da direita para 
a esquerda até igualar Kc.

A  Figura 14.8 mostra de forma qualitativa a variação nas concentrações das espécies 
reagentes.

Exercício A constante de equilíbrio {Kp) para a reação

2N0 (g) + 02( g ) ^ 2N02(g)

é 1,5 X 10  ̂a 430°C. Em um dado experimento, as pressões iniciais de NO, O2 e 
NO2 são 2,1 X 10“  ̂atm, 1,1 X 10“  ̂atm e 0,14 atm, respectivamente. Calcule Qp e 
preveja o sentido em que a reação evoluirá até atingir o equilíbrio.

Variações no volume e na pressão
Em geral, as variações na pressão não afetam as concentrações das espécies 
reacionais que se encontram nas fases condensadas (por exemplo, em uma solu­
ção aquosa) porque os líquidos e os sólidos são praticamente incompressíveis. 
Por outro lado, as concentrações dos gases são muito afetadas por variações de 
pressão. Vamos observar novamente a Equação (5.8):

P V  = nRT
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Como se vê, P e V são inversamente proporcionais. Quanto maior for a pressão, 
menor é o volume e vice-versa. Repare também que o termo (n/V) é a concentra­
ção do gás em mol/L e que varia diretamente com a pressão.

Consideremos que o sistema

N 2 0 4 (g )^ 2 N 0 2 (g )

se encontra em equilíbrio em um cilindro onde se adaptou um êmbolo móvel. O 
que acontece se aumentarmos a pressão dos gases ao empurrar o êmbolo para 
baixo a uma temperatura constante? Como o volume diminui, a concentração 
(nIV) de NO2 e de N2O4 aumenta. Como a concentração de NO2 está elevada ao 
quadrado na expressão da constante de equilíbrio, o acréscimo de pressão im­
plica que o numerador aumente mais do que o denominador. O sistema deixa de 
estar em equilíbrio e, por isso, escrevemos

[NO^jg

[N204lo

Assim, Qc> K(^q 2í reação global desloca-se para a esquerda até (2c = ATc (Figura 
14.9). Inversamente, uma diminuição na pressão (aumento no volume) resultaria 
em (2c < e a reação global se deslocaria para a direita até (2c “  ^c- (Esta con­
clusão também é prevista pelo princípio de Le Châtelier.)

Em geral, um aumento de pressão (diminuição no volume) favorece a rea­
ção em que ocorre uma diminuição do número total de mols de gases (a reação 
inversa, neste caso), e uma diminuição na pressão (aumento no volume) favorece 
a reação em que ocorre um aumento do número total de mols de gases (neste caso, 
a reação direta). Para reações em que não há variação do número de mols de gases, 
a variação de pressão (ou de volume) não tem efeito na posição de equilíbrio.

É possível variar a pressão de um sistema sem variar o seu volume. Supo­
nhamos que o sistema NO2-N2O4 se encontra em um recipiente de aço inoxidável 
cujo volume é constante. Podemos aumentar a pressão total no recipiente ao adi­
cionar ao sistema em equilíbrio um gás inerte (hélio, por exemplo). A adição de 
hého à mistura em equilíbrio, mantendo o volume constante, aumenta a pressão 
total do gás e diminui as frações molares de NO2 e N2O4, mas a pressão parcial de 
cada gás, dada pelo produto da sua fração molar pela pressão total (ver Seção 5.6), 
não varia. Assim, neste caso, a presença de um gás inerte não afeta o equilíbrio.

O Exemplo 14.12 ilustra o efeito da variação na pressão sobre a posição 
de equilíbrio.

Figura 14.9 O efeito de um aumento 
na pressão sobre o equilíbrio N2 0 4 (g) 
^ 2N02(g).

Exemplo 14.12
Considere os seguintes sistemas em equilíbrio:
(a) 2PbS(í) -H 302(g) 2PbO(^) -H 2S02(g)
(b) PCl5( g ) ^ P C l 3(g) +  Cl2(g)
(c) H2(g) + C02(g) ^ H 20(g) +  CO{g)

Preveja o sentido da reação global em cada um dos casos como consequência de um 
aumento de pressão (diminuição de volume) no sistema à temperatura constante.

Estratégia Uma variação na pressão pode afetar o volume de um gás, mas não 
o de um sólido porque os sólidos (e os líquidos) são muito menos compressíveis.
A perturbação aplicada é o aumento de pressão. De acordo com o princípio de Le 
Châtelier, o sistema se ajustará de modo a compensar esta perturbação. Ou seja, o 
sistema se ajustará para diminuir a pressão. Isso pode ser feito pelo deslocamento 
do equilíbrio para o lado da equação onde existem poucos mols de gás. Recorde-se

(Continua)
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de que a pressão é diretamente proporcional ao número de mols do gás: PV  =  nRT, 
assim, P ^ n .

Resolução (a) Considere somente as moléculas no estado gasoso. Na equação
balanceada, há 3 mols de reagentes no estado gasoso e 2 mols de produtos no es­
tado gasoso. Portanto, a reação global se deslocará no sentido da formação dos 
produtos (para a direita) quando a pressão for aumentada.

(b) O número de mols de produtos é 2 e o de reagentes é 1, portanto, a reação global 
se deslocará para a esquerda, no sentido da formação dos reagentes.

(c) O número de mols de produtos é igual ao número de mols de reagentes, por isso, 
uma variação de pressão não tem efeito no equilíbrio.

Verificação A previsão em cada um dos casos está de acordo com o princípio de Le 
Châtelier.

Exercício Considere a reação que envolve o equilíbrio entre o cloreto de nitrosila, 
o oxido nítrico e o cloro molecular

2NOCl(g) ^  2NO(g) + Cl2(g)

Preveja o sentido da reação global em consequência de uma diminuição de pressão 
(aumento de volume) no sistema à temperatura constante.

Revisão de conceitos
O diagrama seguinte mostra a reação gasosa 2A A2 em equilíbrio. Se 
a pressão for diminuída pelo aumento do volume à temperatura constante, 
como se alterarão as concentrações de A e de A2 quando for estabelecido 
um novo equilíbrio?

Variações na temperatura
Uma variação na concentração, na pressão ou no volume pode alterar a posição 
de equilíbrio mas não o valor da constante de equilíbrio. Somente uma variação 
na temperatura altera a constante de equilíbrio. Para vermos como, vamos con­
siderar a reação

N 2 0 4 ( ^ ) ^ 2 N 0 2 ( g )

A reação direta é um processo endotérmico (absorve calor, AH° > 0 )

calor + N204(g)-----> 2 N0 2 (g) AH° = 58,0 kJ/mol

e, portanto, a reação inversa é um processo exotérmico (libera calor, A//° < 0 ):

2N0 2 (g)-----> N204(g) + calor AH° = -58 ,0  kJ/mol

No equilíbrio a uma dada temperatura, o efeito térmico resultante é zero 
porque globalmente não há reação. Se considerarmos o calor como um reagente.
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Figura 14.10 (a) Dois balões contendo 
uma mistura de NO2 e N2O4 gasosos em 
equilíbrio, (b) Quando um dos balões é 
mergulhado em água gelada (esquerda), 
a sua cor torna-se mais clara, indicando 
a formação de N2O4 gasoso incolor. 
Quando o outro balão é mergulhado em 
água quente, a sua cor escurece, indi­
cando um aumento no NO2.

(a) (b)

então um aumento na temperatura “adiciona” calor ao sistema e uma diminuição 
“remove” calor do sistema. Tal como uma variação em qualquer outro parâmetro 
(concentração, pressão ou volume), o equilíbrio desloca-se de modo a reduzir o 
efeito da variação. Consequentemente, um aumento da temperatura favorece o 
sentido da reação endotérmica (da esquerda para a direita na equação de equi­
líbrio) que diminui [N2O4] e aumenta [NO2]. Uma diminuição da temperatura 
favorece o sentido da reação exotérmica (da direita para a esquerda na equação 
de equilíbrio), que diminui [NO2] e aumenta [N2O4]. Consequentemente, a cons­
tante de equilíbrio, dada por

[N O j^
[N2O4]

aumenta quando o sistema é aquecido e diminui quando o sistema é resfriado 
(Figura 14.10).

Consideremos outro exemplo, o equilíbrio entre os seguintes íons:

[CoCl4 ]^“ + 6H2O [CoíHiO)^]^"" + 4C r
azul cor-de-rosa

A formação de [CoCm^” é endotérmica. O aquecimento provoca o desloca­
mento do equiKbrio para a esquerda e a solução torna-se azul. O resfriamento 
favorece a reação exotérmica, a formação de [Co(H2 0 )6]^^, e a solução toma-se 
cor-de-rosa (Figura 14.11).

Em resumo, a partir destes resultados, pode-se dizer que um aum ento de 
temperatura favorece reações endotérmicas e uma dim inuição de temperatura  
favorece reações exotérmicas.

Figura 14.11 O aquecimento favore­
ce a formação do íon azul [CoCU]^" (à 
esquerda). O resfriamento favorece a for­
mação do íon [Co(H20)6]̂ '̂  (à direita).
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Revisão de conceitos
Os diagramas seguintes representam a reação X 2 + Y 2 '  2XY em equilí­
brio a duas temperaturas (T2 > Ti). A  reação é endotérmica ou exotérmica?

»  (0

^  ^

T, T,

Efeito de um catalisador
Sabemos que um catalisador aumenta a velocidade de uma reação ao diminuir 
a sua energia de ativação (Seção 13.6). Contudo, como mostra a Figura 13.23, 
um catalisador baixa a energia de ativação da reação direta na mesma extensão 
com que baixa a energia de ativação da reação inversa. Portanto, concluímos que 
a presença de um catalisador não altera a constante de equilíbrio, nem desvia 
a posição de um sistema em equilíbrio. Se adicionarmos um catalisador a uma 
mistura reacional que não esteja no equilíbrio, as velocidades direta e inversa 
aumentarão de tal forma que se atinge mais rapidamente a mistura de equilíbrio. 
Poderiamos obter a mesma mistura de equilíbrio sem o catalisador, mas teríamos 
que esperar muito mais tempo até isso acontecer.

Resumo de fatores que podem afetar a posição do equilíbrio
Consideramos quatro fatores que afetam um sistema reacional em equilíbrio. 
E importante lembrar que, dos quatro, só uma variação na temperatura altera  
o valor da constante de equilíbrio. Variações na concentração, na pressão e no 
volume podem alterar as concentrações de equilíbrio da mistura reacional, mas 
não variam a constante de equilíbrio (desde que a temperatura não mude). Um 
catalisador acelerará o processo, mas não tem qualquer efeito na constante de 
equilíbrio, nem nas concentrações de equilíbrio das espécies reacionais. Nos tex­
tos Química em Ação  nas páginas 653 e 654 são abordados os efeitos da variação 
das condições sobre os processos de equilíbrio.

Os efeitos resultantes de uma variação na temperatura, na concentração e 
na pressão, bem como a adição de um gás inerte a um sistema em equilíbrio, são 
tratados no Exemplo 14.13.

Exemplo 14.13
Considere o seguinte processo de equilíbrio entre o tetrafluoreto de dinitrogênio 
(N2F4) e o difluoreto de nitrogênio (NF2):

N2F4(g) 2NF2(g) AH° = 38,5 kJ/mol

Preveja as alterações no equilíbrio se (a) a mistura reacional for aquecida a volume 
constante; (b) parte do gás N2F4 for removida da mistura reacional a volume e tempe­
ratura constantes; (c) a pressão da mistura reacional diminuir à temperatura constante 
e (d) um catalisador for adicionado à mistura reacional.



A vida a altitudes elevadas e a produção de hemoglobina

Para garantir o bem-estar fisiológico do corpo humano, de­
vem ser mantidos inúmeros equilíbrios químicos. Se as 

condições ambientais se alterarem, o corpo tem de se adaptar 
para continuar em funcionamento. As consequências de uma 
mudança rápida de altitude são drásticas. Voar de São Francis­
co, que está ao nível do mar, para a Cidade do México, onde 
a altitude é de 2,3 km, ou escalar uma montanha de 3 km em 
dois dias, pode causar dores de cabeça, náuseas, fadiga extre­
ma e outros incômodos. Estes são sintomas de hipoxia, uma 
deficiência na quantidade de oxigênio que chega aos tecidos 
do corpo. Em determinados casos, a vítima pode até mesmo 
entrar em coma e morrer se não for assistida rapidamente. No 
entanto, uma pessoa que viva a uma altitude elevada duran­
te semanas ou meses se recupera gradualmente do enjoo da 
altitude e habitua-se ao baixo teor de oxigênio na atmosfera, 
podendo viver normalmente.

A combinação do oxigênio com a molécula de hemo­
globina (Hb), que transporta o oxigênio pelo sangue, é uma 
reação complexa mas, neste contexto, pode ser representada 
por uma equação simplificada:

Hb(íí^) + 02Íaq) k Wo02{aq)

onde Hb02 é a oxi-hemoglobina, o complexo de hemoglobina 
e oxigênio que é realmente o responsável pelo transporte do 
oxigênio para os tecidos. A constante de equilíbrio é

^  [Hb02l 
'  [HblíO.]

A uma altitude de 3 km, a pressão parcial do oxigênio é apenas 
cerca de 0,14 atm, em comparação com 0,2 atm ao nível do 
mar. De acordo com o princípio de Le Châtelier, uma diminui­
ção na concentração de oxigênio deslocará o equilíbrio descrito 
na equação anterior da direita para a esquerda. Esta variação 
elimina o fornecimento de oxi-hemoglobina, causando hipoxia.

Com tempo suficiente, o corpo se defende desta situação ao 
produzir mais moléculas de hemoglobina. O equilíbrio desloca- 
-se então gradualmente no sentido da produção de oxi-hemo­
globina. São necessárias duas a três semanas para o aumento da 
produção de hemoglobina de modo a atender a demanda básica 
do organismo. A recuperação da plena capacidade pode levar 
diversos anos. Há estudos que mostram que pessoas residentes 
em locais de elevada altitude há muito tempo têm altos níveis 
de hemoglobina no sangue -  algumas vezes, até 50% a mais do 
que os indivíduos que vivem ao nível do mar!

Os alpinistas precisam de semanas, ou mesmo meses, para 
se ambientar antes de escalar montanhas de elevada altitude, 
como o Monte Everest.

Estratégia (a) O que indica o sinal de sobre a variação de calor (endotérmica 
ou exotérmica) para a reação direta? (b) A remoção de parte do N2F4 aumentaria ou 
diminuiria o valor de (2c da reação? (c) Como o volume do sistema varia ao diminuir 
a pressão? (d) Qual é a função de um catalisador? Como ele afeta um sistema reacio- 
nal que não se encontra em equilíbrio? E em equilíbrio?

(Continua)



0 processo de Haber

O conhecimento dos fatores que afetam o equilíbrio químico 
é de grande importância para aphcações industriais, como 

a síntese da amônia. O processo de Haber para a síntese da 
amônia a partir de hidrogênio e nitrogênio moleculares usa um 
catalisador heterogêneo para aumentar a velocidade da rea­
ção (ver p. 603). Vamos anahsar a reação de equilíbrio para a 
síntese da amônia a fim de determinar se existem fatores que 
possam ser manipulados de modo a aumentar o rendimento da 
sua produção.

Suponha que você, como um eminente químico do iní­
cio do século X X , tenha de elaborar um processo eficiente para 
sintetizar amônia a partir de hidrogênio e nitrogênio. O seu 
primeiro objetivo é obter um rendimento elevado do produto 
e simultaneamente manter os custos de produção baixos. O 
primeiro passo é olhar atentamente para a equação balanceada 
da produção de amônia:

N2(^) +  3H2(g) 2NH3(g) AH° =  -92 ,6  kJ/mol

Duas idéias surgem de imediato: primeiro, como 1 mol de 
N 2  reage com 3 mols de H 2  para produzir 2 mols de N H 3 , é 
possível obter um maior rendimento de N H 3  no equilíbrio se 
a reação se der a pressões elevadas. Realmente é assim que 
acontece, conforme mostra o gráfico da porcentagem molar 
de N H 3  em função da pressão total do sistema reacional. Se­
gundo, a constante de equilíbrio da reação diminui com o 
aumento de temperatura pois a reação direta é exotérmica. 
Assim, a reação deveria ocorrer à temperatura mais baixa

Porcentagem molar de NH3 em função das pressões totais dos 
gases a 425°C.

possível a fim de obter um rendimento máximo de N H 3 . O 
gráfico na página 655 mostra que o rendimento em amônia 
aumenta quando a temperatura diminui. Trabalhar a baixas 
temperaturas (digamos, 220 K ou —53°C) também é desejá­
vel por outras razões. O ponto de ebulição de N H 3  é — 33,5°C 
e, por isso, à medida que se formasse, N H 3  condensaria ra­
pidamente, dando origem a um líquido que poderia ser facil­
mente removido da mistura reacional. (Tanto o H2 quanto o 
N2 ainda são gases a esta temperatura.) Consequentemente,

{Continuação)

Resolução (a) A perturbação aplicada ao sistema é o calor adicionado. Repare que a
reação N2F4---- > 2NF2 é um processo endotérmico (Aiif° >  0), que absorve o calor
do meio exterior. Consequentemente, podemos pensar no calor como um reagente

calor+  N2F4( g ) ^ 2NF2(g)

O sistema se ajustará para remover parte do calor adicionado por meio da reação 
de decomposição (da esquerda para a direita). A constante de equilíbrio

^  [NFJ^

consequentemente aumentará com o aumento da temperatura porque a concen­
tração de NF2 aumentou e a de N2F4 diminuiu. Não esquecendo que a constante
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equilíbrio (para uma dada mistura inicial) em função da tem­
peratura.

Diagrama esquemático do processo de Harber para a síntese 
da amônia. O calor liberado pela reação é usado para aquecer 
os gases que entram.

a reação resultante se deslocaria da esquerda para a direita, 
conforme desejado.

Genericamente, estas são as suas conclusões. Com­
paremos agora estas recomendações com as condições reais 
utilizadas nas instalações industriais. Em geral, as pressões 
operacionais situam-se entre 500 e 1000 atm, por isso você 
está certo ao defender a realização do processo a pressões ele­
vadas. Por outro lado, no processo industrial, o NH3 nunca 
atinge a sua concentração de equilíbrio pois é removido cons­
tantemente da mistura reacional em um processo de operação 
contínua. Tal como você havia previsto, este projeto também

faz sentido. A única discrepância é que a operação ocorre em 
geral a 500°C. Esta operação realizada a uma temperatura ele­
vada é dispendiosa e o rendimento de NH3 é baixo. A justifica­
tiva para esta escolha é que a velocidade de produção de NH3 
aumenta com o aumento de temperatura. Comercialmente, é 
desejável uma produção mais rápida de NH3, mesmo que isso 
signifique um rendimento menor e um custo de produção mais 
elevado. Por esta razão, a combinação de condições de pressão 
e de temperatura elevadas com um catalisador apropriado é a 
maneira mais eficiente de produzir amônia em larga escala.

de equilíbrio é uma constante apenas para uma temperatura determinada. Se a 
temperatura mudar, então a constante de equilíbrio também mudará.

(b) Neste caso, a perturbação é a remoção do gás N2F4. O sistema se ajustará de 
modo a repor parte do N2F4 removido. Logo, no sistema, a reação favorável será 
da direita para a esquerda até que o equilíbrio seja restabelecido. Em consequên­
cia, parte de NF2, por combinação, origina N2F4.

Comentário Como neste caso a temperatura é mantida constante, a constante de 
equilíbrio permanece inalterada. Pode parecer que deveria mudar porque NF2 por 
combinação origina N2F4. Recorde, no entanto, que parte de N2F4 foi inicialmente 
removida. O sistema ajusta-se apenas para repor essa parte de N2F4 que foi removida, 
de modo que a quantidade global de N2F4 diminuiu. De fato, quando o equilíbrio é 
restabelecido, as quantidades de NF2 e de N2F4 diminuem. Observando a expressão 
da constante de equibíbrio, vemos que dividindo um numerador menor por um deno­
minador menor dá o mesmo valor de K .̂

(Continua)
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(c) A perturbação aplicada é a diminuição da pressão (que é acompanhada pelo 
aumento do volume do gás). O sistema se ajustará de modo a eliminar a per­
turbação ao aumentar a pressão. Recorde-se de que a pressão é diretamente 
proporcional ao número de mols do gás. Na equação balanceada, vemos que a 
formação de NF2 a partir de N2F4 aumenta o número total de mols dos gases e, 
portanto, a pressão. Consequentemente, no sistema será favorecida a reação da 
esquerda para a direita para o restabelecimento do equilíbrio. A constante de 
equilíbrio permanecerá inalterada porque a temperatura se mantém constante.

(d) A função de um catalisador é aumentar a velocidade de uma reação. Se for 
adicionado um catalisador a um sistema reacional que não está em equilíbrio, o 
sistema atingirá o equilíbrio mais rapidamente do que se não for perturbado. Se 
um sistema já  está em equilíbrio, como neste caso, um catalisador não afetará as 
concentrações de NF2 e de N2F4 ou a constante de equilíbrio.

Exercício Considere o equilíbrio entre o oxigênio e o ozônio moleculares

302(g) 203(g) AH° =  284 kJ/mol

Qual seria o efeito resultante de (a) aumentar a pressão do sistema ao diminuir o 
volume, (b) adicionar O2 ao sistema a volume constante, (c) dinünuir a temperatura e
(d) adicionar um catalisador?

Equações-chave
[CfíD]"
lAHEl"

(14.2) Lei da ação das massas. Expressão geral da constante de equilíbrio.

/íp =  A:o(0,08217)'^ (14.5) Relação entre ATpe/íc.

K, = K X (14.9) A constante de equilíbrio para a reação total é dada pelo produto 
das constantes de equilíbrio para as reações individuais.

Resumo de fatos e conceitos
1. Os equilíbrios dinâmicos entre fases são chamados de equi- 

líbrios físicos. O equilíbrio químico é um processo reversí­
vel em que as velocidades das reações direta e inversa são 
iguais e as concentrações dos reagentes e produtos não va­
riam com o tempo.

2. Em uma reação química do tipo

a A  + hB -k cC +  dD

as concentrações dos produtos e reagentes no equilíbrio 
(em mols por litro) estão relacionadas pela expressão da 
constante de equilíbrio [Equação (14.2)].

3. A constante de equilíbrio dos gases, Kp, exprime a relação 
entre as pressões parciais de equilíbrio (em atm) dos rea­
gentes e produtos.

4. Um equilíbrio químico em que todos os reagentes e produtos 
estão na mesma fase é um equilíbrio homogêneo. Se os rea­
gentes e produtos não estiverem na mesma fase, diz-se que o 
equilíbrio é heterogêneo. As concentrações de sólidos puros.

líquidos puros e solventes são constantes e não figuram na 
expressão da constante de equilíbrio de uma reação.

5. Se uma reação puder ser expressa como a soma de duas ou 
mais reações, a constante de equilíbrio da reação global é 
dada pelo produto das constantes de equilíbrio das reações 
individuais.

6. O valor de K  depende da forma como a equação química 
é balanceada, e a constante de equilíbrio da reação inversa 
de uma dada reação é o inverso da constante de equilíbrio 
dessa reação.

7. A constante de equilíbrio é a razão entre as constantes de 
velocidade da reação direta e da reação inversa.

8. O quociente de reação Q tem a mesma forma que a expres­
são da constante de equilíbrio, mas aplica-se a uma reação 
que pode não estar no equilíbrio. Se Q >  Ã', a reação evo­
luirá da direita para a esquerda até atingir o equilíbrio. Se Q 
< K ,a  reação evoluirá da esquerda para a direita até atingir 
o equilíbrio.
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9. O princípio de Le Châtelier diz que se uma perturbação 
externa for aplicada a um sistema em equilíbrio químico, 
o sistema se ajustará para compensar parcialmente essa 
perturbação.

10. Somente uma variação na temperatura altera o valor da 
constante de equilíbrio de uma dada reação. Variações na

concentração, na pressão ou no volume podem alterar as 
concentrações de reagentes e produtos no equilíbrio. A 
adição de um catalisador aumenta a velocidade com que 
se atinge o equilíbrio, mas não afeta as concentrações de 
reagentes e produtos no equilíbrio.

Palavras-chave
Constante de equilíbrio (K), Equilíbrio heterogêneo, p. 632 Lei da ação das massas, p. 626 Quociente de reação (Qc),

p. 626 Equilíbrio homogêneo, p. 627 Princípio de Le Châtelier, p. 641
Equilíbrio físico, p. 624 Equilíbrio químico, p. 624 p. 646

Questões e problemas
Conceito de equilíbrio e de 
constante de equilíbrio
Questões de revisão

14 .1  Defina equilíbrio. Dê dois exemplos de um equilíbrio 
dinâmico.

14.2  Explique a diferença entre equilíbrio físico e equilíbrio 
químico. Dê dois exemplos de cada um deles.

14.3  O que é a lei da ação das massas?
14.4  Descreva brevemente a importância do equilíbrio no 

estudo de reações químicas.
Expressões para a constante de equilíbrio
Questões de revisão

14.5  Defina equilíbrio homogêneo e equilíbrio heterogêneo. 
Dê dois exemplos de cada um deles.

14.6 O que representam os símbolos Kc e i^p?
14 .7  Escreva as expressões das constantes de equilíbrio Ã'p 

das seguintes reações de decomposição térmica:
(a) 2NaHC03(í) ^^N azC O aC í) + C02(g) + H20(g)
(b) 2CaS04( í ) ^ = ^ 2CaO(:y) + 2S02(g) + 02(g)

14.8 Escreva as expressões das constantes de equilíbrio Kc, e 
Kp quando aplicável, para os processos a seguir:
(a) 2C02(g) ^  2CO(g) +  02Íg)
(b) 3 0 2 ( g ) ^ 2 0 3 ( g )
(c) CO(g) + Cl2( g ) ^ C O C l 2(g)
(d) H20(g) + C ( s ) ^ C O ( g )  + U2(g)
(e) HCOOH(a^) H + (aq) + HCOO" (aq)

(f) 2H g O ( í ) ^ 2Hg(0 +  O2(g)
14.9  Escreva as expressões das constantes de equilíbrio Kc, e 

^P quando aplicável, para as reações a seguir.
(a) 2N02(g) + 7H2(g) ^  2NH3(g) + 4H20(/)
(b) 2ZnS(5) + 302(g) 2ZnO(5) + 2S02(g)
(c) C(s) + C02Í g ) ^ 2C0 (g)
(d) CôHgCOOHCa^) CeHsCOO" (aq)  + (aq)

14 .10  Escreva a equação que relaciona Kc com Kp e defina
todos os termos.

14 .11  Que regra é usada para escrever constantes de equilíbrio 
de reações globais envolvendo duas ou mais reações?

14 .12  Dê um exemplo de uma reação de equilíbrios múltiplos.

Problemas
14 .13  A constante de equilíbrio para a reação A  ̂ B é 

Kc = 10 a uma determinada temperatura. (1) Come­
çando apenas com um reagente A, qual dos diagramas 
mostrado a seguir representa melhor um sistema em 
equilíbrio? (2) Qual dos diagramas representa melhor 
o sistema em equilíbrio se Kc = 0,10? Explique por que 
é possível calcular o Kc em cada um destes casos sem 
saber o volume do recipiente. As esferas mais escuras 
representam as moléculas de A, e as esferas mais cla­
ras, as moléculas de B.

14 .14  Os seguintes diagramas representam o estado de equi­
líbrio para três reações diferentes do tipo A +  X v 
AX(X =  B ,C ou  D):

% # V
A + AB A + AC A + D ^ A D

(a) Qual reação tem a maior constante de equilíbrio?
(b) Qual reação tem a menor constante de equilíbrio?
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14 .15  A constante de equilíbrio da reação (Kc)

2nci(g)^U2Íg) + cug)
é 4,17 X 10“ "̂̂ a 25°C. Qual é a constante de equilíbrio 
da reação

n2{g) + C \2 Íg )^ 2 H C \{ g )  

à mesma temperatura?
14 .16  Considere o seguinte sistema em equilíbrio a 700°C.

2H2(g) + S2( g ) ^ 2H2S(g)

A análise da mistura de equilíbrio mostra que, em um 
recipiente de 12,0 L de capacidade, há 2,50 mols de H2,
1,35 X 10“  ̂mol de S2 e 8,70 mols de H2S. Calcule a 
constante de equilíbrio Kc para a reação.

14 .17  Qual é o valor de Kp para a seguinte reação a 1273°C

2C0 (g) + 02( g ) ^ 2C02(g) 

se Kc for 2,24 X 10̂  ̂à mesma temperatura?
14 .18  A constante de equilíbrio Kp para a reação

2 S 0 3 (g ) ^ 2 S 0 2 ( g )  + 02(g)

é 1,8 X 10“  ̂ a 350°C. Qual é o valor de Kc para esta 
reação?

14 .19  Considere a seguinte reação:

N2(g) +  02( g ) ^ 2NO(g)

Se as pressões parciais de N2, O2 e NO no equilíbrio 
forem 0,15 atm, 0,33 atm e 0,050 atm, respectivamente, 
a 2200°C, qual é o valor de Kp‘?

14.20  Um recipiente reacional contém NH3, N2 e H2 em equi­
líbrio a uma dada temperatura. As concentrações de 
equilíbrio são [NH3] = 0,25 M, [N2] = 0,11 M e [H2] 
=  1,91 M. Calcule a constante de equilíbrio Kc para a 
síntese da amônia se a reação for representada por
(a) N2(g) + 3H2( g ) ^ 2NH3(g)
(b) ^N,(íí) + |H 2(s ) ^  NH3(g)

14 .21 A constante de equilíbrio Kc da reação

l2( g ) ^ 2I(g)

é 3,8 X 10“  ̂a 727°C. Calcule Kc e Kp para o equilíbrio 

2I(g) — l2(g) 

à mesma temperatura.
14.22  A pressão da mistura reacional em equilíbrio

CaC03(5) CaO(5) + C02Íg)

é 0,105 atm a 350°C. Calcule as constantes de equilí­
brio Kp e Kc da reação.

14.23  A constante de equilíbrio Kp para a reação

P C l5 (g )^ P C l3 (g )  + Cl2(g)

é 1,05 a 250°C. A reação começa com uma mistura de 
PCI5, PCI3 e CI2 às pressões de 0,117 atm, 0,223 atm e

0,111 atm, respectivamente, a 250°C. Quando a mistura 
atinge o equilíbrio a essa temperatura, que pressões te­
rão diminuído e que pressões terão aumentado? Por quê?

14.24  A decomposição de NH4CO2NH2, carbamato de amô- 
nio, pode ser expressa da seguinte forma:

NH4C02NH2(í)^2NH3(g) + C02(g)

Começando somente com o sólido, verifica-se que a 
40°C a pressão total do gás (NH3 e CO2) é 0,363 atm. 
Calcule a constante de equilíbrio Kp.

14.25  Considere a seguinte reação a 1600°C.

Br2( g ) ^ 2Br(g)

Ao colocar 1,05 mol de Br2 em um recipiente de 0,980 L, 
dissocia-se 1,20% de Br2. Calcule a constante de equilí­
brio Kc da reação.

14.26 Em um recipiente de 1,50 L, colocaram-se 3,00 X 10”  ̂
mols de gás fosgênio puro (COCI2). Aqueceu-se a 800 K 
e verificou-se que, no equilíbrio, a pressão de CO era 
0,497 atm. Calcule a constante de equilíbrio Kp da reação

CO(g) + Cl2( g ) ^ C O C l 2(g)

14.27 Considere 0 equilíbrio

2NOBr(g) ^  2NO(g) + Br2(g)

Se 34% do brometo de nitrosila, NOBr, estiverem dis­
sociados a 25°C e a pressão total for 0,25 atm, calcule 
Kp e Kc da reação de dissociação a esta temperatura.

14.28 Um reator com a capacidade de 1,50 L contém inicial­
mente 2,50 mols de NOCl a 400°C. Depois de estabe­
lecido o equilíbrio, verificou-se que 28,0% de NOCl 
tinham se dissociado.

2NOCl(g) ^  2NO(g) 1 Cl2(g)

Calcule a constante de equilíbrio Kc para a reação.
14.29  Determinaram-se as seguintes constantes de equilíbrio 

para o ácido sulfídrico a 25°C.

H2S(ac/) V (a q )  +  HS“ (c/̂ )
Kc =  9,5 X 10"^

HS"(«^) H '  ( aq )  + ( aq )
K l =  1,0 X 10"'^

Calcule a constante de equilíbrio da reação a seguir à 
mesma temperatura.

H2S(í2̂ ) ^ ^ 2H^(«^) + S>̂ ~{aq)

14.30 Determinaram-se as seguintes constantes de equilíbrio 
para o ácido oxálico a 25°C:

H2C204(«^) W ^ { a q )  {aq)
K'c =  6,5 X u r -

{aq)  W"^{aq)  + C^O^Ca^)
K l =  6,1 X 10"^
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Calcule a constante de equilíbrio da reação a seguir à 
mesma temperatura:

H jC A ía ? )  ^  2 'a \a q )  +  CjO?" (aq)

14 .31  As constantes de equilíbrio seguintes foram determina­
das a 1123 K.

C(s) + C02(g) 2CO(g) A";, = 1,3 X 10'“ 
CO(g) + Cl2(g) ^  COCl2(g) K';, =  6,0 X IO"’

Escreva a expressão da constante de equilíbrio e cal­
cule a constante de equilíbrio a 1123 K da reação:

C (s) + C 0 2 Íg )  +  2 C l2( g ) ^ 2 C O C l2(g)

14.32  A uma dada temperatura, as seguintes reações possuem 
as constantes de equilíbrio apresentadas:

S(.s) + 02(g) ^  S02(g) /í ; = 4 2 X 10”
2S(s) + 302(g) 2SO,(g) a:" = 9,8 X 10'“

Calcule a constante de equilíbrio da reação a seguir 
a essa temperatura:

2S02(g) + 0 2 ( g ) ^ 2 S 0 3 ( g )

Relação entre cínétíca química e 
equilíbrio químico
Questões de revisão

14.33  Explique, com base no conceito de constante de velo­
cidade, por que a constante de equilíbrio depende da 
temperatura.

14.34  Explique por que as reações com grandes constantes 
de equilíbrio, como a formação de ferrugem (Fe203), 
podem ter velocidades muito lentas.

Problemas
14.35  A água é um eletrólito fraco que sofre a seguinte ioni- 

zação (chamada de autoionização):

H20(/) ^  W-^{aq) -h OH-(a^)

(a) Se kl = 2,4 X 10"^ s"^ e k-i = 1,3 X 10“ /M • s, 
calcule a constante de equilíbrio K  definida por K  = 
[H"'][0 H“]/[H20]. (b) Calcule o produto [H^][OH“] 
e [H^] e [OH"].

14.36  Considere a reação seguinte, que ocorre em uma única 
etapa elementar:

2A + B A2B

Se a constante de equilíbrio é 12,6 a uma certa 
temperatura e se jfifj = 5,1 X 10"^s"\ calcule o valor 
de k^.

Que informações a constante de 
equilíbrio fornece?
Questões de revisão

14.37  Defina quociente de reação. Qual é a diferença entre 
este quociente e a constante de equilíbrio?

14.38 Descreva as etapas para o cálculo das concentrações 
das espécies reacionais em uma reação em equilíbrio.

Problemas
14.39 A constante de equilíbrio Kp  da reação

2S02(g) + 0 2 ( g ) ^ 2 S 0 3 ( g )

é 5,60 X 10"̂  a 350°C. As pressões iniciais de SO2 e O2 
em uma mistura são 0,350 atm e 0,762 atm, respecti­
vamente, à temperatura de 350°C. Quando o equilíbrio 
for atingido, a pressão total da mistura será menor ou 
maior do que a soma das pressões iniciais (1,112 atm)?

14.40 Na síntese da amônia

N2(^) + 3 H 2 (g )^ 2 N H 3 (g )

a constante de equilíbrio Kq a 375°C é 1,2. Começan­
do com [H2lo = 0,76 M, [N2lo =  0,60 M e [NH3lo = 
0,48 M, diga como as concentrações dos gases evoluem 
até atingir o equilíbrio.

14 .4 1  Para a reação

m g )  + C 0 2 (g) ^  H2 0 (g) +  C O (g)

a 700°C, Kc = 0,534. Calcule o número de mols de H2 
presentes no equilíbrio se uma mistura de 0,300 mol de 
CO e 0,300 mol de H2O for aquecida a 700°C em um 
recipiente de 10,0 L.

14.42  Uma amostra de NO2 puro no estado gasoso aquecida a 
1000 K decompõe-se:

2N02( g ) ^ 2N0 (g) + 02(g)

A constante de equilíbrio Kpé 158. Verifica-se que, no 
equilíbrio, a pressão parcial de O2 é 0,25 atm. Calcule a 
pressão de NO e NO2 na mistura.

14.43  A constante de equilíbrio Kc da reação

H2(g) + Br2( g ) ^ 2HBr(g)

é 2,18 X 10  ̂a 730°C. Começando com 3,20 mols de 
HBr em um recipiente reacional de 12,0 L, calcule as 
concentrações de H2, Br2 e HBr no equilíbrio.

14.44  A dissociação de iodo molecular em átomos de iodo é 
representada por

I , ( g ) ^ 2I(g)

A 1000 K, a constante de equilíbrio Kc da reação é 3,80 X 
10"^. Admita que você comece com 0,0456 mol de I2 em 
um frasco de 2,30 L a 1000 K. Quais são as concentra­
ções dos gases em equilíbrio?
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14.45  A constante de equilíbrio da decomposição do fos- 
gênio, COCI2, é 4,63 X 10"^ a 527°C:

COCl2( g ) ^ C O ( g )  + Cl2(g)

Calcule as pressões parciais de todos os componen­
tes em equilíbrio, começando com fosgênio puro a 
0,760 atm.

14.46  Considere o seguinte sistema em equilíbrio a 686°C.

C02(g) + H2(g) ^  CO{g) + H20(g)

As concentrações das espécies reacionais em equilíbrio 
são [CO] = 0,050 M, [H2] = 0,045 M, [CO2] = 0,086 M 
e [H2O] = 0,040 M. (a) Calcule para a reação a 
686°C. (b) Se se aumentar a concentração de CO2 para 
0,50 mol/L pela adição de CO2, quais seriam as con­
centrações de todos os gases quando se restabelecesse 
o equilíbrio?

14.47  Considere o processo de equilíbrio heterogêneo.

C(5) + C02( g ) ^ 2C0 (g)

Verificou-se que a pressão total do sistema a 700°C é 
4,50 atm. Se a constante de equilíbrio for 1,52, cal­
cule as pressões parciais de CO2 e CO no equilíbrio.

14.48 A constante de equilíbrio Kc para a reação

m g )  +  C 0 2 ( g ) ^ H 2 0 ( g )  + CO(g)

é 4,2 a 1650°C. Inicialmente, 0,80 mol de H2 e 
0,80 mol de CO2 foram injetados em um recipiente 
de 5,0 L. Calcule a concentração de cada espécie em 
equilíbrio.

Fatores que afetam o equilíbrio químico
Questões de revisão

14.49  Explique o princípio de Le Châtelier. Como este princí­
pio ajuda a maximizar os rendimentos das reações?

14.50  Use o princípio de Le Châtelier para explicar o fato de a 
pressão de vapor de um líquido no equilíbrio aumentar 
com o aumento da temperatura.

14 .5 1  Indique quatro fatores que podem deslocar a posição de 
um equilíbrio. Só um destes fatores pode alterar o valor 
da constante de equilíbrio. Qual?

14.52 A adição de um catalisador tem algum efeito na posi­
ção de um equilíbrio?

Problemas
14.53  Considere o seguinte sistema que envolve SO2, CI2 e 

SO2CI2 (dicloreto de sulfurila):

S 0 2 (g )+ C l2 (g )^ S 0 2 C l2 (g )

Preveja como a posição de equilíbrio variaria se (a) 
CI2 no estado gasoso fosse adicionado ao sistema;
(b) SO2CI2 fosse removido do sistema; (c) SO2 fos­
se removido do sistema. A temperatura permanece 
constante.

14.54  Ao aquecer bicarbonato de sódio sólido em um reci­
piente fechado, estabelece-se o seguinte equilíbrio:

2NaHC03(í) ^ ^ N a 2C03(í) + H20(g) + C02Íg)

O que aconteceria à posição de equilíbrio se (a) uma par­
te de CO2 fosse removida do sistema; (b) Na2C03 sólido 
fosse adicionado ao sistema; (c) NaHC03 sóhdo fosse re­
movido do sistema? A temperatura permanece constante.

14.55  Considere os seguintes sistemas em equilíbrio:
(a) A ^ = ^ 2 B  Afí̂ ° = 20,0kJ/mol
(b) A + B C = -5 ,4  kJ/mol
(c) A ^ ^ B  = 0,0kJ/mol
Preveja a variação que ocorrería na constante de equi- 
hhrío Kc em cada caso se a temperatura do sistema rea- 
cional fosse aumentada.

14.56  Qual é o efeito de um aumento de pressão em cada um 
dos seguintes sistemas em equilíbrio? A temperatura 
mantém-se constante. Os reagentes estão contidos em 
um cilindro munido de um êmbolo móvel.
(a) A ( í ) ^ : ^ 2 B ( 5 )

(b) 2A ( / ) ^ ^ B ( / )
(c) A ( 5 ) ^ B ( g )
(d) A ( g ) ^ B ( g )
(e) A ( g ) ^ 2B(g)

14.57  Considere 0 equilíbrio

2 l { g ) ^ U g )

Que efeito teria na posição de equilíbrio (a) aumentar 
a pressão total do sistema ao diminuir seu volume; (b) 
adicionar I2 gasoso à mistura reacional e (c) diminuir a 
temperatura a um volume constante?

14.58 Considere 0 seguinte sistema em equilíbrio:

PCl5(g) ^  PCl3(g) +  Cl2(g) A/7° =  92,5 kJ/mol

Preveja em que sentido evolui o equilíbrio (a) ao au­
mentar a temperatura; (b) ao adicionar mais cloro ga­
soso à mistura reacional; (c) ao remover uma parte de 
PCI3 da mistura; (d) ao aumentar a pressão dos gases;
(e) ao adicionar um catalisador à mistura reacional.

14.59  Considere a reação

2S02(g) + 02(g) 2S03(g) A ff°=  -198,2 kJ/mol

Comente as variações nas concentrações de SO2, O2 e 
SO3 no equilíbrio devido (a) a um aumento de tempe­
ratura; (b) a um aumento de pressão; (c) a um aumento 
de SO2; (d) à adição de um catalisador; (e) à adição de 
hélio a volume constante.

14.60 Na reação não catahsada a 100°C

N 2 0 4 (g )^ 2 N 0 2 (g )

as pressões dos gases em equilíbrio são PN2O4 ~  
0,377 atm e ~  1 »56 atm. Que influência teria a 
presença de um catalisador nestas pressões?
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14 .6 1  Considere a seguinte reação em fase gasosa

2C0 (g) + 02( g ) ^ 2C02(g)

Preveja o efeito que teria, na posição de equilíbrio, a 
adição de hélio gasoso à mistura em equilíbrio (a) à 
pressão constante e (b) a volume constante.

14.62  Considere a seguinte reação em equilíbrio em um reci­
piente fechado.

C aC 0 3 (5 )^^C a0 (5 ) + C02(g)

O que aconteceria se (a) o volume aumentasse; (b) CaO 
fosse adicionado à mistura; (c) um pouco de CaCOs 
fosse removido; (d) CO2 fosse adicionado à mistura;
(e) algumas gotas de solução de NaOH fossem adicio­
nadas à mistura; (f) algumas gotas de solução de HCl 
fossem adicionadas à mistura (ignore a reação entre o 
CO2 e a água); (g) a temperatura aumentasse?

Problemas adicionais
14.63  Considere a afirmação “A constante de equilíbrio de 

uma mistura reacional de NH4CI sólido e NH3 e HCl 
gasosos é 0,316.” Indique as três informações impor­
tantes que estão faltando nesta afirmação.

14.64  Inicialmente aqueceu-se cloreto de nitrosila (NOCl) 
puro no estado gasoso a 240°C em um recipiente de
1,00 L. No equilíbrio verificou-se que a pressão total 
era 1,00 atm e a pressão de NOCl era 0,64 atm.

2NOCl(g) ^  2NO(g) + Cl2(g)

(a) Calcule as pressões parciais de NO e CI2 no sistema.
(b) Calcule a constante de equilíbrio ĵ p.

14.65  Determine a concentração inicial e de equilíbrio de HI 
se a concentração inicial de H2 e I2 forem ambas 0,16 M 
e as suas concentrações de equilíbrio forem ambas 
0,072 M  a 430°C. A constante de equilíbrio {K^ para a 
reação H2(g) + l2(^) 2HI(g) é 54,2 a 430°C.

14 .66  O diagrama (a) apresenta a reação A2(g) + B2(g) 
" 2AB(g) em equilíbrio a uma certa temperatu­
ra, onde as esferas azuis representam A, e as esferas 
amarelas, B. Se cada esfera representar 0,020 mol e 
o volume do recipiente é 1,0 L, calcule a concentra­
ção de cada espécie quando a reação em (b) atinge o 
equilíbrio.

14.67 A constante de equilíbrio (ifiTp) da formação de óxido 
nítrico (NO) no ar poluente de um motor de automóvel, 
a530°C ,é2,9 X 10"^^:

N2(^) + 02( g ) ^ 2NO(g)

(a) Calcule a pressão parcial de NO nestas condições 
se as pressões parciais do nitrogênio e do oxigênio 
forem 3,0 atm e 0,012 atm, respectivamente, (b) Re­
pita o cálculo para as condições atmosféricas, onde 
as pressões parciais do nitrogênio e do oxigênio são 
0,78 atm e 0,21 atm e a temperatura é 25°C. (O 
para a reação é 4,0 X 10“ ^̂  a esta temperatura), (c) 
A formação de NO é endotérmica ou exotérmica? (d) 
Que fenômeno natural promove a formação de NO? 
Por quê?

14.68 O composto bicarbonato de sódio sofre uma decompo­
sição térmica de acordo com a equação.

2NaHC03(5) ^ ^ N a 2 C 0 3 (í)  + C02(g) + H20(g)

Se adicionássemos mais bicarbonato de sódio à mis­
tura reacional, em que situação obteríamos mais CO2 
e H2O: (a) com um recipiente fechado ou (b) com um 
recipiente aberto?

14.69  Considere a seguinte reação em equilíbrio.

A ( g ) ^ 2B(g)

A partir dos dados apresentados aqui, calcule as cons­
tantes de equilíbrio (jfiTp e a cada temperatura. A rea­
ção é endotérmica ou exotérmica?

Temperatura (°C) [A](M) [B] (M)
200 0,0125 0,843
300 0,171 0,764
400 0,250 0,724

14.70  A constante de equilíbrio da reação

2H20( g ) ^ 2H2(g) + 02(g)

é 2 X 10“"̂  ̂a 25°C. (a) Qual é a constante de equilíbrio 
Kq da reação à mesma temperatura? (b) O valor de 
(e de baixo indica que, globalmente, a reação fa­
vorece a formação de moléculas de água. Apesar deste 
fato, explique como é possível manter uma mistura de 
hidrogênio e oxigênio no estado gasoso à temperatura 
ambiente sem variações.

14 .71  Considere o seguinte sistema reacional

2NO(g) + Cl2(g) ^  2NOCl(g)

Que combinação de temperatura e pressão (altas ou 
baixas) maximizaria o rendimento do cloreto de nitro­
sila (NOCl)? {Sugestão: A/Z^NOCl) = 51,7kJ/mol. 
Você terá de consultar o Apêndice 3.]
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14.72 A uma dada temperatura e a uma pressão total de 1,2 atm, 
as pressões parciais de uma mistura em equilíbrio

2 A { g ) ^ B { g )

são P a =  0»60 atm e P b =  0,60 atm. (a) Calcule Kj> 
para a reação a esta temperatura, (b) Se a pressão total 
aumentasse para 1,5 atm, quais seriam as pressões par­
ciais de A e B no equilíbrio?

14.73  A decomposição de hidrogenossulfeto de amônio

NH4HS(5) ^  NHsCg) + H2S(g)

é um processo endotérmico. Colocam-se em um re­
cipiente de 4,000 L, onde previamente se fez vácuo, 
6,1589 g de uma amostra do sólido a exatamente 24°C. 
Depois de estabelecido o equilíbrio, a pressão total no in­
terior é 0,709 atm. Uma parte de NH4HS sólido permane­
ce no recipiente, (a) Qual é o valor de Kp para a reação? 
(b) Que porcentagem de sólido se decompôs? (c) Se o 
volume do recipiente duplicasse à temperatura constante, 
o que aconteceria à quantidade de sólido no recipiente?

14.74  Considere a reação

2NO(g) + 0 2 Íg )^ 2 N 0 2 (g )

A 430°C, 0,020 mol de O2, 0,040 mol de NO e 0,96 
mol de NO2 constituem uma mistura em equilíbrio. 
Calcule Kp para a reação sabendo que a pressão total 
é 0,20 atm.

14 .75  Quando aquecido, o carbamato de amônio decompõe- 
-se de acordo com a seguinte equação.

NH4C02NH2(í)^2NH3(g) + C02(g)

A uma certa temperatura, a pressão do sistema em 
equilíbrio é 0,318 atm. Calcule Kp para a reação.

14.76  Uma mistura de 0,47 mol de H2 e 3,59 mols de HCl é 
aquecida a 2800°C. Calcule as pressões parciais de H2, 
CI2 e HCl no equilíbrio se a pressão total for 2,00 atm. 
O valor de Kp da reação

H2(g) + Cl2( g ) ^ 2HCl(g)

él93a2800°C .
14 .77  Quando se aquece vapor de iodo a altas temperaturas, 

ele dissocia-se da seguinte forma:

l2( ^ ) ^ 2I(g)

Em um experimento, um químico descobriu que, ao co­
locar 0,054 mol de I2 em um recipiente com o volume 
de 0,48 L a 587 K, o grau de dissociação (isto é, a fra­
ção de I2 dissociado) foi 0,0252. Calcule Kc e Kp para a 
reação a esta temperatura.

14.78  São colocados em um frasco a 375°C 1 mol de N2 e 3 
mols de H2. Calcule a pressão total do sistema em equi­
líbrio se a fração molar de NH3 for 0,21. O valor de Kp 
da reação é 4,31 X  10“^

14.79  A 1130°C, a constante de equilíbrio (^c) da reação

2H2S ( g ) ^ 2H2(g) + S2(g)

é 2,25 X  10"^ Se [H2S] = 4,84 X  10"^M e [H2] =
1,50 X  10"^ M, calcule [S2].

14.80 Colocou-se em um recipiente de 2,00 L, 6,75 g de 
SO2CI2. A 648 K, há 0,0345 mol de SO2. Calcule K, 
para a reação

S02Cl2( g ) ^ S 02(g) + Cl2(g)

14.81 A formação de SO3 a partir de SO2 e O2 é uma etapa 
intermediária na fabricação de ácido sulfúrico, sendo 
responsável também pelo fenômeno da chuva ácida. A 
constante de equilíbrio Kp da reação

2S02(g) + 0 2 ( g ) ^ 2 S 0 3 ( g )

é 0,13 a 830°C. Em um experimento, foram coloca­
dos inicialmente em um frasco 2,00 mols de SO2 e
2,00 mols de O2. Qual deverá ser a pressão total no 
equilíbrio de forma a obter um rendimento de 80,0% 
em SO3?

14.82 Considere a dissociação do iodo:

l2( ^ ) ^ 2I(g)

Uma amostra de 1,00 g de I2 é aquecida a 1200°C em 
um recipiente de 500 mL. No equilíbrio, a pressão to­
tal é 1,51 atm. Calcule Kp para a reação. [Sugestão: 
use o resultado de 14.117 (a). O grau de dissociação a 
pode ser obtido da razão entre a pressão observada e a 
pressão calculada, admitindo que não há dissociação.]

14.83 As cascas dos ovos são compostas principalmente por 
carbonato de cálcio (CaC03) formado de acordo com a 
reação

(aq) + CO]~(aq) CaCO^is)

Os íons carbonato são fornecidos pelo dióxido de car­
bono produzido no metabolismo. Explique por que as 
cascas dos ovos são mais finas no verão quando aumen­
ta o ritmo de respiração das galinhas. Sugira uma solu­
ção para este problema.

14.84 A constante de equilíbrio Kp para a reação seguinte é 
4,31 X  10“^a375°C:

N2(g) + 3 H 2 (g )^ 2 N H 3 (g )

Em um certo experimento, um estudante começa com 
0,862 atm de N2 e 0,373 atm de H2 em um recipien­
te a volume constante e a 375°C. Calcule as pressões 
parciais de todas as espécies quando o equilíbrio for 
atingido.

14.85 Em um recipiente fechado, 0,20 mol de dióxido de car­
bono foi aquecido com um excesso de grafite, a uma 
dada temperatura, até atingir o seguinte equilíbrio:

C(5) + C02( g ) ^ 2C0 (g)
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Nestas condições, verificou-se que a massa molar mé­
dia dos gases era 35 g/mol. (a) Calcule as frações mola­
res de CO e CO2. (b) Qual é o valor de Kp no equilíbrio 
se a pressão total for 11 atm? {Sugestão: a massa molar 
média é a soma dos produtos das frações molares de 
cada gás pela respectiva massa molar.)

14.86  Quando dissolvidos em água, a glicose (açúcar de mi­
lho) e a frutose (açúcar de fruta) existem em equilíbrio 
de acordo com:

frutose V glicose

Um químico preparou uma solução de frutose 0,244 M  
a 25°C. Verificou-se que, no equilíbrio, a sua concen­
tração diminuiu para 0,113 M. (a) Calcule a constante 
de equilíbrio da reação, (b) No equilíbrio, que porcen­
tagem de frutose se converteu em glicose?

14 .8 7  À temperatura ambiente, o iodo sólido está em equi­
líbrio com o seu vapor por meio de sublimação e de 
deposição (ver p. 504). Explique como você usaria 
iodo radioativo, na forma de sólido ou de vapor, para 
mostrar que há um equilíbrio dinâmico entre as duas 
fases.

14.88 A 1024°C, a pressão de oxigênio gasoso resultante da 
decomposição de óxido de cobre(II) (CuO) é 0,49 atm:

4CuO(^) ^  2Cu20(5) + 02(g)

(a) Qual é o valor áo.Kpá?i reação? (b) Calcule a fra­
ção de CuO que se decompõe ao colocar 0,16 mol em 
um recipiente de 2,0 L a 1024°C. (c) Se se usasse 1,0 
mol de CuO, que fração se decomporia? (d) Qual é a 
quantidade mínima de CuO (em mols) que permitiria o 
estabelecimento do equilíbrio?

14.89  Uma mistura contendo 3,9 mols de NO e 0,88 mol de 
CO2 reage em um recipiente a uma certa temperatura 
de acordo com a equação

NO(g) + C02(g) ^ N 0 2 ( g )  + CO(g)

No equilíbrio, há 0,11 mol de CO2. Calcule a constante 
de equilíbrio desta reação.

14.90  A constante de equilíbrio Kc da reação

n2(g) + h { g ) ^ 2 m ( g )

é 54,3 a 430°C. No imcio da reação, há 0,714 mol de 
H2, 0,984 mol de I2 e 0,886 mol de HI em um recipiente 
reacional de 2,40 L. Calcule as concentrações dos ga­
ses em equilíbrio.

14 .9 1  Ao ser aquecido, um composto gasoso A dissocia-se da 
seguinte forma:

A { g ) ^ B { g )  + C{g)

Em um experimento, A foi aquecido a uma certa tem­
peratura até que, no equilíbrio, a sua pressão atingiu 
o valor de 0,14P, onde P é a. pressão total. Calcule a 
constante de equilíbrio Kp desta reação.

14.92  Verificou-se que, quando um certo gás era aquecido 
nas condições atmosféricas, a sua cor se intensificava. 
Aquecendo acima de 150°C, a cor diminuía de inten­
sidade, e a 550°C, a cor mal era detectada. Contudo, a 
550°C foi possível restaurar parcialmente a cor do sis­
tema ao aumentar a pressão. Qual das seguintes hipó­
teses combina melhor com a descrição feita? Justifique 
a sua escolha, (a) Uma mistura de hidrogênio e bromo. 
(b) Bromo puro. (c) Uma mistura de dióxido de nitro­
gênio e tetróxido de dinitrogênio. (Sugestão: o bromo 
tem uma cor avermelhada e o dióxido de nitrogênio é 
um gás castanho. Os outros gases são incolores.)

14.93  Neste capítulo, aprendemos que um catalisador não 
tem efeito na posição de equilíbrio porque aumenta a 
velocidade das reações direta e inversa na mesma ex­
tensão. Para testar esta afirmação, considere a situação 
em que se estabelece um equilíbrio do tipo

2 A { g ) ^ B { g )

dentro de um cilindro munido de um êmbolo sem peso. 
O êmbolo está ligado à tampa de uma caixa que contém 
um catalisador por meio de um fio. Quando o êmbo­
lo se move para cima (expandindo-se contra a pressão 
atmosférica), a tampa levanta-se e o catalisador é ex­
posto aos gases. Quando o êmbolo se move para baixo, 
a caixa fecha-se. Admita que o catalisador aumenta a
velocidade da reação direta (2A ----> B), mas não afeta
o processo inverso (B -----> 2A). Suponha que o cata­
lisador é exposto ao sistema em equilíbrio conforme 
mostrado a seguir. Descreva o que aconteceria poste­
riormente. Como esta experiência fictícia o convence 
de que tal catalisador não existe?

14.94 A constante de equilíbrio Kc da reação seguinte é 1,2 a 
375°C.

N2(^) + 3 H 2 (g )^ 2 N H 3 (g )

(a) Qual é o valor de Kp desta reação?
(b) Qual é 0 valor da constante de equilíbrio Kc para 

2 N H 3 (g )^ N 2 (g )  + 3H2(g)?
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(c) Qual é o valor de para jN2(^) + |H 2(^) v
NH3(g)?

(d) Quais são os valores de Kp das reações descritas 
em (b) e (c)?

14.95  Um bulbo de vidro selado contém uma mistura dos ga­
ses NO2 e N2O4. Descreva o que acontece às seguintes 
propriedades dos gases quando o bulbo for aquecido de 
20 para 40°C: (a) cor, (b) pressão, (c) massa molar mé­
dia, (d) grau de dissociação (de N2O4 a NO2), (e) den­
sidade. Suponha que o volume permanece constante. 
(Sugestão: NO2 é um gás castanho e N2O4 é incolor.)

14.96  A 20°C, a pressão de vapor da água é 0,0231 atm. Cal­
cule Kp e Kc para o processo

H2O(0 ^ H 2O(g)

14.97  Industrialmente, o sódio metálico é obtido por eletró- 
lise do cloreto de sódio fundido. A reação no cátodo é
Na"  ̂ + e ~ -----> Na. Seria de se esperar que o potássio
metálico fosse preparado por eletrólise do cloreto de 
potássio fundido. Porém, o potássio metálico é solúvel 
em cloreto de potássio fundido e é, portanto, difícil de 
recuperar. Além disso, o potássio vaporiza rapidamente 
à temperatura utilizada, criando condições perigosas. 
Em vez disso, o potássio pode ser preparado pela des­
tilação do cloreto de potássio fundido na presença de 
vapor de sódio a 892°C:

Na(g) + KC1(0 ^ ^ N a C l ( 0  + K(g)

Com base no fato de o potássio ser um agente redutor 
mais forte que o sódio, explique por que esta aproxima­
ção funciona. (Os pontos de fusão do sódio e do potás­
sio são 892°C e 770°C, respectivamente.)

14.98 Na fase gasosa, o “dióxido de nitrogênio” é na reali­
dade uma mistura de dióxido de nitrogênio (N O 2 )  e te- 
tróxido de dinitrogênio (N 2 O 4 ). Se a densidade da mis­
tura for 2,3 g/L a 74°C e 1,3 atm, calcule as pressões 
parciais dos gases e Kp para a dissociação de N2O4.

14.99  A constante de equilíbrio da reação A + 2B  ̂ 3C 
é 0,25 a uma determinada temperatura. Qual dos se­
guintes diagramas corresponde ao do sistema em equi­
líbrio? Se o sistema não estiver em equilíbrio, preveja 
a direção predominante da reação para alcançar o equi­
líbrio. Cada molécula representa 0,40 mol e o volume 
do recipiente é de 2,0 L. Os códigos de cores são A = 
verde, B = vermelho e C =  azul.

(a) (b) (c)

14.100 A constante de equilíbrio da reação 4X + Y  ̂ 3Z é 
33,3 a uma dada temperatura. Qual dos seguintes dia­

gramas corresponde ao do sistema em equilíbrio? Se 
o sistema não estiver em equilíbrio, preveja a direção 
predominante da reação para alcançar o equilíbrio. 
Cada molécula representa 0,20 mol e o volume do reci­
piente é de 1,0 L. Os códigos de cores são X = azul, Y 
= verde e Z = vermelho.

(a) (b) (c)

14 .10 1  Cerca de 75% do hidrogênio utilizado na indústria são 
produzidos pelo processo de vapor reciclado. Este pro­
cesso é realizado em duas etapas, chamadas de recicla­
gem primária e secundária. Na primeira etapa, é aque­
cida uma mistura de vapor de água e metano a 800°C 
sobre um catalisador de níquel, à pressão de 30 atm, 
formando-se monóxido de carbono e hidrogênio.

CH4(g) + H20(g) ^  CO(g) + 3H2(g)
=  260kJ/mol

A segunda etapa é realizada a aproximadamente 
1000°C, na presença de ar, para converter o restante do 
metano em hidrogênio:

CH4(g) +  \0 2 (g )  ^  C O (g )  +  2H2(g)
Ai7° = 35,7 kJ/mol

(a) Quais são as condições de temperatura e pressão 
que favoreceríam a formação de produtos nas duas 
etapas? (b) A constante de equilíbrio K̂ . para a etapa 
primária é 18 a 800°C. (i) Calcule Kp para a reação, 
(ii) Se as pressões parciais do metano e do vapor de 
água forem ambas 15 atm no início, qual é a pressão de 
todos os gases no equilíbrio?

14.10 2  A fotossíntese pode ser representada por

6C02(g) + 6 H 2 O (0 ^ C 6 Hi2O6(5) + 602(g)
= 2801 kJ/mol

Explique como o equilíbrio seria afetado pelas se­
guintes alterações: (a) Aumenta-se a pressão parcial 
do CO2, (b) Remove-se O2 da mistura, (c) Remove-se 
C6H12O6 (glicose) da nüstura, (d) Adiciona-se mais 
água, (e) Adiciona-se um catalisador, (f) Diminui-se a 
temperatura.

14.10 3  Considere a decomposição do cloreto de amônio a uma 
determinada temperatura:

NH,CI(s) ^  NHs(g) + HCl(g)

Calcule a constante de equilíbrio Kp se a pressão total 
for 2,2 atm a essa temperatura.

14.10 4  A 25 °C, a pressão parcial de equilíbrio de NO2 e N2O4 
é 0,15 atm e 0,20 atm, respectivamente. Se o volume
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duplicar à temperatura constante, calcule as pressões 
parciais dos gases quando se atinge um novo estado de 
equilíbrio.

14 .10 5  Em 1899, o químico alemão Ludwig Mond desenvol­
veu um processo para purificar o níquel, convertendo-o 
em tetracarbonil níquel [Ni(CO)4] (p.e. = 42,2°C):

Ni(s) + 4CO(g) ^ N i ( C O ) 4(g)

(a) Descreva como é possível separar o níquel das suas 
impurezas sólidas, (b) Como você recuperaria o ní­
quel? [AH°f para Ni(CO)4 é -602,9  kJ/mol.]

14.10 6  Considere o equilíbrio da reação descrita no Problema 
14.23. São colocados 2,50 g de PCI5 em um balão de 
0,500 L de capacidade e aquecidos a 250°C. (a) Calcu­
le a pressão de PCI5, admitindo que não há dissociação.
(b) Calcule a pressão parcial de PCI5 no equilíbrio, (c) 
Qual é a pressão total no equilíbrio? (d) Qual é o grau 
de dissociação de PCI5? (O grau de dissociação é dado 
pela fração de PCI5 que se dissociou.)

14 .10 7  Considere o sistema em equilíbrio 3A v B. Esque- 
matize a variação das concentrações de A e B em fun­
ção do tempo nas seguintes situações: (a) inicialmente 
só está presente A; (b) inicialmente só está presente 
B; (c) inicialmente, tanto A quanto B estão presentes 
(sendo a concentração de A superior). Em cada caso, 
admita que a concentração de B é maior do que a de A 
no equilíbrio.

14.108  A pressão de vapor do mercúrio é 0,0020 mmHg a 
26°C. (a) Calcule os valores de Kq e Kp para o processo 
Hg(0 V Hg(g). (b) Um químico quebra um termô­
metro e derrama o mercúrio no chão do laboratório que 
mede 6,1 m de comprimento, 5,3 m de largura e 3,1 m 
de altura. Calcule a massa de mercúrio (em gramas) 
vaporizada no equilíbrio e a concentração do vapor de 
mercúrio em mg/m^. Esta concentração excede o limite 
de segurança de 0,05 mg/m^? (Ignore o volume do mo­
biliário e dos outros objetos no laboratório.)

14 .10 9  Considere uma mistura dos gases NO2 e N2O4 em 
equilíbrio a 25 °C em um cilindro munido de um êm- 
bolo móvel. As concentrações são [NO2] =  0,0475 M  
e [N2O4] =  0,487 M. O volume da mistura gasosa é 
reduzido pela metade, empurrando o pistão à tempe­
ratura constante. Calcule as concentrações dos gases 
quando o equilíbrio é restabelecido. Após a alteração 
do volume, a cor se tomará mais escura ou mais clara? 
[Sugestão: K̂ . para a dissociação de N2O4 para NO2 
é 4,63 X 10“ .̂ N204(g) é incolor e N02(g) tem cor 
castanha.]

14 .110  Um estudante colocou alguns cubos de gelo em um 
copo de vidro com água. Poucos minutos depois, ob­
servou que alguns dos cubos de gelo estavam unidos. 
Explique o que aconteceu.

1 4 .1 1 1  Considere os diagramas de energia potencial para os 
dois tipos de reação A v B. Em cada caso, responda 
às seguintes perguntas para o sistema em equilíbrio.

(a) Como um catalisador afetaria a velocidade das 
reações direta e inversa?

(b) Como um catalisador afetaria as energias do rea- 
gente e do produto?

(c) De que modo o aumento da temperatura afetaria a 
constante de equilíbrio?

(d) Se o único efeito de um catalisador for o de dimi­
nuir as energias de ativação para as reações direta 
e inversa, mostre que a constante de equilíbrio per­
manece inalterada se um catalisador for adiciona­
do à mdstura reacional.

14 .112  A constante de equilíbrio K q para a reação

2 N H 3 (g )^ N 2 (g )  + 3H2(g)

é 0,83 a 375°C. Uma amostra de 14,6 g de amônia é 
colocada em um balão de 4,00 L e aquecida a 375°C. 
Calcule as concentrações de todos os gases quando o 
equilíbrio for atingido.

14 .113  Introduziu-se 1,0 mol de N2O4 em um recipiente onde 
se criou o vácuo e permitiu-se que se alcançasse o equi­
líbrio a uma certa temperatura

N 2 0 4 (g )^ 2 N 0 2 (g )

A massa molar média da mistura reagente foi de 70,6 
g/mol. (a) Calcule a fração molar dos gases, (b) Cal­
cule Kp da reação se a pressão total foi de 1,2 atm. (c) 
Qual seria a fração molar se houvesse um aumento na 
pressão para 4,0 atm pela redução do volume à mesma 
temperatura?

1 4 .114  A constante de equilíbrio (Kp) da reação

C(5) + C02( g ) ^ 2C0 (g)

é 1,9 a 727°C. Qual é a pressão total que deve ser aph- 
cada ao sistema reagente para obter 0,012 mol de CO2 
e 0,025 mol de CO?

14 .1 1 5  As constantes de velocidade direta e inversa da reação 
A(g) + B(g) C(g) são 3,6 X 10"^M • s e 8,7 X 
10“"̂ s“ \  respectivamente, a 323 K. Calcule as pressões 
de equilíbrio para todas as espécies começando 3.Pj  ̂= 
1,6 atm eP^ = 0,44 atm.

1 4 .116  A constante de equilíbrio (Kp) da reação PCl3(g) + 

Cl2(^) PCl5(g) é 2,93 a 127°C. Inicialmente havia
2,00 mols de PCI3 e 1,00 mol de CI2. Calcule as pres­
sões parciais dos gases em equilíbrio se a pressão total 
for 2,00 atm.
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1 4 .1 1 7  Considere a reação entre N O 2 e  N 2O 4 em  um  recipiente 
fechado:

N 2 0 4 (^ )^ 2 N 0 2 (^ )

Inicialm ente há 1 m ol de N 2O 4 . Em  equilíbrio, disso- 
ciou-se a  m ol de N 2O 4 para form ar N O 2 . (a) D erive 
uma expressão para K p  em  termos de a  e P, a pressão 

total, (b) C om o a expressão em  (a) poderá ajudá-lo a 
prever a alteração do equilíbrio devido a um aum en­
to em  P? A  sua previsão está em conform idade com  o 

princípio de L e  Châtelier?

14 .118  A  dependência da constante de equilíbrio de uma rea­
ção em  relação à temperatura é dada pela equação de 
van’ t Hoff:

In /f
R T

+  C

onde C  representa um a constante. O  seguinte quadro 
apresenta a constante de equilíbrio {Kp) da reação a vá­

rias temperaturas

2 N O (g ) +  O 2 U )  ^  2N 0 2(g)

Kp 138 5 ,1 2  0,436 0,0626 0,0130

r ( K )  600 700 800 900 1000

Determine graficamente da reação.

14 .119  (a) U tilize a equação de van’t H o ff do Problem a 14 .118  
para derivar a seguinte expressão, que relaciona as 
constantes de equilíbrio a duas temperaturas diferentes

___ L
" / f 2 ~  R 1^2 r ,

C om o esta equação ju stifica  a previsão baseada no 
princípio de L e  C hâtelier acerca do deslocam ento no 
equilíbrio com  a temperatura? (b) A s  pressões de va­
por da água são 31,82 m m H g a 30°C c  92,51 m m H g 
a 50°C. C alcule o calor m olar de vaporização da água.

14 .120  O  jfiCp para a reação

S02Cl2( g ) ^ S 02(g) + Cl2(g)

é 2,05 a 648 K . U m a amostra de S O 2CI2 fo i co lo ca­
da em  um recipiente e aquecida até 648 K  enquanto se 
manteve constante a pressão total a 9,00 atm. C alcu le  
as pressões parciais dos gases em  equilíbrio.

14 .12 1  A  form a em  “ barco” e em  “ cadeira”  do cicloexano 

(C 6H 12) interconverte-se conform e mostrado a seguir:

N esta representação om itiram -se os átom os de H  e 
pressupõe-se que há um átomo de C  em  cada uma das 
interseções de duas linhas (ligações). A  conversão é de 
primeira ordem em  cada direção. A  energia de ativação

para a conversão c ad eira----- > barco é 41 kJ/mol. Se o
fator de frequência for 1,0 X 10̂  ̂s ” \  qual será o valor 
de k l  a 298 K ? A  constante de equilíbrio Kc da reação é 
9,83 X 10  ̂ a 298 K .

14 .12 2  Considere a seguinte reação a uma certa temperatura

A 2 +  B 2 2A B

A  mistura de 1 m ol de A 2 com  3 m ols de B 2 produz x  
m ol de A B  em  equilíbrio. A  adição de mais 2 m ols de 
A 2 produz outro x  m ol de A B . Q ual é a constante de 
equilíbrio da reação?

14 .12 3  O  iodo é moderadamente solúvel em  água, mas muito 

mais em tetracloreto de carbono (CC I4). A  constante de 
equilíbrio, também chamada de coeficiente de partição, 
para a distribuição de I2 entre estas duas fases

l2 (a ^ )^ l2 (C C l4 )

é 83 a 20°C. (a) U m  estudante adiciona 0,030 L  de 
C C I4 a 0,200 L  de uma solução aquosa contendo 0,032 
g de I2. A  mistura é agitada e deixa-se então as duas 

fases separarem-se. C alcu le  a fração de I2 restante na 
fase aquosa. (b) A go ra  o estudante repete a extração de 
I2 com  outros 0,030 L  de C C I4 . C alcu le a fração de I2 da 
solução original que resta na fase aquosa. (c) Com pare 

o resultado em (b) com  uma única extração que utiliza 

0,060 L  de C C I4 . Com ente a diferença.

14 .12 4  Considere 0  seguinte sistema em equilíbrio:

N 2 0 4 (g) 2 N 0 2 (g) =  58,0 kJ/mol

(a) S e o volum e do sistem a reacio n al fo r alterado à 

tem peratura constante, descreva o aspecto da repre­
sentação gráfica  de P  em  fun ção de 1/V deste siste­
m a. (S u g e s tã o :  ver F igu ra  5 .7 .)  (b) S e as tem pera­
turas do sistem a reacional forem  alteradas à pressão 

constante, descreva o aspecto da representação gráfi­

ca de V  em  função de T  deste sistem a. (S u g e s tã o :  ver 
F igura 5.9.)

14 .12 5  A  1200°C, a constante de equilíbrio (Kç.) da reação l 2(g) 
V 2I(g) é 2,59 X 10“ .̂ C alcu le as concentrações de 
I2 e de I depois de a válvula ter sido aberta e o sistema 

restabelecer o equilíbrio à mesm a temperatura.

Barco Cadeira
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Interpretação, modelagem & estimativa
14.126 Estime a pressão de vapor da água a 60°C (ver Proble­

ma 14.119).
14.127 O composto XY2(í ) decompõe-se para formar X(g) e 

Y(g) de acordo com a seguinte equação química:

XY2ÍS)----->X{g) + 2Y{g)

Uma amostra com 0,01 mol de XY2(í') foi colocada 
em um recipiente de 1 L, que foi vedado, e aquecida a 
500°C. Permitiu-se que a reação atingisse o equilíbrio; 
neste ponto, sobrou uma parte de XY2(í ) no recipien­
te. Repetiu-se a experiência, mas desta vez utilizou-se 
um recipiente de 2 L; novamente sobrou um pouco de 
XY2(í ) no recipiente depois de ter sido estabelecido o 
equilíbrio. Repetiu-se o processo, duplicando sempre o 
volume do recipiente, até que se utilizou um recipiente 
de 16 L; neste ponto, o aquecimento do recipiente e do

seu conteúdo a 500°C resultou na decomposição total 
do 0,01 mol de X Yiis) de acordo com a reação descrita 
anteriormente. Estime Kc e Kp da reação a 500°C.

14.128 Utilizando o equilíbrio químico simplificado mencio­
nado no texto Química em Ação na página 653, qual 
deverá ser o aumento da concentração de hemoglobina, 
Hb, no sangue de uma pessoa, se ela for morar a uma 
altitude de 2 km acima do nível do mar, para que ela 
continue a ter a mesma concentração de Hb02 que ti­
nha quando vivia ao nível do mar?

14.129 A constante de equilíbrio (Kp) da reação

l2(^)-----^ 2% )

é 1,8 X 10"^ a 872 K e 0,048 a 1173 K. A partir destes 
dados, estime a entalpia de hgação de I2. (Sugestão: ver 
a equação de van’t Hoff’s no Problema 14.119.)

Respostas dos exercícios

14.1 K, = [N02]102 ] .
[N205] ' ’

=

14.3 347 atm. 14.4 1,2.

14.5 K, =
[ N i( C O )4l

K , =

^NO,^o.

Ní(CO>4

[CO]^ ■ Pio

14.6 Kp = 0,0702; = 6,68 X 10"^

[O3]'

14.2 2,2 X lO l

14.7 (a) X, [03 ]̂
[O2] '’

14.8 Da direita para a esquerda. 14.9 [HI] =  0,031 M, [H2]
=  4,3 X 10"^ M, [I2] = 4,3 X 10"^ M. 14.10 [Br2] = 0,065 
M, [Br] = 8,4 X 10“  ̂M. 14.11 Q p  =  4 X  10 :̂ a reação glo­
bal se deslocará predominantemente da direita para a esquer­
da. 14.12 Da esquerda para a direita. 14.13 O equilíbrio se 
deslocará: (a) da esquerda para a direita; (b) da esquerda para a 
direita; e (c) da direita para a esquerda; (d) Um catalisador não 
terá efeito no equilíbrio.



15 Ácidos e bases

15.1 Ácidos e bases de Br0nsted
15.2 Propriedades ácido-base da água
15.3 pH -  uma medida de acidez
15.4 Força de ácidos e de bases
15.5 Ácidos fracos e constantes de ionização ácida
15.6 Bases fracas e constantes de ionização básica
15.7 Relação entre as constantes de ionização de ácidos e 

as suas bases conjugadas
15.8 Ácidos dipróticos e polipróticos
15.9 Estrutura molecular e força dos ácidos

15.10 Propriedades ácido-base dos sais
15.11 Propriedades ácido-base dos óxidos e hidróxidos
15.12 Ácidos e bases de Lewis

Muitos dos ácidos orgânicos são originários do reino vege­
tal. O limão, a laranja e o tomate contêm ácido ascórbico, 
também conhecido como vitamina C (CeHeOe), e ácido cítri­
co (C6H8O7); o ruibarbo e o espinafre contêm ácido oxálico 
(H2C2O4).

Neste capítulo
• Começamos revendo e ampliando as definições de Brpns- 

ted de ácidos e de bases (no Capítulo 4) em termos de pares 
ácido-base conjugados. (15.1)

• Em seguida vamos examinar as propriedades ácido-base da 
água e definir a constante do produto iônico para a autoio- 
nização da água produzir íons Ff^ e OH“. (15.2)

• Definimos pH como uma medida de acidez e apresentamos 
a escala pOH. Vemos que a acidez de uma solução depende 
das concentrações relativas dos íons e OH”. (15.3)

• Os ácidos e as bases podem ser classificados como fortes 
ou fracos, dependendo do seu grau de ionização na solu­
ção. (15.4)

• Vamos aprender a calcular o pH de uma solução de um 
ácido fraco a partir da sua concentração e da constante de 
ionização e a fazer cálculos semelhantes para bases fracas. 
(15.5 e 15.6)

Vamos derivar uma relação importante entre o ácido e 
as constantes de ionização básicas de um par conjugado.
(15.7)
Depois vamos estudar os ácidos dipróticos e polipróticos.
(15.8)
Continuamos analisando a relação entre a força do ácido e 
a estrutura molecular. (15.9)
As reações entre os sais e a água podem ser estudadas em 
termos da ionização dos ácidos e das bases dos cátions e 
dos ânions que compõem o sal. (15.10)
Os óxidos e os hidróxidos podem ser classificados como 
ácidos, básicos e anfóteros. (15.11)
Concluímos o capítulo com a análise dos ácidos e das ba­
ses de Lewis. Um ácido de Lewis é um receptor de elétrons 
e uma base de Lewis é uma doadora de elétrons. (15.12)
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Alguns dos processos mais importantes nos sistemas químicos e biológicos 
são as reações ácido-base em soluções aquosas. Neste primeiro de dois ca­

pítulos sobre as propriedades de ácidos e bases, estudaremos as definições de 
ácidos e bases, a escala de pH, a ionização de ácidos fracos e bases fracas e a 
relação entre a força de um ácido e a sua estrutura molecular. Também vamos 
analisar óxidos que podem atuar como ácidos e bases.

15.1 Ácidos e bases de Brensted
No Capítulo 4 definimos um ácido de Brpnsted como uma substância capaz de 
ceder um próton, e uma base de Brpnsted como uma substância capaz de aceitar 
um próton. Estas definições são geralmente apropriadas para uma discussão das 
propriedades e reações de ácidos e bases.

O conceito de par ácido-base conjugado, isto é, um ácido e a sua base 
conjugada ou uma base e o seu ácido conjugado, é uma extensão da definição 
de ácidos e bases de Brpnsted.

Cada ácido de Brpnsted tem uma base conjugada e cada base de Brpnsted 
tem um ácido conjugado. Por exemplo, o íon cloreto (CF) é a base conjugada 
formada a partir do ácido HCl, e H2O é a base conjugada do ácido H3 0 ^ (íon 
hidrônio).

HCl + HoO + Cl

Da mesma forma, a ionização do ácido acético pode ser representada por:

H : 0 :
I II ..

H—C—C—O—H + H—O :
I •• I

H H

H : 0 :
I II ..

H—C—C—O : 

H

H—O—H
I

H

CH3COOH(fl^) + H20(/) CH3COO“ (í/̂ ) + \\2>0^{aq)
ácidoi basc2 basC] ácido2

Os índices 1 e 2 designam os dois pares ácido-base conjugados. Assim, o íon 
acetato ( C H 3C O O “ ) é a base conjugada de C H 3C O O H . Tanto a ionização do 
H C l (ver Seção 4.3) quanto a ionização de C H 3C O O H  são exemplos de reações 
ácido-base de Brpnsted.

A definição de Brpnsted também permite classificar a amônia como uma 
base devido à sua capacidade de aceitar um próton:

H—N—H + H—O :
I I

H H

H
I

H—N—H
I

H

+ H—O

NH3(í/íy) -HH2 0 (/) N H j(a^) + OW~{aq)
basei ácido2 ácido | base2

Neste caso, N H 4  é o ácido conjugado da base N H 3 e o íon hidróxido OH“ é a 
base conjugada do ácido H2O. Note que o átomo da base de Brpnsted que aceita 
o próton deve ter um par de elétrons isolado.

No Exemplo 15.1 identificamos os pares conjugados em uma reação áci­
do-base.

Conjugado significa “juntos”.

Mapa de potencial eletrostático do íon 
hidrônio. O próton está  sem pre a sso ­
ciado a  moléculas de água em solução 
aquosa. O íon HaO^ é a  fórmula mais 
simples de um próton hidratado.
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Problema semelhante: 15.5.

A água da torneira e a água de fontes 
subterrâneas conduzem eletricidade 
porque contêm muitos íons dissolvidos.

Lembre-se de que, em água pura, [H2O] = 
55,5 M (ver p. 585).

Exemplo 15.1
Identifique os pares ácido-base conjugados na reação entre a amônia e o ácido fluorí- 
drico em solução aquosa

N K ^ia q )  +  U F (aq)  N H Í (aq) +  F ~ (aq)

Estratégia Lembre-se de que uma base conjugada tem sempre um átomo de H a 
menos e uma carga negativa a mais (ou uma carga positiva a menos) do que a fórmu­
la do ácido correspondente.

Resolução NH3 tem um átomo de H a menos e uma carga positiva a menos que 
NHJ. F“ tem um átomo de H a menos e uma carga negativa a mais do que HF. Por­
tanto, os pares ácido-base conjugados são (1) N Hj e NH3 e (2) HF e F“ .

Exercício Identifique os pares ácido-base conjugados da reação:

CN" + H2O HCN + OH"

Revisão de conceitos
Qual dos seguintes pares não é um par ácido-base conjugado?
(a) H N O 2 - N O J ,  (b) H 2 C O 3 - C O Í " ,  (c) C H 3 N H Í - C H 3 N H 2 .

É aceitável representar o próton em solução aquosa tanto por quanto 
por HsO^. A fórmula é mais simples em cálculos que envolvem concentra­
ções do íon hidrogênio e constantes de equilíbrio, enquanto H3 0 ^ é mais útil ao 
discutir as propriedades ácido-base de Brpnsted.

15.2 Propriedades ácido-base da água
A água, como sabemos, é um solvente único. Uma das suas propriedades espe­
ciais é a sua capacidade de atuar quer como ácido, quer como base. A água atua 
como base em reações com ácidos, como H C l e C H 3C O O H , e atua como ácido 
em reações com bases, como N H 3 . A água é um eletrólito muito fraco e, portanto, 
um fraco condutor de eletricidade, mas sofre ionização embora em menor grau:

Esta reação algumas vezes é chamada de autoionização da água. Para descrever 
as propriedades de autoionização da água na estrutura de Brpnsted, exprimimos 
a sua autoionização como segue (também representada na Figura 15.1):

H—O : + H—O : H—O—H H—o

ou H2O + H2O HjO"" + OH“ (15.1)
ácido I base2 ácidoi ba,se|

Os pares ácido-base conjugados são (1) H2O (ácido) e OH" (base) e (2) H3 0 ^ 
(ácido) e H2O (base).

Produto fônico da água
No estudo das reações ácido-base, a concentração do íon hidrogênio é funda­
mental; o seu valor indica a acidez ou basicidade de uma solução. Uma vez que
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Figura 15.1 Reação entre duas moléculas de água para formar íons hidrônio e hidróxido.

apenas uma pequena fração das moléculas de água está ionizada, a concentração 
da água, [H2O], permanece praticamente inalterada. Portanto, a constante de 
equilíbrio para a autoionização da água, de acordo com a Equação (15.1), é:

K , = [H3 0 ^][0 H -]

Uma vez que usamos Yí^{aq) e H3 0 ^(a^) indistintamente para representar o 
próton hidratado, a constante de equilíbrio também pode ser expressa como

K, = [H^][OH-]

Para indicar que a constante de equilíbrio se refere à autoionização da água, 
substituímos por

= [H30^][0H1 = [H^][OH-] (15.2)

onde ATw é a constante do produto iônico, que é o produto das concentrações 
molares dos íons e OH~ a uma dada temperatura.

Em água pura a 25°C, as concentrações de e OH~ são iguais e têm 
os valores [H^] = 1,0 X  10~^Me [OH“] = 1,0 X  10“^M. Assim, da Equação
(15.2),a25°C

= (1,0 X  10“^)(1,0 X  10“ )̂ = 1,0 X  10“ ^̂

Se você pudesse separar e examinar ao 
acaso 10 partículas (H2O, ou OH") por 
segundo de um litro de água, em média 
você levaria dois anos, trabalhando sem 
parar, para encontrar um íon H^!

Quer se trate de água pura ou de uma solução aquosa de uma espécie dissolvida, 
observa-se sempre a seguinte relação, a 25°C:

= [H^][OH“] = 1,0 X 10“ ^̂  (15.3)

Sempre que [H" ]̂ = [OH~], diz-se que a solução aquosa é neutra. Em uma solu­
ção ácida, há excesso de íons e [H^] >  [OH~]. Em uma solução básica, há 
excesso de íons hidróxido, portanto, [H^] <  [OH“]. Na prática, podemos mudar 
a concentração tanto dos íons como de OH“ em solução, mas não podemos 
mudar ambos independentemente. Se ajustarmos a solução de modo que [H^] =
1,0 X  10~^ M, a concentração de OH~ tem de mudar para

[OH-]
[H^]

1.0 X  10~^^
1.0 X 10“^

=  1,0 X 10"^M

No Exemplo 15.2 há uma aphcação da Equação (15.3).

Exemplo 15.2
A concentração de íons OH“ em uma certa solução de amônia de limpeza doméstica 
é 0,0025 M. Calcule a concentração de íons H^.

Estratégia É dada a concentração de íons OH“ e pede-se para calcular IH'*’]. A 
relação entre [H"*"] e [OH“] na água ou em uma solução aquosa é dada pelo produto 
iônico da água, [Equação (15.3)].

(Continua)
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Problemas semelhantes 15.15,15.16.

O pH de soluções ácidas concentradas 
pode ser negativo. Por exemplo, o pH de 
uma solução de HCI 2,0 M é -0 ,30.

{Continuação)

Resolução Rearranjando a Equação (15.3), escrevemos

[OH-]
1,0 X 10~'^ 

0,0025
4,0 X 10~'^M

Verificação Uma vez que [H'^] < [OH ], a solução é básica, conforme esperado a 
partir da discussão anterior sobre a reação da amônia com água.

Exercício Calcule a concentração de íons OH“ em uma solução de HCl cuja con­
centração do íon hidrogênio é 1,3 M.

15.3 pH -  uma medida de acidez
Uma vez que as concentrações de e OH~ em soluções aquosas são frequen­
temente números muito pequenos e, portanto, inconvenientes de lidar, Soren 
Sorensen,^ em 1909, propôs uma medida mais prática, chamada de pH. O pH  
de uma solução é definido como o logaritmo da concentração do íon hidrogênio 
(em  mol/L), com sinal negativo:

pH = - lo g  [H3O+] ou pH = -lo g  [H+] (15.4)

Não se esqueça de que a Equação (15.4) é apenas uma definição concebida a fim 
de fornecer números convenientes para trabalhar. O logaritmo com sinal negati­
vo dá um número positivo para o pH que, de outro modo, seria negativo devido 
ao baixo valor de [H^]. Além disso, o termo [H^] na Equação (15.4) diz respeito 
apenas à parte  numérica  da expressão para a concentração do íon hidrogênio, 
visto que não se pode aplicar logaritmos a unidades. Assim, tal como a constante 
de equilíbrio, o pH de uma solução é uma quantidade adimensional.

Uma vez que o pH é simplesmente um modo de exprimir a concentração 
hidrogeniônica, as soluções ácidas e básicas a 25 °C podem ser distinguidas pe­
los seus valores de pH como segue:

Soluções ácidas: [H^] >  1,0 X 10“^M, pH <  7,00
Soluções básicas: [H^] <  1,0 X 10~^M, pH >  7,00
Soluções neutras: [H^] = 1,0 X 10~^M, pH = 7,00

Note que o pH aumenta quando [H^] diminui.
Por vezes podem dar o valor do pH de uma solução e pedirem para calcular 

a concentração de íons H^. Neste caso, precisamos aplicar o antilogaritmo da 
Equação (15.4) da seguinte maneira:

=  10~P“  ou [H^] =  10“ P^ (15.5)

Note que a definição de pH recém-apresentada e todos os cálculos que en­
volvem concentrações de soluções (expressos como molaridades ou molalidades) 
discutidos nos capítulos anteriores estão sujeitos a erro porque pressupomos com­
portamento ideal. Na realidade, a formação de pares de íons e outros tipos de 
interações intermoleculares podem afetar as concentrações reais das espécies em

 ̂Soren Peer Lauritz Sorensen (1868-1939). Bioquímico dinamarquês. Sorensen escreveu o símbolo 
originalmente como pn e designou p como o “expoente do íon hidrogênio” {Wasserstoffionexpo- 
nent); é a letra inicial de Potenz (alemão), puissance (francês), power (inglês) e potência (português). 
Hoje escreve-se o símbolo como pH.
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solução. A situação é análoga à da relação entre o comportamento dos gases ideais 
e dos gases reais discutida no Capítulo 5. Dependendo da temperatura, do volume 
e da quantidade e do tipo de gás presente, a pressão medida do gás pode diferir da 
calculada usando a equação dos gases ideais. Da mesma forma, a concentração 
real ou “efetiva” de um soluto pode não ser a que pensávamos que deveria ser, 
tendo em conta a quantidade de substância originalmente dissolvida em solução. 
Assim como temos a equação de van der Waals e outras equações para ajustar as 
discrepâncias entre a equação de um gás ideal e o comportamento dos gases não 
ideais, também podemos dar conta do comportamento não ideal em solução.

Uma das formas é substituir o termo concentração por atividade, que é a 
concentração efetiva. Estritamente, então o pH da solução deve ser definido como

pH = —logan+ (15.6)

onde ah+ é a atividade do íon H^. Conforme mencionado no Capítulo 14 (ver p. 
629), em uma solução ideal, a atividade é numericamente igual à concentração. 
Nas soluções reais, a atividade difere em geral da concentração e, por vezes, 
consideravelmente. Sabendo a concentração do soluto, há formas confiáveis ba­
seadas na termodinâmica para estimar a sua atividade, mas seus detalhes estão 
além do âmbito desta obra. Não se esqueça, portanto, de que, com a exceção das 
soluções diluídas, a medição do pH em geral não coincide com os resultados dos 
cálculos da Equação (15.4) porque a concentração do íon em molaridade 
não é numericamente igual ao valor da sua atividade. Apesar de continuarmos 
a utihzar a concentração, é importante saber que este enfoque dá apenas uma 
aproximação dos processos químicos que realmente ocorrem em solução.

Em laboratório, o pH de uma solução é medido com um aparelho medidor 
de pH ou pHmetro (Figura 15.2). Na Tabela 15.1 estão indicados os valores de pH 
de alguns fluidos comuns. Conforme se pode observar, o pH dos fluidos do corpo 
varia muito, dependendo da locahzação e função. O valor baixo do pH (elevada 
acidez) do suco gástrico facilita a digestão, enquanto é necessário um valor mais 
elevado no sangue para o transporte de oxigênio. Estas ações dependentes do pH 
serão ilustradas nos textos Química em Ação neste capítulo e no Capítulo 16.

Uma escala de pOH análoga à de pH é feita ao usar o logaritmo da concen­
tração de uma solução de íon hidróxido com o sinal negativo. Portanto, defini­
mos pOH como

pOH = - lo g  [OH“] (15.7)

Se o valor pOH de uma solução for dado e pede-se o cálculo da concentração de 
íons OH~, aplicamos o antilogaritmo da Equação (15.7) da seguinte forma

[OH“] = 10“P°" (15.8)

Figura 15.2 Em laboratório, é muito 
comum usar um aparelho medidor de 
pH (pHmetro) para avaliar o pH de uma 
solução. Embora muitos aparelhos me­
didores de pH tenham escalas com valo­
res de 1 a 14, o valor do pH na verdade 
pode ser menor que 1 e maior que 14.

Tabela 15.1 Valores de pH de
alguns fluidos comuns

Amostra Valor do pH

Suco gástrico no 
estômago

l ,0-2,0

Suco de hmão 2,4
Vinagre 3,0
Suco de toranja 3,2
Suco de laranja 3,5
Urina 4,8-7,5
Água exposta ao ar* 5,5
Saliva 6,4-6,9
Leite 6,5
Água pura 7,0
Sangue 7,35-7,45
Lágrimas 7,4
Leite de magnésia 10,6
Amônia de limpeza 
doméstica

11,5

* Água exposta ao ar durante um longo 
período de tempo absorve CO2 atmosférico 
formando ácido carbônico, H2CO3.
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Consideremos outra vez a constante do produto iônico da água, a 25°C: 

[H^^lLOH"] =  = 1,0 X 10“ ’''

Aplicando logaritmos e multiplicando por — 1 ambos os lados, obtemos

-d o g  [H^] + log [OH-]) =  - lo g  (1,0 X 10-''*)
- lo g  [H- ]̂ -  log [OH“] = 14,00

Das definições de pH e pOH, obtemos

pH + pOH = 14,00 (15.9)

A Equação (15.9) proporciona outra maneira de exprimir a relação entre a con­
centração do íon e a concentração do íon OH~.

Os Exemplos 15.3, 15.4 e 15.5 ilustram cálculos que envolvem pH.

Exemplo 15.3
A concentração de íons em uma garrafa de vinho de mesa era 3,2 X 10““ M  logo 
depois de remover a rolha. Somente metade do vinho foi consumida. A outra metade, 
depois de ter sido guardada em contato com o ar durante um mês, tinha uma concen­
tração de íon hidrogênio igual a 1,0 X 10“  ̂M. Calcule o pH do vinho nestas duas 
ocasiões.

Estratégia É dada a concentração do íon H'*’ e pede-se para calcular o pH da solu­
ção. Qual é a definição de pH?

Resolução De acordo com a Equação (15.4), pH =  —log Quando a garrafa 
foi aberta, [H^] =  3,2 X 10”^  que substituímos na Equação (15.4)

pH = - lo g  [H"]
= - lo g  (3,2 X 10“^) = 3,49

Em cada caso, o pH só tem dois algarismos 
significativos. Os dois dígitos à direita da 
casa decimal em 3,49 indicam que há dois 
algarismos significativos no número original 
(ver Apêndice 4).

Problemas semelhantes: 15.17,15.18.

Na segunda ocasião, [KT̂ ] =  1,0 X 10  ̂M, de modo que 

pH = - lo g  (1,0 X 10"- )̂ = 3,00

Comentário O aumento da concentração hidrogeniônica (ou diminuição do pH) é 
principalmente resultado da conversão de parte do álcool (etanol) em ácido acético, 
reação que ocorre na presença de oxigênio.

Exercício O ácido nítrico (HNO3) é usado na produção de fertihzantes, corantes, 
fármacos e explosivos. Calcule o pH de uma solução de HNO3 que tem uma concen­
tração de íon hidrogênio 0,76 M.

Exemplo 15.4
O pH da água da chuva recolhida em uma certa região do Nordeste dos Estados Uni­
dos em um dado dia era 4,82. Calcule a concentração do íon da água da chuva.

Estratégia Aqui é dado o pH de uma solução e pede-se para calcular [H^]. Uma 
vez que o pH é definido como pH =  —log [H^], obtemos [H^] pelo antilogaritmo do 
pH; isto é, [H^l = 10”^ ,̂ conforme mostrado na Equação (15.5).
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Resolução Da Equação (15.4)

pH = - lo g  [H^] = 4,82
Então,

log [H^] = -4 ,82

Para calcular [H^], temos que aplicar o antilogaritmo a —4,82 

[H^] = = 1,5 X  \0~^M

Verificação Como o pH está entre 4 e 5, podemos esperar que [H'^] esteja entre 
1 X 10“"̂ M e l  X 10”  ̂M. Portanto, a resposta é razoável.

Exercício O pH de um suco de laranja é 3,33. Calcule a concentração do íon H^.

Exemplo 15.5

Em uma solução de NaOH, [OH“] é 2,9 X  10“'̂  M. Calcule o pH da solução.

Estratégia A resolução deste problema tem duas etapas. Primeiro calculamos o 
pOH usando a Equação (15.7). Depois, usamos a Equação (15.9) para calcular o pH 
da solução.

Resolução Usamos a Equação (15.7):

pOH =  -lo g  [OH~]
= -lo g  (2,9 X  10-“)
=  3,54

Agora usamos a Equação (15.9):

pH + pOH = 14,00
pH = 14,00 -  pOH

= 14,00 -  3,54  = 10,46

Altemativamente, podemos usar a constante do produto iônico da água, =  [H" ]̂ 
[OH“] para calcular [!!■*■]. Tente fazê-lo.

Verificação A  resposta mostra que a solução é básica (pH >  7), o que está de acor­
do com uma solução de NaOH.

Exercício A concentração de OH“ de uma amostra de sangue é 2,5 X 10“  ̂M. 
Qual é o pH do sangue?

15.4 Força de ácidos e de bases
Á cidos fo r te s  são eletrólitos fo rtes  que, para efeitos práticos, se consideram  
com pletam ente ionizados em  água  (Figura 15.3). A maioria dos ácidos fortes 
são ácidos inorgânicos: ácido clorídrico (H C l) , ácido nítrico ( H N O 3), ácido per- 
clórico (H C IO 4 ) e ácido sulfúrico (H 2S O 4 ):

W C \ { a q )  +  H 2 0 (/) ------> W ^ O ^ i a q )  +  C \ ~ { a q )

H N O ^ ( a q )  +  H 2 0 (/) ------> H ^ O ^ ( a q )  +  N O ^ ( a q )

H C \ 0 4 Í a q )  +  H 2 0 (/) ------> H ^ O ^ ( a q )  +  C l O ^ i a q )

H2S 0 4 Íaq) +  H 20(/) ----- > H ^O ^iaq)  +  H S 0 4 (« ^ )

As calculadoras científicas têm uma função 
“antilog” que algumas vezes é indicada por 
INV log ouKT.

Problema semelhante: 15.19.

Problema semelhante: 15.18.

Na realidade, não são conhecidos ácidos 
que se ionizam completamente em água.

^  Animação
A dissociação de ácidos fortes e fracos
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Antes da No
ionização equilíbrio

H Cl H+ C l-

I u
Antes da No
ionização equilíbrio

Figura 15.3 Extensão da ionização de 
um ácido forte, como o HCi (esquerda), 
e de um ácido fraco, como o HF (direita). 
Inicialmente estavam presentes 6 molé­
culas de HCl e 6 de HF. Supõe-se que o 
ácido forte está completamente ionizado 
em solução. O próton existe em solução 
na forma de íon hidrônio (HaC^).

9 ci-

HF

F -

4 ^  H30*

Note que H2SO4 é um ácido diprótico; mostramos aqui apenas o primeiro passo 
da ionização. No equilíbrio, soluções de ácidos fortes não contêm moléculas de 
ácido não ionizadas.

A maior parte dos ácidos são ácidos fracos  que, em solução aquosa, estão 
parcialmente ionizados. No equilíbrio, as soluções aquosas de ácidos fracos con­
têm uma mistura de moléculas do ácido não ionizadas, H3 0 ^ e a base conjugada. 
O ácido fluorídrico (HF), o ácido acético (C H 3C O O H ) e o íon amônio (NHJ) são 
exemplos de ácidos fracos. A ionização limitada dos ácidos fracos está relacionada 
com a constante de equilíbrio de ionização que será abordada na próxima seção.

Tal como os ácidos fortes, as bases fo rtes são eletrólitos fortes que se ioni­
zam  completamente em  água. Hidróxidos de metais alcalinos e de certos metais 
alcalino-terrosos são bases fortes. [Todos os hidróxidos de metais alcalinos são 
solúveis. Dos hidróxidos de metais alcalino-terrosos, Be(OH)2 e Mg(OH)2 são 
insolúveis; Ca(OH)2 e Sr(OH)2 são hgeiramente solúveis; e Ba(OH)2 é solúvel.] 
Alguns exemplos de bases fortes são:

NaOH(í) Na^(a^) + O n ~ (a q )
KOH(i) K+(aç) + 0 \T ( a q )

B a(O H )2( i)  Ba- + (íj^) +  2 0 H ^  (aq)

À mesma concentração, o zinco reage 
mais vigorosamente com um ácido forte, 
como HCl (esquerda), do que com um 
ácido fraco, como CH3COOH (direita), 
porque há mais íons H"̂  na primeira 
solução.

Estritamente, os hidróxidos destes metais não são bases de Brpnsted porque não 
podem aceitar um próton. Contudo, o íon hidróxido (OH“) formado quando eles 
se ionizam é  uma base de Brpnsted porque pode aceitar um próton:

+  O H “ (o9 ) ------» 2H20 (0
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Tabela 15.2 Forças relativas de pares ácido-base conjugados

Ácido Base conjugada

HCIO4 (ácido perclórico) CIO4 (íon perclorato)
(U HI (ácido iodídrico) P  (íon iodeto)

HBr (ácido bromídrico) Br“ (íon brometo)
0"O HCl (ácido clorídrico) C P  (íon cloreto)

‘o H2SO4 (ácido sulfúrico) HSOJ (íon hidrogenossulfato)
i3
sHNO3 (ácido nítrico) NO^ (íon nitrato)

H30^ (íon hidrônio) H2O (água) B
U

HSO4 (íon hidrogenossulfato) S05“ (íon sulfato) 0
Ç/3

HF (ácido fluorídrico) F” (íon fluoreto) X)
Cd

Qfí HNO2 (ácido nitroso) NO2 (íon nitrito) T3
Cd

w0
2 HCOOH (ácido fórmico) HCOO“ (íon formiato) 2"

£
C/5 ^0 CH3COOH (ácido acético) CH3C00“ (íon acetato)

‘0 NHJ (íon amônio) NH3 (amônia)
HCN (ácido cianídrico) 
H2O (água)
NH3 (amônia)

CN" (íon cianeto) 
OH“ (íon hidróxido) 

NH2 (íon amida)

Assim, quando dizemos que NaOH ou qualquer outro hidróxido é uma base, 
estamos realmente nos referindo à espécie OH~ derivada do hidróxido.

As hases fracas, como os ácidos fracos, são eletrólitos fracos. A amônia é 
uma base fraca que ioniza-se muito pouco em água:

NHsío^) +  H 2 0 ( / ) : ^ ^ N H Í ( a 9) +  O H “ (a9 )

Repare que, ao contrário dos ácidos, NH3 não doa um próton à água. Em vez 
disso, N H 3 comporta-se como uma base ao aceitar o próton da água para formar 
íons N H | e OH“.

A Tabela 15.2 apresenta uma hsta de alguns pares ácido-base conjugados 
importantes por ordem das suas forças relativas. Os pares ácido-base conjugados 
têm as seguintes propriedades:

1. Se um ácido é forte, a sua base conjugada não tem força mensurável. As­
sim, o íon C P , que é a base conjugada do ácido forte HCl, é uma base 
extremamente fraca.

2 . H3 0 ^ é o ácido mais forte que pode existir em solução aquosa. Ácidos 
mais fortes que H3 0 ^ reagem com a água para formar H3 0 ^ e as suas 
bases conjugadas. Assim, HCl, que é um ácido mais forte que H3 0 ^, reage 
completamente com a água para produzir H3 0 ^ e CP:

HCl(fl^) + H20(/)----->H30+(fl^) + CP(fl^)

Ácidos mais fracos que H3 0 ^ reagem muito menos com a água, produzin­
do H3 0 ^ e as suas bases conjugadas. Por exemplo, o seguinte equilíbrio 
está essencialmente deslocado para a esquerda:

HF(fl^) + H2 0 (/) H3 0 +(fl^) + ¥~{aq)

3. O íon OH“ é a base mais forte que existe em solução aquosa. Bases mais 
fortes que OH~ reagem com a água para produzir OH~ e os seus ácidos
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conjugados. Por exemplo, o íon óxido (O^ ) é uma base mais forte que 
OH~, por isso reage com a água completamente como segue:

6^~{aq) +  H 2 0 ( / ) ------>2 0 H "(fl^)

Por esta razão, o íon óxido não existe em soluções aquosas.

O Exemplo 15.6 apresenta cálculos do pH de uma solução que contém um 
ácido forte e de uma solução que contém uma base forte.

Lembre-se de que H (aq) é o mesmo que 
HaÔ íaq).

Usamos o método de ICE para resolver 
concentrações de equilíbrio, conforme 
mostrado na Seção 14.4 (p. 643).

Exemplo 15.6

Calcule o pH de (a) uma solução de HCl 1,0 X 10“  ̂M  e (b) uma solução de 
Ba(OH)2 0,020 M.

Estratégia Lembre-se de que HCl é um ácido forte e Ba(OH)2 é uma base forte. 
Assim, estas espécies estão completamente ionizadas e nem HCl nem Ba(OH)2 ficam 
em solução.

Resolução (a) A ionização de HCl é

HCl(íí^)-----+ C\~{aq)

As concentrações de todas as espécies (HCl, H"*” e C F) antes e depois da ioniza­
ção podem ser representadas por:

WC\{aq)  -----> W ^ ia q )  + C \~{aq)
Início (Af): 1,0 X 10“  ̂ 0,0  0,0
Variação (M): - 1,0 X 10~-̂ ________ + 1,0 X 10~̂ _______ + 1,0 X lO"-"̂

Final (M): 0,0 1,0 X 10“  ̂ 1,0 X 10"'̂

Uma variação positiva (+ ) representa um aumento e uma variação negativa (—) 
indica uma diminuição de concentração. Assim

[H^] = 1,0 X 10 "̂  M 
pH =  - lo g  ( 1,0 X 10“ '̂ )

= 3,00

(b) Ba(OH)2 é uma base forte; cada unidade Ba(OH)2 produz dois íons OH :

Ba(On)2(aq)^=^BeL^'^(aq) + 20}T(aq)

As variações das concentrações de todas as espécies podem ser representadas 
como segue:

Ba(OH)2(a<7) -----> Ba^^^iaq) + 2 0 H~(í:í^)
Início (M): 0,020 0,00 0,00
Variação (M); -0 ,020____________ +0,020_______ +2(0,020)
Final (M): 0,00 0,020 0,040

Assim,

[OH“] = 0,040 M 
pOH = - lo g  0,040 = 1,40

Portanto, da Equação (15.8),

pH = 14,00 -  pOH 
= 14,00 -  1,40 
= 12,60
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Verificação Note que tanto em (a) quanto em (b) desprezamos a contribuição da 
autoionização da água para [H" ]̂ e [OH~] porque 1,0 X 10"^ é muito pequeno com­
parado com 1,0 X 10“  ̂e 0,040 M.

Exercício Calcule o pH de uma solução de Ba(OH)2 1,8 X 10"^ M.

Se soubermos a força relativa de dois ácidos, podemos predizer a posição 
do equilíbrio entre um dos ácidos e a base conjugada do outro, conforme mostra 
o Exemplo 15.7.

Exemplo 15.7

Indique a direção da seguinte reação em solução aquosa:

HN02(<2̂ ) +  C N ~(aq)^= ^nC N (aq) + NOJ(a^)

Estratégia Trata-se de determinar se, no equilíbrio, a reação estará deslocada para 
a direita, favorecendo HCN e NOJ, ou para a esquerda, favorecendo HNO2 e CN“ . 
Qual dos dois é o ácido mais forte e, portanto, o doador de prótons mais forte: HNO2 
ou HCN? Qual é a base mais forte e, portanto, um receptor de prótons mais forte: 
CN“ ou NO7 ? Lembre-se de que quanto mais forte for o ácido, mais fraca é a sua 
base conjugada.

Resolução Na Tabela 15.2, vemos que HNO2 é um ácido mais forte que HCN. Por­
tanto, CN“ é uma base mais forte que NO2 . A reação resultante ocorrerá da esquerda 
para a direita, como está escrita, porque HNO2 é um melhor doador de prótons que 
HCN (e CN“ é um melhor receptor de prótons que N07).

Exercício Indique se a constante de equilíbrio para a seguinte reação é maior ou 
menor que 1:

CHgCOOHCa^) + m :00~ {aq )^= ^C li^C 00~ {aq )  + HCOOH(a^)

Revisão de conceitos
(a) Coloque em ordem decrescente de concentração todas as espécies iô- 

nicas e moleculares das seguintes soluções ácidas: (i) HNO3 e (ii) HF.
(b) Coloque em ordem decrescente de concentração todas as espécies 

iônicas e moleculares das seguintes soluções básicas: (i) NH3 e (ii) 
KOH.

15.5 Ácidos fracos e constantes de ionização ácida
Como vimos, há relativamente poucos ácidos fortes. A grande maioria dos áci­
dos é fraca. Considere um ácido fraco monoprótico, HA. A sua ionização em 
água é representada por:

HA(ag) +  H2 0 ( / ) : : ^ H 3 0 '"(a^) +  A ~(aq)

OU simplesmente

Problema semelhante: 15.18.

Problema semelhante: 15.37.

H A (a^) B.^{aq) +  A~{aq)
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A expressão de equilíbrio para esta ionização é

Todas as concentrações nesta equação são 
concentrações no equilíbrio. K. =

[H3 0 ^][A -]

[HA] ou K. =
[H^][A-

[HA] (15.10)

Animação 
Ionização ácida

Nas últimas páginas deste livro há o índice 
de todos os quadros e valores úteis.

onde a constan te de ionização ácida, é a constante de equilíbrio para  a 
ionização de um ácido. A uma dada temperatura, a força do ácido HA é medida 
quantitativamente pelo valor de K .̂ Quanto maior for o valor de mais forte 
é o ácido -  isto é, maior a concentração dos íons H^ no equilíbrio devido à sua 
ionização. Lembre-se, contudo, de que só aos ácidos fracos se associam valores 
deATa.

A Tabela 15.3 apresenta uma lista de ácidos fracos e valores de cor­
respondentes a 25°C em ordem decrescente de força ácida. Embora todos estes 
ácidos sejam fracos, há uma grande variação de força ácida dentro do grupo. Por 
exemplo, o do HF (7,1 X 10“"̂) é cerca de 1,5 milhão de vezes superior ao do 
HCN (4,9 X 10“ '“).

Geralmente, podemos calcular a concentração do íon hidrogênio ou o pH 
de uma solução ácida em equilíbrio pela concentração inicial do ácido e pelo seu 
valor de K .̂

Tabela 15.3 Constantes de ionização de alguns ácidos fracos e das suas bases conjugadas a 25°C

* No ácido ascórbico é o grupo hidroxila superior esquerdo que está associado a esta constante de ionização. 
** A constante de ionização básica Ãb é analisada na Seção 15.6.
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Altemativamente, se soubermos o valor do pH de uma solução de um ácido fra­
co e a sua concentração inicial, conseguimos determinar o seu K .̂ A abordagem 
básica para resolver estes problemas, que tratam de concentrações de equilíbrio, 
é a mesma que foi usada no Capítulo 14. Contudo, uma vez que a ionização 
ácida representa uma das principais formas de equilíbrio químico em solução 
aquosa, vamos desenvolver um processo sistemático para resolver este tipo de 
problema que também nos ajudará a entender a química envolvida.

Suponha que você tenha de calcular o pH de uma solução de HF 0,50 M  a 
25°C. A ionização de HF é dada por:

HF(fl^) \ t{ a q )  + ¥~{aq)

A partir da Tabela 15.3, escrevemos:

[H^][F~]
[HF]

= 7,1 X 10"“

O primeiro passo consiste em identificar todas as espécies presentes em 
solução que podem afetar o seu pH. Uma vez que os ácidos fracos se ionizam 
pouco, as espécies presentes em equilíbrio em maior quantidade são HF não 
ionizado e alguns íons H^ e F“ . Outra espécie predominante é H2O, mas o valor 
muito baixo de X significa que a água não contribui significati­
vamente para a concentração do íon H^. Portanto, a não ser que seja exphcita- 
mente dito, ignoraremos sempre os íons H^ produzidos pela autoionização da 
água. Note que não precisamos nos preocupar com os íons OH~ que também 
estão presentes em solução. A concentração de OH“ pode ser determinada pela 
Equação (15.3) depois de calcularmos [H^].

Resumimos as variações nas concentrações de HF, H^ e F~ de acordo com 
as etapas apresentadas na página 643 como segue:

\{¥{aq) + ¥~{aq)
Início (Af): 0,50 0,00 0,00
Variação (Af): —x +x +,x
Equilíbrio {M)\ 0,50 — a: x x

As concentrações de HF, H ' e F no equilíbrio, expressas em termos da 
incógnita jc, são substituídas na expressão da constante de ionização para dar

{ x ) { x )  

0,50 — X
= 7 ,1  X 10““

Rearranjando esta expressão, escrevemos

+ 7 ,1  X 10“‘‘;c -  3,6 X 10““ = 0

Trata-se de uma equação de segundo grau que pode ser resolvida usando a 
fórmula quadrática (ver Apêndice 4). Ou podemos usar um atalho para obter 
X. Uma vez que HF é um ácido fraco e os ácidos fracos se ionizam muito pou­
co, prevemos que x deve ser pequeno comparado com 0,50. Portanto, fazemos 
a aproximação

0,50 — X ~  0,50

Agora, a expressão da constante de ionização fica

0,50 -  X 0,50
7,1 X 10'

o  sinal «  significa “aproximadamente 
igual a”. Uma analogia da aproximação 
é um caminhão carregado de carvão. 
Perder alguns pedaços de carvão durante 
a viagem não variará apreciavelmente a 
massa global do carregamento.
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Rearranjando, obtemos

3? =  (0,50)(7,1 X 10““) = 3,55 X 10““
X =  V3,55 X IO"'* =  0,019 M

Assim, obtivemos x  sem ter usado a equação de segundo grau. No equilíbrio, temos:

[HFl = (0,50 -  0,019) M = 0,48 M 
[H""] = 0,019 M 
[F‘ ] = 0,019 M

e O pH da solução é

pH = - lo g  (0,019) = 1,72

Até que ponto é válida esta aproximação? Uma vez que os valores de 
para ácidos fracos são geralmente conhecidos com um rigor de ±5%, é razoável 
considerar que x  seja menos que 5% de 0,50, o número ao qual é subtraído. Em 
outras palavras, a aproximação é válida se a seguinte expressão for igual ou 
menor que 5%:

0,019 M 
0,50 M

X 100% = 3,8%

Portanto, a aproximação que fizemos é aceitável.
Consideremos agora uma situação diferente. Se a concentração inicial de 

HF for 0,050 M  e usarmos o processo anterior para resolver jc, obteríamos 6,0 X 
10“  ̂M. Entretanto, o seguinte teste mostra que esta resposta não é uma aproxi­
mação válida porque é maior do que 5% de 0,050 M\

6,0 X 10~-^M 
0,050 M

X 100% = 12%

Neste caso, podemos obter um valor acurado para x  resolvendo a equação de 
segundo grau.

Equação de segundo grau
Começamos escrevendo a expressão da ionização em termos da incógnita jc.-

--------------=  7,1 X 10“^
0,050 -  JC

+ 7,1 X lO "^ -  3,6 X 10“ ’ =  0

Esta expressão é uma equação quadrática ax^ + bx + c = 0. Usando a fórmula 
para essa equação, escrevemos

— h  ±  V '  —  4 a c

^  ~  2Õ ____________________________________
_  - 7 ,1  X 1 0 “ '* ±  V ( 7 , l  X 1 0 “ *)^ -  4 ( l ) ( - 3 , 6  X 1 0 “ ’ )

2(1)
_  -7 ,1  X 10“* ±  0,012 

2
= 5,6 X 10“’ M ou -6 ,4  X 10“ ’ M
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A segunda solução (jc = —6,4 X 10“  ̂M) é fisicamente impossível porque a con­
centração de íons produzidos por ionização não pode ser negativa. Escolhendo 
jc = 5,6 X 10“  ̂M, podemos resolver [HF], [H^] e [F“]:

[HF] =  (0,050 -  5,6 X 10“ ^) M =  0,044 M 
[H-^] =  5,6 X 10“ ^M  
[F"l =  5,6 X 10”  ̂M

O pH da solução, então, é

pH = - lo g  (5,6 X 10“ )̂ =  2,25

Em resumo, as principais etapas para resolver problemas de ionização de 
ácidos fracos são:

1. Identificar as espécies em maior quantidade que podem afetar o pH da 
solução. Na maioria dos casos podemos ignorar a ionização da água. 
Omitimos o íon hidróxido porque a sua concentração é determinada pela 
do íon H^.

2. Representar as concentrações de equilíbrio destas espécies em termos da 
concentração inicial do ácido e de uma só incógnita jc, que indica a varia­
ção de concentração.

3. Escrever a constante de ionização ácida {K^ em termos das concentrações de 
equilíbrio de H^, da base conjugada, e do ácido associado. Resolver primeiro 
X pelo método aproximado. Se a aproximação não for válida, usar a equação 
de segundo grau ou o método das aproximações sucessivas para resolver x.

4. Tendo obtido jc, calcular as concentrações de equilíbrio de todas as espé­
cies e/ou o pH da solução.

O Exemplo 15.8 ilustra este procedimento.

Exemplo 15.8

Calcule O pH de uma solução de ácido nitroso (HNO2) 0,036 M.

HN02(«í ) ^^{aq) +  NOJ {aq)

Estratégia Recorde-se de que um ácido fraco se ioniza parcialmente em água. É  HNO2

dada a concentração inicial de um ácido fraco e pede-se para calcular o pH da solu­
ção em equilíbrio. Fazemos um esquema para ver o que acontece com as espécies em 
questão.

Espécies predominantes 
em eciuiiíbrio

{Continua)
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(Continuação)

Tal como no Exemplo 15.6, ignoramos a ionização de H2O, assim, a principal fonte 
de íons é o ácido. A concentração de íons OH” é muito pequena, como seria de 
se esperar para uma solução ácida, portanto, está presente como espécie minoritária.

Resolução Seguimos o procedimento já apresentado.
Etapa 1: As espécies que podem afetar o pH da solução são HNO2, e a base con­

jugada NO2 . Ignoramos a contribuição da água para a concentração IH'^].
Etapa 2: Considerando x  a concentração de equilíbrio dos íons H"*" e NO2 em 

mol/L, resumimos:

HN02(fl<?) U^(aq) + NO^iaq)
Início (M): 0,036 0,00 0,00
Variação (M): —x____________________________ +x
Equilíbrio (M): 0,036 — a: x  x

Etapa 3. Da Tabela 15.3, escrevemos

K-.=

4,5 X 10”  ̂ =

[H^][N02~]
[HNO2]

0,036 — X

Aplicando a aproximação 0,036 — x  X 0,036, obtemos

4,5 X lO”"̂ =
0,036 -  X 0,036

x  ̂ = 1,62 X 10"^
X = 4,0 X lÔ -̂ ^M

Para testar a aproximação.

4,0 X 10~-^M 

0,036 M
X 100% = IT

Dado que o resultado é maior que 5%, a nossa aproximação não é válida e 
devemos resolver a equação de segundo grau como segue:

x^ +  4,5 X 10”\  -  1,62 X 10” '  =  0

- 4 ,5  X 10”  ̂ ±  V ( 4 ,5  X lO” "̂ )̂  -  4 ( 1 ) ( - 1 ,6 2  X 10” ^)

=  3,8 X 10” -'*M ou - 4 ,3  X 10” -'’M

A segunda solução é fisicamente impossível, porque a concentração de 
íons produzidos por ionização não pode ser negativa. Portanto, a solução é 
dada pela raiz positiva, x = 3,8 X 10“  ̂M.

Etapa 4: No equilíbrio

[H-"] = 3,8 X 
pH = - lo g  (3,8 X IO”-"')

= 2,42

Verificação Note que o pH calculado indica que a solução é ácida, o que seria de se 
esperar para uma solução de um ácido fraco. Compare o pH calculado com o de uma 
solução ácida forte 0,036 M, como o HCl, para se convencer das diferenças entre um 
ácido forte e um ácido fraco.

Exercício Qual é o pH de um ácido monoprótico 0,122 M cujo é 5,7 X 10”"̂ ?

Problema semelhante: 15.43.
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Uma maneira de determinar o de um ácido é medir o pH de uma solu­
ção do ácido de concentração conhecida no equilíbrio. O Exemplo 15.9 mostra 
esta abordagem.

Exemplo 15.9

O pH de uma solução de ácido fórmico (HCOOH) 0,10 M é 2,39. Qual é o "̂3 do 
ácido?

Estratégia O ácido fórmico é um ácido fraco e ioniza-se parcialmente em água. 
Note que a concentração de ácido fórmico se refere à concentração inicial, antes de 
a ionização ter começado. O pH da solução, por outro lado, refere-se ao estado de 
equilíbrio. Para calcular jfiTa, devemos conhecer as concentrações das três espécies: 

[HCOO“] e [HCOOH] no equilíbrio. Como sempre, ignoramos a ionização da 
água. O seguinte esboço resume a situação.

Espécies predominantes 
em e(\uii\brio

H coon^H ^^H coo'

HCOOH

Resolução Continuamos do seguinte modo.
Etapa 1: As espécies dominantes em solução são HCOOH, H"̂  e a base conjugada 

HCOO".
Etapa 2: Primeiro calculamos a concentração do íon hidrogênio a partir do valor do 

pH

pH = - lo g  [H"]
2,39 = - lo g  [H^]

Aplicando 0 antilogaritmo a ambos os lados, obtemos

+ II 0 N> 03 SD II X 10”^M

Em seguida, resumimos as variações:

HCOOH(fl^) + HCOO”(í/^)
Início (M): 0,10 0,00 0,00
Variação (M): -4 ,1  X 10”^ +4,1 X 10"^ +4,1 X 10”^
Eq uilíb rio  (M): (0,10 -  4,1 X 10” ^) 4,1 X 10"'^ 4,1 X 10"^

Note que, como conhecemos o pH e, portanto, a concentração do íon H"*”, 
também conhecemos as concentrações de HCOOH e HCOO” no equilíbrio. 

Etapa 3: A  constante de ionização do ácido fórmico é dada por

^  _  [H  ̂ jlH C O Q -]

" [H COOH ]
_  (4,1 X 10~^)(4,1 X 10” -̂ )

(0,10 -  4,1 X 10” ^)

=  1,8 X 10” ^

(Continua)
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{Continuação)

Verificação O valor de ATa difere muito pouco do apresentado na Tabela 15.3 devi- 
Problema semelhante: 15.45. do ao arredondamento que fizemos no cálculo.

Exercício O pH de um ácido monoprótico fraco 0,060 M  é 3,44. Calcule o do 
ácido.

Porcentagem de ionização
Vimos que o valor de indica a força de um ácido. Outra medida da força de 
um ácido é a porcentagem de ionização, definida como

Podemos comparar a força dos ácidos 
em termos da porcentagem de ionização 
apenas se as concentrações dos ácidos 
forem as mesmas.

porcentagem 
de ionização

concentração do ácido 
ionizado no equilíbrio 

concentração inicial do ácido
X 100% (15.11)

Quanto mais forte o ácido, maior a porcentagem de ionização. Para um ácido 
monoprótico HA, a concentração do ácido que sofre ionização é igual à concen­
tração de íons ou à concentração de íons A~ no equilíbrio. Portanto, escreve­
mos a porcentagem de ionização como

porcentagem de ionização =
[H^]

[HAlo
X 100%

onde [H^l é a concentração no equilíbrio e [HAJo é a concentração inicial.
No Exemplo 15.8, vemos que a porcentagem de ionização de uma solução 

de HNO2 0,036 M é

3,8 X 10"^ M
porcentagem de ionização = — ^  10 0 % = 1 1 %

0,036 M

Concentração in ic ia l do ácido

Figura 15.4 Dependência da por­
centagem de ionização em relação à 
concentração inicial do ácido. Note que, 
a concentrações muito baixas, todos 
os ácidos (fracos e fortes) estão quase 
compietamente ionizados.

Portanto, apenas uma em cada nove moléculas de HNO2 se ionizou. Isto é coe­
rente com o fato de HNO2 ser um ácido fraco.

Até que ponto um ácido ioniza depende da concentração inicial do ácido. 
Quanto mais diluída for a solução, maior será a porcentagem de ionização (Figu­
ra 15.4). Em termos qualitativos, quando um ácido é diluído, a concentração de 
“partículas” na solução é reduzida. De acordo com o princípio de Le Châtelier 
(ver Seção 14.5), para contrariar esta “perturbação” (isto é, a diluição), o equi­
líbrio desloca-se do lado do ácido não ionizado (uma partícula) para o lado que 
contém os íons e a base conjugada (duas partículas): HA v H^ + A~. 
Logo, a concentração de “partículas” aumenta na solução.

A dependência da porcentagem de ionização em relação à concentração 
inicial pode ser exemplificada pelo caso HF discutido na página 682:

HF = 0,50M

porcentagem de ionização
0,019 M 
0,50 M

X 100% =  3,8%

HF = 0,050 M

porcentagem de ionização =
5,6 X 10~-^M 

0,050 M
X 100% =  11%

Vemos que, como esperávamos, uma solução de HF mais diluída tem 
maior porcentagem de ionização do ácido.
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Revisão de conceitos
A  “concentração” da água é 55,5 M. Calcule a sua porcentagem de ionização.

15.6 Bases fracas e constantes de ionização básica
A ionização de bases fracas é tratada da mesma maneira que a ionização de áci­
dos fracos. Quando se dissolve amônia em água, ocorre a reação

NH3(o í) + H 2 0 (/) :^ ^ N H Í( íi9) +  OH“(a^)

A constante de equilíbrio é dada por:

O par isolado (cor vermelha) do átomo 
de nitrogênio é responsável pela basici- 
dade da amônia.

[NHÍ][OH~]
[NH3][H 20 ]

Comparando com a concentração total de água, vemos que poucas moléculas 
de água são consumidas nesta reação, portanto, podemos considerar [H2O] uma 
constante. Assim, escrevemos a constan te de ionização básica (Ki,), que é a 
constante de equilíbrio para a reação de ionização, como

Animação: 
Ionização básica

= K[U20]
[N H :][0 H~]

[NH3]

=  1,8 X 10"-'̂

A Tabela 15.4 apresenta algumas bases fracas comuns e as suas constantes de 
ionização. Note que a basicidade de todos estes compostos é atribuída ao par 
de elétrons isolado do átomo de nitrogênio. A capacidade deste par isolado de 
aceitar o íon torna estas substâncias bases de Brpnsted.

Para resolver problemas que envolvem bases fracas, seguimos o mesmo 
processo que usamos para ácidos fracos. A principal diferença é que calculamos 
primeiro [OH“], em vez de [H^]. O Exemplo 15.10 mostra esta abordagem.

Exemplo 15.10

Qual é o pH de uma solução de amônia 0,40 M?

Estratégia O processo aqui é semelhante ao utilizado para um ácido fraco (ver 
Exemplo 15.8). A partir da ionização da amônia, vemos que as espécies predominan­
tes em solução no equilíbrio são NH3, NHj e OH” . A concentração do íon hidrogê­
nio é muito pequena, como seria de se esperar para uma solução básica, por isso está 
presente como espécie minoritária. Ignoramos a ionização da água, como anterior­
mente. Fazemos um desenho para acompanhar a espécie em questão como segue:

Espécies predominantes 
no eciuiiíhrio

(Continua)
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Tabela 15.4 Constantes de ionização de algumas bases fracas e dos seus ácidos conjugados a 25°C

Nome da base Fórmula Estrutura Kb* Ácido conjugado

Etilamina

Cafeína

C2H5NH2 CH3—CH2—N—H

Metilamina CH^NH-,

CgHioN402

CH3—N—H 

H

H,C ^

I II > - H

I
CH3

5,6 X 10'

5,3 X 10‘

Amônia NH3
H—N—H

1
1 ,8  X 10"

1
H

Piridina C5H5N

< 0 "
1,7 X 10"

Anilina C6H5NH2

(O V r”
3,8 X 1 0 " ’

1

Ureia (NH2)2C0 0 1,5 X 1 0 " ’

C2H5NH3

4,4 X 10”  ̂ CH,NH.

C8HHN4O2

N H j

C5H5NH

C6H5NH3

HoNCONH.

1,8 X 10‘

2,3 X 10

0,19

- 1 1

5,6 X 10‘

5,9 X 10‘

2,6 X 10

0,67

- 5

H—N—C—N—H
I I

H H

* O átomo de nitrogênio contribui para a basicidade de cada composto com o seu par isolado. No caso da ureia, jfiTb pode ser associado a qualquer um 
dos seus átomos de nitrogênio.

(Continuação)

Resolução Continuamos de acordo com as seguintes etapas.
Etapa 1: As espécies predominantes em uma solução de amônia são NH3, NHJ e 

OH“ . Ignoramos a pequena contribuição da água para a concentração de 
OH".

Etapa 2: Sendo x a concentração dos íons NHJ e OH" em mol/L no equilíbrio, temos:

NH^iaq)  + H 20(/) NHt ( aq )  + OH~(aq)
Início (M): 0,40 0,00 0,00
Variação (M); —x_________________ +£_______ +x
Equilíbrio (M): 0,40 — x x x

Etapa 3: A  Tabela 15.4 fornece K^:

1,8 X 10"^ =

[NH^líOH"]
[NH3]

0,40 -  X
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Considerando a aproximação 0,40 — x «  0,40, obtemos

1,8 X 10"^
0,40

=  7,2 X 10~^
' 0,40 

M

Para testar a aproximação, escrevemos

X  100% = 0,68%
2,7 X 10"-'’ M

0,40 M

Portanto, a aproximação é válida.
Etapa 4: No equilíbrio, [OH“] = 2,7 X  10”  ̂M. Assim

pOH = - lo g  (2,7 X  10“'’) 
= 2,57

pH = 14,00 -  2,57 
= 11,43

Verificação Note que o pH calculado é básico, conforme esperado para uma solu­
ção de uma base fraca. Compare o pH calculado com o de uma solução de uma base 
forte 0,40 M, como KOH, para você se convencer da diferença entre uma base forte e 
uma base fraca.

Exercício Calcule o pH de uma solução de metilamina 0,26 M  (ver Tabela 15.4).

15.7 Relação entre as constantes de ionização de 
ácidos e as suas bases conjugadas

Uma relação importante entre a constante de ionização ácida e a constante de 
ionização da sua base conjugada é deduzida a seguir, usando o ácido acético 
como exemplo:

CH3COOH(fl^) H ^(fl^) +  CH 3COO~(fl^)

^  ^  [H^][CH3 C 0 0 ~]

" [CH 3 COOH ]

A base conjugada, CH3COO” , fornecida por uma solução de acetato de sódio 
(CH3COONa), reage com a água de acordo com a equação

CH 3COO"(fl^) +  H 20 (/) CH 3COOH(fl^) +  O H 2(fl^)

e podemos escrever a constante de ionização básica como

[C H 3C 00 H ][0H "]

[CHjCOO"]

O produto destas constantes de ionização é dado por

_  [H ^j[CH ^eee°] [CH;,eeeH][OH~]
“  [CH^Geetri ^  [CH^Geer]
= [H+][OH-]
=

A regra dos 5% (p. 682) também se aplica 
a bases.

Problema semelhante: 15.55.
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Este resultado inicialmente parece estranho, mas se adicionarmos as duas equa­
ções, vemos que a sua soma é a autoionização da água.

( 1) C H 3C O O H (a^) n ^ { a q )  +  CYÍ^COO~{aq)
(2 ) C H 3C O O " ( í2 ^) +  H 2 0 (/) C H 3C O O H ( a ^ )  +  0 \ T { a q )

(3 ) H 2 0 (/)  +  0 } T { a q )

Este exemplo ilustra uma das regras do equilíbrio químico: quando se adi­
cionam duas reações para dar uma terceira, a constante de equilíbrio da terceira 
reação é o produto das constantes de equilíbrio das duas reações adicionadas (ver 
Seção 14.2). Assim, para qualquer par ácido-base conjugado, verifica-se sempre

K,K^ = K^ (15.12)

Representar a Equação (15.12) como

K ,

gera uma conclusão importante: quanto mais forte for o ácido (maior o A'a), mais 
fraca é a base conjugada (mais baixo o AT̂) e vice-versa (ver Tabelas 15.3 e 15.4).

Usamos a Equação (15.12) para calcular o da base conjugada 
(CH3C0 0 ~) de CH3COOH como segue. Encontramos o valor de para 
CH3COOH na Tabela 15.3 e escrevemos

_ 1,0 X IQ-'**

1,8 X 10“  ̂
= 5,6 X 10"‘"

•  •
De cima para baixo: H2CO3, HCO3 e
c o f .

Revisão de conceitos
Considere os dois ácidos a seguir e as suas constantes de ionização:

HCOOH /fa = 1,7 X 10“'*
HCN /fa = 4,9 X 10^'"

Qual é a base conjugada (HCOO“ ou CN“) mais forte?

15.8 Ácidos dipróticos e polipróticos
O tratamento dos ácidos dipróticos e polipróticos é mais complicado do que o dos 
ácidos monopróticos porque estas substâncias podem ceder mais de um íon hidro­
gênio por molécula. Estes ácidos ionizam-se por etapas; isto é, perdem um próton 
de cada vez. Pode-se escrever uma expressão da constante de ionização para cada 
etapa da ionização. Consequentemente, muitas vezes é preciso usar duas ou mais 
expressões da constante de equilíbrio para calcular a concentração das espécies na 
solução ácida. Por exemplo, para o ácido carbônico, H2CO3, escrevemos

R.CO^iaq) n^(aq) + HCO3 (a^)

HC03~ (íí^)

[H ^][H C O n

[H2CO 3 ]

[H ^][C O Í-]
H ^ { a q )  + CO3 { a q )

[HCO3 ]
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Note que a base conjugada da primeira etapa da ionização é o ácido da segunda 
etapa da ionização.

A Tabela 15.5 na página 692 apresenta as constantes de ionização de vá­
rios ácidos dipróticos e de um ácido poliprótico. Para um dado ácido, a primeira 
constante de ionização é muito maior que a segunda constante de ionização e 
assim por diante. Esta tendência é razoável porque é muito mais fácil remover 
um íon de uma molécula neutra do que de um íon de carga negativa resul­
tante da molécula.

No Exemplo 15.11 calculamos as concentrações de equilíbrio de todas as 
espécies de um ácido diprótico em solução aquosa.

Exemplo 15.11

O ácido oxálico (H2C2O4) é uma substância venenosa usada principalmente como 
agente de branqueamento e de limpeza (por exemplo, para remover manchas das 
banheiras). Calcule as concentrações de todas as espécies presentes no equilíbrio de 
uma solução 0,10 M.

Estratégia Determinar as concentrações de equilíbrio das espécies de um ácido 
diprótico em solução aquosa é mais complicado do que para um ácido monoprótico. 
Seguimos o mesmo processo que usamos para um ácido monoprótico, para cada 
etapa, como no Exemplo 15.8. Note que a base conjugada da primeira etapa da ioni­
zação é o ácido da segunda etapa da ionização.

Resolução Procedemos de acordo com as etapas a seguir.
Etapa 1: As espécies predominantes em solução nesta etapa são o ácido não ioniza­

do, os íons e a base conjugada HC2O4 .
Etapa 2: Sendo x  a concentração dos íons e HC2O4 em mol/L no equilíbrio, te­

mos:

H 2 C 2 0 4 (íz^) H ^ ( a q )  +  U C o O J a q )

In ício  (M): 0,10  0,00 6,00
Variação ( M ) :  — x  + x  + x

Eq uilíb rio  (M): 0,10  -  x x x

Etapa 3: A Tabela 15.5 fornece:

K„. =
[H-^1[HC204~

[H2C2O4]

6,5 X 10'" =
0,10 -  X

Considerando a aproximação 0,10 — x «  0,10, obtemos

6,5 X 10“  ̂ =
0 ,1 0 - X  0,10

x̂  = 6,5 X 10- 3

X = 8,1 X 10“"M

Para testar a aproximação, escrevemos

8,1 X 10"  ̂M
0,10M

X 100% = 81

•
€ > •  •

h ,c a

(Continua)
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Tabela 15.5 Constantes de ionização de alguns ácidos dipróticos, de um ácido poliprótico e das suas bases conjugadas a 25°C

Nome do ácido Fórmula Estrutura Ka Base conjugada Kb

Ácido sulfúrico H2SO4 0
II

H—0 —S—0 —H
II
0

muito grande HSOí muito pequeno

íon Hidrogenossulfato HSO4 0
II

H—0 —S—0 “
II
0

1,3 X 10“ ^ SO j“ 7,7 X 10"^^

Ácido oxálico H2C2O4 0  0
II II

H—0 —C—C—0 —H

6,5 X 10"^ HCjOJ 1,5 X 10"^^

íon hidrogenoxalato HC2O4 0  0
II II

H—0 —C—C—0 “

6,1 X 10"^ C2OÍ- 1,6 X 10"^°

Ácido sulfuroso* H2SO3 0
II

H—0 —S—0 —H

1,3 X 10"^ HSOJ 7,7 X 10"^^

íon hidrogenossulfito HSO3 0
II

H—0 —S—O"

6,3 X 10"® SOÍ“ 1,6 X 10"^

Ácido carbônico H2CO3 0
II

H—0 —C—0 —H

4,2 X 10"^ HCOj” 2,4 X 10"®

íon hidrogenocarbonato HCO3 0
II

H—0 —C—0 “

4,8 X 10"^^ col~ 2,1 X 10"^

Ácido suljBídrico H2S H— S— H 9,5 X 10“ ® HS" 1,1 X 10"^
íon hidrogenossulfeto** HS" H— S" IX  10"^^ S^" 1 X 10^

Ácido fosfórico H2PO4 0
II

H—0 —P—0 —H
1

0
1

H

7,5 X 10"^ H2POJ 1,3 X 10"^^

íon di-hidrogenofosfato H2PO4 0
II

H—0 —P—0 “
1

0
1

H

6,2 X 10"® H p o r 1,6 X 10"^

íon hidrogenofosfato HPO4 0
II

H—0 —P—0 “
1

0 ”

4,8 X 10"^^ p o r 2,1 X 10"^

* Nunca se isolou H 2 SO3 , e ele só existe em quantidades ínfimas em solução aquosa de SO2 . O valor de î a refere-se ao processo S 0 2 ( g )  +  H2 0 (/) 
+ HS03~(a^).

** A constante de ionização de HS“ é muito baixa e difícil de medir. O valor aqui apresentado é apenas uma estimativa.
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(Continuação)

Certamente a aproximação não é válida. Portanto, temos de resolver a 
equação de segundo grau

jĉ  +  6,5 X 10“^jc -  6,5 X 10"^ =  0

O resultado é x  = 0,054M.
Etapa 4: Quando se atingiu o equilíbrio da primeira etapa da ionização, as concen­

trações são

[H^] = 0,054 M 
[HC2OJ] = 0,054 M
[H2C2O4] = (0,10 -  0,054) M = 0,046 M

A  seguir consideramos a segunda etapa da ionização.
Etapa 1: Nesta etapa, as espécies predominantes são HC2O4 que atua como ácido 

na segunda etapa da ionização, H'*' e a base conjugada C204~.
Etapa 2: Sendo y  a concentração dos íons e C20| “ em mol/L no equilíbrio, te­

mos

H C 2 0 4 (í7̂ ) H^(aq)  +  C 20l~(aq)
Início (M)- 0,054 0,054 0,00
Variação (M): —y +>’ +y
Equilíbrio (M): 0,054 -  3; 0,054 + j  >;

Etapa 3: A  Tabela 15.5 fornece

K..=

6,1 X 10"-'̂  =

[H^][C2o r j
[HC204~] 

(0,054 + y)(y)
(0,054 -  V)

Aplicando a aproximação 0,054 + 3; «  0,054 e 0,054 — 3; «  0,054, obte­
mos

(0,054) (y) 
(0,054)

= y = 6,1 X lO"-'̂ M

E testamos a aproximação.

6,1 X 10~^M 
0,054 M

X 100% = 0,11%

A aproximação é válida. 
Etapa 4: No equilíbrio.

[H2C2O4] = 0,046 M
[HC2O ;] =  (0,054 -  6,1 X 10"-' )̂ M  =  0,054 M  

[H ^] =  (0,054 +  6,1 X 10“ ^) M  =  0,054M  

[ C 2 0 l ~ ]  =  6,1 X K r ^ M  

[O H “ ] =  1,0 X 10"'V 0,054 =  1,9 X 10"'-^M

Exercício Calcule as concentrações de C2H2O4, HC2O4 , C204~ e íons em uma 
solução de ácido oxálico 0,20 M.

Problema semelhante: 15.66.
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Revisão de conceitos
Qual dos seguintes diagramas representa uma solução de ácido sulfúrico? 
Para simplificar, as moléculas de água foram omitidas.

= H2S04 ^  = HSO4 ^  = so r

+0II

•  »  • m  m #  #  •  

•

%
n  ^

(a) (b) (C)

O Exemplo 15.11 mostra que, para ácidos dipróticos, se pode­
mos supor que a concentração de íons resulta apenas da primeira etapa de 
ionização. Além disso, a concentração da base conjugada da segunda etapa da 
ionização é numericamente igual a

O ácido fosfórico (H3PO4) é um ácido poliprótico com três átomos de hi­
drogênio ionizáveis:

U^?0,(aq) ^  n \ a q )  + H ^ m i(a q )  K,, =  =  7,5 X IO"'

+  ,  [H^^KHPOri XH^POKa.?) ^  H U aq) +  U P O j- iaq )  K,^ =  ' " =  6,2 X IQ-*
LrÍ2rU4 J

, + 3 [H '"][PO ri n
H P O rW ) ^  H (aq) + P O t  (aq) " =  4,8 X 10-'^

[HPÜ4 J
H3P04

Vemos que o ácido fosfórico é um ácido poliprótico fraco e que as suas constan­
tes de ionização diminuem marcadamente na segunda e na terceira etapas. As­
sim, prevemos que, em uma solução que contenha ácido fosfórico, a concentra­
ção mais elevada seja a do ácido não ionizado e que as outras espécies presentes 
em concentrações significativas sejam apenas os íons e H2PO4 .

15.9 Estrutura molecular e força dos ácidos
A força de um ácido depende de vários fatores, como as propriedades do sol­
vente, a temperatura e, principalmente, a estrutura molecular do ácido. Quan­
do comparamos as forças de dois ácidos, podemos eliminar algumas variáveis 
considerando as suas propriedades no mesmo solvente e à mesma temperatura e 
concentração. Vamos abordar agora a estrutura dos ácidos.

Consideremos um certo ácido HX. A força do ácido é medida por sua ten­
dência em ionizar:

HX +  X “



Capítulo 15 ♦ Ácidos e bases 695

Tabela 15.6 Energias de ligação de haletos de hidrogênio e forças ácidas de ácidos 
halogenídricos

Ligação Energia da ligação (kJ/mol) Força do ácido

H—F 568,2 Fraca
H—Cl 431,9 Forte
H—Br 366,1 Forte
H—I 298,3 Forte

Dois fatores influenciam a ionização: um é a força da ligação H—X -  quanto 
mais forte a ligação, mais difícil é quebrá-la na molécula HX e, portanto, mais 
fraco é o ácido. O outro fator é a polaridade da ligação H—X. A diferença de 
eletronegatividades entre H e X resulta em uma ligação polar

Ô+ 8 -
H—X

Se a ligação for altamente polarizada, isto é, se houver um grande acúmulo de 
cargas positivas e negativas nos átomos H e X, HX terá tendência em se que­
brar em íons e X“ . Portanto, um elevado grau de polaridade caracteriza um 
ácido muito forte. A seguir vamos considerar alguns exemplos em que a força 
da ligação ou a polaridade da ligação desempenham um papel fundamental na 
determinação da força do ácido.

Ácidos halogenídricos
Os halogênios formam uma série de ácidos binários chamados de ácidos haloge­
nídricos (HF, HCl, HBr e HI). Qual dos fatores (força ou polaridade da ligação) 
determina a força dos ácidos binários desta série? Considere primeiro a força 
da ligação H—X em cada um destes ácidos. A Tabela 15.6 mostra que o HF 
tem a energia de ügação mais elevada dos quatro haletos de hidrogênio e fll 
tem a energia de ligação mais baixa. São necessários 568,2 kJ/mol para quebrar 
a ligação H—F e apenas 298,3 kJ/mol para quebrar a ligação H—I. Com base 
na energia de hgação, HI deveria ser o ácido mais forte porque seria mais fácil 
quebrar a ligação e formar os íons H^ e I“ . Em segundo lugar, considere a pola­
ridade da hgação H—X. Nesta série de ácidos, a polaridade da hgação diminui 
do HF para o HI porque F é o mais eletronegativo dos halogênios (ver Figura 
9.5). Então, com base na polaridade da hgação, HF deveria ser o ácido mais forte 
devido ao maior acúmulo de carga positiva e negativa nos átomos de H e de F. 
Assim, há dois fatores competindo para a força de ácidos binários. O fato de HI 
ser um ácido forte e HF um ácido fraco indica que a energia da ligação é o fator 
predominante na determinação da força ácida de ácidos binários. Nesta série de 
ácidos binários, quanto mais fraca for a ligação, mais forte é o ácido, de modo 
que a força dos ácidos aumenta assim:

HF HCl <  HBr <  HI

1 18

A força dos ácidos halogenídricos au­
menta de HF para HI.

Oxiácidos
Consideremos agora os oxiácidos. Os oxiácidos, como aprendemos no Capítulo Para rever a nomenclatura de ácidos 

2, contêm hidrogênio, oxigênio e outro elemento Z, que ocupa uma posição cen- morgâmcos, ver Seção 2.8 (p. 62). 

trai. A Figura 15.5 mostra as estruturas de Lewis de vários oxiácidos comuns.
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Figura 15.5 Estruturas de Lewis de 
alguns oxiácidos comuns. As cargas for­
mais foram omitidas para simplificar. X 1
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Ácido fosforoso Ácido fosfórico Ácido sulfúrico

Como se pode ver, estes ácidos são caracterizados pela presença de uma ou mais 
ligações O—H. O átomo central Z também pode ter outros grupos ligados a ele:

\
— Z — O— H
/

À medida que o número de oxidação de um 
átomo aumenta, a sua capacidade de atrair 
elétrons de uma ligação também aumenta.

Se Z for um elemento eletronegativo, ou estiver em um estado de oxidação 
elevado, atrairá elétrons, tomando a ligação Z—O mais covalente e a ligação
O—H mais polar. Consequentemente, a tendência para o hidrogênio ser doado 
como íon aumenta:

\  ô— ô-i- \  ,
— Z— O— H ----- > — Z— O " +

1 18

A força de oxiácidos contendo halogê- 
nios que têm o mesmo número de áto­
mos de O aumenta de baixo para cima.

Para comparar as suas forças, é conveniente dividir os oxiácidos em dois 
gmpos.

1. O xiácidos com  átom os centrais diferentes que são do mesmo grupo da  
Tabela Periódica e que têm o mesmo número de oxidação. Dentro deste 
grupo, a força do ácido aumenta com a eletronegatividade do átomo cen­
tral, conforme exemplificam HCIO;? e HBrO^:

:Ò: :Ò:
.. I .. .. I ..

H—O—Cl—O : H—O—Br—O :

Cl e Br têm o mesmo número de oxidação, +5. Contudo, como Cl é mais 
eletronegativo que Br, ele atrai mais o par de elétrons que compartilha 
com o oxigênio (no grupo Cl—O—H) do que o Br. Consequentemente, 
a ligação O—H é mais polar no ácido clórico do que no ácido brômico e 
ioniza-se mais facilmente. Assim, as forças ácidas relativas são

H C IO 3 >  H B r 03

2. O xiácidos que têm  o m esm o átom o central, m as núm eros d iferentes de  
grupos ligados. Neste grupo, a força do ácido aumenta à medida que 
o número de oxidação do átomo central aumenta. Considere os oxiáci­
dos de cloro representados na Figura 15.6. Nesta série, a capacidade do 
átomo de cloro atrair elétrons a partir do grupo O H  (tomando a ligação 
O—H mais polar) aumenta com o número de átomos de oxigênio ele- 
tronegativos ligados ao cloro. Assim, H C IO 4 é o ácido mais forte porque
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H— 0 — Cl: X 1
: 

0
 : 1

; 
n

 : T
: 

0
 :

Ácido hipocloroso (+1) Ácido cloroso (+3)

:0  :
1

:0  :1
X 1

: 0
 : 1

; n
- T : 0
 :

H— 0 — C l— 0  :11
:0  :

Ácido clórico (+5) Ácido perclórico (+7)

tem o maior número de átomos de oxigênio ligados ao cloro e a força do 
ácido diminui como segue:

HCIO4 >  HCIO3 >  HCIO2 >  HCIO

O Exemplo 15.12 compara as forças de ácidos com base nas suas estrutu­
ras moleculares.

Exemplo 15.12

Preveja as forças relativas dos oxiácidos em cada um dos seguintes grupos: (a)
HCIO, HBrO e HIO; (b) HNO3 e HNO2.

Estratégia Analise a estrutura molecular. Em (a), os dois ácidos têm estrutura 
semelhante, mas diferem apenas no átomo central (Cl, Br e I). Qual dos átomos cen­
trais é o mais eletronegativo? Em (b), os ácidos têm o mesmo átomo central (N), mas 
diferem no número de átomos de O. Qual é o número de oxidação de N em cada um 
destes dois ácidos?

Resolução (a) Estes ácidos têm a mesma estrutura e os halogênios têm todos o 
mesmo número de oxidação (+1). Como a eletronegatividade dirninui de Cl 
para 1, o átomo de Cl atrai o par de elétrons que partilha com o átomo de O. 
Consequentemente, a ligação O—H é a mais polar em HCIO e a menos polar 
em HIO. Portanto, a força do ácido diminui como segue:

HCIO >  HBrO >  HIO

(b) As estruturas de HNO3 e HNO2 estão representadas na Figura 15.5. Como o nú­
mero de oxidação do N é +5 em HNO3 e -1-3 em HNO2, HNO3 é um ácido mais 
forte que HNO2.

Exercício Qual dos seguintes ácidos é o mais fraco: HCIO2 ou HCIO3?

Ácidos carboxílicos
Até agora a discussão centrou-se em ácidos inorgânicos. Um grupo de ácidos 
orgânicos que também merece atenção é o dos ácidos carboxílicos, cujas estru­
turas de Lewis podem ser representadas por

:0 :
II ••

R—C—q —H

Figura 15.6 Estruturas de Lewis de 
oxiácidos de cloro. O número de oxida­
ção do átomo de Cl é apresentado entre 
parênteses. As cargas formais foram 
omitidas para simplificar. Repare que 
apesar de se escrever o ácido hipocloro- 
so como HCIO, o átomo de H está ligado 
ao átomo de O.

Problema semelhante: 15.70.
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Mapa de potencial eletrostático do íon 
acetato. A densidade eletrônica está ho- 
mogeneamente distribuída entre os dois 
átomos de O.

A palavra “hidrólise” deriva das palavras 
gregas hydro, que significa “água”, e lysis, 
que significa “separar”.

Na realidade, todos os íons positivos dão 
soluções ácidas em água.

onde R faz parte da molécula do ácido e a área sombreada representa o grupo 
carboxila, —COOH. A força dos ácidos carboxílicos depende da natureza do 
grupo R. Considere, por exemplo, o ácido acético e o ácido cloroacético:

H :0 :

H—C—C—Ò—H
I

H

ácido acético (K^ = 1,8 x 10"'̂ )

Cl :0 :
I II ••

H—C—C—O—H 

H
ácido cloroacético (K^ = 1,4 x 10“'̂ )

A presença do átomo de cloro eletronegativo no ácido cloroacético desvia a den­
sidade eletrônica para o grupo R, tomando a ligação O—H mais polar. Conse­
quentemente, há uma maior tendência para o ácido ionizar:

CH2C1COOH(í!9)i;^CH 2C1CO O “(íí9) + U^(aq)

A  base conjugada do ácido carboxílico, chamada de ânion carboxilato 
(RCOO“), pode apresentar ressonância:

: 0 :
II .•

R—C—O:' R—C = 0

Na hnguagem da teoria dos orbitais moleculares, atribuímos a estabilidade do 
ânion à sua capacidade de espalhar ou deslocalizar a densidade eletrônica por vá­
rios átomos. Quanto maior a extensão da deslocahzação eletrônica, mais estável 
é o ânion e maior é a tendência para o ácido se ionizar. Assim, o ácido benzoico 
(CôHsCOOH, — 6,5 X 10~^) é um ácido mais forte do que o ácido acético por­
que o anel de benzeno facilita a deslocahzação eletrônica, de modo que o ânion 
benzoato (CôHsCOO”) é mais estável do que o ânion acetato (CH3COO~).

15.10 Propriedades ácido-base dos sais
Um sal é um composto iônico formado pela reação entre um ácido e uma base, 
conforme definido na Seção 4.3. Os sais são eletróhtos fortes que se dissociam 
completamente em íons na água. O termo hidrólise salina descreve a reação de 
um ânion ou de um cátion de um sal, ou ambos, com a água. A hidróhse salina 
geralmente afeta o pH de uma solução.

Sais que originam soiuções neutras
Geralmente, os sais que contêm um íon de um metal alcahno ou um íon de um 
metal alcahno-terroso (exceto o Be^^) e a base conjugada de um ácido forte 
(por exemplo C P, Br“ e NO3 ) não sofrem hidróhse a um ponto considerável e 
supõe-se que as suas soluções sejam neutras. Por exemplo, quando NaN0 3 , um 
sal formado pela reação de NaOH com HNO3, se dissolve em água, ele dissocia- 
-se completamente como segue:

NaNOjCí) N-à*(aq) + NOj (aq)

O íon Na^ hidratado não doa nem aceita íons H^. O íon NO^ é a base conjugada 
do ácido forte HNO3 e não tem afinidade com os íons H^. Assim, uma solução 
que contenha íons Na^ e NO^ é neutra e tem pH de aproximadamente 7.

Sais que originam soluções básicas
A solução de um sal que resulta de uma base forte e de um ácido fraco é básica. 
Por exemplo, a dissociação do acetato de sódio (CH3COONa) em água é dada por

CHjCOONaíi) Na*(aq) + CH,COO~ (aq)
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O íon Na^ hidratado não tem propriedades ácidas nem básicas apreciáveis. 
O íon acetato CH3COO~, contudo, é a base conjugada de um ácido fraco, 
CH3COOH, e, portanto, tem afinidade com os íons H^. A reação de hidrólise 
é dada por

CH3COO“(fl^) + H2 0 (/) CH3COOH(fl^) + OW{aq)

Como esta reação produz íons OH“, a solução de acetato de sódio será básica. A 
constante de equilíbrio para esta reação de hidróbse é a mesma que a da expres­
são da constante de ionização básica para o CH3COO~ e, portanto, escrevemos 
(ver p. 689)

[CH3C00H][0H~]
[CH3C00“]

= 5,6 X 10'"*

Visto que cada íon CH3COO” que se hidrobsa produz um íon OH~, a concentra­
ção de OH~ no equilíbrio é a mesma que a de CH3COO~ que hidrobsa. Defini­
mos a porcentagem de hidrólise como

% de hidrólise
[CH3COO Ihidrolizado 

[CH3COO ] inicial
[ O H  lequilíbrio

X 100%

[CH3CO O '
X 100%

linicial

O Exemplo 15.13 ilustra um cálculo baseado na hidrólise do CH3COONa. 
Na resolução de problemas de hidrólise sabna, seguimos o mesmo procedimento 
que utibzamos para ácidos fracos e bases fracas.

Exemplo 15.13

Calcule O pH de uma solução de acetato de sódio (CHsCOONa) 0,15 M. Qual é a 
porcentagem de hidróbse?

Estratégia O que é um sal? Em solução, CHsCOONa dissocia-se completamente 
em íons Na"  ̂e CH3COO". O íon Na" ,̂ como vimos anteriormente, não reage com 
a água e não tem efeito no pH da solução. O íon CHsCOO” é a base conjugada do 
ácido fraco CH3COOH. Portanto, é de se esperar que ele reaja com a água até certo 
ponto para formar CH3COOH e OH “ , e a solução será básica.

Resolução
Etapa 1: Como começamos com uma solução de acetato de sódio 0,15 M, as con­

centrações dos íons também são 0,15 M depois da dissociação:

CH3COONa(fl^)-----> N-d~̂ (aq) + CH3COO~(aq)
Início (M): 0,15 0 0
Variação (M): -0 ,15___________ +0,15________+0,15
Equilíbrio (M): 0 0,15 0,15

Destes íons, apenas o íon acetato reagirá com a água

CH3COO"(íí^) + H20(/) CH3COOH(íí^) + OH~ (aq)

No equilíbrio, as espécies predominantes em solução são CH3COOH, 
CH3COO” e OH“ . A concentração dos íons é muito pequena, con­
forme esperado para uma solução básica e, por isso, é tratada como uma 
espécie minoritária. Ignoramos a ionização da água.

O mecanismo pelo qual íons metálicos 
produzem soluções ácidas é discutido na 
página 701.

(Continua)
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Problema semelhante: 15.81.

(Continuação)

Etapa 2: Seja x  a concentração de equilíbrio de CH3COOH e dos íons OH“ em 
mol/L, resumimos:

CH3COO“ (a^) + H20(/) CH3COOH(íẑ ) + OH~(aq) 
Início (M): 0,15 0,00 0,00
Variação (M): _____ —x __________ +jc
Equilíbrio (M): 0 , 1 5 - a: a:

Etapa 3: Da discussão anterior e da Tabela 15.3, escrevemos a constante de equilí­
brio de hidrólise, ou a constante de ionização básica, como

5 ,6  X 1 0 "*°

[CH3C00H][0H~]
[CH^CÕÕl
9

a:

0 ,1 5  -  X

Como é muito pequeno e a concentração inicial da base é grande, pode­
mos aplicar a aproximação 0 ,1 5  -  a:« ^ 0 ,1 5 :

5,6 X 10“ '^

jc =  9,2 X 10"^

0

0 ,1 5

M

Etapa 4: No equilíbrio:

[OH“] =  9,2 X 10“  ̂M 
pOH = -log  (9,2 X 10"^)

= 5,04
pH = 14,00 -  5,04 

= 8,96

Portanto, a solução é básica, conforme esperado. A porcentagem de hidró- 
lise é dada por

9,2 X 10"^ M
%  de hidrólise = ---- ------------ X 100%0,15 M

= 0,0061%

Verificação O resultado mostra que apenas uma pequena parte do ânion sofre hi­
drólise. Note que o cálculo da porcentagem de hidrólise tem a mesma forma que o 
teste de aproximação, que é válido neste caso.

Exercício Calcule o pH de uma solução de formiato de sódio (HCOONa) 0,24 M.

Sais que originam soiuções ácidas
Quando um sal derivado de um ácido forte, como HCl, e de uma base fraca, 
como N H 3, se dissolve em água, a solução toma-se ácida. Por exemplo, consi­
dere o processo

NH4C1(í ) NHj(íí^) + C\~(aq)

Como C F  é a base conjugada de um ácido forte, não tem afinidade para nem 
tendência para hidrolisar. O íon N H 4 é o ácido conjugado fraco da base fraca 
N H 3 que se ioniza como segue:

N H Í(fl^) +  H 2 0 ( / ) ^ = ^ N H 3(fl^) +  H3 0 ^(fl^)
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A1(H20)3+ + H2O ---- ► A1(0 H)(H20)2+ + H3O+

Figura 15.7 As seis moléculas de H2O envolvem 0 íon Al^”̂ de forma octaédrica. A atração entre o pequeno íon A P  e os pares de elétrons 
isolados dos átomos de oxigênio é tão grande que as ligações O—H na molécula de água ligada ao cátion metálico são enfraquecidas, per­
mitindo a doação de um próton (H"̂ ) a uma molécula de água que se aproxima. Esta hidrólise do cátion metálico torna a solução ácida.

ou simplesmente

N H Í(fl^) +  Yi^iaq)

Note que esta reação também representa a hidrólise do íon NH4 . Uma vez que 
são produzidos íons H^, o pH da solução diminui. A constante de equilíbrio (ou 
constante de ionização) para este processo é dada por:

Por coincidência, o valor numérico de do 
NH4 é o mesmo que o de do CHaCOO^.

e podemos calcular o pH de uma solução de cloreto de amônio seguindo o mes­
mo procedimento apresentado no Exemplo 15.13.

Em princípio, todos os íons metálicos reagem eom a água para produzir 
uma solução ácida. Contudo, como a hidrólise é mais intensa para os cátions 
metálicos pequenos e de cargas elevadas, como Al^^, Cr^^, Fe^^, Bi^ e Be^^, em 
geral desprezamos a interação um tanto fraca dos íons de metais alcahnos e da 
maior parte dos íons de metais alcalino-terrosos com a água. Quando o cloreto 
de alumínio (A IC I 3) se dissolve em água, os íons Al^^ assumem a forma hidrata­
da A1(H2 0 )ô̂  (Figura 15.7). Vamos considerar uma ügação entre o íon metálico 
e um átomo de oxigênio de uma das seis moléculas de água em:

H

[NHgJLH^J ^  ^  ^  1,0 X IQ- 
[NHj] “  /Th "  1,8 X 10"^

O íon Al^^ de carga positiva atrai a densidade eletrônica para si, aumentando a 
polaridade das hgações O—H. Consequentemente, os átomos de H têm maior 
tendência para ionizar do que os da molécula de água não envolvida na hidrata- 
ção. O processo de ionização resultante pode ser escrito como

A 1 ( H 2 0 ) 6 ^ ( a ^ )  +  H 2 0 ( / )  V A 1 ( 0 H ) ( H 2 0 ) 5 ^ (íZ^) +  H 3 0 ^ ( f l^ )  hidratado é um doador de prótons
e, portanto, um ácido de Bronsted nesta

ou simplesmente Al(H20)6'"(ag) AI(0H)(H20)r(a?) +
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A constante de equilíbrio para a hidrólise do cátion metálico é dada por

^  [A l(O H )(H .O )r][H -] ^  3 ^
[A K H zO )^]

Note que Al(OH) (H2 0 )5^ também pode ionizar-se

A1(0 H)(H2 0 )Í^ ( f l ^ ) ^ A l ( 0 H)2(H2 0 )í(fl^) + U^(aq)

e assim por adiante. Contudo, em geral é suficiente considerar apenas a primeira 
etapa da hidrólise.

A hidrólise é maior para os íons menores e de carga mais elevada porque 
um íon “compacto” de carga elevada é mais efetivo ao polarizar a ligação O—H, 
facihtando a ionização. É por isso que íons relativamente grandes de baixa car­
ga, como Na^ e K^, não sofrem hidróüse apreciável.

Saís em que tanto o cátion quanto o âníon se hídrolísam
Por enquanto consideramos sais em que só um íon sofre hidróüse. Nos sais de­
rivados de um ácido fraco e de uma base fraca, tanto o cátion quanto o ânion se 
hidrolisam. Contudo, uma solução que contenha esse sal será ácida, básica ou 
neutra conforme as forças relativas do ácido fraco e da base fraca. Uma vez que 
os cálculos matemáticos associados a este tipo de sistema são complexos, vamos 
focar em previsões qualitativas sobre estas soluções, com base nas seguintes 
orientações:

• > Se o ifb íio ânion for maior que o do cátion, então a solução 
deve ser básica porque o ânion se hidrolisará mais do que o cátion. No 
equilíbrio, haverá mais íons OH~ do que íons H^.

• <  ^a* Pslo contrário, se o do ânion for menor que o do cátion, 
então a solução deve ser ácida porque a hidróüse do cátion será maior que 
a hidróüse do ânion.

• Âb ~  A'a. Se Aa é aproximadamente igual a Ab, a solução será praticamente 
neutra.

A Tabela 15.7 resume o comportamento em solução aquosa dos sais discutidos 
nesta seção.

O Exemplo 15.14 ilustra como prever as propriedades ácido-base de solu­
ções de sais.

Tabela 15.7 Propriedades ácido-base dos sais

Tipo de sal Exemplos
íons que sofrem 
hidrólise pH da solução

Cátion de base forte; ânion de ácido forte NaCl, Kl, KNO3, RbBr, BaCl2 Nenhum « 7
Cátion de base forte; ânion de ácido fraco CHaCOONa, KNO2 Ânion > 7
Cátion de base fraca; ânion de ácido forte NH4CI, NH4NO3 Cátion < 7
Cátion de base fraca; ânion de ácido fi-aco NH4NO2, CH3COONH4, 

NH4CN
Ânion e cátion <  7 se Ab <  Aa 

« 7 seA b « A a  
>  7 se Ab >  Aa

Cátion pequeno com carga elevada; ânion de ácido forte AICI3, Fe(N03)3 Cátion hidratado < 7

Note que AI(OH)6^ é um ácido quase tão 
forte como CH3COOH.
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Exemplo 15.14

Preveja se as seguintes soluções serão ácidas, básicas ou quase neutras: (a) NH4I, (b) 
NaN02, (c) FeCls, (d) NH4F.

Estratégia Para decidir se um ácido vai sofrer hidrólise ou não, faça as seguintes 
perguntas: o cátion é um íon metálico de carga elevada ou um íon amônio? O ânion 
é a base conjugada de um ácido fraco? Se a resposta for sim a qualquer uma das per­
guntas, então ocorrerá hidrólise. Nos casos em que tanto o cátion como o ânion rea­
gem com a água, o pH da solução dependerá dos valores relativos de para o cátion 
e de para o ânion (ver Tabela 15.7).

Resolução Primeiro separamos o sal no cátion e no ânion que o compõem e depois 
examinamos a possível reação de cada íon com a água.

(a) O cátion é N H j, que hidrolisará para dar NH3 e O ânion 1“ é a base conju­
gada do ácido forte HI. Portanto, 1“ não hidrolisará e a solução será ácida.

(b) O cátion Na'^ não hidrolisa. O íon NO2 é a base conjugada do ácido fraco HNO2 
e hidrolisará formando HNO2 e OH“ . A solução será básica.

(c) Fe^''’ é um íon metálico pequeno e de carga elevada e hidrohsa para dar íons 
O c r  não hidrolisa. Consequentemente, a solução será ácida.

(d) Ambos os íons NHJ e F~ hidrolisarão. As Tabelas 15.3 e 15.4 indicam que o 
do NHJ (5,6 X 10“ °̂) é maior do que o para F“ (1,4 X 10“ ^̂ ). Portanto, a 
solução será ácida.

Exercício Preveja se as seguintes soluções são ácidas, básicas ou quase neutras: (a) 
LÍCIO4, (b) Na3P04, (c) Bí(N03)3, (d) NH4CN.

Revisão de conceitos
Os diagramas apresentados a seguir representam soluções de três sais: 
NaX (X = A, B ou C). (a) Que X“ tem o ácido conjugado mais fraco? (b) 
Coloque os três ânions X~ em ordem crescente de suas forças básicas. O 
íon Na^ e as moléculas de água foram omitidos para simplificar.

^  =  HA, HB,

NaA

HC ^  =  A “,B “,o u C ^  =  OH"

ám

NaC

Finalmente, notamos que alguns ânions podem atuar como ácidos ou como 
bases. Por exemplo, o íon bicarbonato (HCO^) pode se ionizar ou hidrolisar 
como segue (ver Tabela 15.5):

HCO3 (09) +  H20(0 + C Ó t(aq) = 4,8 X 10“ "
HCO^(a^) + H2 0 (0  UzCOsiaq) + On~(aq) K̂ , = 2,4 X 10“*

Como Xb >  Xa, prevemos que a reação de hidrólise predomine sobre o processo de 
ionização. Portanto, uma solução de bicarbonato de sódio (NaHC03) será básica.

Problemas semelhantes: 15.77,15.78.
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15.11 Propriedades ácido-base dos óxidos e hidróxidos
Como vimos no Capítulo 8, os óxidos podem ser classificados como ácidos, bá­
sicos ou anfóteros. A nossa discussão de reações ácido-base ficaria incompleta 
se não examinássemos as propriedades destes compostos.

A Figura 15.8 mostra as fórmulas de alguns óxidos dos elementos re­
presentativos nos seus estados de oxidação mais elevados. Note que todos 
os óxidos de metais alcalinos e de metais alcalino-terrosos, com exceção do 
BeO, são básicos. O óxido de beiílio e vários óxidos metálicos dos grupos 13 
e 14 são anfóteros. Os óxidos não metálicos em que o número de oxidação 
do elemento representativo é elevado são ácidos (por exemplo, N2O5, S O 3 e 
C I 2O 7) , mas aqueles em que o número de oxidação do elemento representa­
tivo é baixo (por exemplo, C O  e NO) não têm propriedades ácidas mensu­
ráveis. Não são conhecidos óxidos não metálicos que tenham propriedades 
básicas.

Os óxidos metálicos básicos reagem com a água para dar hidróxidos 
metáhcos:

Abordamos as causas e os efeitos da 
chuva ácida no Capítulo 20.

NajOís) 2NaOH(a,j)
BaO(s) Ba(OH)2(a<7)

As reações entre óxidos ácidos e água são como segue:

CO2(s0 + H20(/) ^  H2C03(^./)

S0 3 (g) +  H 2 0 (/) ^  H 2SO ,(aq)

N205(g) +  H2 0 (/) ^  2H N 03(^^)

P 40 ,o(5) +  6H2 0 (/) AW^^O^iaq)

Cl20 v(/) +  H2 0 (/) m C \0 ^ { a q )

A reação entre CO2 e H2O explica por que a água pura exposta ao ar (que contém 
CO2) atinge, gradualmente, um pH de cerca de 5,5 (Figura 15.9). A reação entre 
SO3 e H2O é a principal responsável pela chuva ácida (Figura 15.10).

1 Óxido básico
18

2 Óxido ácido
13 14 15 16 17

LÍ2 0 BeO

3

Óxido anfótero

8 9 10
5 6 7 1---------- ----------1 11 12

B2O3 CO2 N2O5 OF2

NajO MgO
4

Ala0 3 SÍO2 P4O10 SO3 CI2O7

KjO CaO Ga2 0 3 Ge02 AS2 O5 Se0 3 Br2 0 7

Rb20 SrO ID2 0 3 Sn02 Sb2 0 s Te0 3 I2 O7

CS2O BaO TI2O3 Pb02 BÍ2 O5 P0 O3 At2 0 7

Figura 15.8 Óxidos dos elementos representativos nos seus estados de oxidação mais elevados.
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Reações entre óxidos ácidos e bases e entre óxidos básicos e ácidos asse­
melham-se a reações ácido-base normais na medida em que os produtos são um 
sal e água:

C02Íg) + 2NaOH(flí7)-----> Nã2C02Íaq) + H20(/)
óxido ácido base sal água

BaO(.v) + 2 HN0 3 (fl^)-----  ̂Ba(N0 3 )2(«^) + H2 0 (/)
óxido básico ácido sal água

De acordo com a Figura 15.8, o óxido de alumínio (AI2O3) é anfótero e 
pode atuar como óxido ácido ou óxido básico conforme as condições da reação. 
Por exemplo, AI2O3 atua como base com o ácido clorídrico, produzindo um sal 
(A I C I 3) e água:

Al203(5) + 6HCl(fl^)----->2AlCl3(fl^) + 3H20(/)

e como ácido com hidróxido de sódio:

Al203(5) + 2NaOH(fl^)-----> 2 NaA10 2(fl^) + H2O (/)

Alguns óxidos de metais de transição, em que o metal tem um número de 
oxidação elevado, atuam como óxidos ácidos. Dois exemplos conhecidos são o 
óxido de manganês (VII) (Mn207) e o óxido de crômio (VI) (Cr0 3 ), que reagem 
ambos com a água para produzir ácidos:

M n 2 0 7 (/) +  H 2 0 ( / ) ------> l U M n O ^ i a q )
ácido permangânico

Cr03(5) +  H2 0 ( / ) ----- > VÍ2CxO^{aq)
ácido crômico

Hidróxidos básicos e anfóteros
Vimos que os hidróxidos dos metais alcahnos e alcalino-terrosos [exceto o 
Be(OH)2] têm propriedades básicas. Os seguintes hidróxidos têm propriedades 
anfóteras: Be(OH)2, Al(OH)3, Sn(OH)2, Pb(OH)2, Cr(OH)3, Cu(OH)2, Zn(OH)2

Figure 15.9 (Esquerda) Um béquer 
com água ao qual foram adicionadas 
algumas gotas do indicador azul de 
bromotimol. (Direita) À medida que se 
adiciona gelo seco à água, o CO2 reage 
e forma ácido carbônico, o que torna a 
solução ácida e muda a cor de azul para 
amarelo.

Figura 15.10 Uma floresta danificada 
pela chuva ácida.

Quanto mais elevado for o número de 
oxidação do metal, mais covalente é o 
composto; quanto mais baixo for o número 
de oxidação, mais iônico é o composto.
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e Cd(OH)2. Por exemplo, o hidróxido de alumínio reage tanto com ácidos quan­
to com bases:

A I(O H )3(s ) +  3H *(aq) ----- > ( a q )  + SH jO Í/)

AI(OH)3(.í ) + O n ~ ( a q )  Al(OH)í(a<7)

Todos os hidróxidos anfóteros são insolúveis.
É interessante verificar que o hidróxido de berílio, tal como o hidróxido de 

alumínio, é anfótero:

B e(O H )2( i)  +  m \ a q )  ----- > h ê *  ( a q )  + IH jO ÍO

B e(O H )2( i)  +  2 0 H “ (a^ ) B e(O H )r(a< ?)

Trata-se de outro exemplo de relação diagonal entre o berílio e o alumínio (ver 
p. 350).

15.12 Ácidos e bases de Lewis
Até agora discutimos propriedades ácido-base em termos da teoria de Brpnsted, 
a qual defende que uma substância tem de aceitar prótons para ser considerada 
uma base. Assim, por esta definição, o íon hidróxido e a amônia são bases:

+ ■ : O—H 

H

+  : N — H ----- >
I

H

> H—O—H 

H
I

H—N—H
I

H

Os ácidos de Lewis são deficientes em 
elétrons (cátions) ou o átomo central tem 
um orbital de valência vazio.

Figura 15.11 Uma reação ácido-base 
de Lewis envolvendo BF3 e NH3.

Forma-se sempre uma ligação covalente 
coordenada (ver p. 395) em uma reação 
ácido-base de Lewis.

Em cada caso, o átomo ao qual o próton vai se ligar possui pelo menos um par 
de elétrons não compartilhado. Esta propriedade característica de OH“, N H 3 
e outras bases de Brpnsted sugere uma definição mais geral de ácidos e bases.

Em 1932, o químico norte-americano G. N. Lewis formulou essa defi­
nição. Ele estabeleceu aquilo que agora chamamos de base de L ew is  como 
um a substância  que pode doar um p a r  de elétrons. Um ácido de L ew is é uma  
substância que pode aceitar um  p a r  de elétrons. Por exemplo, na protonação 
da amônia, N H 3 atua como base de Lewis porque cede um par de elétrons ao 
próton H^, que atua como ácido de Lewis ao aceitar o par de elétrons. Uma 
reação ácido-base de Lewis é, portanto, uma reação que envolve a doação de 
um par de elétrons de uma espécie para outra. Esta reação não produz um sal 
e água.

O significado do conceito de Lewis é mais geral que outras definições. As 
reações ácido-base de Lewis incluem muitas reações que não envolvem ácidos 
de Brpnsted. Considere, por exemplo, a reação entre trifluoreto de boro (BF3) e 
amônia para formar um aduto (Figura 15.11):

F
I

F—B
I
F

ácido

H
I

N—H
I

H
base

F H
I I

^  F—B—N—H
I I
F H

Na Seção 10.4 vimos que o átomo de B em B F 3 tem hibridização sp^. O orbital 
vazio 2p^ não hibridizado aceita o par de elétrons de N H 3. Assim, B F 3 funcio-
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na como ácido, de acordo com a definição de Lewis, apesar de não conter um 
próton ionizável. Note que se forma uma ligação covalente coordenada entre os 
átomos de B e de N, como acontece em todas as reações ácido-base de Lewis.

Outro ácido de Lewis que contém boro é o ácido bórico. O ácido bórico 
(um ácido fraco usado como colírio) é um oxiácido com a seguinte estrutura:

H
I

: 0 :

H—Ò—B—Ò—H
H3BO3

O ácido bórico não se ioniza em água para dar o íon H^. A sua reação com a 
água é

B(O H )3 (fl^) +  H 2 0 (/) B (0 H ) 4  {aq) +  n^{aq)

Nesta reação ácido-base de Lewis, o ácido bórico aceita um par de elétrons do 
íon hidróxido que é derivado da molécula de H2O.

A hidratação do dióxido de carbono para produzir ácido carbônico é

C0 2 (g) +  H20(0  ^  H2C03(fl^)

e pode ser entendida, no contexto de Lewis, da seguinte maneira: a primeira eta­
pa envolve a doação de um par de elétrons isolado do átomo de oxigênio de H2O 
para o átomo de carbono do CO2. Fica vago um orbital do átomo de C, que pode 
aceitar o par isolado ao remover o par de elétrons da ligação pi de C—O. Estes 
desvios de elétrons são indicados pelas setas curvas.

: Ò : “
IH—o —C

I II
H : 0 :

Portanto, H2O é uma base de Lewis e CO2 é um ácido de Lewis. Em seguida, um 
próton é transferido para o átomo de O com carga negativa para formar H2CO3.

H—Ò:
I .. I

H—o —C - — > : O—C
I II I II

H : 0 :  H :Q :

Outros exemplos de reações ácido-base de Lewis são

A g ^ a q )  +  IN H ^iaq)  ^  Ag(NH 3)J(^^) 
ácido base

+  A\~(aq) C á\l~{aq) 
ácido base

NÍ(5) +  4CO(g) ^ N Í ( C 0 ) 4 ( ^ )  
ácido base

É importante notar que a hidratação de íons de metal em solução é em si 
mesma uma reação ácido-base de Lewis (ver Figura 15.7). Portanto, quando o 
sulfato de cobre(II) (C U S O 4 ) se dissolve em água, cada íon Cu^^ é associado a 
seis moléculas de água como Cu(H2 0 )6^. Neste caso, o íon Cu^^ age como o 
ácido e as moléculas de água, como a base.



Antiácidos e o balanço de pH no estômago
Um adulto médio produz cerca de 2 a 3 L de suco gástrico por 
dia. O suco gástrico é um fluido digestivo ácido produzido 
pelas glândulas da membrana mucosa que reveste o estômago 
e contém ácido clorídrico, entre outras substâncias. O pH do 
suco gástrico é cerca de 1,5, o que corresponde a uma concen­
tração de ácido clorídrico de 0,03 M -  concentração suficien­
temente forte para dissolver zinco metálico! Qual é o objetivo 
deste meio de acidez elevada? De onde provêm os íons 
O que acontece quando há excesso de íons no estômago?

Está representado aqui um diagrama simplificado do 
estômago. O revestimento interior é formado por células pa- 
rietais, que se fundem para formar junções firmes. O interior 
das células está protegido da vizinhança pelas membranas ce­
lulares. Estas membranas permitem a passagem de água e de 
moléculas neutras do estômago, mas geralmente bloqueiam 
o movimento de íons, como H'^, Na^, e C F . Os íons 
resultam do ácido carbônico (H2CO3) formado por hidratação 
do CO2, um produto final do metabolismo:

C O jig )  +  H .O ÍO  H 2 C 0 3 ( í /^ )
H2C03(fl^) V H^(í/í/) + HCOJ(«^)

Estas reações ocorrem no plasma sanguíneo que banha as cé­
lulas da mucosa. Os íons movem-se através da membrana 
para o interior do estômago por um processo conhecido como 
transporte ativo. (Os processos de transporte ativo são ajuda­
dos por enzimas). Um número igual de íons Cl“ também se 
move do plasma sanguíneo para o estômago a fim de manter 
a eletroneutralidade. Uma vez no estômago, a maioria destes 
íons não pode difundir outra vez, regressando para o plasma 
sanguíneo através das membranas celulares.

O objetivo da elevada acidez no estômago é digerir os 
alimentos e ativar certas enzimas digestivas. Comer estimula 
a secreção de íons Uma pequena fração destes íons nor­
malmente é reabsorvida pela mucosa, provocando pequenas 
hemorragias. Cerca de um milhão de células são vertidas por 
minuto por esse revestimento e o conteúdo do estômago é 
completamente renovado de três em três dias, aproximada­
mente. Contudo, se o conteúdo ácido é excessivamente ele­
vado, 0 constante fluxo de íons através da membrana de

Alimento

Plasma
sanguíneo

Membrana 
da mucosa

HC\(aq)

Para os intestinos

Plasma sanguíneo

Cl (transporte ativo) 

Diagrama simplificado do estômago humano.

regresso para o plasma sanguíneo pode provocar contrações 
musculares, dores, inchaço, inflamação e perda de sangue.

Uma maneira de reduzir temporariamente a concentra­
ção de íons no estômago é tomar antiácidos. A principal 
função dos antiácidos é neutralizar o excesso de HCl no suco 
gástrico. O quadro na página 709 apresenta os ingredientes ati­
vos de alguns antiácidos comuns. As reações pelas quais estes 
antiácidos neutralizam o ácido do estômago são as seguintes:

NaHC0 3(«<7) + HCliaq) ----- >
NaCKr/^) + H20 (/) + CO.ig)

CaC0 3 (í)  +  IH C H a q )  ------ > C a C U ia q )  4- H^Oí/) +  C 0 2 (^)
MgC03(.v) + 2HCl(fl^) ----->

MgCUffl^) + H20 (/) + C02(g)
Mg(OH)2(i) + 2HCl(í/^) -----> MgC\2Íaq) + 2H20(/)
Al(0H)2NaC03(.ç) + 4HC1(í7<7) ----- >

MCliiaq) + NaCKíz^) + 3H20(/) + COjig)
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Quando um comprimido de Alka-Seltzer se dissolve na água, 
os íons de carbonato ali presentes reagem com o componente 
ácido, produzindo o gás dióxido de carbono.

Algumas composições comerciais comuns de antiácidos
Nome comercial Ingredientes ativos

Alka-2 Carbonato de cálcio
Alka-Seltzer Aspirina, bicarbonato de sódio, áci­

do cítrico
Buíferin Aspirina, carbonato de magnésio, 

ghcinato de alumínio
Aspirina tamponada Aspirina, carbonato de magnésio, 

gUcina-hidróxido de alumínio
Leite de magnésia Hidróxido de magnésio
Konpensan Di-hidroxicarbonato de alumínio e 

sódio
Tums Carbonato de cálcio

O CO2 liberado pela maioria destas reações aumenta a pressão 
do gás no estômago, fazendo a pessoa arrotar. A efervescência 
quando se dissolve uma pastilha de Alka-Seltzer em água se 
deve ao dióxido de carbono liberado pela reação entre o ácido 
cítrico e o bicarbonato de sódio:

C 4 H 7 0 5 ( C 0 0 H ) ( f l^ )  4- N a H C 0 3 ( í í ^ ) ------- >

ácido cítrico

C4H705C0 0 Na(<2̂ ) + H20(/) + C02(g)
citrato de sódio

Esta ação ajuda a dispersar os ingredientes e até intensifica o 
sabor da solução.

A mucosa do estômago também é prejudicada pela ação 
da aspirina, cujo nome químico é ácido acetilsalicílico. A pró­
pria aspirina é um ácido moderadamente fraco:

O O
ácido acetilsalicílico íon acetilsalicilato

Na presença de elevada concentração de íons H'*' no estô­
mago, este ácido permanece principalmente não ionizado. 
Uma molécula relativamente apoiar, o ácido acetilsalicílico 
tem a capacidade de penetrar nas membranas que também 
são constituídas por moléculas apoiares. Contudo, dentro 
da membrana há muitas pequenas cavidades e quando uma 
molécula de ácido acetilsalicílico penetra em uma delas, 
ioniza-se em e íons acetilsalicilato. Estas espécies iô- 
nicas ficam presas na região interna da membrana. O au­
mento de íons produzido deste modo enfraquece a estrutura 
da membrana e finalmente causa sangramento. Perdem-se 
habitualmente cerca de 2 mL de sangue a cada comprimido 
de aspirina que se toma, quantidade essa que é em geral con­
siderada inofensiva. Contudo, a ação da aspirina pode resul­
tar em hemorragias graves em certas pessoas. É interessante 
notar que a presença de álcool toma o ácido acetilsalicílico 
ainda mais solúvel na membrana, aumentando a possibilida­
de de sangramento.
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Embora a definição de Lewis de ácidos e bases tenha mais significado 
por sua generalidade, normalmente falamos em “ácido” e “base” em termos da 
definição de Brpnsted. O termo “ácido de Lewis” é geralmente reservado para 
substâncias que podem aceitar um par de elétrons mas não contêm átomos de 
hidrogênio ionizáveis.

O Exemplo 15.15 classifica ácidos de Lewis e bases de Lewis.

Quais são as cargas formais em Al e em O 
no produto?

Problema semelhante: 15.94.

Exemplo 15.15
Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis em cada uma das seguintes reações:
(a) C 2H 5O C 2H 5 + A IC I3 (C2H5)20AlCl3
(b) \ig^*(aq) + 4CN-(aç) ^  H g(C N )r (aq)

Estratégia Nas reações ácido-base de Lewis, o ácido é geralmente um cátion ou 
uma molécula deficiente em elétrons, enquanto a base é um ânion ou uma molé­
cula contendo um átomo com pares isolados, (a) Desenhe a estrutura molecular de 
C 2H 5O C 2H5 . Qual é o estado de hibridização de Al em A IC I3 ? (b) Qual dos íons tem 
probabilidade de ser um receptor de elétrons? Um doador de elétrons?

Resolução (a) O Al tem hibridização sp^ em A IC I3 com um orbital 2p^ vazio. É  

deficiente em elétrons, compartilhando apenas 6 elétrons. Portanto, o átomo de 
Al tem tendência a ganhar dois elétrons para completar o seu octeto. Esta pro­
priedade toma o A IC I3 um ácido de Lewis. Por outro lado, os pares isolados do 
átomo de oxigênio do C2H5OC2H5 fazem do composto uma base de Lewis:

C H iC H j  

\

C H f H i í  \ a .

(b) Aqui os íons Hĝ '*' aceitam quatro pares de elétrons dos íons CN“ . Portanto, 
Hg '̂  ̂ é o ácido de Lewis e CN“ é a base de Lewis.

Exercício Identifique o ácido de Lewis e a base de Lewis na reação 

{aq) +  6NH3(íz^)^=^Co(NH3) r  {aq)

C H í CM2  o t  

C H iC M / c /  V

Equações-chave
K^ = (15.3)

pH = - lo g  [H^] (15.4)

[H^] = 10"P« (15.5)

pOH = - lo g  [OH-] (15.7)

[OH“] = IQ-POH (15.8)

pH + pOH = 14,00 (15.9)

porcentagem de ionização =

Constante do produto iônico da água.

Definição de pH de uma solução.

Cálculo da concentração do íon H"*" a partir do pH. 

Definição de pOH de uma solução.

Cálculo da concentração do íon OH“ a partir do pOH.

Outra forma da Equação (15.3).

concentração do ácido ionizado no equilíbrio
------------ ^---------- ,  . . . , ,  . ---------  X 100%concentração inicial do acido

(15.11)

(15.12) Relação entre constantes de ionização ácida e básica de um par ácido-base conjugado.
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Resumo de fatos e conceitos
1. Os ácidos de Br0nsted cedem prótons e as bases de Brpns- 

ted aceitam prótons. Estas são as definições normalmente 
atribuídas aos termos ácido e base.

2. A acidez de uma solução aquosa é expressa pelo valor do 
seu pH, definido como o logaritmo da concentração do íon 
hidrogênio (em mol/L) com sinal negativo.

3. A 25°C, uma solução ácida tem pH <  7, uma solução bási­
ca tem pH >  7 e uma solução neutra tem pH = 7.

4. Os ácidos H C IO 4 , HI, HBr, H C l ,  H 2 S O 4  (primeira etapa da 
ionização) e H N O 3  são classificados como ácidos fortes em 
solução aquosa. Bases fortes em solução aquosa incluem 
hidróxidos de metais alcalinos e alcalino-terrosos (exceto 
berílio).

5. A constante de ionização ácida aumenta com a força do 
ácido. Analogamente, Ky, exprime a força das bases.

6 . A porcentagem de ionização é outra medida da força dos 
ácidos. Quanto mais diluída for a solução de um ácido fra­
co, maior é a porcentagem de ionização do ácido.

7. O produto da constante de ionização de um ácido e da cons­
tante de ionização da sua base conjugada é igual à constan­
te do produto iônico da água.

8. As forças relativas dos ácidos podem ser explicadas quali­
tativamente em termos das suas estruturas moleculares.

9. Os sais em geral são eletrólitos fortes e dissociam-se com­
pletamente em íons em solução. A reação destes íons com a 
água, chamada hidrólise salina, pode produzir soluções áci­
das ou básicas. Na hidrólise salina, as bases conjugadas de 
ácidos fracos dão soluções básicas e os ácidos conjugados 
de bases fracas dão soluções ácidas.

10. íons de metais pequenos e de carga elevada, como Al̂ "̂  e 
Fê " ,̂ hidrolisam-se formando soluções ácidas.

11. Os óxidos podem ser classificados como ácidos, básicos 
ou anfóteros. Os hidróxidos de metais são básicos ou 
anfóteros.

12. Os ácidos de Lewis aceitam pares de elétrons e as bases de 
Lewis cedem pares de elétrons. O termo “ácido de Lewis” 
é geralmente reservado para substâncias que podem aceitar 
pares de elétrons mas não contêm átomos de hidrogênio 
ionizáveis.

Palavras-chave
Ácido de Lewis, p. 706 
Ácido forte, p. 675 
Ácido fraco, p. 676 
Base de Lewis, p. 706 
Base forte, p. 676

Base fraca, p. 677 
Constante de ionização ácida 

(ATa), p. 680
Constante de ionização básica 

(ATbXp. 687

Constante do produto iônico, 
p. 671

Hidróhse salina, p. 698 
Par ácido-base conjugado, 

p. 669

Porcentagem de ionização,
p. 686

pH, p. 672

Questões e problemas*
Ácidos e bases de Brdnsted
Q uestões de revisão

15.1 Defina ácidos e bases de Brpnsted. Dê um exemplo de 
um par conjugado em uma reação ácido-base.

15.2 Para uma espécie atuar como base de Brpnsted, um dos 
seus átomos deve possuir um par de elétrons isolado. 
Por quê?

Problemas
15.3 Classifique cada uma das seguintes espécies como áci­

do ou base de Brpnsted ou ambos: (a) H2O, (b) OH“,
(c) HsO^, (d) NH3, (e) NH4̂  (f) NH2", (g) N03“ , (h) 
COi", (i) HBr, (j) HCN.

15.4 Escreva as fórmulas das bases conjugadas dos seguin­
tes ácidos: (a) HNO2, (b) H2SO4, (c) H2S, (d) HCN, (e) 
HCOOH (ácido fórmico).

* Se nada se disser em contrário, considera-se a temperatura de 25°C.

15.5 Identifique os pares ácido-base conjugados em cada 
uma das seguintes reações:
(a) C H 3C O O "  + H C N  C H 3C O O H  + C N "

(b) HCOJ + HCOJ H2CO3 + COl~
(c) H2PO 4  + N H 3 H P O r  + N H j

(d) HCIO + CH3NH2^ ^  CH3NHÍ + CIO"
(e) COl~ + H2O HCOJ + OH ■

15.6 Escreva as fórmulas dos ácidos conjugados de cada 
uma das seguintes bases: (a) HS", (b) H C O J, (c) C O 3 " ,
(d) H2PO4-, (e) HPO |-, (f) PO |-, (g) HSOí, (h) SOj",
(i)SO Í-.

15.7 O ácido oxálico (H2C2O4) tem a seguinte estrutura:

0 = C — OH
I

0 = C — OH

Uma solução de ácido oxálico contém as seguintes 
espécies em várias concentrações: H2C2O4, HC2O4 , 
C2OI" e H^. (a) Desenhe estruturas de Lewis de 
HC2O4 e C204~. (b) Das quatro espécies anteriores.
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quais podem atuar somente como ácidos? E somente 
como bases? E tanto como ácidos quanto como bases?

15.8 Escreva as fórmulas da base conjugada de cada um dos 
seguintes ácidos: (a) CH2CICOOH, (b) HIO4, (c) H3PO4,
(d) H2PO4 , (e) H P O r, (f) H2SO4, (g) HSO4 , (h), HIO3,
(i) HSOJ, G) NHÍ, (k) H2S, (1) HS ", (m) HCIO.

Propriedades ácído-base da água
Questões de revisão

15.9 Qual é a constante do produto iônico da água?
15 .10  Escreva uma equação que relacione [H'*’] com [OH ~] 

em solução a 25°C.
1 5 .1 1  A constante do produto iônico da água é 1,0 X 10 a 

25°C e 3,8 X 10"^^ a 40°C. A reação direta

H20(0 n^(aq) +  Otí.~(aq) 

será endotérmica ou exotérmica?

pH -  uma medida de acidez
Questões de revisão

15 .12  Defina pH. Por que os químicos geralmente preferem 
discutir a acidez de uma solução em termos do pH e 
não da concentração do íon hidrogênio, [H^l?

15 .13  O pH de uma solução é 6,7. É possível concluir que a 
solução é ácida apenas com este dado? Se a resposta for 
não, que informações você precisaria? O pH de uma 
solução pode ser zero ou negativo? Se a resposta for 
sim, dê exemplos.

15 .14  Defina pOH. Escreva a equação que relaciona o pH 
com o pOH.

Problemas
15 .15  Calcule a concentração de íons OH " em uma solução 

d eH C ll,4 X  10"^ M.
15 .16  Calcule a concentração de íons H^ em uma solução de 

NaOH 0,62 M.
15 .1 7  Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções: (a) 

HCl 0,0010 M, (b) KOH 0,76 M.
15 .18  Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções: (a) 

Ba(OH)2 2,8 X 10"^ M, (b) HNO3 5,2 X 10"^ M.
15 .19  Calcule a concentração do íon hidrogênio, em mol/L, 

das soluções com os seguintes valores de pH: (a) 2,42,
(b) 11,21, (c) 6,96, (d) 15,00.

15.20  Calcule a concentração do íon hidrogênio, em mol/L, de 
cada uma das seguintes soluções: (a) uma solução cujo 
pH é 5,20, (b) uma solução de pH 16,00, (c) uma solu­
ção cuja concentração de hidróxido é 3,7 X 10”  ̂M.

15 .2 1  Complete a seguinte tabela para uma solução:

pH [H^] A solução é
<7

<1,0 X 10“  ̂M“
Neutra

15.22  Complete as frases com as palavras ácida, básica ou 
neutra:
(a) pOH >  7; a solução é
(b) pOH = 7; a solução é
(c) pOH <  7; a solução é

15.23  O pOH de uma solução de uma base forte é 1,88 a 
25°C. Calcule a concentração da base (a) se a base for 
KOH e (b) se a base for Ba(OH)2.

15.24  Calcule o número de mols de KOH em 5,50 mL de uma 
solução de KOH 0,360 M. Qual é o pOH da solução?

15.25  Que massa (em gramas) de NaOH é necessária para 
preparar 546 mL de uma solução de pH 10,00?

15.26  Preparou-se uma solução dissolvendo 18,4 g de HCl 
em 662 mL de água. Calcule o pH da solução. (Supo­
nha que o volume permanece constante.)

Força de ácidos e bases 
Questões de revisão

15.27 Explique o que é a força de um ácido.
15.28  Sem recorrer ao texto, escreva a fórmula de quatro áci­

dos fortes e de quatro ácidos fracos.
15.29  Qual é o ácido e qual é a base mais forte que podem 

existir na água?
15.30  H2SO4 é um ácido forte, mas HSOJ é um ácido fraco. 

Justifique a diferença de força destas duas espécies re­
lacionadas entre si.

Problemas
15 .3 1  Qual dos seguintes diagramas representa melhor um 

ácido forte, como o HCl, dissolvido em água? Qual de­
les representa um ácido fraco? Qual representa um áci­
do muito fraco? (O próton hidratado está representado 
como um íon hidrônio. Para simplificar, as moléculas 
de água foram omitidas.)

(a) (b) (c) (d)

15.32 (1) Qual dos seguintes diagramas representa uma so­
lução de um ácido diprótico fraco? (2) Que diagramas 
representam situações quimicamente improváveis? (O 
próton hidratado está representado pelo íon hidrônio. 
Para simplificar, as moléculas de água foram omitidas.)

(a) (b) (c) (d)
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15.33  Classifique cada uma das seguintes espécies como um 
ácido fraco ou forte: (a) HNO3, (b) HF, (c) H2SO4, (d) 
HSO4, (e) H2CO3, (f) HC03", (g) HCl, (h) HCN, (i) 
HNO2.

15.34  Classifique cada uma das seguintes espécies como uma 
base fraca ou forte: (a) LiOH, (b) CN“, (c) H2O, (d) 
CIO4 , (e) NH2 .

15 .35  Qual das seguintes afirmações é(são) verdadeira(s) 
para uma solução de um ácido fraco HA 0,10 M?
(a) O p H él,0 0 .
(b) [H -^]>[A -]
(c) [H+] =  [A-]
(d) O pH é inferior a 1,00.

15.36  Qual das seguintes afirmações é/são verdadeira(s) para 
uma solução de um ácido forte HA 1,0 M?
(a) [ A - ]> [H 1̂
(b) O p H é 0,00.
(c) [H^] =  1,0M
(d) [HA] = 1,0M

15.37 Diga que direção predomina na seguinte reação:

¥~{aq) +  H2O(0 ^ = ^ H F ( íí^) + 0 \T {aq )

15.38  Diga se a seguinte reação ocorrerá da esquerda para a 
direita de modo apreciável:

CH3COOH(íẑ ) +  C T{aq)----->

Ácidos fracos e constantes de íonízação ácida
Q uestões de revisão

15.39  O que indica a constante de ionização acerca da força 
de um ácido?

15.40  Escreva uma lista de fatores dos quais depende o de 
um ácido fraco.

15.4 1 Por que normalmente não falamos de valores de para 
ácidos fortes, como HCl e H N O 3? Por que é necessário 
especificar a temperatura ao fornecer valores de

15.42  Qual das seguintes soluções tem o valor de pH mais 
elevado? (a) HCOOH 0,40 M, (b) HCIO4 0,40 M, (c) 
CH3COOH 0,40 M.

Problemas
15.43  O ATa do ácido benzoico é 6,5 X 10“ .̂ Calcule o pH de 

uma solução de ácido benzoico 0,10 M.
15.44  Uma quantidade de 0,0560 g de ácido acético foi dis­

solvida em água até completar 50,0 mL. Calcule as 
concentrações de H^, CH3COO” e CH3COOH no 
equilíbrio (ATa do ácido acético =  1,8 X lO"^.)

15.45  O pH de uma solução ácida é 6,20. Calcule o desse 
ácido. A concentração inicial do ácido é 0,010 M.

15.46  Qual é a molaridade inicial de uma solução de ácido 
fórmico (HCOOH) cujo pH é 3,26 no equilíbrio?

15.47  Calcule a porcentagem de ionização do ácido benzoico 
nas seguintes concentrações: (a) 0,20 M, (b) 0,00020 M.

15.48  Calcule a porcentagem de ionização do ácido fluorídri- 
co nas seguintes concentrações: (a) 0,60 M, (b) 0,0046 
M, (c) 0,00028 M. Comente a variação.

15 .4 9  Uma solução 0,040 M  de um ácido monoprótico está 
14% ionizada. Calcule a constante de ionização do 
ácido.

15.50  (a) Calcule a porcentagem de ionização de uma solução 
0,20 M do ácido acetilsalicílico (aspirina) monoprótico 
para o qual ATa =  3,0 X lO”"̂. (b) O pH do suco gás­
trico no estômago de um certo indivíduo é 1,00. De­
pois de ter engolido alguns comprimidos de aspirina, a 
concentração de ácido acetilsalicílico no estômago era 
0,20 M. Calcule a porcentagem de ionização do ácido 
nestas condições. Que efeito o ácido não ionizado tem 
nas membranas ao redor do estômago? (Sugestão: ver 
Química em Ação na página 708.)

Bases fracas e constantes de ionização básica
Questões de revisão

15 .5 1  Use N H 3  para exemplificar o que significa a força de 
uma base.

15.52  Qual das seguintes soluções tem maior valor de pH? (a) 
NH3 0,20 M, (b) NaOH 0,20 M.

Problemas
15 .53  Calcule o pH de uma solução 0,24 M  de uma base fraca 

com A :bde3 ,5  X 10“ ^

15 .54  Os diagramas seguintes representam três soluções de 
bases fracas de concentrações iguais. Coloque-as em 
ordem crescente de valor K^. (Para simplificar, as molé­
culas de água foram omitidas.)

#  B ^  HB+ C t  ÜH~

•  •

^ «  •

(a) (b) (c)

15 .55  Calcule o pH de cada uma das seguintes soluções: (a) 
N H 3  0,10 M, (b) C 5 H 5 N  (piridina) 0,050 M.

15 .56  O pH de uma solução 0,30 M  de uma base fraca é 
10,66. Qual é o ATb da base?

15 .5 7  Qual é a molaridade inicial de uma solução de amônia 
cujo pH é 11,22?

15.58  Que porcentagem de NH3 está presente como NHj em 
uma solução de NH3 0,080 M?
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Relação entre as constantes de íonízação de 
ácidos e as suas bases conjugadas
Questões de revisão

15 .5 9  E sc re v a  a equação que re la c io n a  de um  á cid o  fraco  e

da sua base co n ju g ad a. U se  N H 3 e seu á cid o  co n ju ­

gado para d e riva r a re lação  entre e ^b -

15 .6 0  O  que você pode d e d u zir a p a rtir da re la çã o  =
sobre as fo rças re la tiv a s de um  á cid o  fraco  e da sua 

base co n ju g a d a ?

Ácidos dipróticos e polipróticos
Questões de revisão

1 5 .6 1  O  á cid o  ca rb ô n ico  é um  á c id o  d ip ró tic o . E x p liq u e  o 

que isso  s ig n ific a .

15 .6 2  E sc re v a  todas as e sp écies (exceto a água) que estão p re­

sentes em  um a so lu ção  de á cid o  fo sfó rico . In d iq u e  que 

esp écies atuam  com o á cid o  de B rp n ste d , com o base de 

B rp n ste d  e q u ais atuam  com o á cid o  e base de B rp nste d .

Problemas
15 .6 3  A s  constantes de p rim e ira  e segunda io n iz a çã o  de um  

á cid o  d ip ró tico , H 2A , são K a j e K a2 a um a dada tem pe­
ratura. E m  que co nd içõ es terem os [A ^ "] =  K a2?

15 .6 4  C o m p are  o p H  de um a so lu ção  de H C l 0 ,0 40  M  co m  o 

de um a so lu ção  de H 2S O 4 0 ,0 40  M . {Sugestão: H 2S O 4 é 

um  á cid o  fo rte; iSTa de H S O 4 =  1 ,3  X  10 “ ^.)

15 .6 5  Q u a is  são as co ncentraçõ es de H S O 4 , S O j” e em  

um a so lu ção  de K H S O 4 0 ,2 0  M ?

15 .6 6  C a lc u le  as co ncentraçõ es de H C O ^  e C O l~  em  

um a so lu ção  de H 2C O 3 0 ,0 25  M .

Estrutura molecular e força dos ácidos
Questões de revisão

15 .6 7  In d iq u e  quatro fatores que afetam  a fo rça  de um  á cid o .

15 .6 8  C o m o  a fo rça  de um  o x iá c id o  depende da e le tro n e g ati- 

v id ad e  e do núm ero de o x id ação  do átom o ce n tra l?

Problemas

term os das estruturas das bases co n ju g ad as. (Sugestão: 
um a base co nju g ad a m a is e stável favorece a io n iz a çã o . 

Só  um a das bases co nju g ad as pode ser e sta b iliz a d a  por 

re sso n ân cia .)

Propriedades ácido-base dos sais 
Questões de revisão

15 .7 3  D e fin a  h id ró lis e  s a lin a . C la s s if iq u e  os sa is  de acordo 

co m  o m odo com o afetam  o p H  de um a so lu ção .

15 .7 4  E x p liq u e  por que ío n s m e tá lico s pequenos e de carg a 

elevad a podem  se h id ro lisa r.

15 .7 5  não é um  á cid o  de B rp n ste d , m as A 1(H 20)6̂  é. 

P o r q u ê ?

15 .7 6  D ig a  q u a is dos se g u in tes sa is  so fre m  h id ró lis e : K F , 

N a N 03, N H 4N O 2, M g S 04, K C N , C b H g C O O N a , R b l, 

N a 2 C 0 3 , C a C l2, H C O O K .

Problemas
1 5 .7 7  Preveja o p H  ( >  7, <  7 ou «  7) de soluções aquosas 

dos seguintes sais: (a) KBr, (b) A1(N03)3, (c) BaCl2, (d) 
BÍ(N03)3.

15 .7 8  P re v e ja  se as seguintes so luçõ e s são á c id a s, b á sica s ou 
quase neutras: (a) N a B r, (b) K 2S O 3, (c) N H 4N O 2, (d) 

Cr(N03)3.
15 .7 9  U m  certo sa l, M X  (contendo os ío n s e X “ ), fo i d is ­

so lv id o  em  água e o p H  da so lu çã o  f in a l é 7 ,0 . V o cê 

pode d iz e r a lg u m a c o is a  sobre as fo rças do á cid o  e da 

base dos q u ais é form ado o s a l?

15 .8 0  U m  estudante v e rific o u  que, em  um a dada e x p e riê n cia , 

os p H s de so luções 0 ,1  OM  de três sa is  de p otássio  K X , 

K Y  e K Z  eram  7 ,0 , 9 ,0  e 1 1 ,0 , resp ectivam en te. C o ­

lo q u e os ácid o s H X , H Y  e H Z  em  ordem  crescente de 

fo rça  á cid a .

1 5 .8 1  C a lc u le  o p H  de um a so lu ção  de C H 3C O O N a  0 ,36  M .

15 .8 2  C a lc u le  o p H  de um a so lu ção  de N H 4C I 0 ,4 2  M .

15 .8 3  P re ve ja  o p H  (>7, <7, «  7) de um a so lu ção  de N a H C 03.

15 .8 4  P re v e ja  se um a so lu çã o  do sa l K 2H P O 4 é á c id a , neutra 

ou b á sica .

15 .6 9  P re ve ja  as fo rças á cid as dos seguintes com postos: H 2O , 

H2S e H 2Se.
15 .7 0  C o m p a re  as fo rças dos seg u in tes p ares de á c id o s: (a) 

H 2S O 4 e H 2S e04, (b) H 3P O 4 e H 3A S O 4.

1 5 .7 1  Q u a l dos seguintes á cid o s é o m a is forte: C H 2C IC O O H  

ou C H C I2C O O H ? E x p liq u e .

1 5 .7 2  C o n sid e re  os seguintes com postos:

Óxídos e hidróxidos neutros e básicos
Questões de revisão

15 .8 5  Classifique os seguintes óxidos como ácidos, básicos, an- 
fóteros ou neutros: (a) CO2, (b) K2O, (c) CaO, (d) N2O5,
(e) CO, (f) NO, (g) Sn02, (h) S O 3 (i) A I2O 3, (j) BaO.

15 .8 6  Escreva equações para as reações entre (a) CO2 e 
N aO H(aq), (b) Na20 e HN03(a^).

O—H C H 3— O—H

fe n o l  m e ta n o l

E x p erim entalm en te, v e rific a -s e  que o fe n o l é um  á cid o  

m a is forte que o m etanol. E x p liq u e  estas d ife re n ças em

Problemas
15 .8 7  E x p liq u e  p o r que os ó x id o s m e tá lic o s têm  te n d ê n cia  

a serem  b á s ic o s  se o n ú m e ro  de o x id a ç ã o  do m e tal 

fo r b a ix o  e á c id o s se o n úm ero  de o x id a ç ã o  do m e tal 

fo r a lto  (Sugestão: os co m p o sto s m e tá lic o s  em  q ue
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os números de oxidação dos metais são baixos são 
mais iônicos do que os que têm números de oxidação 
altos.)

15 .8 8  Coloque os óxidos de cada um dos seguintes grupos em 
ordem crescente de basicidade: (a) K2O, AI2O3, BaO, 
(b) CrOg, CrO, Cr203.

15 .8 9  Zn(OH)2 é um hidróxido anfótero. Escreva e acerte as 
equações iônicas que mostram a sua reação com (a) 
HCl, (b) NaOH [o produto é Zn(OH)l~].

15 .9 0  A1(0 H)3 é um composto insolúvel. Ele se dissolve em 
uma solução de NaOH em excesso. Escreva uma equa­
ção iônica acertada para esta reação. Que tipo de reação 
é esta?

Ácidos e bases de Lewis 
Questões de revisão

1 5 .9 1  Quais são as definições de ácido e de base de Lewis? 
De que forma elas são mais gerais do que as definições 
de Brpnsted?

15 .9 2  O que, em termos de orbitais e arranjos eletrônicos, 
deve estar presente em uma molécula ou em um íon 
para atuar como ácido de Lewis (use e B F 3  como 
exemplos)? O que deve estar presente em uma molé­
cula ou em um íon para atuar como base de Lewis (use 
OH “ e NH3 como exemplos)?

Problemas
15 .9 3  C la ss ifiq u e  ca d a  u m a  das seg u in tes  esp éc ie s  c o m o  á c i­

do  d e  L ew is ou  b ase  de  L ew is: (a) CO2, (b) H2O, (c) I “ ,
(d) SO2, (e) NH3, (f) OH", (g ) H^, (h) BCI3.

15 .9 4  Descreva a seguinte reação em termos da teoria de áci­
dos e bases de Lewis:

AlCl3(5) + C\~{aq)----->A1C14 {aq)

15.95 Qual é o ácido de Lewis mais forte: (a) BF3 ou BCI3,
(b) Fê "̂  ou Fe^"^? Explique.

15 .9 6  Todos os ácidos de Brpnsted são ácidos de Lewis, mas 
o inverso não é verdadeiro. Dê dois exemplos de ácidos 
de Lewis que não são ácidos de Brpnsted.

Problemas adicionais
15 .9 7  D e te rm in e  a  co n c e n tra ç ã o  d e  u m a  so lu ção  d e  N a N 0 2  

q u e  tem  u m  p H  d e  8 ,22 .

15 .9 8  Determine a concentração de uma solução de N H 4 C I  

que tem um pH de 5,64.
15 .9 9  Os diagramas apresentados a seguir mostram três áci­

dos fracos HA (A = X, Y ou Z) em solução, (a) Co­
loque os ácidos em ordem crescente de K^. (b) Colo­
que as bases conjugadas em ordem crescente de K^.
(c) Calcule a porcentagem de ionização de cada ácido.
(d) Qual das soluções 0,1 M de sal sódico (NaX, NaY 
ou NaZ) tem o pH mais baixo? (O próton hidratado é 
apresentado como um íon hidrônio. Para simplificar, as 
moléculas de água foram omitidas.)

%  •  A •  • •

V v
•  A  % •  •  #

HX HY HZ

15 .10 0  Uma reação típica entre um antiácido e o ácido clorídri­
co no suco gástrico é

NaHC03(í) + HCl(a^) ^=^NaCl(íz^) + H20(/) + C02(g)

Calcule o volume (em L) de CO2 gerado por 0,350 g 
de NaHC03 e excesso de suco gástrico a 1,00 atm e 
37,0°C.

1 5 .1 0 1  Em qual das seguintes soluções o valor de pH dinünui- 
ria por adição de um volume igual de NaOH 0,60 M l 
(a) água, (b) HCl 0,30 M, (c) KOH 0,70 M, (d) NaN03 
0,40 M.

1 5 .1 0 2  O pH de uma solução de um ácido monoprótico 0,0642 
M é  3,86. Este ácido é forte?

1 5 .1 0 3  Tal como a água, a amônia também se autoioniza

N H 3  +  N H 3  N H Í  +  N H 2

(a) Identifique os ácidos de Brpnsted e as bases de 
Brpnsted nesta reação, (b) Que espécies correspondem 
a H"̂  e a OH “ e qual é a condição para uma solução 
neutra?

15 .1 0 4  HA e HB são ambos ácidos fracos, embora HB seja o 
mais forte dos dois. Será ou não necessário um maior 
volume de uma solução de NaOH 0,10 M para neutrali­
zar 50,0 mL de HB 0,10 M do que para neutrahzar 50,0 
m LdeHB 0,10 M?

1 5 .1 0 5  Uma solução contém um ácido monoprótico fraco HA 
e seu sal sódico NaA, ambos na concentração 0,1 M. 
Mostre que [OH~] =  KJK^.

15 .10 6  Os três óxidos de crômio mais comuns são CrO, Cr203 
e Cr03 . Se Ct203 for anfótero, o que se pode dizer das 
propriedades ácido-base de CrO e Cr03?

1 5 .1 0 7  Use os dados da Tabela 15.3 para calcular a constante 
de equilíbrio da seguinte reação:

HCOOH(íí^) + OH"(fl^) ^ ^ H C O O " (íi^ )  + H2O(0

15 .10 8  Use os dados da Tabela 15.3 para calcular a constante 
de equilíbrio da seguinte reação:

CH3COOH(íí^) + N02(ííí)^^C H 3C O O "( íí^) + HN02(aç)

15 .10 9  A maior parte dos hidretos dos metais dos grupos 1 e 2 
são iônicos (exceto BeH2 e MgH2, que são compostos 
covalentes). (a) Descreva a reação entre o íon hidreto 
(H~) e água em termos de uma reação ácido-base de 
Brpnsted. (b) A mesma reação pode ser classificada 
como uma reação redox. Identifique os agentes oxidan- 
tes e redutores.
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15.110 Calcule o pH de uma solução de acetato de amônio 
( C H 3 C O O N H 4 )  0,20 M.

15.111 A novocaína, usada como anestésico local por dentis­
tas, é uma base fraca =  8,91 X 10” )̂. Qual é a 
razão da concentração da base em relação à do ácido no 
plasma sanguíneo (pH =  7,40) de um paciente?

15.112 Qual das seguintes bases é a mais forte; N F 3  ou N H 3 ?  

(Sugestão: F é mais eletronegativo que H.)
15.113 Qual das seguintes bases é a mais forte: N H 3  ou P H 3 ?  

(Sugestão: a ligação N—H é mais forte que a ligação 
P—H.)

15.114 O produto iônico de D2O é 1,35 X 10“ ^̂  a 25°C. (a) 
Calcule pD, sendo pD =  — log [D^]. (b) Para que valo­
res de pD uma solução será ácida em D2O? (c) Deduza 
uma relação entre pD e pOD,

15.115 Dê um exemplo de (a) um ácido fraco que contenha 
átomos de oxigênio, (b) um ácido fraco que não conte­
nha átomos de oxigênio, (c) uma molécula neutra que 
atue como um ácido de Lewis, (d) uma molécula neutra 
que atue como uma base de Lewis, (e) um ácido fraco 
que contenha dois átomos de hidrogênio ionizáveis, (f) 
um par ácido-base conjugado, em que ambos reajam 
com HCl para dar dióxido de carbono gasoso.

15.116 Qual é o pH de 250,0 mL de uma solução aquosa que 
contém 0,616 g do ácido trifluorometanossulfônico 
(CF3SO3H), que é um ácido forte?

15.117 (a) Use o MRPECV para prever a geometria do íon 
hidrônio, H30 ‘̂ . (b) O átomo de O em H2O tem dois 
pares de elétrons isolados e, em princípio, pode aceitar 
dois íons Explique por que a espécie H40 '̂̂  não 
existe. Explique qual seria a sua geometria se existisse.

15.118 HF é um ácido fraco, mas a sua força aumenta com a 
concentração. Explique. (Sugestão: F~ reage com HF 
para formar HF2 . A constante de equilíbrio para esta 
reação é 5,2 a 25°C.)

15.119 Quando o cloro reage com a água, a solução resultante 
é um ácido fraco que reage com AgN03 para dar um 
precipitado branco. Escreva e faça o balanceamento das 
equações químicas que representam estas reações. Ex­
plique por que os fabricantes de alvejantes adicionam 
bases, como NaOH, aos seus produtos para aumentar a 
sua eficácia.

15.120 Quando a concentração de um ácido forte não é muito 
mais alta que 1,0 X 10”  ̂M, a ionização da água deve 
ser levada em conta no cálculo do pH da solução, (a) 
Deduza uma expressão para o pH de uma solução de um 
ácido forte que inclua a contribuição de H2O para
(b) Calcule o pH de uma solução de HCl 1,0 X 10“  ̂M.

15.121 Calcule o pH de uma solução de N H 4 C N  2,00 M.
15.122 Calcule a concentração de todas as espécies presentes 

em uma solução de H 3 P O 4  0,100 M.
15.123 Identifique o ácido e a base de Lewis que levam à for­

mação das seguintes espécies: (a) AlCl^, (b) Cd(CN)4~,
(c) HCOJ, e (d) H 2 S O 4 .

1 5 .1 2 4  As soluções muito concentradas de NaOH não devem 
ser armazenadas em vidros Pyrex. Por quê? (Sugestão: 
ver Seção 11.7.)

1 5 .1 2 5  Na fase de vapor, as moléculas de ácido acético asso- 
ciam-se até certo ponto, formando dímeros:

2C H 3C O O H (g ) —  (C H 3C O O H )2(g)

A 5 1°C, a pressão de vapor de um sistema de ácido acé­
tico é 0,0342 atm em um frasco de 360 mL. O vapor 
é condensado e neutralizado com 13,8mL de NaOH 
0,0568 M. (a) Calcule o grau de dissociação (a) do dí- 
mero nessas condições:

(CH3C0 0 H)2 2CH3COOH 

(Sugestão: ver Problema 14.117 para o processo geral.) 
(b) Calcule a constante de equilíbrio Kp para a reação 
em (a).

1 5 .1 2 6  Calcule a concentração de todas as espécies presentes 
em uma solução de Na2C03 0,100 M.

1 5 .1 2 7  A constante da Lei de Henry para CO2 a 38°C é 2,28 X 
10“  ̂mol/L • atm. Calcule o pH de uma solução de CO2 
em equilíbrio com o gás à pressão parcial de 3,20 atm a 
38°C.

15.128 O ácido cianídrico (HCN) é um ácido fraco e muito 
venenoso -  na forma gasosa (cianeto de hidrogênio) é 
usado em câmaras de gás. Por que é perigoso tratar cia­
neto de sódio com ácidos (como HCl) sem ventilação 
apropriada?

1 5 .1 2 9  Quantos gramas de NaCN devem ser dissolvidos em 
água a fim de completar exatamente 250,0 mL de uma 
solução de pH 10,00?

1 5 .1 3 0  Uma solução de ácido fórmico (HCOOH) tem pH 2,53. 
Quantos gramas de ácido fórmico há em 100,0 mL da 
solução?

1 5 .1 3 1  Calcule o pH de 1 L de uma solução que contém 0,150 
mol de CH3COOH e 0,100 mol de HCl.

1 5 .1 3 2  Uma amostra de 1,87 g de Mg reage com 80,0 mL de 
uma solução de HCl cujo pH é —0,544. Qual é o pH 
da solução depois de todo o Mg reagir? Suponha que o 
volume se mantém constante.

1 5 .1 3 3  São dados dois béqueres, um contendo uma solução 
aquosa de um ácido forte (HA) c o outro contendo uma 
solução aquosa de um ácido fraco (HB) à mesma con­
centração. Descreva como você compararia as forças 
destes dois ácidos: (a) medindo o pH, (b) medindo a 
condutividade elétrica, (c) estudando a velocidade da 
liberação de hidrogênio gasoso quando estas soluções 
reagem com um metal ativo, como Mg ou Zn.

1 5 .1 3 4  Use o princípio de Le Châtelier para prever o efeito 
das seguintes variações na hidrólise de uma solução 
de nitrito de sódio (NaN02): (a) adiciona-se HCl, (b) 
adiciona-se NaOH, (c) adiciona-se NaCl, (d) dilui-se a 
solução.
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1 5 .1 3 5  Descreva a hidratação de SO2 como uma reação ácido- 
-base de Lewis. (Sugestão: ver a discussão da hidrata- 
ção de CO2 na página 707.)

1 5 .1 3 6  O odor desagradável do peixe é principalmente devido 
a compostos orgânicos (RNH2) que contêm um grupo 
amina, -NH2, onde R é o resto da molécula. As aminas 
são bases tal como a amônia. Explique por que colocar 
um pouco de suco de limão no peixe reduz o odor.

1 5 .1 3 7  Uma solução de metilamina (CH3NH2) tem pH 10,64. 
Quantos gramas de metilainina há em 100,0 mL da so­
lução?

1 5 .1 3 8  Uma solução de ácido fórmico (HCOOH) 0,400 M
congela a —0,758°C. Calcule o do ácido àquela tem­
peratura. (Sugestão: suponha que a molaridade é igual 
à molalidade. Faça os seus cálculos com três algaris­
mos significativos e arredonde para dois em K^.)

1 5 .1 3 9  Tanto o íon amida (NHJ) quanto o nitreto (N^“) são 
bases mais fortes do que o íon hidróxido e, portanto, 
não existem em soluções aquosas. (a) Escreva equações 
que mostram as reações destes íons com a água e iden­
tifique o ácido e a base de Brpnsted em cada caso. (b) 
Qual dos dois é a base mais forte?

15 .1 4 0  A concentração de dióxido de enxofre atmosférico 
(SO2) em uma certa região é 0,12 ppm em volume. Cal­
cule o pH da água da chuva devido a este poluidor. Su­
ponha que a dissolução do SO2 não afeta a sua pressão.

1 5 .1 4 1  O hipoclorito de cálcio [Ca(OCl)2l é usado como de­
sinfetante em piscinas. Quando dissolvido em água, 
produz ácido hipocloroso

Ca(OCl)2(5)+  2H20( / ) ^ ^ 2HC10(íí^) + Ca(OH)2( )̂ 

que se ioniza da seguinte forma:

HC\0(aq) H^(aq) + ClO~(aq) = 3,0 X 10"®

Por serem fortes oxidantes, o HCIO e o CIO" matam 
bactérias ao destruir os seus componentes celulares. 
Contudo, uma concentração de HCIO demasiado ele­
vada irrita os olhos dos nadadores e uma concentração 
demasiado elevada de CIO" provoca a decomposição 
dos íons pela luz solar. O pH recomendado para a água 
das piscinas é 7,8. Calcule a concentração destas espé­
cies neste pH.

1 5 .1 4 2  Explique a ação do sal aromático, que é carbonato de 
amônio [(NH4)2C03]. (Sugestão: o filme fino de solu­
ção aquosa que reveste as fossas nasais é ligeiramente 
básico.)

1 5 .1 4 3  Cerca de metade do ácido clorídrico produzido anual­
mente nos Estados Unidos (3,0 bilhões de libras) é usa­
do em decapagem de metais. Este processo envolve a 
remoção de camadas de óxido de metal da sua super­
fície para prepará-lo para o revestimento, (a) Escreva 
as equações global e iônica da reação entre o óxido de 
ferro(IU), que representa a camada de ferrugem sobre o 
ferro, e HCl. Identifique o ácido e a base de Brpnsted.

(b) O ácido clorídrico também é usado para remover as 
incrustações (que são predominantemente CaC03) dos 
canos de água (ver p. 126). O ácido clorídrico reage 
com o carbonato de cálcio em duas etapas; na primeira 
etapa forma-se o íon bicarbonato, que então reage para 
produzir dióxido de carbono. Escreva equações para 
estas duas etapas e para a reação global, (c) O ácido 
clorídrico é usado para recuperar petróleo do solo. Ele 
dissolve as rochas (muitas de CaC03) de modo que o 
petróleo possa fluir mais facilmente. Em um dos pro­
cessos, uma solução de HCl a 15% (em massa) é inje­
tada em um poço de petróleo para dissolver as rochas. 
Qual é o pH da solução se a densidade da solução de 
ácido for 1,073 g/mL?

1 5 .1 4 4  Qual das seguintes reações não representa uma reação 
ácido-base de Lewis?
(a) H20 +  H ^ ----->H30^
(b) NH3 +  BF3----->H3NBF3
(c) PF3 + F2----- >PF5
(d) A 1( 0 H )3 +  0 H " ----->Al(OH)J

1 5 .1 4 5  Diga se as frases seguintes são falsas ou verdadeiras e 
se forem falsas explique o porquê, (a) Todos os ácidos 
de Lewis são ácidos de Brpnsted. (b) A base conjugada 
de um ácido tem sempre carga negativa, (c) A porcen­
tagem de ionização de uma base aumenta com a sua 
concentração em solução, (d) Uma solução de fluoreto 
de bário é ácida.

15 .1 4 6  Quantos mililitros de uma solução de um ácido mono- 
prótico forte com pH =  4,12 devem ser adicionados a 
528 mL da mesma solução ácida com pH =  5,76 para 
mudar o pH para 5,34? Suponha que os volumes se adi­
cionem.

1 5 .1 4 7  Calcule o pH e a porcentagem de ionização de uma so­
lução 0,80 M HNO2.

15 .14 8  Considere os dois ácidos fracos HX (massa molar = 
180 g/mol) e HY (massa molar =  78,0 g/mol). Se uma 
solução de 16,9 g/L de HX tiver o mesmo pH que outra 
contendo 9,05 g/L de HY, qual é o ácido mais forte a 
estas concentrações?

1 5 .1 4 9  A hemoglobina (Hb) é uma proteína do sangue res­
ponsável pelo transporte do oxigênio e que pode 
existir na forma protonada como HbH^. A ligação do 
oxigênio pode ser representada pela equação química 
simplificada

HbH^ + O2 Hb02 +  H^

(a) Que forma de hemoglobina é favorecida nos pul­
mões, onde a concentração de oxigênio é mais elevada?
(b) Nos tecidos humanos, onde é liberado dióxido de 
carbono produzido pelo metabolismo, o sangue é mais 
ácido devido à formação de ácido carbônico. Que for­
ma de hemoglobina é favorecida nesta condição? (c) 
Quando uma pessoa expira mais depressa que o nor­
mal, a concentração de CO2 no seu sangue diminui.
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Como isso afeta o equilíbrio recém-indicado? Fre­
quentemente, aconselha-se a pessoa nessas condições 
a respirar para dentro de um saco de papel. Por que isso 
ajuda?

1 5 .1 5 0  Uma amostra de 1,294 g de um carbonato metálico 
( M C O 3 )  reage com 500 mL de uma solução de HCl 
0,100 M. O HCl ácido excedente é a seguir neutraliza­
do por 32,80 mL de NaOH 0,588 M. Identifique M.

1 5 .1 5 1  Prove a seguinte afirmação: quando a concentração de 
um ácido fraco HA diminui por um fator de 10, a sua 
porcentagem de ionização aumenta por um fator de 
vTÕ. Justifique todos os pressupostos.

1 5 .1 5 2  Calcule o pH de uma solução composta por HCN 1,00 
M  e HF 1,00 M. Compare a concentração (em molari- 
dade) do íon CN~ nesta solução com a de uma solução
1,00 M  de HCN. Comente a diferença.

15.153 O esmalte dentário é a hidroxiapatita [Ca5(P04)30H]. 
Ao dissolver em água (um processo denominado des- 
mineralização), ela dissocia-se do seguinte modo:

Ca5(P04)30H----->5Ca^^ + 3PO|" + OH“

O processo inverso, a remineralização, é a defesa natu­
ral do organismo contra a cárie dentária. Os ácidos pro­
duzidos pelos alimentos removem os íons de OH“ , en­
fraquecendo assim a camada de esmalte. A maioria dos 
cremes dentais contém um composto de flúor, como o 
NaF ou o SnF2. Qual é a função destes compostos no 
combate à cárie dentária?

1 5 .1 5 4  Use a equação de van’t Hoff (ver Problema 14.119) e 
os dados do Apêndice 3 para calcular o pH da água no 
seu ponto normal de ebulição.

1 5 .1 5 5  A 28°C e a 0,982 atm, o composto gasoso HA tem a 
densidade de 1,16 g/L. São dissolvidos 2,03 g des­
te composto em exatamente 1 L de água. Se o pH da 
solução for 5,22 (devido à ionização de HA) a 25°C, 
calcule o do ácido.

1 5 .1 5 6  Fez-se a combustão de uma amostra com 10,0 g de 
fósforo branco em excesso de oxigênio. O produto foi

dissolvido em uma quantidade de água suficiente para 
produzir 500 mL de solução. Calcule o pH da solução a 
25°C.

1 5 .1 5 7  Calcule o pH de uma solução 0,20 M  de NaHC03 . (Su­
gestão: Como aproximação, calcule primeiro a hidróli- 
se e a ionização separadamente, e em seguida a neutra­
lização parcial.)

1 5 .1 5 8  (a) Apresenta-se a seguir uma solução contendo íons 
hidróxido e hidrônio. Qual é o pH da solução? (b) 
Quantos íons H30 ‘̂  você deve desenhar para cada íon 
OH“ se o pH da solução for 5,0? Os códigos de cores 
são H30 ‘̂  (vermelho) e OH“ (verde). As moléculas de 
água e os contraíons foram omitidos para simplificar.

1 5 .1 5 9  Neste capítulo, HCl, HBr e HI são considerados ácidos 
fortes porque se pressupõe que sejam completamente 
ionizados em água. Se, contudo, escolhermos um sol­
vente como o ácido acético, que é uma base de Brpns- 
ted mais fraca do que a água, é possível colocar os áci­
dos em ordem crescente de força da seguinte forma; 
HCl < HBr < HI. (a) Escreva equações que mostrem a 
transferência de prótons entre os ácidos e o CH3COOH. 
Descreva como você compararia experimentalmente a 
força dos ácidos neste solvente, (b) Desenhe uma estru­
tura de Lewis do ácido conjugado CH3COOHJ.

15 .16 0  Use os dados do Apêndice 3 para calcular o A//?eac 
A//rxn das seguintes reações: (a) NaOH(íí^) + }\C\(aq)
-----> NaCl(íJ^) +  H20(0 e (b) KOH(íí^) + HN03(<2̂ )
-----> KN03(ú!̂ ) +  H20(/). Comente os seus resultados.
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Interpretação, modelagem e estimativa
1 5 .1 6 1  O ácido malônico [CH2(COOH)2] é um ácido dipróti- 

co. Compare os seus dois valores de com o do ácido 
acético ( C H 3 C O O H )  ( ^ a )  e justifique as diferenças dos 
três valores de K^.

1 5 .1 6 2  Analise o conteúdo de uma embalagem de Tums. 
Quantos comprimidos são necessários para aumentar o 
pH do suco gástrico no estômago de uma pessoa de 1,2 
até 1,5?

1 5 .1 6 3  O ácido fosforoso, H3P03(ú!^), é um ácido diprótico 
com ATa, = 3 X 10“ .̂ (a) Depois de examinar os valores 
de Kn da Tabela 15.5, estime para o H3P03(íẑ ) e 
calcule o pH de uma solução 0,10 M  de Na2HP03(«^).

(b) A estrutura do H3PO3 é apresentada na Figura 15.5. 
Explique por que o H3P04(íí^) é um ácido triprótico 
mas o H3P03(í2̂ ) é apenas um ácido diprótico.

15 .16 4  As cascas dos ovos de galinha são compostas principal­
mente por carbonato de cálcio, CaC03. Em uma expe­
riência clássica realizada em aulas de química e de bio­
logia, utiliza-se o vinagre para remover a casca de um 
ovo cru, ficando à mostra a membrana semipermeável 
que circunda o ovo e o mantém intacto. Veja o Mistério 
Químico na página 776 para ver o diagrama esquemático 
de um ovo de galinha. Estime a quantidade mínima de 
vinagre necessária para remover toda a casca de um ovo.

Respostas dos exercícios
1 5 .1  (1) H2O (ácido) e O H ” (base); (2) H C N  (ácido) e C N ” 
(base). 1 5 .2  7,7 X 10” ^̂ M. 1 5 .3  0,12. 15 .4  4,7 X lO”"̂ 
M. 1 5 .5  7,40. 15 .6  12,56. 1 5 .7  Inferior a 1. 15 .8  

2,09. 15 .9  2,2 X 10”^ 1 5 .1 0  12,03. 1 5 .1 1  [H 2C 2O 4] = 

0,11 M, [H C 2O 4] = 0,086 M, [C 20r i  = 6,1 X 10”  ̂M, [H '"] 
= 0,086 M. 1 5 .1 2  H CIO2. 1 5 .1 3  8,58. 1 5 .1 4  (a) p H  «  7,
(b) p H  >  7, (c) p H  <  7, (d) p H  >  7. 1 5 .1 5  Ácido de Lewis: 
Co^^; base de Lewis: NH3.
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Q U Í M I C O

Deterioração do papel
Os bibliotecários estão preocupados com os seus livros. Muitos dos livros antigos das 
suas coleções estão se esfarelando. De fato, a situação é tão grave que cerca de um terço 
dos livros da Biblioteca do Congresso dos Estados Unidos não está disponível para o 
público porque as páginas estão demasiado quebradiças. Por que os livros estão se dete­
riorando?

Até o final do século xviii, praticamente todo o papel produzido no Hemisfério Oci­
dental era feito de linho ou algodão, que é principalmente celulose. Celulose é um polímero 
constituído por unidades de glicose (C6H12O6) ligadas de uma determinada maneira.

À medida que crescia a procura de papel, começou a ser usada pasta de madeira 
como fonte de celulose. A pasta de madeira também contém lignina, um polímero orgâni­
co que confere rigidez ao papel, mas que se oxida facilmente, provocando a descoloração 
do papel. O papel feito de pasta de madeira que não foi tratada para remover a lignina é 
utilizado em livros e jornais que não precisam durar muito tempo.

Outro problema relacionado com o papel feito de pasta de madeira é sua porosi- 
dade. Os pequenos poros da superfície do papel ensopam-se de tinta de impressão, es- 
palhando-a por uma área maior do que a pretendida. Para impedir que a tinta se espalhe, 
aplica-se a alguns papéis uma cobertura de sulfato de alummio [Al2(S04)3] e resina, que 
tapa os orifícios. Este processo, chamado de “encolagem”, toma a superfície hsa. Pode-se 
notar a diferença entre papéis com e sem “encolagem” tocando um papel de jornal e um 
papel com este tratamento. (Ou escrevendo nessas folhas de papel com uma caneta de 
feltro.) Escolheu-se o sulfato de alumínio para o tratamento porque ele é incolor e barato. 
Uma vez que o papel sem “encolagem” não se desfaz, o sulfato de alumínio deve ser 
responsável pela decomposição lenta. Mas por quê?

Questões químicas
1. Quando os hvros de papel “encolado” são guardados em uma atmosfera de elevada 

umidade, o Al2(S04)3 absorve umidade, que por fim produz íons H^. Os íons 
catalisam a hidrólise da celulose ao ligarem-se aos átomos de O sombreados. A 
longa cadeia de unidades de glicose quebra-se, resultando no esfarelamento do 
papel. Escreva equações para a produção de íons pelo Al2(S04)3.

2. Para impedir que o papel se deteriore, a solução óbvia é tratá-los com uma base. 
Contudo, tanto NaOH (base forte) como NH3 (base fraca) são más escolhas. Sugira 
como você podería usar estas substâncias para neutralizar o ácido no papel e des­
creva os seus inconvenientes.



3. Depois de muitos testes, os químicos desenvolveram um composto que estabiliza 
o papel: dietilzinco [Zn(C2H5)2]. O dietilzinco é volátil, de modo que pode ser pul­
verizado sobre os livros. Ele reage com a água para formar óxido de zinco (ZnO) 
e etano gasoso (C2H6). (a) Escreva uma equação para esta reação, (b) ZnO é um 
óxido anfótero. Qual é a sua reação com íons H^?

4. Uma desvantagem do dietilzinco é ser muito inflamável ao ar. Portanto, não deve 
haver oxigênio quando se aplica este composto. Como você poderia retirar o oxi­
gênio de uma sala antes de pulverizar o dietilzinco nas pilhas de livros de uma 
biblioteca?

5. Hoje o papel é “encolado” com dióxido de titânio (TÍO2) que, tal como o ZnO, é 
um composto branco não tóxico que impedirá a hidrólise da celulose. Que vanta­
gem o TÍO2 tem em relação ao ZnO?



Equilíbrios ácido-base e 
equilíbrios de solubilidade

16.1 Equilíbrios homogêneos versus heterogêneos em 
solução

16.2 Efeito do íon comum
16.3 Soluções tampão
16.4 Titulações ácido-base
16.5 Indicadores ácido-base
16.6 Equilíbrios de solubilidade
16.7 Separação de íons por precipitação fracionada
16.8 Efeito do íon comum e solubihdade
16.9 pH e solubilidade

16.10 Equilíbrios de íons complexos e solubilidade
16.11 Aplicação do princípio do produto de solubihdade à 

anáhse quahtativa

Estalactites (crescem a partir do teto) e estalagmites (cres­
cem a partir do chão) em forma de coluna. Estas estruturas, 
compostas principalmente por carbonato de cálcio, podem 
levar milhares de anos para se formar.

Neste capítulo
• Continuamos o estudo das propriedades ácido-base inicia­

do no Capítulo 15 ao considerar o efeito dos íons comuns 
na ionização ácida e, portanto, no pH da solução. (16.2)

• Depois estendemos a análise às soluções tampão, cujo pH 
permanece praticamente inalterado após a adição de pe­
quenas quantidades de ácidos e de bases. (16.3)

• Concluímos nosso estudo da química ácido-base analisan­
do a titulação ácido-base. Vamos aprender a calcular o pH 
durante qualquer fase da titulação que envolva ácidos e ba­
ses fortes e/ou fracos. Além disso, veremos como utilizar 
os indicadores ácido-base a fim de determinar o ponto final 
da titulação. (16.4 e 16.5)

• Em seguida abordamos um tipo de equilíbrio heterogêneo, 
que lida com a solubilidade de substâncias pouco solúveis.

Vamos aprender a expressar a solubilidade destas substân­
cias em termos do produto de solubihdade. Vemos que ti­
pos diferentes de íons metálicos podem ser separados com 
eficácia, dependendo dos seus diferentes produtos de solu­
bihdade. (16.6 e 16.7)
Veremos então como o princípio de Le Châtelier ajuda a 
explicar os efeitos de íons comuns e do pH na solubihdade. 
(16.8 e 16.9)
Vamos ver como a formação de íons complexos, que é um 
tipo de reação ácido-base de Lewis, pode aumentar a solu­
bihdade de um composto insolúvel. (16.10)
Finalmente, aplicamos o princípio do produto de solubih­
dade à anáhse quahtativa, ou seja, à identificação de íons 
em solução. (16.12)
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N este capítulo continuamos o estudo das reações ácido-base com uma dis­
cussão acerca da ação tampão e das titulações. Também abordamos outro 

tipo de equilíbrio aquoso -  entre compostos ligeiramente solúveis e os seus íons 
em solução.

16.1 Equilíbrios homogêneos i^ersus 
heterogêneos em solução

No Capítulo 15 vimos que os ácidos fracos e as bases fracas não se ionizam 
completamente em água. Assim, uma solução de um ácido fraco em equilíbrio, 
por exemplo, contém ácido não ionizado, íons e a base conjugada. No entan­
to, todas estas espécies estão dissolvidas e o sistema é um exemplo de equilíbrio 
homogêneo (ver Capítulo 14).

Outro tipo de equilíbrio, considerado na segunda metade deste capítulo, 
envolve a dissolução e precipitação de substâncias ligeiramente solúveis. Estes 
processos são exemplos de equilíbrios heterogêneos -  isto é, eles pertencem a 
reações em que os componentes estão em mais de uma fase.

16.2 Efeito do íon comum
A  nossa discussão da ionização ácido-base e da hidróhse salina, no Capítulo 15, 
limitou-se a soluções contendo um só soluto. Nesta seção consideramos as pro­
priedades ácido-base de uma solução com dois solutos dissolvidos que contêm o 
mesmo íon (cátion ou ânion), chamado de íon comum.

O íon comum reprime a ionização de um ácido fraco ou de uma base fraca. 
A o dissolver acetato de sódio e ácido acético na mesma solução, por exemplo, 
ambos se dissociam e ionizam para produzir íons CH3COO“ :

CHjCOONaCi) CH 3C O O “ (a^ ) +  N a* (aç )
CHjCOOHía,/) CU,COO~{aq) + ü*(aq)

CH3COONa é um eletrólito forte e, portanto, está completamente dissociado em 
solução, mas C H 3 C O O H , um ácido fraco, está apenas ligeiramente ionizado em 
solução. De acordo com o princípio de Le Châtelier, a adição de íons CH3COO~ 
provenientes de C H 3 C O O N a  a uma solução de C H 3 C O O H  vai reprimir a ioniza­
ção de C H 3 C O O H  (isto é, deslocar o equilíbrio da direita para a esquerda), dimi­
nuindo assim a concentração do íon hidrogênio. Por isso, uma solução contendo 
C H 3 C O O H  e C H 3 C O O N a  será menos ácida do que uma solução que contenha 
somente C H 3 C O O H  à mesma concentração. O deslocamento do equilíbrio da ioni­
zação do ácido acético é causado pelos íons acetato resultantes do sal. CH3COO” é 
o íon comum porque é fornecido tanto pelo C H 3 C O O H  quanto pelo C H 3 C O O N a .

O efeito do íon comum é o deslocamento do equilíbrio causado pela adi­
ção de um composto que tem um íon comum com a substância dissolvida. O 
efeito do íon comum desempenha um papel importante na determinação do pH 
de uma solução e da solubihdade de um sal ligeiramente solúvel (que discuti­
remos mais adiante neste capítulo). Aqui vamos estudá-lo em relação ao pH de 
uma solução. Lembre-se de que, apesar de ter uma designação diferente, o efeito 
do íon comum não é mais do que um caso especial do princípio de Le Châtelier.

Consideremos o pH de uma solução que contém um ácido fraco, HA, e o 
sal solúvel do ácido fraco, tal como NaA. Começamos escrevendo

H A ( a ^ )  +  H 20( / ) : ^ ^ H 30^ (a ^ ) +  íC (a q )  

ou simplesmente H A ( a ^ ) . \C{aq) + A~(aq)

O efeito do íon comum é apenas uma 
aplicação do princípio de Le Châtelier.
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A constante de ionização é dada por

_  [H"][A~] 
[HA]

Rearranjando a Equação (16.1), temos

+ ^a[HA][H+] =  i  
[A -]

(16.1)

o  pKa está relacionado com o Kg assim 
como o pH está relacionado com [H~]. 
Recorde-se de que quanto mais forte for o 
ácido (isto é, quanto maior Kg), menor p/Cg.

Não se esqueça de que pKg é constante 
para um dado ácido, mas a razão das 
concentrações na Equação (16.4) depende 
de uma dada solução.

Aplicando o logaritmo negativo a ambos os lados, obtemos

ou

Assim

onde

- lo g [H ^ l =  - lo g ^ a  -  log
[HA]
[A -]

- l 0g[H ^] =  - l o g +  log
[A~]
[HA]

pH = pATa + log
[A~]
[HA]

pA:a =  -logATa

(16.2)

(16.3)

A Equação 16.2 é chamada de equação de Henderson-Hasselbalch. Uma forma 
mais geral desta expressão é

pH = pÂ a + log
[base conjugada] 

[ácido]
(16.4)

No nosso exemplo, HA é o ácido, e A“ , a base conjugada. Assim, se conhecer­
mos ATa e a concentração do ácido e do sal do ácido, conseguimos calcular o pH 
da solução.

É importante lembrar que a equação de Henderson-Hasselbalch é deduzida 
a partir da expressão da constante de equilíbrio, sendo válida independentemen­
te da fonte que forneça a base conjugada (isto é, quer resulte apenas do ácido ou 
do ácido e do seu sal).

Em problemas que envolvem o efeito do íon comum, geralmente são dadas 
as concentrações iniciais do ácido fraco HA e a do seu sal, como NaA. Desde que 
as concentrações destas espécies sejam razoavelmente altas (>  0,1 M), podemos 
desprezar a ionização do ácido e a hidróhse do sal. Trata-se de uma aproximação 
válida porque HA é um ácido fraco e a hidróhse do íon A~ é geralmente muito 
pequena. Além disso, a presença de A“ (proveniente de NaA) contribui para su­
primir a hidróhse de A“ . Portanto, podemos usar as concentrações iniciais como 
as concentrações de equilíbrio na Equação (16.1) ou Equação (16.4).

No Exemplo 16.1 calculamos o pH de uma solução contendo um íon comum.

Exemplo 16.1
(a) Calcule o pH de uma solução que contém C H 3 C O O H  0,20 M. (b) Qual seria o pH 
de uma solução de C H 3 C O O H  0,20 M  e C H 3 C O O N a  0,30 M? O de C H 3 C O O H  é
1,8 X 10“^
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Estratégia (a) Calculamos [H^] e, por conseguinte, o pH da solução, utilizan­
do o procedimento do Exemplo 15.8 (p. 683). (b) C H 3 C O O H  é um ácido fraco 
( C H 3 C O O H  C H 3 C O O ”  + H^) e C H 3 C O O N a  é um sal solúvel que está com­
pletamente dissociado em solução ( C H 3 C O O N a -----> Na^ +  C H 3 C O O " ’) . O íon
comum aqui é o íon acetato, CH3COO". No equilíbrio, as principais espécies em 
solução são C H 3 C O O H , CH3C0 0 “ , Na^, e H 2 O . O íon Na^ não tem proprie­
dades ácidas nem básicas e ignoramos a ionização da água. Uma vez que é uma 
constante de equilíbrio, o seu valor é o mesmo se tivermos só ácido ou uma mistura 
de ácido e o seu sal em solução. Assim, calculamos [H^] em equilíbrio e, portanto, o 
pH, se conhecermos [ C H 3 C O O H ]  e [ C H 3 C O O “ ] em equilíbrio.

Resolução (a) Neste caso, as alterações são

CH3COOH(a^) W^iaq) +  CH3COO“(^^)
Início (M); 0,20 0 0
Variação (M): — jc +x +x
Equilíbrio (M): 0,20 -  x x x

K ,=  

1,8 X  10"^ =

[H^][CH3C0 0 ~]
[CH3COOHJ
x^

0,20 — X

ou

Assim,

Supondo que 0,20 — x «  0,20, obtemos

1,8 X  10"" =
0,20 -  X 0,20

x =  [H*"] = 1,9 X  10"^ M 

pH = - lo g ( l ,9  X  10“ )̂ = 2,72

(b) O acetato de sódio é um eletrólito forte, portanto, dissocia-se completamente em 
solução:

C H iC O O N a ia q )  ------> N 'd ^ (a q )  +  CHsCOO^Íaí;)
0,30 M 0,30 M

As concentrações iniciais, variações e concentrações finais das espécies envolvi­
das no equilíbrio são:

CH3COOH(a^) H ^ ( a q )  +  C H 2 C O O ~ (a q )

Início (M): 0,20 0 0,30
Variação (M): —x +x +x
Equilíbrio (M): 0,20 — x x 0,30 + x

Da Equação (16.1),

1,8 X  10"" =

[H^][CH3C0 0 "] 
[CH3COOH] 

(x)(0,30 + x) 
0,20 -  X

(Continua)
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Problema semelhante: 16.5.

í
I A<n 100 mL (Vn:iTu*NF Hvi»iv>«<wsr
U SP to u iv t t iN t  rg  ?00  mg ■«
5 g 0» arnosE HrOAOut U SP S iriEg.'L
BrSaAfiri M KtD àS A STAMCIP pH AOjuSrcO Wi^n
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O s  fluidos para injeções intravenosas de­
vem incluir sistemas tampão para manter 
o pH do sangue.

Animação 
Soluções tampão

{C o n t in u a ç ã o )

Supondo que 0,30 + jc «  0,30 e 0,20 -  a: «  0,20, obtemos

1,8 X 10“'“̂ =
(jc)(0,30 + x)

0,20 -  X
(x)(0,30)

0,20

ou ^ =  [H'^] = 1,2 X 10"^ M

Assim, pH = -log [H^]
= -lo g (l,2  X 10"'̂ ) = 4,92

Verificação Comparando os resultados em (a) e (b), vemos que quando está pre­
sente o íon comum ( C H 3 C O O " ) ,  o equilíbrio desloca-se da direita para a esquerda, 
de acordo com o princípio de Le Châtelier. Este efeito diminui a ionização do ácido 
fraco. Consequentemente, são produzidos menos íons H'*’ em (b) e o pH da solução é 
mais alto do que em (a). Como sempre, você deve verificar a validade das hipóteses.

Exercício Qual é o pH de uma solução que contém HCOOH 0,30 M  e HCOOK 
0,52 M? Compare o seu resultado com o pH de uma solução de HCOOH 0,30 M.

O efeito do íon comum também é exercido em uma solução contendo uma 
base fraca, como NH3, e um sal da base, como NH4CI. No equilíbrio,

N H Í ( f l^ )  N H ^ ( a q )  +  H ^ { a q )

_  [NH3][H^]

'  [NHt]

Deduzimos a equação de Henderson-Hasselbalch para este sistema como segue. 
Rearranjando a equação anterior, obtemos

[H^]
/^a[NHl]

[NH3]

Aplicando o logaritmo negativo a ambos os lados, temos

, [N H Í]
- lo g [ H - ]  =  - l o g / r . - l o g ^

+ [NHj]
- lo g  [H+] = -logA"a + log-í---- ^S L J S .  6

[NH3]
ou pH = p/^a + l o g p ^

Uma solução que contenha NH3 e o seu sal NH4CI é menos básica que uma 
solução que contenha apenas NH3 na mesma concentração. O íon comum NHj 
reprime a ionização de NH3 na solução que contém a base e o sal.

16.3 Soluções tampão
Uma solução tampão é uma solução de (1) um ácido ou uma base fracos e (2) 
a sua base ou o seu ácido conjugados, respectivamente; ambos os componentes 
devem estar presentes. A solução tem a capacidade de resistir a variações de pH  
quando são adicionadas pequenas quantidades quer de ácido, quer de base. Os 
tampões são muito importantes nos sistemas químicos e biológicos. O pH varia
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muito no corpo humano de um fluido para outro; por exemplo, o pH do sangue 
é cerca de 7,4, enquanto o suco gástrico, no estômago, tem pH de aproximada­
mente 1,5. Estes valores de pH, que são cruciais para o bom funcionamento das 
enzimas e o balanço da pressão osmótica, mantêm-se constantes na maioria dos 
casos pela ação de tampões.

Uma solução tampão deve conter uma concentração de ácido relativamente 
elevada para reagir com os íons OH“ que são adicionados, bem como uma con­
centração semelhante de base para reagir com íons acrescentados. Além disso,
os componentes ácido e básico do tampão não devem consumir um ao outro em 
uma reação de neutralização. Estes requisitos são satisfeitos por um par ácido- 
-base conjugado, por exemplo, um ácido fraco e a sua base conjugada (fornecida 
por um sal) ou uma base fraca e o seu ácido conjugado (fornecido por um sal).

É possível preparar uma solução tampão simples ao adicionar quantida­
des molares semelhantes de ácido acético ( C H 3C O O H )  e o seu sal, acetato de 
sódio (CH3COONa), à água. Supõe-se que as concentrações no equilíbrio do 
ácido e da base conjugada (do CH3COONa) são as mesmas que as concentra­
ções iniciais (ver p. 724). Uma solução que contenha estas duas substâncias tem 
a capacidade de neutrahzar tanto os ácidos quanto as bases a ela adicionados. O 
acetato de sódio, um eletróhto forte, dissocia-se completamente em água:

CHjCOONaC.?) CH3COO“(a,7) + Na'(a<?)

Quando se adiciona um ácido, os íons vão ser consumidos pela base conju­
gada do tampão, CH3COO“, de acordo com a equação

C U ^C O Q -iaq) +  H ^ ia q ) ------> CH3COOH(fl^)

Ao adicionar uma base ao sistema tampão, os íons OH“ serão neutrahzados pelo 
ácido do tampão:

CH3COOH(fl^) + O R ~ (aq)-----> CH3COO“(fl^) + H20(/)

Como você pode ver, as duas reações que caracterizam este sistema tampão são 
idênticas às do efeito do íon comum descritas no Exemplo 16.1. A capacidade 
tampão, isto é, a eficácia da solução tampão, depende da quantidade de ácido e 
da base conjugada de que o tampão é feito. Quanto maior for essa quantidade, 
maior é a capacidade tampão.

Em geral, um sistema tampão pode ser representado como sal-ácido ou 
base-ácido conjugados. Assim, o sistema tampão acetato de sódio-ácido acéti­
co discutido anteriormente pode ser escrito como CH3COONa/CH3COOH ou 
CH3C00~/CH3C00H. a  Figura 16.1 mostra o sistema tampão em ação.

O Exemplo 16.2 distingue sistemas tampão de combinações ácido-sal que 
não funcionam como tampões.

(b) (d)

9$^  Animação 
Propriedades dos tampões

Figura 16.1 Uso do indicador ácido- 
-base azul de bromofenol (adicionado a 
todas as soluções representadas) para 
ilustrar a ação de um tampão. O indica­
dor tem uma cor azul-púrpura para va­
lores de pH acima de 4,6 e amarela para 
valores de pH abaixo de 3,0. (a) Uma so­
lução tampão constituída por 50 mL de 
CH3COOH 0,1 M e 50 mL de CH3CO- 
ONa 0,1 M. O pH da solução é 4,7 e o 
indicador fica azul-púrpura. (b) Depois da 
adição de 40 mL de uma solução de HCI 
0,1 M à solução em (a), a cor permanece 
azul-púrpura. (c) Uma solução de 100 
mL de CH3COOH, cujo pH é 4,7. (d) 
Depois da adição de 6 gotas (cerca de 
0,3 mL) de uma solução de HCI 0,1 M, 
a cor muda para amarelo. Sem a ação 
do tampão, o pH da solução diminui 
rapidamente para valores inferiores a 3,0 
quando se adiciona HCI 0,1 M.(a) (c)
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Exemplo 16.2
Quais das seguintes soluções podem ser consideradas sistemas tampão? (a) KH2PO4/ 
H3PO4, (b) NaC104/HC104, (c) C5H5N/C5H5NHCI (C5H5N é a piridina; seu é 
dado na Tabela 15.4). Explique a sua resposta.

Estratégia O que constitui um sistema tampão? Qual das soluções anteriores contém 
um ácido fraco e seu sal (contendo a base fraca conjugada)? Qual das soluções ante­
riores contém uma base fraca e seu sal (contendo o ácido fraco conjugado)? Por que a 
base conjugada de um ácido forte não é capaz de neutralizar um ácido adicionado?

Solução O critério para um sistema tampão é ter um ácido fraco e seu sal (conten­
do a base conjugada) ou uma base fraca e seu sal (contendo o ácido conjugado).

(a) H 3 P O 4  é um ácido fraco e a sua base conjugada, H 2 P O 4  é uma base fraca (ver 
Tabela 15.5). Portanto, este é um sistema tampão.

(b) Uma vez que H C IO 4  é um ácido forte, a sua base conjugada, C I O 4 , é uma base
extremamente fraca. Isso significa que o íon C IO 4  não se combinará com um 
íon em solução para formar H C IO 4 . Portanto, o sistema não pode atuar como
um tampão.

(c) De acordo com a Tabela 15.4, C5H5N é uma base fraca e o seu ácido conjugado, 
C5H5NH (cátion do sal C5H5NHCI), é um ácido fraco. Portanto, este é um siste­
ma tampão.

Exercício Quais dos seguintes pares são soluções tampão? (a) KF/HF, (b) KBr/ 
HBr, (c) Na2C03/NaHC03 .

O Exemplo 16.3 ilustra o efeito de uma solução tampão no pH.

Exemplo 16.3
(a) Calcule o pH de um sistema tampão que contém CH3COOH 1,0 M e CH3COONa 
1,0M. (b) Qual é o pH do sistema tampão depois da adição de 0,10 mol de HCl gaso­
so a 1,0L da solução? Considere que não há variação de volume da solução quando 
se adiciona o HCl.

Estratégia (a) O pH do sistema tampão antes da adição de H C l  pode ser calculado 
conforme descrito no Exemplo 16.1, porque é semelhante ao problema do íon co­
mum. O do C H 3 C O O H  é 1,8 X 10“  ̂(ver Tabela 15.3). (b) É útil fazer um esque­
ma das variações que ocorrem neste caso.

H C i

4 -

H * C l '

Solução-tampão

[ O l i C õ ò H J ^ h O i ^  

[C /fsC Ô Õ -]  = /,í> M

Ação do tampão 
em(b)

a s C o o ' - ^ H * - * C M 3 C O o H

Resolução (a) Resumimos as concentrações das espécies no equilíbrio como 
segue:

CH3COOH(gí7) Yt{aq) + CH3COO“(a^) 
Início (M): 1,0 0 1,0
Variação (M): —x  +x +x
Equilíbrio (M): 1,0 -  X X 1,0 + X



Capítulo 16 ♦ Equilíbrios ácido-base e equilíbrios de solubilidade 729

^  ^  [H^][CH3C0 Q-] 
" [ C H 3 C O O H ]

_ 5  ^  j x K U O + x )

( 1,0 - X )

Supondo que 1,0 + a: «  1,0 e 1,0 — jc «  1,0, obtemos

1,8 X 10"^ =
(x )( l,0  +  x)

( 1,0 - x )
-yg,o)

1,0

ou [H g = 1,8 X 10"^ M
Assim, pH =  - lo g  (1,8 X 10"^) = 4,74

(b) Quando se adiciona HCl à solução, as variações iniciais são

H C \ { a c j ) ------> H ^ ia q )  +  C r ( a q )

Início (mol); 0,10 0 0
Variação (mol): -0 ,1 0  +0,10 +0,10

Final (mol): 0 0,10 0,10

O íon Cl“ é um íon espectador em solução porque é a base conjugada de um 
ácido forte.

Os íons IF^ provenientes do HCl, um ácido forte, reagem completamente 
com a base conjugada do tampão, CH3COO” . Nesta altura, é mais conveniente 
trabalhar com mols do que com molaridade. Isso porque, em alguns casos, o vo­
lume da solução pode variar quando se adiciona uma substância. Uma variação 
de volume altera a molaridade, mas não o número de mols. A reação de neutrali­
zação é indicada a seguir:

CH3COO"(fl^) + H ^iaq )-----> CH3COOH(«^)
Início (mol): 1,0 0,10 1,0
Variação (mol): -0 ,1 0  -0 ,1 0  +0,10

Final (mol): 0,90 0 1,1

Finalmente, para calcular o pH do tampão depois da neutralização do áci­
do, voltamos a converter em molaridade, dividindo o número de mols por 1,0 L 
de solução.

CH3COOH(a^) H '^ (a q )  +  CH3C O O "( í/<̂ )
Início (M): 1,1 0 0,90
Variação (M): —x  + x  + x

Equilíbrio (M): 1,1 — x x 0,90 +  x

_  [Hg[CH3COQ-]
" [CH3COOH]
, (x)(0,90 +  x)

1,8 X 10“-' =  ^
1,1 — X

Assumindo que 0,90 + x «  0,90 e l , l  —x=“ 1,1, obtemos

, (x)(0,90 +  x) x(0,90)
1.8 X 10“'  = ^

ou

Quando as concentrações do ácido e da 
base conjugada são iguais, o pH do tampão 
é igual ao pKa do ácido.

Assim,

x =  [H"'] =  2,2 X 10“' M 
pH = - lo g  (2,2 X 10“')  = 4,66

(Continua)
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{Continuação)

Verificação O pH diminui apenas um pouco após a adição de HCl. Isto está em 
Problema semelhante: 16.17. conformidade com a ação de uma solução tampão.

Exercício Calcule o pH do sistema tampão N H 3  0,30 M /N H 4 C I  0,36 M. Qual é o 
pH depois da adição de 20,0 mL de NaOH 0,050 M  a 80,0 mL da solução tampão?

Na solução tampão examinada no Exemplo 16.3 há uma diminuição de 
pH (a solução toma-se mais ácida) devido à adição de HCl. Também podemos 
comparar a variação na concentração dos íons da seguinte forma:

Antes da adição de HCl: [H""] =  1,8 X 10“’ M  
Depois da adição de HCl: [H'*'] =  2,2 X 10“’ M

Assim, a concentração do íon H'*' aumenta por um fator de

2,2 X  10“’ Af _   ̂ ^
1,8 X  10“’ M ~  ’

Mols de HCl adicionado

Figura 16.2 Comparação da variação 
de pH ao adicionar 0,10 mol de HCl 
a 1 L de água pura e a 1L de solução 
tampão acetato, conforme descrito no 
Exemplo 16.3.

Para avaliar a eficácia do tampão CH3COONa/CH3COOH, vejamos o que 
aconteceria se adicionássemos 0,10 mol de HCl a IL de água. Comparemos o 
aumento na concentração de íons H^.

Antes da adição de HCl: [H+] = 1,0 X  10“  ̂M  
Depois da adição de HCl: [H^] = 0,10 M

Como resultado da adição de íons HCl, a concentração de íons H^ aumenta por 
um fator de

O.IOM

1,0 X 10“ ' ' iW
= 1,0 X  10'̂

ou seja, um milhão de vezes! Esta comparação mostra que uma escolha apro­
priada da solução tampão pode manter a concentração de íons H^, ou o pH, 
aproximadamente constante (Figura 16.2).

Revisão de conceitos
Os diagramas seguintes representam soluções contendo um ácido fraco HA e/ou o seu sal de sódio NaA. Quais são 
as soluções que podem atuar como um tampão? Qual é a solução que tem a maior capacidade tampão? Para simph- 
ficar, os íons Na^ e as moléculas de água foram omitidos.

•  •

•  •  

^  •

• é

•  •

•  9 •
•  • •

• ♦  ?  
•  •  V

•  •  •  

•  •  •

^  HA

•  A-

(a) (b) (c) (d)
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Preparação de uma solução tampão com um pH específico
Suponha agora que queiramos preparar uma solução tampão com um pH espe­
cífico. Como fazer isso? A Equação (16.4) indica que, se as concentrações do 
ácido e da sua base conjugada são aproximadamente iguais, isto é, se [ácido 
conjugado] ~  [base conjugada], então

[base conjugada]
log-------, ,  . .  ,-------“  0[acido]

ou

pH «  pK,

Assim, para preparar uma solução tampão, trabalhamos de trás para a frente. 
Primeiro, escolhemos um ácido fraco cujo p^a seja próximo do valor do pH 
desejado. A seguir, substituímos os valores de pH e pÂ a na Equação (16.4) para 
obter o quociente [base conjugada]/[ácido]. Esta razão pode então ser convertida 
em quantidades molares para a preparação da solução tampão. O Exemplo 16.4 
mostra essa abordagem.

Exemplo 16.4
Descreva como preparar um “tampão fosfato” com pH de aproximadamente 7,40.

Estratégia Para um tampão atuar com eficácia, as concentrações do componente áci­
do e da base conjugada devem ser aproximadamente iguais. De acordo com a Equação 
(16.4), quando o pH desejado for próximo do pA'a do ácido, isto é, quando pH «  pK^,

log
[base conjugada] 

[ácido]
== 0

[base conjugada]
ou -----------------------1

[ácido]

Resolução Como o ácido fosfórico é um ácido triprótico, escrevemos as três etapas 
da ionização como segue. Os valores de K.̂  são obtidos da Tabela 15.5 e os de pK.̂  
são calculados com a Equação (16.3).

H3P04(«^) W^iaq) +  = 7,5 X 10“ ;̂pA'a, = 2,12
H2P04~(a^) W^{aq) +  WPOl~{aq) = 6,2 X lO^^pA-^, = 7,21
\\?O l-{aq) n ^ ia q )  + ?Ol~{aq) K,] = 4,8 X 10“ ‘̂ p/<:a3 =  12,32

Dos três sistemas tampão, o mais apropriado é HP0 j “/H2P0 4 , porque o seu pK^ 
é o mais próximo do pH desejado. Usando a equação de Henderson-Hasselbalch, 
escrevemos

log

pH = pK^ + log

7,40 = 7,21 + log

[Hpor]
[H2PO4-]

0,19

[base conjugada] 
[ácido]

i H P o r i
[H2PO4]

(Continua)
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{Continuação)

Aplicando o antilog, obtemos

[H P O r]
[H 2 P O 4 ]

10̂ ’̂ '^ =  1,5

Portanto, um modo de preparar um tampão fosfato com pH 7,40 é dissolver mono- 
hidrogenofosfato de sódio (Na2HP04) e di-hidrogenofosfato de sódio (NaH2P04) na 
razão molar de 1,5:1,0 em água. Por exemplo, podíamos dissolver 1,5 mol de Na2H- 
P O 4  e 1,0 mol de N a H 2 P 0 4  em água suficiente para fazer 1 L de solução.

Exercício Como você prepararia um litro de “tampão carbonato” com pH 10,10? 
São fornecidos ácido carbônico (H2CO3), hidrogenocarbonato de sódio (NaHC03) e 
carbonato de sódio (Na2C03). Ver os valores de na Tabela 15.5.

O texto Química em Ação na página 734 ilustra a importância dos sistemas 
tampão no corpo humano.

110̂  Animação 
Titulações ácido-base

16.4 Titulações ácido-base
Tendo discutido as soluções tampão, podemos agora analisar os aspectos quan­
titativos das titulações ácido-base (ver Seção 4.6). Consideraremos três tipos de 
reações: (1) titulações que envolvem um ácido forte e uma base forte, (2) titula­
ções envolvendo um ácido fraco e uma base forte e (3) titulações que envolvem 
um ácido forte e uma base fraca. As titulações que envolvem um ácido fraco e 
uma base fraca são complicadas devido à hidrólise quer do cátion, quer do ânion 
do sal formado, sendo difícil determinar o ponto de equivalência nestes casos. 
Logo, não trataremos destas titulações aqui. A Figura 16.3 mostra o arranjo ex­
perimental para monitorar o pH durante uma titulação.

Titulações ácido forte-base forte
A reação entre um ácido forte (por exemplo, HCl) e uma base forte (por exem­
plo, NaOH) pode ser representada por

NaOH(fl^) + HCl(fl^)----->NaCl(fl^) + H20(/)

Figura 16.3 Aparelho medidor de pH para monitorar uma titulação ácido-base.
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Volume de NaOH 
adicionado (mL) pH

0,0 1,00
5,0 1,18

10.0 1,37
15.0 1,60
20.0 1,95
22.0 2,20
24.0 2,69

-------- 25,0 7,00
26.0 11,29
28.0 11,75
30.0 11,96
35.0 12,22
40.0 12,36
45.0 12,46
50.0 12,52

10 20 30 40 50
Volume de NaOH adicionado (mL)

Figura 16.4 Curva da variação do pH com o volume de base adicionado em uma titulação ácido forte-base forte. Adiciona-se uma solu­
ção de NaOH 0,100 M (de uma bureta) a 25,0 mL de HCI 0,100 M em um erienmeyer (ver Figura 4.21). Esta curva em geral é chamada de 
curva de titulação.

ou em termos da equação iônica

H+(ü9 ) +  O H “ ( a í ) ------»H 20 (0

Considere a adição de uma solução de NaOH 0,100 M (de uma bureta) a 25,0 
mL de HCl 0,100 M em um erienmeyer. Por conveniência, usamos somente três 
algarismos significativos para o volume e a concentração e dois algarismos sig­
nificativos para o pH. A Figura 16.4 mostra a curva dos valores do pH da titu­
lação (também conhecida como curva de titulação). Antes da adição de NaOH, 
o pH do ácido é dado por — log (0,100), ou 1,00. Quando se adiciona NaOH, no 
início o pH da solução aumenta lentamente. Perto do ponto de equivalência, o 
pH começa a subir de forma abrupta e, no ponto de equivalência (isto é, no pon­
to em que reagiram quantidades equimolares de ácido e de base), a curva sobe 
quase verticalmente. Em uma titulação ácido forte-base forte, as concentrações 
do íon hidrogênio e do íon hidróxido são muito baixas no ponto de equivalência 
(aproximadamente 1,0 X 10“  ̂M). Assim, a adição de uma única gota de base 
pode causar um grande aumento em [OH“] e no pH da solução. Além do ponto 
de equivalência, o pH volta a aumentar lentamente com a adição de NaOH.

É possível calcular o pH da solução em cada fase da titulação. Apresenta­
mos aqui três exemplos de cálculos.

1. Depois da adição de 10,0 mL de NaOH 0,100 M  a 25,0 mL de HCl 0,100 
M. O volume total de solução é 35,0 ml. O número de mols de NaOH em
10,0 mL é

10,0 mL X
0,100 mol NaOH 

1 L NaOH
1 L

1000 mL
= 1,00 X IO"-’ mol

O número de mols de HCl originalmente presentes em 25,0 mL de solução 
é

Uma forma mais rápida de calcular o 
número de mols de NaOH é escrever

10,0 mL X
0,100 mol 
lOOOmL

= 1,0 X 10  ̂mol

25,0 mL X
0,100 mol HCl

X
1 L

1000 mL1 LHCl
= 2,50 X 10“  ̂mol



Mantendo o pH do sangue

Todos os animais superiores precisam de um sistema circu­
latório que transporte combustível e oxigênio para os pro­

cessos vitais e remova as excreções. No corpo humano, esta 
troca vital ocorre no fluido versátil conhecido como sangue, 
do qual existem cerca de 5 L em um adulto médio. O sangue 
que circula nos tecidos transporta oxigênio e nutrientes para 
manter as células vivas, e remove o dióxido de carbono e ou­
tros resíduos. A natureza faz uso de vários sistemas tampão 
para distribuir o oxigênio e remover o dióxido de carbono de 
um modo extremamente eficiente.

O sangue é um sistema extremamente complexo mas, 
para os nossos objetivos, precisamos apenas de dois compo­
nentes essenciais: o plasma sanguíneo e os glóbulos vermelhos, 
ou eritrócitos. O plasma sanguíneo contém muitos compostos, 
incluindo proteínas, íons metálicos e fosfatos inorgânicos. Os 
eritrócitos contêm moléculas de hemoglobina, assim como a 
enzima anidrase carbônica, que catalisa tanto a formação do 
ácido carbônico (H2CO3) como a sua decomposição:

C02Íaq) + H20(l)^=^H2C03(aq)

As substâncias no interior do eritrócito estão protegidas do 
fluido extracelular (plasma sanguíneo) por uma membrana ce­
lular que é permeável apenas a algumas substâncias.

O pH do plasma sanguíneo é mantido em aproximada­
mente 7,40 por vários sistemas tampão, sendo o mais impor­
tante o sistema H C O J /H 2 C O 3 .  No eritrócito, onde o pH é 7,25, 
os principais sistemas tampão são HCOJ/H2CO3 e hemoglo­
bina. A molécula de hemoglobina é uma proteína complexa 
(massa molar 65 000 g) que contém vários prótons ionizáveis. 
Fazendo uma aproximação grosseira, podemos tratá-la como 
um ácido monoprótico HHb:

B H b(aq )^= ^n^(aq ) + Eb~(aq)

onde HHb representa a molécula de hemoglobina e Hb“ é a 
base conjugada de HHb. A oxi-hemoglobina (HHb02), forma­
da pela combinação de oxigênio com a hemoglobina, é um 
ácido mais forte que HHb:

HHb02(«^) n^iaq) + HbO^ (aq)

Como mostra a figura da página 735, o dióxido de carbono 
produzido pelos processos metabólicos difunde-se para den-

Micrografia eletrônica de glóbulos vermelhos em um pequeno 
ramo de uma artéria.

tro do eritrócito, onde é rapidamente convertido a H2CO3 pela 
anidrase carbônica:

C02Íaq) + H20([)^=^H2C02(aq)

A ionização do ácido carbônico

H2C03Íaq) H^iaq) + H C O 3  (aq)

tem duas consequências importantes. A primeira é que o íon 
bicarbonato se difunde para fora do eritrócito e é transportado 
pelo plasma para os pulmões. Este é o principal mecanismo 
para remover o dióxido de carbono. A segunda é que os íons 
H^ desviam o equilíbrio a favor da molécula de oxi-hemoglo- 
bina não ionizada:

K"(aq) + HbOJ (aq) EHh02(aq)

Uma vez que HHb02 libera oxigênio mais facilmente do que 
a sua base conjugada (Hb0 2 ), a formação do ácido promove a 
seguinte reação da esquerda para a direita:

HHb02(a^) Ulíb(aq) + 02(aq)
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Tecidos Pulmões

O2 O2

CO2 CO2

(a) (b)
Transporte e liberação de oxigênio-dióxido de carbono pelo sangue, (a) A pressão parcial do CO2 é maior nos tecidos onde se dá o 
metabolismo do que no plasma. Por isso, ele difunde-se para os capilares sanguíneos e depois para os eritrócitos. Ali, é convertido 
em ácido carbônico pela enzima anidrase carbônica (CA). Os prótons fornecidos pelo ácido carbônico combinam-se então com os 
ânions HbOJ para formar HHb02 que, por fim, se dissocia para dar HHb e O2. Uma vez que a pressão parcial de O2 é maior nos 
eritrócitos do que nos tecidos, as moléculas de oxigênio se difundem para fora dos eritrócitos até os tecidos. Os íons bicarbonato 
também se difundem para fora dos eritrócitos e são transportados pelo plasma para os pulmões, (b) Nos pulmões, os processos 
são exatamente 0 inverso. As moléculas de oxigênio se difundem dos pulmões, onde têm uma pressão parcial mais elevada, para 
os eritrócitos. Ali combinam-se com HHb para formar HHb02. Os prótons fornecidos pelo HHb02 combinam-se com íons bicar­
bonato difundidos para os eritrócitos, vindos do plasma, para formar ácido carbônico. Na presença de anidrase carbônica, o ácido 
carbônico é convertido em H2O e OO2. O OO2 se difunde então para fora dos eritrócitos até chegar aos pulmões, onde é expirado.

Capilar

Eritrócito

Plasma

Capitar

Plasma

Oo + HHb

HHbO

As moléculas de O2 se difundem para fora do eritrócito e são 
recebidas pelas outras células dos tecidos para realizar o me­
tabolismo.

Quando o sangue venoso volta aos pulmões, os proces­
sos referidos anteriormente são invertidos. Os íons bicarbo­
nato se difundem agora para o eritrócito, onde reagem com a 
hemoglobina para formar ácido carbônico:

HHb(íi^) + HCOJ { a q ) ^ ^ m ~ { a q )  +  }l2^0^{aq)

A maior parte do ácido é então convertida em CO2 pela ani­
drase carbônica:

H2C03(«^) ^ ^ H 20(0 + C02Íaq)

O dióxido de carbono se difunde até os pulmões e é expira­
do. A formação dos íons Hb“ (devido à reação entre HHb e 
HCOJ representada na coluna esquerda) também favorece a 
captação do oxigênio nos pulmões

Wo~{aq) + 02(a^) Hb02 {aq)

porque Hb~ tem maior afinidade para o oxigênio do que HHb.
Quando o sangue arterial volta a fluir pelos tecidos do 

corpo, todo o ciclo se repete.
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Lembre-se de que 1 mol de NaOH ^  1 mol 
HCI.

Nem Na nem Cl se hidrolisam.

Portanto, a quantidade de HCl que ficou depois da neutralização parcial é 
(2,50 X 10“ )̂ — (1,00 X 10“ )̂, ou 1,50 X 10“  ̂mol. A seguir determina- 
-se a concentração de em 35,0 mL de solução como segue:

1,50 X 10~-^molHCl 1000 mL 
35,0 mL 1 L

0,0429 mol HCl/L 

0,0429 M  HCl

Assim, [H^] = 0,0429 M e o pH da solução é

pH = - lo g  0,0429 = 1,37

2. D epois da adição de 25,0  m L  de N aO H  0,100 M  a 25,0 mL de H Cl 
0,100 M. Este é um cálculo simples porque envolve uma reação de neutra­
lização completa e o sal (NaCl) não sofre hidrólise. No ponto de equiva­
lência, [H^] = [OH~] = 1,00 X 10“  ̂M e o pH da solução é 7,00.

3. D epois da adição de 35,0  m L  de N aO H  0,100 M  a 25,0 m L de H Cl 
0,100 M. O volume total de solução é agora 60,0 ml. O número de mols de 
NaOH adicionado é

35,0 mL X
0,100 mol NaOH 1 L 

ILN aO H ^  lOOOmL
= 3,50 X 10“  ̂mol

O número de mols de HCl em 25,0 mL de solução é 2,50 X 10” .̂ Depois 
da neutralização completa de HCl, o número de mols de NaOH a mais é 
(3,50 X 10~^) — (2,50 X 10~^), ou 1,00 X 10“  ̂mol. A concentração de 
NaOH em 60,0 mL de solução é

1,00 X 10~-̂  mol NaOH 1000 mL
60,0 mL 1 L

0,0167 mol NaOH/L 

NaOH 0,0167 M

Assim, [OH ] = 0,0167 M  e pOH = —log 0,0167 = 1,78. Portanto, o pH 
da solução é

pH = 14,00 -  pOH 
-  14,00 -  1,78 
=  12,22

Titulações ácido fraco-base forte
Considere a reação de neutralização entre o ácido acético (um ácido fraco) e o 
hidróxido de sódio (uma base forte):

CH3COOH(fl^) + NaOH(fl^)-----> CH3COONa(a^) + U2OÍI)

Esta equação pode ser simplificada para

CH3COOH(fl^) +  O H “ (fl^ )----- >CH3C O O “ (fl^) +  H 2 0 (/)

O íon acetato hidrolisa-se da seguinte forma:

CH3C O O “ (fl^) +  H20(0  CH 3COOH(fl^) +  OU~(aq)

Portanto, no ponto de equivalência, quando só temos acetato de sódio, o pH será 
maior que 1 como resultado do excesso de íons OH“ que se formam (Figura 16.5).
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Volume de NaOH 
adicionado (mL) pH

0,0 2,87
5,0 4,14

10,0 4,57
15,0 4,92
20,0 5,35
22,0 5,61
24,0 6,12
25,0 8,72
26,0 10,29
28,0 11,75
30,0 11,96
35,0 12,22
40,0 12,36
45,0 12,46
50,0 12,52

Figura 16.5 Curva da variação do pH com o volume de base adicionado em uma titulação ácido fraco-base forte. Adiciona-se uma so­
lução de NaOH 0,100 /V/ (de uma bureta) a 25,0 mL de CH3COOH 0,100 M em um erienmeyer. Devido à hidrólise do sal formado, o pH no 
ponto de equivalência é maior que 7.

Note que esta situação é análoga à hidrólise do acetato de sódio (CH3COONa) 
(ver p. 699).

O Exemplo 16.5 aborda a titulação de um ácido fraco com uma base forte.

Exemplo 16.5
C a lc u le  O p H  na titu la ção  de 2 5 ,0  m L  de á cid o  a cé tico  0 ,10 0  M  com  h id ró x id o  de 

só d io  dep o is de a d ic io n a r à so lu ção  do á cid o  (a) 10 ,0  m L  de N a O H  0 ,10 0  M , (b) 2 5 ,0  

m L  de N a O H  0 ,10 0  M , (c) 3 5 ,0  m L  de N a O H  0 ,10 0  M .

Estratégia  A  reação entre C H 3C O O H  e N a O H  é

CHaCOOHCa^) +  NaOH(ízç)------> C U ^ C O O N a (a q )  +  H20(/)

V em os que 1 m o l de C H 3C O O H  — 1 m o l de N a O H . Portanto, é p o ssív e l c a lc u la r 

o núm ero de m o ls de base que reagem  co m  o á cid o  em  cada etapa da titu la çã o , e o 

p H  é ca lcu la d o  p elo  excesso de á cid o  ou de base que fic a  na so lu ção . N o  entanto, 
no ponto de e q u iv a lê n c ia , a n e u tra liza çã o  é co m p leta e o p H  da so lu ção  depende da 

h id ró lis e  do sa l fo rm ado, C H 3C O O N a .

Resolução  (a) O  núm ero de m o ls de N a O H  em  10 ,0  m L  é

10 ,0  m L  X
0 ,10 0  m ol N a O H  

1 L  N a O H  sol

1 L

10 0 0  m L
= 1,00 X 10“  ̂mol

O  núm ero de m o ls de C H 3C O O H  in ic ia lm e n te  em  2 5 ,0  m L  de so lu ção  é

2 5 ,0  m L  X
0 ,10 0  m o l C H 3C O O H  

1 L  C H 3C O O H  so l

1 L

10 0 0  m L
=  2,50 X 10"^ mol

(Continua)
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(Continuação)

A partir de agora trabalhamos com mols porque, quando duas soluções se mis­
turam, o volume aumenta. Como o volume aumenta, a molaridade varia, mas o 
número de mols continua igual. As variações no número de mols estão indicadas 
a seguir:

CH3COOH(fl^) + NaOH(a^)-----> CH3COONa(a^) + H20(/)
Início (mol): 2,50 X 10“  ̂ 1,00 X 10“  ̂ 0
Variação (mol): -1 ,00  X 10~  ̂ -1 ,00  X 10~  ̂ +1,00 X 10~^____________

Final (mol): 1,50 X IO""* 0 1,00 X 10“^

Dado que o volume da solução é o mesmo 
para CH3COOH e CH3COO" (35 mL), a 
razão do número de mols presente é igual à 
razão das suas concentrações molares.

Nesta altura, temos um sistema tampão formado por CH3COOH e CHsCOO' 
(do sal CHsCOONa). Para calcular o pH da solução, escrevemos

[H+][CH3C0 0 “]
K.. =

[H

[ C H 3 C O O H ]

[CH3COOHJ/ra
[CH3COO"]

(1,50 X 10~^)(1,8 X u r^) 

1,00 X 10”^
= 2,7 X 10"-'^M

Portanto, pH = - lo g  (2,7 X 10 )̂ =  4,57

(b) Estas quantidades (isto é, 25,0 mL de NaOH 0,100 M reagindo com 25,0 mL 
de CH3COOH 0,100 Aí) correspondem ao ponto de equivalência. O número de 
mols de NaOH em 25,0 mL de solução é

25,0 mL X
0,100 mol NaOH 

1 L NaOH sol
1 L

1000 mL
2,50 X 10“'̂ mol

As variações no número de mols estão indicadas a seguir:

CH3COOH(o^) + NaOH(a^)-----  ̂ CH3COONa(«^) + H20(/)
Início (mol): 2,50 X 10“  ̂ 2,50 X 10“  ̂ 0
Variação (mol): -2 ,5 0  X 10~  ̂ -2 ,5 0  X 10~  ̂ +2,50 X 10~^____________

Final (mol): 0 0 2,50 X 10“^

No ponto de equivalência, as concentrações do ácido e da base são zero. O volu­
me total é (25,0 + 25,0) mL ou 50,0 mL e, assim, a concentração do sal é

[CH3COONa] =
2,50 X 10' mol 1000 mL

X
50,0 mL 1 L

= 0,0500 mol/L = 0,0500 M

O próximo passo consiste em calcular o pH da solução que resulta da hidrólise 
dos íons CHsCOO” . Seguindo o procedimento descrito no Exemplo 15.13 e 
com o valor da constante de ionização básica (ATb) para o CH3COO” indicado na 
Tabela 15.3, escrevemos

=  5,6 X 1 0 "’® =
_  íCH3COOH][OH~]

[ C H 3 C O O  

r — rnví-i = s V r.H =
0,0500 -  X

(c) Depois da adição de 35,0 mL de NaOH, a solução já ultrapassou bastante o pon­
to de equivalência. O número de mols de NaOH originalmente é

35 0 mL X
0,100 mol NaOH 

1 L NaOH sol
1 L

1000 mL
=  3,50 X 10“  ̂mol



Capítulo 16 ♦ Equilíbrios ácido-base e equilíbrios de solubilidade 739

A s variações no número de m ols estão indicadas a seguir:

CH3COOH(ü^) + NaOH(í7^)-----> CHaCOONaC^^) + H20(/)
Início (mol): 2,50 X 10“  ̂ 3,50 X 10“  ̂ 0
Variação (mol): - 2 ,5 0  X 10~  ̂ - 2 ,5 0  X 10~  ̂ + 2 ,50  X 10~^____________

Final (mol): 0 1,00 X 10"^ 2,50 X 10“ ^

D esta form a, temos duas espécies em  solução responsáveis pela basicidade da 
solução: O H “  e C H sC O O ”  (do C H sC O O N a). Contudo, com o O H “  é uma base 
muito mais forte do que C H sC O O ", podem os desprezar a hidrólise dos íons 

C H 3C O O '’ e calcular o pH da solução usando apenas a concentração dos íons 
O H ” . O  volum e total das duas soluções juntas é (25,0 +  35,0) m L ou 60,0 mL, 
portanto, calculam os a concentração de O H ”  com o segue:

1,00 X 10”  ̂mol 1000 m L
[O H ” l =  ^ ---------------------X --------------
 ̂  ̂ 60,0 m L I L

=  0,0167 mol/L =  0,0167 M
pOH =  - l o g  [O H “ ] =  - l o g  0,0167 =  1,78

pH =  14,00 -  1,78 =  12,22

Exercício Foram titulados exatamente 100 m L  de ácido nitroso (H N O 2) 0,10 M  
com  um a solução de N aO H  0,10 M. C alcule  o pH  (a) da solução inicial, (b) do ponto 
em  que foram  adicionados 80 m L  da base, (c) do ponto de equivalência, (d) do ponto 
em  que foram adicionados 105 m L  da base.

Titulações ácido forte-base fraca
Considere a titulação de H Cl, um ácido forte, com  N H 3 , uma base fraca: 

HCl(fl^) +  ----- > NH4Cl(fl^)

ou simplesmente

Yt{aq) +  ----- > NH^ (fl^)

O pH no ponto de equivalência é inferior a 1 devido à hidrólise do íon NHJ : 

N H Í  (fl^) +  H 2 0 ( 0  N H 3(fl^) +  H 3 0 +(fl^)

ou simplesmente

N H Í(fl^ )  ^ ^ N H 3(fl^) +  B.^{aq)

Devido à volatilidade da solução aquosa de amônia, é mais conveniente adicio­
nar ácido clorídrico da bureta a esta solução. A  Figura 16.6 mostra a curva de 
titulação desta experiência.

Exemplo 16.6

C alcule  o pH do ponto de equivalência em  um a titulação de 25,0 m L  de N H 3 0,100 

M  com  um a solução de H C l 0,100 M.

Estratégia A  reação entre NH3 e H C l é

N H ^iaq) +  U C \(a q )----- >NH4C1((3^)

(Continua)

Problema semelhante: 9.35



740 Química

Volume de HCl adicionado (mL)

Volume de HCl 
adicionado (mL) pH

0,0 11,13
5,0 9,86

10,0 9,44
15,0 9,08
20,0 8,66
22,0 8,39
24,0 7,88
25,0 5,28
26,0 2,70
28,0 2,22
30,0 2,00
35,0 1,70
40,0 1,52
45,0 1,40
50,0 1,30

Figura 16.6 Curva da variação do pH com o volume de base adicionado em uma titulação ácido forte-base fraca. Adiciona-se uma solu­
ção de HCl 0,100 /Vf (de uma bureta) a 25,0 mL de uma solução NH3 0,100 M em um erienmeyer. Devido à hidrólise do sal formado, o pH 
no ponto de equivalência é inferior a 7.

{Continuação)

Vem os que 1 m ol N H 3 — 1 m ol H C l. N o ponto de equivalência, as principais espé­
cies em  solução são o sal NH 4CI (dissociado nos íons N H J e C l“ ) e água. Determ i­
namos primeiro a concentração de NH 4 CI formado. D epois calculam os o pH que 

resulta da hidrólise do íon NH Í”. O  íon C l”  não reage com  a água, visto que é a base 
conjugada de um ácido forte, H C l. C om o habitual, ignoramos a ionização da água.

Resolução O  número de m ols de NH3 em  25,0 m L  de uma solução 0,100 M  é

25,0 mL X
0,100 mol NH. 

1 L N H 3

1 L
1000 mL

= 2,50 X 10” -'mol

N o ponto de equivalência, o número de mols de H C l adicionado é igual ao número 

de m ols de NH3. A s  variações no número de m ols estão indicadas a seguir:

NH3(r/^) +  H C l(ag) ----- > NH4C\{aq)
Início (mol): 2,50 X 10” '̂  2,50 X 10”"* 0
Variação (mol): -2 ,5 0  X 10~-̂  -2 ,5 0  X 10~-̂  -f2,50 X 10~'^

Final (mol): 0 0 2,50 X IO” "*

N o ponto de equivalência, as concentrações tanto do ácido com o da base são iguais a 
zero. O  volum e total é (25,0 m L +  25,0 mL) ou 50,0 m L, e a concentração do sal é

[N H 4 C I]  = X
1000 mL

50,0 mL 1 L
=  0,0500 mol/L =  0,0500 M

O  pH da solução no ponto de equivalência é determinado pela hidrólise dos íons 
N H J . Seguim os o procedim ento da página 699.

Etapa 1: Representamos a hidrólise do cátion NH4, sendo x  a concentração no equi­
líbrio de NH3 e íons H^ em  mol/L:
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Início (M): 
Variação (M):

0,0500

—X

NU^iaq) +  H^iaq)
0,000 0,000

+ x  + x

Equilíbrio (M): (0,0500 -  x) x

Etapa 2 : Obtem os o valor de para NH^ a partir da Tabela 15.4:

[N H 3][H-^]
K - . =

5,6 X 10"'^  ̂ =

[NHJ]

0,0500 -  X

A plicando a aproxim ação 0,0500 — x  «  0,0500, obtemos

v2 v2
5,6 X 10"

0,0500 -  X 0,0500 
X =  5,3 X 10"^ M

A ssim , o pH é dado por

pH =  - l o g  (5,3 X 10"^) 

=  5,28

Verificação Note que o pH da solução é ácido. Isso é o que seiia  de se esperar da 

hidrólise do íon amônio.

Exercício C alcule  o pH no ponto de equivalência da titulação de 50 m L de metila- 

mina 0,10 M  (ver Tabela 15.4) com  um a solução de H C l 0,20 M .

Verifique sempre a validade da 
aproximação.

Problema semelhante: 16.33.

Revisão de conceitos
Em quais das seguintes titulações o pH no ponto de equivalência não 
será neutro? (a) NaOH com  H NO 2, (b) KOH  com  H CIO4, (c) K O H  com 
H COOH , (d) CH 3NH2 com  H N O 3.

16.5 Indicadores ácido-base
O ponto de equivalência, com o vim os, é o ponto em que o número de mols 
de íons O H " é igual ao número de mols de íons originalmente presentes. 
Para determinar o ponto de equivalência em uma titulação, precisam os saber 
exatamente que volume de uma base (na bureta) temos de adicionar a um ácido 
em um frasco. Um  modo de saber é adicionar algumas gotas de um indicador 
ácido-base à solução do ácido no início da titulação. Vim os no Capítulo 4 que 
um indicador é geralmente um ácido (ou uma base) orgânico fraco que apresenta 
cores nitidamente diferentes nas formas não ionizada e ionizada. Estas duas for­
mas estão relacionadas com  o pH da solução em que o indicador é dissolvido. O 
ponto fin a l  de uma titulação ocorre quando o indicador muda de cor. Contudo, 
nem todos os indicadores mudam de cor no mesmo valor de pH, assim, a escolha 
de um indicador para uma dada titulação depende da natureza do ácido e da base 
utilizados na titulação (isto é, se são fortes ou fracos). A  escolha apropriada do 
indicador para uma titulação permite usar o ponto final para determinar o ponto 
de equivalência, conforme mostrado na página 742.

o  ponto final é onde a cor do indicador 
se altera. O ponto de equivalência é 
onde a neutralização se completa. 
Experimental mente utilizamos o ponto final 
para estimar o ponto de equivalência.
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Os indicadores típicos mudam de cor 
ao longo do intervalo de pH dado por 
pH = pKa ±  1, onde K^éa constante de 
ionização ácida do indicador.

Consideremos um ácido monoprótico fraco a que chamaremos HIn. Para 
ser um indicador eficaz, HIn e a sua base conjugada, In“ , devem ter cores nitida­
mente diferentes. Em solução, o ácido ioniza-se pouco:

HIn(o9) a \a q )  + lrT(aq)

Se o indicador estiver em um meio suficientemente ácido, o equilíbrio desloca- 
-se para a esquerda, de acordo com o princípio de Le Châtelier, e a cor predomi­
nante do indicador é a da forma não ionizada (HIn). Por outro lado, em um meio 
básico, o equilíbrio desloca-se para a direita e predomina a cor da base conjuga­
da (In~). De um modo aproximado, podemos usar os seguintes quocientes entre 
concentrações para prever a cor que o indicador apresentará:

[HIn]
[In‘ ]
[HIn]
[ In l

>  10

<  0,1

predomina a cor do ácido (HIn) 

predomina a cor da base conjugada (In“)

Se [HIn] ~  [In~], então a cor do indicador é uma combinação das cores de HIn 
e In~.

O ponto final de um indicador não ocorre a um pH específico; há uma 
gama de valores dentro da qual ocorre o ponto final. Na prática, escolhemos 
um indicador cujo ponto final esteja incluído na zona abrupta da curva de titu­
lação. Como o ponto de equivalência também fica nesta zona abrupta da curva, 
esta escolha assegura que o pH do ponto de equivalência ficará dentro da gama 
em que o indicador muda de cor. Na Seção 4.6 afirmamos que a fenolftaleína 
é um indicador apropriado para a titulação de NaOH e HCl. A fenolftaleína 
é incolor em soluções ácidas e neutras, mas rosa-avermelhado em soluções 
básicas. As experiências mostram que, com um pH <  8,3, o indicador é inco­
lor, mas começa a ficar rosa-avermelhado quando o pH ultrapassa 8,3. Como 
mostra a Figura 16.4, o fato de a inchnação ser muito brusca perto do ponto 
de equivalência faz a adição de uma quantidade muito pequena de NaOH (di­
gamos, 0,05 mL, que é aproximadamente o volume de uma gota da bureta) 
produzir um aumento muito grande do pH da solução. Contudo, é importante 
o fato de a zona mais abrupta do perfil de pH incluir a faixa em que a fenolfta-

Figura 16.7 Curva da titulação de um 
ácido forte com uma base forte. Como 
as regiões onde os indicadores verme­
lho de metila e fenolftaleína mudam de 
cor estão incluídas na zona de variação 
brusca do pH, eles podem ser usados 
para detectar o ponto de equivalência da 
titulação. O azul de timol, por exemplo, 
não pode ser usado para o mesmo pro­
pósito. (Ver Tabela 16.1.)
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Figura 16.8 Soluções que contêm 
extratos de repolho roxo (obtido pela 
fervura do repolho na àgua), produzem 
diferentes cores quando tratados com 
um ácido e com uma base. O pH das 
soluções aumenta da esquerda para a 
direita.

leína muda de incolor para rosa-avermelhado. Sempre que ocorre essa corres­
pondência, o indicador pode ser usado para localizar o ponto de equivalência 
da titulação (TFigura 16.7).

Muitos indicadores ácido-base são pigmentos de plantas. Por exemplo, ao 
ferver pedaços de repolho roxo em água, é possível extrair pigmentos que têm 
cores diferentes a vários pH (Figura 16.8). A Tabela 16.1 apresenta um conjunto 
de indicadores utilizados frequentemente em titulações ácido-base. A escolha do 
indicador depende das forças do ácido e da base a serem titulados. O Exemplo
16.7 ilustra este ponto.

Exemplo 16.7

Que indicador(es), dos representados na Tabela 16.1, você usaria para as titulações 
ácido-base (a) na Figura 16.4, (b) na Figura 16.5, (c) na Figura 16.6?

Estratégia A  escolha de um indicador para uma dada titulação baseia-se no fato de 
a faixa de pH em que o indicador muda de cor se sobrepor à zona abrupta da curva de 
titulação. De outro modo, não podemos usar a mudança de cor para localizar o ponto 
de equivalência.

(Continua)

Tabela 16.1 Alguns indicadores ácido-base comuns

Indicador Em ácido

Cor

Em base Faixa de pH^

Azul de timol Vermelho Amarelo 1,2-2,8

Azul de bromofenol Amarelo Púrpura-azulado 3,0-4,6
Alaranjado de metila Laranja Amarelo 3,1-4,4
Vermelho de metila Vermelho Amarelo 4,2-6,3
Azul de clorofenol Amarelo Vermelho 4,8-6,4
Azul de bromotimol Amarelo Azul 6,0-7,6
Vermelho de cresol Amarelo Vermelho 7,2-8,8

Fenolftaleína Incolor Rosa-avermelhado 8,3-10,0

* A faixa de pH define-se como o intervalo em que a cor muda da cor ácida para a cor básica.
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Problema semelhante: 16.43.

Imagens do intestino grosso obtidas com 
contraste de BaS04.

Lembre-se de que a atividade do sólido é 
igual a um (p. 633).

{Continuação)

Solução (a) Perto do ponto de equivalência, o pH da solução muda abruptamente 
de 4 para 10. Portanto, todos os indicadores, exceto azul de timol, azul de bro- 
mofenol e alaranjado de metila, podem ser usados na titulação.

(b) Neste caso, a variação brusca cobre os valores de pH entre 7 e 10, portanto, os 
indicadores apropriados são vermelho de cresol e fenolftaleína.

(c) Aqui, a variação brusca da curva de pH abrange a faixa de pH entre 3 e 7, por­
tanto, os indicadores apropriados são azul de bromofenol, alaranjado de metila, 
vermelho de metila e azul de clorofenol.

Exercício Use os valores da Tabela 16.1 para especificar que indicador(es) você
usaria nas seguintes titulações: (a) HBr com CH3NH2, (b) HNO3 com NaOH, (c)
HNO2 versus KOH.

Revisão de conceitos
Sob que condições o ponto final de uma titulação ácido-base representará 
com precisão o ponto de equivalência?

16.6 Equilíbrios de solubilidade
As reações de precipitação são importantes na indústria, na medicina e no nosso 
quotidiano. Por exemplo, a preparação de muitos compostos químicos essenciais 
na indústria, como o carbonato de sódio (Na2C03), baseia-se em reações de pre­
cipitação. A dissolução em meio ácido do esmalte dos dentes, essencialmente 
constituído por hidroxiapatita [Ca5(P04)30H], causa a cárie dentária. O sulfato 
de bário (BaS04), um sal insolúvel e opaco aos raios X, é usado como meio 
de diagnóstico de problemas no tubo digestivo. As estalactites e estalagmites, 
constituídas por carbonato de cálcio (CaC03), são formadas por uma reação de 
precipitação, o mesmo acontecendo com muitos alimentos, como o caramelo.

As regras para a previsão da solubilidade de compostos iônicos em água 
foram introduzidas na Seção 4.2. Embora úteis, estas regras não permitem fazer 
previsões quantitativas sobre a quantidade de um dado composto iônico que se 
dissolverá em água. Para desenvolver um tratamento quantitativo, começamos 
pelo que já sabemos sobre o equilíbrio químico. Na discussão que segue, o sol­
vente é a água e a temperatura é 25°C (a menos que seja dito o contrário).

Produto de solubilidade
Considere uma solução saturada de cloreto de prata em contato com cloreto de 
prata sólido. O equilíbrio de solubilidade pode ser indicado como

AgCl(5):^:íAg^(fl^) + C r{a q )

O cloreto de prata é um sal insolúvel (ver Tabela 4.2). A quantidade reduzida 
de AgCl sólido que se dissolve em água deve se dissociar em íons Ag^ e Cl~. 
Sabemos do Capítulol4 que, em reações heterogêneas, a concentração do sólido 
é constante. Assim, podemos escrever a constante de equilíbrio para a dissolução 
do AgCl (ver Exemplo 14.5) como

^ps =  [ A g ^ ] [ C n
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onde Kps é a constante de produto de solubilidade, ou simplesmente o produto de 
solubilidade. Em  geral, o produto de solubilidade de um composto é o produto 
das concentrações molares dos íons constituintes elevadas aos respectivos coe­
ficientes estequiométricos na equação de equilíbrio.

Uma vez que cada unidade de A g C l contém apenas um íon Ag^ e um íon 
C F ,  a expressão do seu produto de solubilidade tem uma forma muito simples. 
Os casos seguintes são mais complexos:

•  M g F 2

M gFzíí) ^  M i \ a q )  + 2P~ (aq)

•  A g 2C 03

A g zC O jíí)  ^  2 H \a q )  + CO\-(aq) =  [Ag+]^ [ C O t ]

•  C a3(P0 4)2

Ca3(P0 4 )2(i) 2Cê*(aq) + l?Ol~(aq) =  [Ca^+]  ̂ [P O ri^

Na Tabela 16.2, são dados os produtos de solubilidade de alguns sais de 
baixa solubilidade. Sais solúveis, como o N aCl e o K N O 3, que têm um muito 
grande, não figuram na tabela pela mesma razão que não incluímos valores de 
de ácidos fortes na Tabela 15.3. O valor de indica a solubilidade de um com­
posto iônico -  quanto mais baixo for esse valor, menos solúvel em água é o com-

Tabela 16.2 Produtos de solubilidade de alguns compostos iônicos pouco solúveis a 25°C

Composto Kps Composto Kps

Brom eto de cobre(I) (CuBr) 4,2 X 10"® H idróxido de ferro(in) [Fe(OH )3] 1,1 X 10"^^
Brom eto de prata (A gB r) 7,7 X 10” ^̂ H idróxido de magnésio [M g(O H )2] 1,2 X 1 0 "“
Carbonato de bário (B aC 0 3 ) 8,1 X 10"^ H idróxido de zinco [Zn(OH )2] 1,8 X 10"^'^
Carbonato de cálcio  (C aC 0 3 ) 8,7 X 10"^ lodeto de chumbo(II) (PbU) 1,4 X 10"^
Carbonato de chumbo(U) (PbC 0 3 ) 3,3 X 10“ ^̂ lodeto de cobre®  (Cul) 5,1 X 10” ^̂
Carbonato de estrôncio (SrC 0 3 ) 1,6 X 10"^ lodeto de prata (A gl) 8,3 X 10"^^
Carbonato de m agnésio (M g C 0 3 ) 4,0 X 10“ ^ Sulfato de bário (B aS0 4 ) 1,1 X 10"^°
Carbonato de prata (A g 2C 0 3 ) 8,1 X 10"^2 Sulfato de estrôncio (SrS0 4 ) 3,8 X 10” '̂
C loreto de chumbo(U) (P bC b) 2,4 X 10“ ^ Sulfato de prata (A g 2S 0 4 ) 1,4 X 10"^
Cloreto de mercúrio(I) (H g2C l2) 3,5 X 10“ *̂ Sulfeto de bismuto (BÍ2S 3) 1,6 X 10"^2
Cloreto de prata (A gC l) 1,6 X 10"^° Sulfeto de cádm io (CdS) 8,0 X 10"^^
Crom ato de chumbo(II) (PbCr0 4 ) 2,0 X 10“ ^̂ Sulfeto de chumbo(II) (PbS) 3,4 X 10“ 2®

Fluoreto de bário (B ap 2) 1,7 X 10"^ Sulfeto de cobalto(II) (C oS) 4,0 X 10"^^
Fluoreto de cálcio  (C aF 2) 4,0 X 10“ ^̂ Sulfeto de cobre(II) (CuS) 6,0 X 10"^^
Fluoreto de chumbo(II) (PbF2) 4,1 X 10“ ® Sulfeto de estanho(II) (SnS) 1,0 X 10"^^
Fosfato de cálcio  [Ca3(P0 4 )2] 1,2 X 10“ ^̂ Sulfeto de ferro(II) (FeS) 6,0 X 10"^^
H idróxido de alum ínio [A l(O H )3] 1,8 X 10“ ^̂ Sulfeto de manganês(II) (M nS) 3,0 X 10"^^
H idróxido de cálcio  [Ca(OH )2 l 8,0 X 10” ^ Sulfeto de mercúrio(II) (HgS) 4,0 X 10"^^
H idróxido de cobre(II) [Cu(OH )2] 2,2 X 10“ ^° Sulfeto de níquel(U) (NiS) 1,4 X 10"^^
H idróxido de cromo(III) [Cr(OH )3] 3,0 X 10"2^ Sulfeto de prata (A g 2S) 6,0 X 10"^^

H idróxido de ferro(II) [Fe(OH )2] 1,6 X lO” "̂̂ Sulfeto de zinco (ZnS) 3,0 X 10"^^
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posto. Contudo, ao usar para comparar solubilidades, deve-se escolher com­
postos que tenham fórmulas semelhantes, como A g C l e ZnS ou Cap2 e Fe(OH)2.

É preciso ter cuidado com  o seguinte: no Capítulo 15 (p. 672), pressupo­
mos o comportamento ideal das substâncias dissolvidas nos cálculos que envol­
viam  concentrações de soluções, mas esta hipótese nem sempre é válida. Por 
exem plo, uma solução de fluoreto de bário (BaF2) pode conter pares de íons 
neutros e com  carga, como B aF 2 e BaF^, além de íons Ba^^ e F~ livres. A lém  
disso, muitos ânions dos compostos iônicos apresentados na Tabela 16.2 são ba­
ses conjugadas de ácidos fracos. Considere o sulfeto de cobre (CuS). O íon 
pode hidroüsar como segue:

S^~(aq) + H20(0 + O ETiaq)
HS~(aq) + H20(/) H2S(fl )̂ + OH~(aq)

e pequenos íons metálicos e de cargas elevadas, como Al^^ e Bi^^, sofrerão hidró- 
lise, como foi visto na Seção 15.10. A  formação de pares de íons e a hidrólise de 
sais diminuem as concentrações de íons que aparecem na expressão de Â ps, mas 
não precisamos nos preocupar agora com os desvios do comportamento ideal.

Na dissolução de um sólido iônico em água, observa-se uma das seguintes 
condições: (1) a solução é insaturada, (2) a solução é saturada, ou (3) a solução 
é supersaturada. Para concentrações de íons que não correspondem às concentra­
ções de equihbrio, usamos o quociente de reação (ver Seção 14.4) que, neste caso, 
é chamado de produto iônico (Q), a fim de prever se um precipitado se formará 
ou não. Note que Q tem a mesma forma que Kps, exceto que as concentrações dos 
íons não são as concentrações de equilíbrio. Por exemplo, se misturarmos uma 
solução contendo íons Ag^ e íons C l “ , então o produto iônico é dado por

(2 = [ A g 1 o [ C r ] o

Os índices 0 nas concentrações lembram que as concentrações são as iniciais e 
não necessariamente as de equilíbrio. A s relações possíveis entre Q e Kp̂  são:

Q <  Solução insaturada (sem precipitação)

[ A g - ^ M c r i o  <  1 , 6  X  i o - '«

Dependendo da forma como a solução for 
composta, [Ag^] poderá ou não ser igual 
a[C |-].

Q  =  K ^

lA g - " ] [C r ]  = 1,6 X  10“ '“

Q >
[A g ^ ]o [C r ]o  >  1,6 X 10 - ' “

Solução saturada (sem precipitação)

Solução supersaturada; A g C l precipitará 
até que o produto das concentrações iônicas 
fique igual a 1,6 X 10“ ^̂

Revisão de conceitos
Os diagramas seguintes representam soluções de A g C l, que também podem conter íons, como o Na^ e o N 0 3 ~ 
(não representados), que não afetam a solubüidade do A g C l. Se (a) representar uma solução saturada de A g C l, 
classifique as outras soluções como insaturada, saturada ou supersaturada.

L  =Ag+ 

= C1-

(a) (b) (c) (d)
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(a)

(b)

Solubilidade molar e solubilidade
Há dois outros modos de exprimir a solubilidade de uma substância: pela solu­
bilidade molar, que é o número de mols de soluto em  1 L  de solução saturada  
(moUL), e pela solubilidade, que é o número de gramas de soluto em 1 L  de solu­
ção saturada (gIL). Note que ambas as expressões se referem à concentração de 
soluções saturadas a uma dada temperatura (normalmente 25°C).

Tanto a solubilidade molar como a solubilidade são convenientes para uso 
no laboratório. Podemos empregá-las para calcular o ifps pela sequência de cál­
culos apresentada na Figura 16.9(a). O Exem plo 16.8 ilustra o procedimento.

Exemplo 16.8

A  solubilidade do sulfato de cálcio  (C aS 0 4 ) é 0,67 g/L. C alcu le  o valor de do 
sulfato de cálcio.

Estratégia É  dada a solubilidade do sulfato de cálcio  e pede-se para calcular o seu 
^ps. D e acordo com  a Figura 16.9 (a), a sequência de etapas de conversão é:

solubilidade do ___  ̂ solubilidade m olar___  [Ca "̂ ]̂ e ___  do

C a S 0 4  em g/L  ̂ do C a S 0 4   ̂ [SO^” ]  ̂ C a S 0 4

Resolução Considere a dissociação do C a S 0 4  em  água. Seja 5  a solubilidade m olar 
(em mol/L) de C a S 0 4 .

C a S 0 4 (5 ) 0£-^{aq)  +  SOl~{aq)
Início (A/): 0 0
Variação {M): —s -hj -Hí

Equilíbrio (M): 5  5

O  produto de solubilidade para o C a S 0 4  é

= [Ca^*][SO |“ ] =

Primeiro calculam os o número de mols de C a S 0 4  dissolvido em  1 L  de solução

0,67 g-GaSO^ 1 mol CaS04 ,
X — — — ^  =  4,9 X 10"'^ m ol/L  =  5

1 L s o l 136,2 gjGaSO:í

A  partir do equilíbrio de solubilidade, vem os que a cada m ol de C a S 0 4  que se dissol­
ve, são produzidos 1 m ol de Ca "̂  ̂ e 1 m ol de S O j" . A ssim , no equilíbrio

[Ca^+] =  4,9 X 10"^ M  e [8 0 ^ ]  =  4,9 X 10"^ M

Figura 16.9 Sequência de etapas (a) 
para calcular pelos dados de solubi­
lidade e (b) para calcular a solubilidade 
pelos dados de

O sulfato de cálcio é usado como agente 
de secagem e na preparação de tintas, 
cerâmicas e papel. Também é utilizado 
no tratamento de fraturas ósseas quan­
do da aplicação de gesso, na forma 
hidratada de sulfato de cálcio.

(Continua)
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Problema semelhante: 16.56.

O brometo de prata é usado em emul­
sões fotográficas.

J Ib
m

o  hidróxido de cobre(ll) é usado como 
pesticida e para tratar sementes.

{C o n t in u a ç ã o )

A go ra  podem os calcular

^ps =  [ C a ^ ^ lis o n
=  (4,9 X  10~'^)(4,9 X  10“ )̂

=  2,4 X  10“ ^

Exercício A  solubilidade do cromato de chumbo (PbCr0 4 ) é 4,5 X  10 “  ̂g/L. C a l­

cule o produto de solubilidade deste composto.

Algum as vezes é dado o valor de de um composto e pede-se para cal­
cular a sua solubilidade molar. Por exemplo, o do brometo de prata (A gB r) 
é 7 ,7  X  Determinamos a sua solubilidade molar pelo mesmo processo
utilizado para calcular as constantes de ionização ácida. Primeiro, identificamos 
as espécies presentes no equilíbrio e aqui temos os íons A g^ e B r“ . Considere s 
a solubilidade molar (em mol/L) de AgBr. Com o uma unidade de A g B r fornece 
um íon Ag^ e um íon B r“ , tanto [Ag^] como [Br“ ] são iguais a 5 no equilíbrio. 
Resumimos as variações das concentrações como segue:

A g B r ( 5 ) A g ^ ( f l^ )  +  ^Y~{aq)
In íc io  (M ): 0,00 0,00

V a ria çã o  (M ): —s + 5  +.ç

E q u ilíb r io  (M ): 5  .s’

Da Tabela 16.2, obtemos

/Cp, =  [A g - " ] [B r - ]

7 ,7  X  10 “ '  ̂ =  (,ç)(.ç)

5 =  V7,7 X  IO” '-’  =  8,8 X  10“'' M

Portanto, no equilíbrio

[Ag^] =  8,8 X 10“ '^M 
[Br“ ] =  8,8 X  10“ '^M

Assim , a solubilidade molar de A g B r também é 8,8 X  10“  ̂M .

O Exem plo 16.9 ilustra esta abordagem.

Exemplo 16.9

Usando os dados da Tabela 16.2, calcule a solubilidade de hidróxido de cobre(II), 

C u(O H )2, em  g/L.

Estratégia É  dado o valor de Xp, de Cu(O H )2  e pede-se para calcular a sua solubi­
lidade em g/L. D e acordo com  a Figura 16.9(b), a sequência das etapas de conversão 
é a seguinte:

do [Cu '̂*'] e solubilidade molar solubilidade do

C u(O H )2  ̂ [O H “ ]  ̂ do C u(O H )2  ̂ C u (O H )2  em g/L

Resolução Considere a dissociação do Cu(O H )2  em  água:

Cu(OH)2(í ) C\x^-"{aq) + 20W ~{aq)
Início (M): 0 0
Variação (M): —s -\-s +2s

Equilíbrio (M): .s’ 2s
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N ote que a concentração m olar de O H  é o dobro da do Cu^^. O  produto de solubili­

dade de C u(O H )2  é

=  |C u ^* ][O H -|'
=  ( í ) ( 2s)^ =

Usando o valor de da Tabela 16.2, obtemos a solubilidade m olar de Cu(O H )2 i

2,2 X 10"^^’ =  Aŝ

J  — 2,2 X 10'
=  5,5 X 10'

A ssim  5  =  1,8 X 10

Finalmente, a partir da massa m olar de C u(O H )2  e da sua solubilidade molar, calcu­
lamos a solubilidade em  g/L:

solubilidade de Cu(OH)2
1.8 X lQ~^mQT€tt(eH)i 97,57  g Cu(OH)2

1 L sol ^ IjnoTGutOHH

1.8 X 10“  ̂g/L

Exercício C alcu le  a solubilidade do cloreto de prata (A gC l) em  g/L.

Problema semelhante: 16.58.

Com o mostram os Exem plos 16.8 e 16.9, há uma relação entre a solubili­
dade e o produto de solubilidade. Se conhecermos um deles, podemos calcular 
o outro, mas cada quantidade fornece uma informação diferente. A  Tabela 16.3 
apresenta a relação entre a solubihdade m olar e o produto de solubihdade de 
alguns compostos iônicos.

A o  fazer cálculos sobre solubihdade e/ou produto de solubilidade, lem- 
bre-se desses pontos importantes:

1. A  solubilidade é a quantidade de uma substância que se dissolve em uma 
certa quantidade de água para produzir uma solução saturada. Em cálculos 
de equilíbrios de solubilidade, geralmente ela é expressa em  gramas de 
soluto por htro de solução. A  solubilidade molar é o número de mols de 
soluto por litro de solução.

2. O produto de solubihdade é uma constante de equilíbrio.

3. A  solubihdade molar, a solubihdade e o produto de solubihdade referem- 
-se todos a soluções saturadas.

Tabela 16.3 Relação entre Kps e solubilidade molar

Composto Expressão do Kps Cátion Ânion Relação entre /Ç,s e s

A g C l [ A g + ] [ c n s s = = (/Cp,)’-

B a S 0 4 [B a '+ ][S 0 5 -] s s ATp. =  í ' ;  í  =  (/rp,)5

A g 2C 0 3 [A g+ ]"[C O Í-] 2s s =  4*’ ; * =  ( ^ )

Pbp 2 [P b "* ][F -] ' s 2s =  4 .^  .  =

A 1(0 H )3 [Al^+][OH“ ]̂ s 3s

Ca3(P04)2 [Ca^+]^[PO^“ ]̂ 3s 2s /Tp. =  10 8.’ ; .  =
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Pedra de um rim.

Supomos que os volumes se adicionam.

Previsão de reações de precipitação
Sabendo as regras da solubilidade (ver Seção 4 .2 ) e dos produtos de solubilidade 
apresentados na Tabela 16 .2 , conseguimos prever se um precipitado se formará 
quando misturamos duas soluções ou adicionamos um composto solúvel a uma 
solução. Esta capacidade tem interesse prático em muitas situações. Em  prepa­
rações industriais e laboratoriais, podemos ajustar as concentrações dos íons até 
que o produto iônico exceda a fim  de obter um dado composto (na forma de 
um precipitado). A  capacidade de prever reações de precipitação também é útil 
em medicina. Por exemplo, as pedras dos rins, que em geral são extremamente 
dolorosas, consistem principalmente em oxalato de cálcio, C a C 204 (Â ps =  2,3  

X  1 0 “ ^). A  concentração fisiológica normal de íons cálcio no plasma sanguíneo 
é cerca de 5 mM (1  mM =  1 X  10~^ M). Os íons oxalato (C204~) resultantes do 
ácido oxálico presente em muitos vegetais, como ruibarbo e espinafre, reagem  
com  os íons cálcio para formar oxalato de cálcio insolúvel, que pode gradual­
mente se acumular nos rins. U m  ajuste apropriado da dieta do paciente ajuda a 
reduzir a formação do precipitado. O Exemplo 16.10 ilustra as etapas envolvidas 
na previsão de reações de precipitação.

Exemplo 16.10

Foram misturados exatamente 200 m L  de B a C b  0,0040 M  a 600 m L  de K 2SO 4 

0,0080 M. Haverá a form ação de um precipitado?

Estratégia Em  que condição se formará um com posto iônico precipitado da so­
lução? Os íons em  solução são Ba^" ,̂ C l” , e SO4” . D e acordo com  as regras da 

solubilidade apresentadas na Tabela 4.2 (p. 122), o único precipitado que pode se 
form ar é B a S 0 4 . A  partir das inform ações dadas, podem os calcular [Ba "̂ ]̂ e [SOj” ] 
porque sabemos o número de m ols de íons nas soluções originais e o volum e da so­

lução resultante. Em  seguida calculam os o produto iônico Q {Q =  [Ba^‘^]o[SO|“ ]o) e 
com param os o valor de Q com  de B a S 0 4  para ver se um  precipitado será form a­
do, isto é, se a solução é supersaturada. É  útil fazer um  esboço da situação.

2 0 P m L ,

m W M 8 a .C Í 2 .

Compare Q

c o m  K
ps

O ,ò0$0M K zS0f 

Volume total

Resolução O  número de m ols de Ba^^ nos 200 m L  originais de solução é

200 m L X
0,0040 mol Ba^ 

1 L s o l

1 L

1000 m L
=  8,0 X 10” ^m olBa^"'

O  volum e total depois de juntar as duas soluções é 800 m L. A  concentração de Ba^ 
no volum e de 800 m L  é

[ B a - ]  =  ^  '«■
800 mL

=  1,0 X 10” '̂  M

mol 1000 mL
X -------------

I L  sol



Capítulo 16 ♦ Equilíbrios ácido-base e equilíbrios de solubilidade 751

O  número de m ols de SO4 nos 600 m L  de solução original é

1 L0,0080 mol SO4
600 mL X  ^ ------------------—  X

1 L sol 1000 mL
=  4,8 X 10“  ̂mol S O j"

A  concentração de SO4 nos 800 m L  da solução com binada é

7 4,8 X 10 mol 1000 mL
[SOl~] = —------------------- X -----------------
 ̂  ̂  ̂ 800 mL 1 L sol

=  6,0 X  10“  ̂M

A gora devem os comparar Q e ^ps. D a Tabela 16.2,

B a S 0 4 (í) +  SOl~iaq) = 1,1 X  10"^°

Para Q, temos

Q =  [B a ^ ^ M S O rio  =  (1,0  X  I0“ ’ )(6,0 X  10“ )̂ 
=  6,0 X  10“ ''

Portanto,

Q > K , ,

A  solução é supersaturada porque o valor de Q indica que as concentrações dos íons 
são muito altas. A ssim , um a parte de B a S 0 4  precipitará até que

[Ba^^^líSOj"] =  1,1 X  10"^° Problema semelhante: 16.61.

Exercício Ocorrerá precipitação ao se adicionar 2,00 m L  de N aO H  0,200 M  a 1,00 

L d e  C a C l2 0 , 1 0 0  M ?

16.7 Separação de íons por precipitação fracionada
Em  análise química, às vezes é desejável remover um tipo de íon da solução por 
precipitação, ficando os outros íons em solução. Por exemplo, a adição de íons 
sulfato a uma solução que contenha íons potássio e bário faz B aS04  precipitar, 
removendo assim a maior parte dos íons Ba^^ da solução. O outro “produto” , 
K 2SO 4, é solúvel e continuará em solução. O precipitado de B a S 0 4  pode ser 
separado da solução por filtração.

M esm o quando ambos os produtos são insolúveis, conseguim os algum 
nível de separação pela escolha apropriada de um reagente que provoque a pre­
cipitação. Considere uma solução que contenha os íons C F ,  Br~ e F .  Uma ma­
neira de separar estes íons é convertê-los em haletos de prata insolúveis. Com o 
os valores de ao lado mostram, a solubihdade dos haletos diminui do A g C l 
para o A g l. Assim , quando um composto solúvel, como o nitrato de prata, é len­
tamente adicionado a esta solução, A g l com eça a precipitar, seguido por A gB r 
e depois A g C l.

O Exem plo 16 .11 descreve a separação de apenas dois íons ( C F  e Br~), 
mas o procedimento pode ser aphcado a uma solução que contenha mais de dois 
tipos de íons se houver a formação de precipitados de diferentes solubihdades.

C o m p o s t o Kps

A g C l 1,6 X 1 0 " ^ °

A g B r 7 ,7  X 1 0 "^ ^

A gl 8 ,3  X 1 0 ” ^^
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Suspensão de precipitado de AgCI (es­
querda) e precipitado de AgBr (direita).

Problemas semelhantes: 16.63,16.64.

Exemplo 16.11

Um a solução contém  íons C l“  0,020 M  e B r“  0,020 M . Para separar os íons C l“  dos 
íons B r“ , adiciona-se lentamente A g N 0 3  sólido à solução sem alterar o volume. 
C alcule  a concentração de íons Ag"^ (em mol/L) necessária para precipitar a maior 
quantidade possível de A g B r  sem precipitar A g C l.

Estratégia Em  solução, A g N 0 3  se dissocia em  íons Ag"*" e N O J Os íons A g^  vão 

reagir com  os íons C l“  e B r“  para form ar precipitados de A g C l e A gB r. Um a vez 

que A g B r  é menos solúvel (tem K^s menor que o do A g C l) , precipitará primeiro. 
Portanto, trata-se de um problem a de precipitação fracionada. Conhecendo as con­
centrações dos íons C l“  e B r“ , calculam os [Ag^] a partir dos valores de Não 

se esqueça de que se refere a uma solução saturada. Para iniciar a precipitação, 
[Ag^] deve exceder a concentração na solução saturada em  cada caso.

Resolução O  equilíbrio de solubilidade para o A g B r  é

A g B r(í)  +  Bx~{aq) Kp, = [Ag^] [B r"]

Com o [Br” l =  0,020 M, a concentração de Ag^ que deve ser excedida para iniciar a 

precipitação de A g B r  é

[B r“ ] 0,020
=  3,9 X 10“ '* M

A ssim , é preciso que [Ag^] >  3,9 X 10“ ^̂ M  para com eçar a precipitação de A gB r. 
O  equilíbrio de solubilidade para o A g C l é

A g C \ { s ) ^ A g \ a q )  +  C r { a q )  K p , =  [A g ^ ][C r]

logo

^  ^  1,6 X 1Q-'Q
^  ̂ [C F] 0,020 

=  8,0 X 10“  ̂M

D essa forma, é preciso que [Ag^] >  8,0 X 10“  ̂M  para com eçar a precipitação de 
A g C l.

Para precipitar A g B r  sem precipitar os íons C l , então [Ag^] deve ser maior 

do que 3,9 X 10“ '̂ M e  inferior a 8,0 X 10 “  ̂M.

Exercício Os produtos de solubilidade de A g C l e de A g 3P 0 4  são 1,6 X 10 “ °̂ e
1,8 X 10“ '*, respectivamente. Se for adicionado A g^ (sem alterar o volum e) a 1,00 L  
de uma solução contendo 0,10 m ol de C l“  e 0,10 m ol de P 0 4 “ , calcule a concentra­
ção de íons A g^  (em mol/L) necessária para iniciar (a) a precipitação de A g C l e (b) a 
precipitação de A g 3P 0 4 .

O Exem plo 16 .11 levanta a questão: qual é a concentração de íons Br~ que 
permanece em solução imediatamente antes de A g C l começar a precipitar? Para 
responder a esta questão, consideramos [Ag^] =  8,0 X  10~  ̂M. Então

[B r “ ]
K p ,

[Ag-^]
_ 7,7 X 10“ '̂

~  8,0 X 10“ *̂
=  9,6 X 10“ '̂  M
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A  porcentagem de Br que permanece em solução (Br não precipitado) na 
concentração crítica de Ag^ é

% B r"
LBr' Inão precipit.

X 100%
] original

9,6 X 10"-^

0,020 M
0,48% não precipitado

X 100%

Assim , (100 — 0,48)%, ou 99,52%, de B r"  terá precipitado como A g B r imedia­
tamente antes do A g C l começar a precipitar. Deste modo, os íons B r"  podem ser 
quantitativamente separados dos íons C l" .

Revisão de conceitos
Adiciona-se lentamente A g N 03  a uma solução que contém 0,1 M  de íons 
B r", C O 3"  e SO 4"  Qual composto precipitará primeiro e qual precipitará 
por último? (Use o de cada composto para calcular o [Ag^] necessário 
para produzir uma solução saturada.)

16.8 Efeito do íon comum e solubilidade
Na Seção 16.2 vimos o efeito de um íon comum sobre as ionizações dos ácidos 
e das bases. A gora vamos verificar a relação entre o efeito do íon comum e a 
solubilidade.

Com o já  observamos, o produto de solubilidade é uma constante de equi­
líbrio; a precipitação de um com posto iônico, inicialmente em solução, dá-se 
sempre que o produto iônico excede o dessa substância. Em uma solução 
saturada de A g C l, por exem plo, o produto iônico [Ag^] [C l"] é, certamente, 
igual a ATps. A lém  disso, a estequiometria indica que [Ag^] =  [C l"]. M as esta 
igualdade não se verifica em todas as situações.

Suponha que temos uma solução com  duas substâncias dissolvidas que 
têm um íon comum, por exemplo, A g C l e A g N 0 3 . A lém  da dissociação de A gC l, 
o seguinte processo contribui para a concentração total de íons A g^ em solução:

A g N 0 3 (.v) (aq) +  N O J(«^)

O equilíbrio de solubilidade de A g C l é

A g C l(5) ^ A g ^ ( f l ^ )  +  C\-(aq)

Assim , se A g N 03 for adicionado a uma solução saturada de A g C l, o consequente 
aumento de [Ag^] tomará o produto iônico superior ao produto de solubilidade:

Ô  =  [ A g + ] o [ c r ] o > A : p s

Para restabelecer o equilíbrio, conforme previsto pelo princípio de L e Châtelier, 
um pouco de A g C l precipitará até que o produto iônico fique outra vez igual a 
ATps. Assim , o efeito de adicionar um íon comum é uma diminuição da solubili­
dade do sal (A gC l) em solução. Note que, neste caso, [Ag^] já  fica diferente de 
[C l"] em equilíbrio; agora [Ag^] >  [C l"].

O Exem plo 16.12 mostra o efeito do íon comum na solubilidade.

A uma dada temperatura, apenas a 
solubilidade de um composto é alterada 
(diminuída) pelo efeito do íon comum.
O seu produto de solubilidade, que é 
uma constante de equilíbrio, permanece 
constante, independentemente da 
presença de outras substâncias em 
solução.



754 Química

Problema semelhante: 16.68.

Exemplo 16.12

C alcule  a solubilidade (em g/L) do cloreto de prata em  um a solução de nitrato de 
prata 6,5 X  10~^M.

Estratégia Trata-se de um problem a do íon comum. O  íon com um  é A g^ , forne­
cido pelo A g C l e pelo A gN O s. Recorde que a presença do íon com um  afetará 
apenas a solubilidade de A g C l (em g/L), mas não o valor de ^ps, que é uma 
constante de equilíbrio.

Resolução E ta p a  1 : A s espécies de interesse em solução são os íons Ag"^ (resultan­
tes do A g C l e do A gN O s) e os íons C l” . Os íons N O J são íons espectadores. 

E ta p a  2 :  C om o A g N 0 3  é um eletrólito forte solúvel, se dissociará completamente:

AgNO_,(5) Ag*(aq) + N03~(a9)
6,5 X  10“ -’  M  6,5 X 10“ ’  M

Considere s a solubilidade m olar de A g C l na solução de A g N 0 3 . Resum i­
mos as variações das concentrações com o segue:

AgCl(^) ^  H \ a q )  +  C\-{aq)
Início (M): 6,5 X  10  ̂ 0,00
Variação (M): — 5 + 5  +5'

Equilíbrio (M): (6,5 X  10”  ̂ +  5 ) .y

E ta p a  3 :  [A g^ ][C l” ]

1,6 X  10“ '° =  (6,5 X  10” '̂  +  s)(s)

C om o A g C l é bastante insolúvel e a presença de íons A g''' do A g N 0 3  faz 

diminuir ainda mais a solubilidade do A g C l, s deve ser muito pequeno em  
com paração com  6,5 X  10” .̂ Portanto, aplicando a aproxim ação 6,5 X  
10”  ̂ +  5  «  6,5 X  10” ,̂ obtemos

1,6 X  10“ '° =  (6,5 X  10“ ^)y 

.s’ =  2,5 X  10“ * M

E ta p a  4 :  N o equilíbrio

[Ag'''] =  (6,5 X  10” '̂  +  2,5 X 10“ '') M  ^  6,5 X  10“ '̂  M  
[C F ]  =  2,5 X  10” " M

logo, a nossa aproxim ação na Etapa 3 era justificada. Com o todos os íons 
C l”  devem  resultar do A g C l, a quantidade de A g C l dissolvido na solução 
de A g N 0 3  também é 2,5 X  10“ " M .  Em  seguida, conhecendo a m assa m o­

lar do A g C l (143,4 g), calculam os a sua solubilidade com o segue:

solubilidade do A g C l _  2,5 X  10“ " mol A g C l 143,4 g  A g C l 

na solução de A g N 0 3  “  1 L  sol ^  1 mol A g C l

=  3,6 X  10” ° g/L

Verificação A  solubilidade do A g C l em  água pura é 1,9 X  10”  ̂ g/L (ver Exercício  
no Exem plo 16.9). Portanto, é razoável a solubilidade ser mais baixa (3,6 X  10” ° 

g/L) na presença de A g N 0 3 . Você também deverá saber prever a dim inuição da solu­
bilidade usando o princípio de L e  Châtelier. A  adição de íons A g^  desloca o equilí­
brio para a esquerda, diminuindo assim  a solubilidade do A g C l.

Exercício C alcu le  a solubilidade do A gB r, em  g/L, em  (a) água pura e (b) N aB r
0,0010 M.
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Revisão de conceitos
Para cada um dos seguintes pares de soluções, determine aquele no qual o 
Pbl2(í) será mais solúvel: (a) N aC 103(fl^) ou Nal(a^), (b) Pb(N0 3)2(a^) ou 
B a(N 0 3)2(fl^ ).

16.9 pH e solubilidade
A  solubilidade de muitas substâncias também depende do pH da solução. Consi­
dere o equilíbrio de solubilidade do hidróxido de magnésio:

M g(O H )2 (í)^^M g^'"(a9 ) +  2 0 n - (a q )

A  adição de íons O H “  (aumentando o pH) desloca o equilíbrio da direita para 
a esquerda, diminuindo a solubilidade do M g(O H )2. (Este é outro exemplo do 
efeito do íon comum.) Por outro lado, a adição de íons (diminuindo o pH) 
desloca o equilíbrio da esquerda para a direita e a solubilidade do M g(O H )2 au­
menta. Portanto, bases insolúveis tendem a se dissolver em soluções ácidas. D e 
forma análoga, ácidos insolúveis se dissolvem em soluções básicas.

Para estudar melhor o efeito quantitativo do pH na solubilidade do M g(OH)2, 
primeiro calculamos o pH de uma solução saturada de M g(OH )2. Escrevemos

ATps =  [M g ^ -^ lE O H -f =  1 ,2  X  1 0 - "

Considere s a solubilidade molar de Mg(OH)2. Procedendo como no Exemplo 16.9,

K ,,  =  ( s ) ( 2 s f  =

4 /  =  1,2  X 1 0 " "  

r ’  =  3,0  X 10 "'^

4- =  1 ,4  X 1 0 " “ M

Portanto, no equilíbrio,

[O H “ ] =  2 X  1,4 X  10“  ̂M  =  2,8 X 

p O H  =  - l o g  (2 ,8  X  10“^) =  3,55 
p H  =  14,00 -  3,55 =  10,45

Em  um m eio com  pH inferior a 10,45, a solubihdade do M g(O H )2 aumentaria. 
Isso ocorre porque um valor de pH baixo indica que [H^] é mais elevado e, por­
tanto, [OH“ ] é mais baixo, como esperaríamos a partir de =  [H^] [OH“ ]. 
Consequentemente, [Mg^^] aumenta para manter a condição de equilíbrio, e 
mais M g(O H )2 é dissolvido. A  dissolução e o efeito dos íons extra são resu­
midos como segue:

M g ( O H ) 2 (.S’) M g ^ ^ ( a q )  +  2 0 U ~ ( a q )

m ^ j a q )  +  2 0 H ~ ( a q )  2H2p(/)_______________
G lo b a l: M g ( O H ) 2 ( 5 ) +  2 H ^ ( a q )  M g ^ ' ^ ( a q )  +  2 H 2 0 (/)

Se o pH do meio fosse mais elevado que 10,45, [OH“ ] seria maior e a solubilida­
de do M g(O H )2 diminuiría devido ao efeito do íon comum (OH “ ).

O pH também influencia a solubihdade de sais que contêm um ânion bási­
co. Por exemplo, o equilíbrio de solubihdade do B ap 2 é

BaF2(i) Ba^^iaq) +  2F~ (aq)

e ATp, =  [B a'-"][F -]'

O leite de magnésia, que contém 
Mg(OH)2, é usado para tratar indigestões 
ácidas.
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Como o HF é um ácido fraco, a sua base 
conjugada, F“ tem afinidade para H^.

Problema semelhante: 16.72.

Em um meio ácido, o valor elevado de [H^] deslocará o seguinte equilíbrio da 
esquerda para a direita:

Y t { a q )  +  ¥ ~ { a q )  H F (a ^ )

Quando [F“ ] diminui, [Ba^^] deve aumentar para manter a condição de equiK- 
brio. Portanto, mais Bap2 se dissolverá. A  dissolução e o efeito do pH na solubi- 
lidade do Bap2 são resumidos como segue:

BaF2( 5) B 2^ ^ { a q )  +  2 V ~ { a q )

m ^ j a q )  +  2 ¥ ~ { a q )  m ¥ { a q ) ____________

G loba l: B ap2(.9) +  2 Y Í ^ { a q )  { a q )  +  2 W V { a q )

As solubilidades de sais contendo ânions que não se hidrolisam não são 
afetadas pelo pH. Os ânions C F , Br~ e F  são exemplos disso.

Os Exemplos 16.13 e 16.14 tratam do efeito do pH na solubilidade.

Exemplo 16.13

Quais dos seguintes compostos serão mais solúveis em solução ácida do que em 
água: (a) CuS, (b) AgCl, (c) PbS04?

E stra té g ia  Em cada caso, escreva a reação de dissociação do sal no seu cátion e no 
seu ânion. O cátion não vai interagir com o íon porque ambos têm cargas positi­
vas. O ânion atuará como receptor do próton apenas se for a base conjugada de um 
ácido fraco. Como a remoção do ânion afetará a solubilidade do sal?

R e so lu ç ã o  (a) O equilíbrio de solubilidade do CuS é 

CuSCíj^^Cu^^^Cíz^) +

O íon sulfeto é a base conjugada de um ácido fraco HS“ . Portanto, o íon S “̂ 
reage com o íon como segue:

S ^~ {a q ) +  \ t { a q ) ------

Esta reação remove os íons S “̂ da solução. De acordo com o princípio de Le 
Châtelier, o equilíbrio se deslocará para a direita a fim de substituir alguns dos 
íons S “̂ que foram removidos, aumentando assim a solubilidade do CuS.

(b) O equilíbrio de solubilidade é

A g C \ { s ) ^ = ^ K g \ a q )  +  C r { a q )

Como C F  é a base conjugada de um ácido forte (HCl), a solubilidade do AgCl 
não é afetada por uma solução ácida.

(c) O equilíbrio de solubilidade para o PbS04 é

P b S 0 4 Í s ) ^ = ^ F h ^ ^ ( a q )  + SOj~ (a q )

O íon sulfato é uma base fraca porque é a base conjugada de um ácido jBraco 
HSO4. Portanto, o íon SOj” reage com o íon como segue:

SOj~ (a q )  +  l t ( a q ) ------> H S O 4

Esta reação remove os íons SOJ da solução. De acordo com o princípio de Le 
Châtelier, o equilíbrio se deslocará para a direita a fim de substituir alguns dos 
íons SO4 que foram removidos, aumentando assim a solubilidade do PbS04.

E x e rc íc io  A  solubilidade dos seguintes compostos aumenta em uma solução ácida? 
(a) Ca(OH)2, (b) Mg3(P04)2, (c) PbBr2.
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Exemplo 16.14

C alcule  a concentração de um a solução aquosa de amônia necessária para iniciar a 
precipitação de hidróxido de ferro(II) a partir de um a solução de F eC l2 0,0030 M.

Estratégia Para o hidróxido de ferro(II) precipitar, o produto [Fe^^] [O H “ ]̂  deve 
ser m aior que o seu Prim eiro calculam os [O H “ ] a partir de [Fe^^] e do valor 
de /íps apresentado na Tabela 16.2. Esta é a concentração de OH ~ em  um a solução 

saturada de F e(O H )2- A  seguir, calculam os a concentração de N H 3 que fornecerá 
esta concentração de íons O H “ . Finalm ente, qualquer concentração de N H 3 m aior 
que o valor calculado iniciará a precipitação de F e(O H )2  porque a solução ficará 

supersaturada.

Resolução A  amônia reage com  a água para produzir íons O H “ , que depois rea­

gem  com  Fe^^ para form ar Fe(O H )2 . Os equilíbrios de interesse são

N H ^ ( a q )  +  H 20 (/) N H t ( a q )  +  O H ~ ( a q )

F e ^ ^ ia q )  +  2 0 H ~ ( a q )  Fe(O H)2(á’)

Primeiro obtemos a concentração de O H “  acim a da qual Fe(O H )2  com eça a precipi­

tar. Escrevem os

Kps = [Fe^^^lLOH"]^ =  1,6 X 10"^^ 

Com o F eC l2 é um eletrólito forte, [Fe^^] =  0,0030 M  e

, 1,6 X  10“ '^
[O H“ ]^ =  =  5,3 x  lO '

0,0030
[O H “ ] =  2,3 X  10“  ̂M

A  seguir, calculam os a concentração de N H 3 que fornecerá a concentração 2,3 X  
10”  ̂M  de íons O H “ . Considere x  a concentração inicial de N H 3 em  mol/L. Resum i­
mos as variações das concentrações resultantes da ionização do N H 3 com o segue.

NH^iaq) + H.Oil) NH Í(a^) +  OH~(aq)
Início (M): x  0,00 0,00
Variação (Af): - 2 ,3  X  10~^______________ + 2,3  X  10~^ + 2,3  X  10~^

Equilíbrio (M): (x -  2,3 X  10” )̂ 2,3 X  10"^ 2,3 X  10"^

Substituindo as concentrações de equilíbrio na expressão da constante de ionização 

(ver Tabela 15.4),

1,8 X  10“  ̂ =

[ N H Í l íO H l

[NH 3]
(2,3 X 10~^)(2,3 X 10~^) 

(x -  2,3 X 10"^)

Resolvendo x, obtemos

x  =  2 ,6 X 1 0 "^ M

Portanto, a concentração do N H 3 deve ser ligeiram ente m aior que 2,6 X  10“  ̂M  para 

iniciar a precipitação do Fe(O H )2.

Exercício C alcule  se haverá ou não form ação de um precipitado ao se adicionar 

2,0 m L  de N H 3 0,60 M  a 1,0 L  de Z n S 0 4  1,0 X 10"^ M.

Problema semelhante: 16.76.
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Os ácidos e as bases de Lewis são 
estudados na Seção 15.12.

De acordo com a nossa definição, o próprio 
Co(H20)6^  ̂é um íon complexo. Ao escrever 
Co(H2 0 )6^̂ , nos referimos ao íon Co^  ̂
hidratado.

Figura 16.10 (Esquerda) Uma solução 
aquosa de cloreto de cobalto(ll). O cor- 
-de-rosa deve-se à presença de íons 
Co(H20)6̂ ^. (Direita) Depois da adição de 
uma solução de HCI, a solução se torna 
azul por causa da formação de íons 
complexos C oC l/".

16.10 Equilíbrios de íons complexos e solubilidade
A s reações ácido-base de L ew is em que um cátion m etálico se com bina com  
uma base de L ew is resultam na formação de íons complexos. Assim , definimos 
um íon complexo como um íon contendo um cátion metálico central ligado a 
uma ou mais moléculas ou íons. Os íons complexos são cruciais em muitos pro­
cessos químicos e biológicos. Nesta parte vamos considerar o efeito da forma­
ção de íons complexos na solubilidade. No Capítulo 23 discutiremos a química 
de íons com plexos mais detalhadamente.

Os metais de transição têm uma tendência particular em formar íons com ­
plexos porque têm subcamadas d  não completamente preenchidas. Esta proprie­
dade permite que eles atuem como ácidos de L ew is em reações com  muitas 
m oléculas ou íons que são doadores de elétrons, ou como bases de Lewis. Por 
exemplo, uma solução de cloreto de cobalto(II) é cor-de-rosa devido à presença 
dos íons C o(H20 )6  ̂ (Figura 16.10). Quando se adiciona H Cl, a solução muda 
para azul como resultado da formação do íon com plexo C o C l4“ :

{aq) +  A C r { a q ) ^ ^ C o C \ l~ { a q )

O sulfato de cobre(II) (CUSO4) dissolve-se em água formando uma solu­
ção azul. Os íons de cobre(II) hidratados são os responsáveis por esta cor; m ui­
tos outros sulfatos (Na2S 0 4 , por exemplo) são incolores. A  adição de algumas 
gotas de solução concentrada de amônia a uma solução de CUSO4 provoca a 
formação de um precipitado azul-claro, hidróxido de cobre(II):

C u ^ \a q )  +  2 0 H ~ (a q )------ > C u (O H )2 (í )

Os íons OH~ são fornecidos pela solução de amônia. Se mais N H 3 for adi­
cionado, o precipitado azul redissolve-se com  a formação de uma solução de 
um azul-escuro muito bonito, desta vez devido à formação do íon com plexo 
Cu(N H 3)r(F ig u r a  16 .11)

C u ( O H )2( í )  +  4NH 3( a g ) :^ ^ C u ( N H 3) r ( a 9 ) +  20U~(aq)

Portanto, a formação do íon com plexo Cu(N H 3)4  ̂ aumenta a solubilidade do 
C u (O H > 2.

A  constante de formação Kf (também chamada de constante de estabi­
lidade), que é a constante de equilíbrio de formação do íon complexo, fornece 
uma medida da tendência de um íon metáhco formar um determinado íon com ­
plexo. Quanto maior for Kf, mais estável será o íon com plexo. A  Tabela 16.4 
apresenta as constantes de formação de diversos íons complexos.
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Figura 16.11 (Esquerda) Uma solução 
aquosa de sulfato de cobre(ll). (Centro) 
Depois da adição de algumas gotas de 
uma solução concentrada de amônia, 
forma-se um precipitado azul-claro de 
Cu(OH)2. (Direita) Quando é adicionada 
mais solução concentrada de amônia, 
o precipitado de Cu(OH)2 dissolve-se 
para formar o íon complexo azul-escuro 
Cu(NH3)r.

A  formação do íon Cu(NH 3)4  ̂ pode ser expressa como 

+  4N H 3(f l^ )  C u ( N H 3) r  {aq) 

sendo a constante de formação

_  [C u (N H 3 )r i 

 ̂ [Cu^^líNHs]^

=  5,0 X 10'^

O  valor muito grande de Kf neste caso indica que o íon com plexo é bastan­
te estável em  solução e explica  a baixa concentração de íons cobre(II) no 
equilíbrio.

Exemplo 16.15

U m a  q uantidade de 0 ,2 0  m o l de C U S O 4 fo i a d ic io n a d a  a um  litro  de so lu ção  de N H 3 
1 ,2 0  M .  Q u a l é a co ncentração de ío n s Cu^"^ no e q u ilíb r io ?

Estratégia  A  adição de CUSO4 à solução de NH3 resulta na formação de um íon 
complexo

Cv^^iaq) + 4NH3(«^) C u (N H 3)r(«^ )

(C o n t in u a )

Tabela 16.4 Constantes de formação de alguns íons complexos em água a 25°C

íon complexo Expressão do equilíbrio Constante de formação (Kf)

A g (N H 3) í Ag'" +  2N H 3 ^ —  A g (N H 3) í 1,5 X  10"̂
A g (C N )J Ag^  +  2CN " ^ —  A g (C N )2 1,0 X  10^̂
Cu(CN)|" Cu^+ +  4CN " ^ C u (C N )r 1,0 X  10^̂
C u (N H 3) r Cu^^ +  4N H 3 ^ —  C u (N H 3) r 5,0 X  10^̂
C d (C N )r Cd^^ -f- 4C N ” ^ C d (C N )r 7,1 X  10^̂
C d l^ Cd^^ -t- 41” ^ c d i r 2,0 X  10^
H gC l| - Hg^+ -h 4C r  ^ H g C lJ- 1,7 X  10^̂

H g i r Hg^^ -h 41" ^ —  H g ll- 2,0 X  10 °̂
H g(C N )| - Hĝ "" -h 4CN " ^ H g (C N )J- 2,5 X  10̂ ^

C o (N H 3) r Co^+ -f- 6N H 3 ^ C o(N H 3)Í+ 5,0 X  10^̂
Z n (N H 3) r Zn̂ "" +  4N H 3 ^ Z n (N H 3) r 2,9 X 10^
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Problema semelhante: 16.79.

(C o n t in u a ç ã o )

D a  Tabela 16.4 vem os que a constante de form ação (^f) para esta reação é m uito 

grande; portanto, a reação está principalm ente na form a indicada do lado direito. 
A  concentração de Cu "̂  ̂ no equilíbrio será m uito pequena. U m a boa aproxim ação 
é supor que todos os íons Cu "̂  ̂ d issolvidos estão essencialm ente na form a de íons 
C u(N H 3)|‘‘’ . Quantos m ols de N H 3 reagirão com  0,20 m ol de Cu^"^? Quantos m ols 

de C u(N H 3)4 ‘  ̂ serão produzidos? Haverá uma quantidade m uito pequena de Cu^^ 
no equilíbrio. Escreva a expressão de Kf do equilíbrio indicado anteriormente para 
obter [Cu^^].

Resolução A  quantidade de N H 3  consumida na form ação do íon com plexo é 4 X 
0,20 m ol ou 0,80 mol. (Note que inicialm ente há em  solução 0,20 m ol de Cu '̂  ̂ e 

são necessárias quatro m oléculas de N H 3  para form ar um íon com plexo com  um 
íon Cu^" .̂) A  concentração de N H 3  no equilíbrio é, portanto, (1,20 — 0,80) mol/L 
de solução ou 0,40 M , e a do C u(N H 3)|^ é 0,20 mol/L de solução ou 0,20 M, a m es­
m a que a concentração inicial de Cu "̂ .̂ [Há uma razão m olar de 1:1 entre Cu "̂  ̂ e 

C u(NH 3)J^]. Com o C u(NH 3)4  ̂ se dissocia ligeiramente, designam os a concentração 
de Cu^^ no equilíbrio por x  e escrevem os

K , =

5,0 X 10*  ̂ =

[C u (N H 3 )r]

[Cu2^][NH3]'
0,20

jc(0,40)^

Resolvendo x  e recordando que o volum e da solução é 1 L , obtemos

jc =  [Cu^""] =  1,6 X 10"'^ M

Verificação O  valor baixo de [Cu "̂ ]̂ no equilíbrio, em  com paração com  0,20 M, 
certamente justifica  a nossa aproxim ação.

Exercício Quais são as concentrações de Cu^^, C u ( N H 3 ) 4 ^  e N H 3  no equilíbrio 

quando 2,50 g de C U S O 4  são dissolvidos em 9,0 X 10  ̂m L  de N H 3  0,30 M ?

O  efeito da formação do íon complexo geralmente é o aumento  da solubi- 
lidade de uma substância, conforme mostra o Exem plo 16.16.

Exemplo 16.16

C alcule  a solubilidade m olar do A g C l em  uma solução de N H 3 1,0 M.

Estratégia A g C l é ligeiram ente solúvel em água

AgClis) ^ ^ A g ^ i a q )  + C r(aq)

O s íons A g^  form am  um íon com plexo com  N H 3 (ver Tabela 16.4)

Ag^iaq) + 2N H ,(aq)^= ^A g(N U ,)í 

Com binando estes dois equilíbrios, obtemos o equilíbrio global do processo.

Resolução Etapa 1: Inicialmente, as espécies em  solução são os íons Ag"^ e C l“  e 
N H 3 . A  reação entre A g ^  e N H 3  produz o íon com plexo A g ( N H 3 ) J :
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Etapa 2: A s  reações do equilíbrio são

A g C l(5 ) K g ^ ia q )  +  C l {a q )

= [ A g i [ c n  = 1,6 X 10- ' 
Ag"(a?) +  2NH3(«í ) ^  Ag(NH3)í(aç)

1, 5X10^
[A g^][N H 3]'

Global: A gCl(.v) +  2 N H 3 («^) A g (N H 3 )2  («g) +  C l"(« ^ )

A  constante de equilíbrio K  para a reação global é o produto das constantes 
de equilíbrio das reações individuais (ver Seção 14.2):

K =  =
[ A g ( N H 3 ) í] [ C n

[NH 3] '
=  (1,6  X 10"'® )(1,5 X 10^) 
=  2,4 X 10“ ^

Considere s a solubilidade molar de A g C l (mol/L). Resumimos as variações 
das concentrações que resultam da formação do íon com plexo com o segue:

AgCl(.y) +  2 N H 3 (a^) ^  A g (N H 3 ) í(« ^ ) +  C r(a q )  
Início (M): 1,0 0,0 0,0
Variação (M): — .ç —2s + 5  +s
Equilíbrio (Af): (1,0 -  2̂ ;) í ' 5

Com o a constante de form ação do A g(N H 3) J é alta, a m aioria dos íons pra­
ta existe na form a com plexa. N a ausência de amônia, temos no equilíbrio 
[A g^ l =  [C F ] . Contudo, com o resultado da form ação do íon com plexo, 
podemos escrever [A g(N H 3)J] =  [C F ] .

Etapa 3: K =

2,4 X 10"^ =

(s)(s)
( 1,0 -  2s)=

( 1,0 -  2 s y

Tirando a raiz quadrada a ambos os lados, obtemos

0,049 =
1 , 0  -  2s 

s = 0,045 M

Etapa 4: N o equilíbrio, 0,045 m ol de A g C l dissolve-se em  1 L  de solução de N H 3

1,0 M.
Problema semelhante: 16.82.

Verificação A  solubilidade molar do A g C l em água pura é 1,3 X 10“  ̂M. Portanto, a 

formação do íon com plexo A g (N íÍ3)J aumenta a solubilidade do A g C l (Figura 16.12).

Exercício C alcu le  a solubilidade m olar do A g B r  em  uma solução de N H 3 1,0 M.

Revisão de conceitos
Qual dos seguintes compostos, quando adicionado à agua, aumenta a solu- 
biüdade de CdS? (a) LÍNO3, (b) Na2S 04 , (c) K C N , (d) NaClOs.



A formação da casca de ovo

A form ação da casca de um  ovo de galinha é um exem plo 
fascinante de um processo de precipitação natural.

A  casca de um ovo m édio pesa cerca de 5 g  e é 40%  
cálcio. A  m aior parte do cálcio  de uma casca de ovo é acum u­
lada em  um período de 16 horas, ou seja, ele  é depositado a 
uma velocidade de cerca de 125 m g por hora. Nenhum a gali­
nha consegue consum ir cálcio  tão depressa a fim  de satisfazer 
essa demanda. Em  vez disso, ele vai ser fornecido por massas 

ósseas especiais nos ossos longos da galinha, que acum ulam  
grandes reservas de cálcio  para a form ação da casca do ovo. 
(O com ponente inorgânico do cá lcio  do osso é o fosfato de 

cálcio , C a 3(P0 4 )2 , um  com posto insolúvel.) Se uma galinha 
for alim entada com  um a dieta baixa em  cálcio, as cascas dos 

seus ovos tom am -se progressivam ente m ais finas; ela talvez 
terá de m obilizar 1 0 %  da quantidade total de cálcio  dos seus 
ossos só para pôr um ovo! Quando a sua ahmentação se man­
tém baixa em  cálcio, a produção de ovos acaba parando.

A  casca de ovo é principalm ente form ada por calcita, 
um a form a cristalina de carbonato de cá lcio  (C aC O s). N or­
m alm ente, os íons necessários, Ca^^ e C O l” , são transpor­
tados pelo sangue para a glândula da casca. A  calcificação  é 

uma reação de precipitação:

+  C O l~{aq)^^C s£ .0-i{s)

N o sangue, os íons livres de Ca '̂  ̂ estão em  equilíbrio 
com  íons cálcio  ligados a proteínas. À  medida que os íons li­

vres são usados pela glândula da casca, mais vão ser forneci­

dos pela dissociação do cálcio  hgado às proteínas.
Os íons carbonato necessários para a form ação da casca  do 
ovo são um  subproduto m etabólico. O  dióxido de carbono 

produzido durante o m etabolism o é convertido em  ácido car­

bônico (H 2 C O 3 )  pela enzim a anidrase carbônica (C A ):

C O j(g ) +  H 20(/) ^  W ^ C O ^ ia q )

Micrografia de raios X de uma 
casca de ovo, mostrando colunas 
de calcita.

O  ácido carbônico ioniza-se por etapas, produzindo íons car­
bonato:

H2C03(a^) W^iaq) + HC03~(rẑ )
H C O J ( a q )  H ^ ( a q )  +  C O l~ ( a q )

A s  galinhas não transpiram, tendo de arquejar para se 
resfriarem. A rquejar expele mais C O 2 do corpo da galinha do 

que a respiração normal. D e acordo com  o princípio de L e  

Châtelier, arquejar deslocará o equilíbrio C O 2- H 2C O 3, indica­
do anteriormente, da direita para a esquerda, baixando a con­
centração dos íons C 0 3 ~ em solução, o que resulta em  cascas 
de ovo finas. U m  remédio para este problem a é dar de beber às 
galinhas água carbonatada nos dias de tempo quente. O  C O 2 

dissolvido na água adiciona C O 2 aos fluidos do corpo da gah- 

nha e desloca o equilíbrio C O 2- H 2C O 3 para a direita.

Figura 16.12 Da esquerda para a di­
reita: formação de precipitado de AgCI 
quando uma solução de AgNOaé adi­
cionada a uma solução de NaCI. Com a 
adição da solução de NH3, o precipitado 
de AgCI dissolve-se na forma solúvel 
Ag(NH3)2^
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Finalmente, notamos que há uma classe de hidróxidos, chamados hidróxi- Todos os hidróxidos anfóteros são 

dos anfóteros, que podem reagir tanto com ácidos quanto com bases. Exemplos compostos msoiuveis. 

são A1(0H)3, Pb(OH)2, Cr(OH)3, Zn(OH)2 e Cd(OH)2. Assim, Al(OH)3 reage 
com ácidos e bases como segue:

AI(0H)3(5) + m ^ ia q )  ------> k\^^{aq) + 3H20(/)
A 1 ( 0 H ) 3 ( 5 ) +  0 \T { a q )  A l ( O H ) I ( « ( 7 )

O aumento da solubihdade do Al(OH)3 em um meio básico é o resultado da 
formação do íon complexo Al(OH)4, em que Al(OH)3 atua como ácido de Lewis 
e OH“ atua como base de Lewis. Outros hidróxidos anfóteros comportam-se de 
maneira semelhante.

16.11 Aplicação do princípio do produto de 
solubilidade à análise qualitativa

Na Seção 4.6, discutimos o princípio da análise gravimétrica, pelo qual medi­
mos a quantidade de um íon em uma amostra desconhecida. Vamos agora discu­
tir brevemente a análise qualitativa, ou seja, a determinação dos tipos de íons 
presentes em uma solução. Vamos nos centrar nos cátions.

Há cerca de 20 cátions comuns que podem ser anahsados facilmente em 
solução aquosa. Estes cátions são divididos em cinco grupos de acordo com os 
produtos de solubilidade dos seus sais insolúveis (Tabela 16.5). Uma vez que 
uma solução desconhecida pode conter desde um até 20 íons, qualquer anáhse 
deve ser feita sistematicamente do grupo 1 até o grupo 5. Vamos considerar o 
procedimento geral para a separação destes 20 íons pela adição de reagentes 
precipitantes a uma solução desconhecida.

Não confunda os grupos da Tabela 
16.5, que se baseiam nos produtos de 
solubilidade, com os da Tabela Periódica, 
que se baseiam nas configurações 
eletrônicas dos elementos.

Tabela 16.5 Separação dos cátions em grupos de acordo com as suas reações de precipitação com vários reagentes

Grupo Cátion Reagentes precipitantes Composto insolúvel

1 Ag^ H C l A g C l 1,6 X 10"^°
H g f H g2C l2 3,5 X 10"^*

>< P b C l2 2,4 X 10"^

2 Bi^^ H 2S BÍ2S 3 1,6 X 10"^^
Cd^"* em soluções ácidas CdS 8,0 X 10"^*
Cu^"- CuS 6,0 X 10"^^
Hg^" H gS 4,0 X lO"^"^

>< SnS 1,0 X 10"^^

3 a F+ H 2S A 1(0 H )3 1,8 X 10"^^
em  soluções básicas C oS 4,0 X 10“ ^̂

Cr(O H )3 3,0 X 10"2^
FeS 6,0 X 10"^^
M nS 3,0 X 10"^^

n F"- N iS 1,4 X 10"^^
> ZnS 3,0 X 10"2^

4 N a2C 0 3 B a C 0 3 8,1 X 10"^
1 C a C 0 3 8,7 X 10"^\ S rC 0 3 1,6 X 10"^

5 Não há Nenhum

Na+ Nenhum

N H Í Nenhum
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• Cátions do Grupo 1. Quando se adiciona H Cl diluído à solução desconhe­
cida, apenas precipitam os íons Ag^, Hg 2̂  ̂ e como cloretos insolú­
veis. Os outros íons, cujos cloretos são solúveis, permanecem em solução.

• Cátíons do Grupo 2. Depois de remover os cloretos precipitados por fil- 
tração, faz-se reagir sulfeto de hidrogênio com a solução ácida desconheci­
da. Nesta condição, a concentração do íon em solução é insignificante. 
Portanto, a precipitação de sulfetos metálicos pode ser representada por

+ H2S ( f l^ ) ^ ^ M S ( 5) +  2Yt{aq)

Como o NaOH é introduzido no Grupo 3 e 
o Na2C0 3  é introduzido no Grupo 4, o teste 
da chama para os íons Na^ é realizado 
utilizando a solução original.

A  adição de ácido à solução desloca este equilíbrio para a esquerda, de 
modo que apenas os sulfetos metálicos menos solúveis, isto é, os que têm 
os valores de mais baixos, precipitarão. Estes são: BÍ2S 3, CdS, CuS, 
H gS e SnS (ver Tabela 16.5).

• Cátíons do Grupo 3. Então, adiciona-se hidróxido de sódio à solução para 
torná-la básica. Em uma solução básica, o equilíbrio indicado anterior­
mente desloca-se para a direita. Portanto, os sulfetos mais solúveis (CoS, 
FeS, M nS, N iS, ZnS) agora precipitarão. Note que os íons Al^^ e Cr^^ na 
verdade precipitam como hidróxidos A l(O H )3 e Cr(OH )3, e não como sul­
fetos, porque os hidróxidos são menos solúveis. A  solução é então filtrada 
para remover os sulfetos e os hidróxidos insolúveis.

• Cátíons do Grupo 4. Depois de todos os cátions dos grupos 1, 2 e 3 te­
rem sido removidos da solução, adiciona-se carbonato de sódio à solução 
básica para precipitar os íons Ba^^, Ca^^ e Sr^  ̂ com o B a C 0 3 , C a C 03  e 
SrC 0 3 . Estes precipitados também são removidos da solução por filtração.

• Cátíons do Grupo 5. Nesta etapa, os únicos cátions que possivelmente 
se mantêm em solução são Na^, e NH4 . A  presença de N H j pode ser 
determinada por adição de hidróxido de sódio:

NaOH(fl^) +  NH4 (fl^)----- >Na+(a^) +  H2 0 (/) +  N H 3(g)

A  amônia gasosa é detectada ou pelo seu odor característico, ou pela ob­
servação da mudança de cor, de vermelho para azul, de um pedaço de pa­
pel de tomassol quando colocado acima da solução (não em contato com 
ela). Para confirmar a presença dos íons Na^ e K^, geralmente usamos um 
teste da chama da seguinte forma: um pedaço de fio de platina (escolhe-se 
a platina por ela ser inerte) é umedecido com  a solução e mantido sobre a 
chama de um bico de Bunsen. Cada tipo de íon metáhco dá uma cor carac­
terística quando aquecido desta maneira. Por exemplo, a cor emitida pelos 
íons Na^ é amarela, a dos íons é violeta e a dos íons Cu^^ é verde.

A  Figura 16.10 resume este esquema de separação dos íons metáhcos.
Dois pontos relacionados à análise qualitativa devem ser destacados. Pri­

meiro, a separação dos cátions em grupos é feita do modo mais seletivo possível; 
isto é, os ânions adicionados como reagentes devem ser tais que precipitem  o 
menor número de tipos de cátions. Por exemplo, todos os cátions do grupo 1 
também formam sulfetos insolúveis. Assim, se H2S tivesse reagido com  a solu­
ção no princípio, poderiam ter precipitado sete sulfetos diferentes (os sulfetos 
dos grupos l e 2), o que seria indesejável. Em  segundo lugar, a remoção dos 
cátions em cada etapa deve ser feita do modo mais completo possível. Por exem ­
plo, se não adicionarmos H Cl suficiente à solução desconhecida para remover 
todos os cátions do grupo 1 , eles precipitarão com  os cátions do grupo 2 como 
sulfetos insolúveis, interferindo na análise química posterior e levando a conclu­
sões erradas.
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Figura 16.13 Da esquerda para a direita: cores da chama do lítio, sódio, potássio e cobre.

Figura 16.14 Um diagrama da separa­
ção de cátions em análise qualitativa.

Equações-chave
p^a =  - \0 g K , (16.3) D efinição de pi^a

pH =  pATa +  log
[base conjugada]

[ácido]
(16.4) Equação de Henderson-Hasselbalch.
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Resumo de fatos e conceitos
1. O  efeito do íon com um  tende a reprimir a ionização de um 

ácido fraco ou de uma base fraca. Esta ação pode ser expli­

cada pelo princípio de L e  Châtelier.

2. Um a solução tampão é um a solução de um ácido fraco e a 
sua base conjugada fraca ou de uma base fraca e o seu áci­

do conjugado fraco; a solução reage com  pequenas quan­

tidades de ácido ou base adicionadas, de m odo que o pH 

da solução permanece praticamente constante. Os sistemas 
tampão desempenham um papel vital na manutenção do pH 

dos fluidos fisiológicos.

3. O  pH no ponto de equivalência de uma titulação ácido-base 

depende da hidrólise do sal formado na reação de neutrali­

zação. Em  titulações ácido forte-base forte, o pH no ponto 

de equivalência é 7; em  titulações ácido fraco-base forte, o 
pH no ponto de equivalência é m aior que 7; em  titulações 

ácido forte-base fraca, o pH no ponto de equivalência é in­
ferior a 7.

4. Indicadores ácido-base são ácidos ou bases orgânicos fra­

cos que mudam de cor perto do ponto de equivalência em 
uma reação de neutralização ácido-base.

5. O  produto de solubilidade exprim e o equilíbrio entre 
um  sólido e os seus íons em  solução. Pode-se obter a solu­
bilidade a partir de ^ps e vice-versa.

6 . A  presença de um íon com um  diminui a solubilidade de um 
sal ligeiram ente solúvel.

7. A  solubilidade de sais ligeiram ente solúveis contendo 
ânions básicos aumenta quando a concentração do íon h i­

drogênio aumenta. A  solubilidade de sais com  ânions de 
ácidos fortes não é afetada pelo pH.

8 . A  com binação de um  cátion m etálico com  um a base de 

L ew is em  solução dá origem  à form ação de íons com ple­
xos. A  constante de form ação Kf m ede a tendência de um 
determ inado íon com plexo se formar. A  form ação de um 
íon com plexo pode aumentar a solubilidade de uma subs­
tância insolúvel.

9. A  análise qualitativa é a identificação de cátions e ânions 
em  solução.

Palavras-chave
A nálise  qualitativa, p. 763 Efeito do íon comum , p. 723 Produto de solubilidade (^ps), Solubilidade molar, p. 747
Constante de form ação (Kf), íon  com plexo, p. 758 p. 745 Solução tampão, p. 726

p. 758 Ponto final, p. 741 Solubilidade, p. 747

Questões e problemas*

Efeito do íon comum
Questões de revisão

16 .1  U se o princípio de L e C hâtelier para explicar com o o 
efeito do íon com um  afeta o pH de um a solução.

16.2  D escreva  o efeito  no pH (aumenta, dim inui ou não 
varia) de cada um a das seguintes adições: (a) acetato 
de potássio a um a solução de ácido acético; (b) nitra­
to de am ônio a um a solução de amônia; (c) form iato 
de sódio (H C O O N a) a um a solução de ácido fórm ico 

(H C O O H ); (d) cloreto de potássio a um a solução de 
ácido clorídrico; (e) iodeto de bário a uma solução de 
ácido iodídrico.

16.3 D efina de um  ácido fraco. Q ual é a relação entre 
o valor de e a força do ácido? Faça o m esm o para 

uma base fraca.

16.4 Os piSTaS de dois ácidos m onopróticos H A  e H B são 5,9 
e 8,1, respectivam ente. Q ual dos dois é o ácido mais 
forte?

* Supõe-se a temperatura de 25°C em todos os problemas.

Problemas
16.5  Determine o pH de (a) uma solução de CH3COOH 0,40 

M, (b) uma solução formada por CH3COOH 0,40 M  e 
CH3COONaO,2 0 M.

16.6 Detem úne o pH de (a) uma solução de N H 3 0,20 M, (b) 
uma solução formada por N H 3 0,20 M  e NH 4CI 0,30 M.

Soluções tampão
Questões de revisão

16 .7  O  que é uma solução tampão? O  que constitui uma so­
lução tampão?

16.8 Q ual das seguintes soluções tem  a m aior capacida­
de tampão? (a) C H 3C O O N a  0,40 M /CH 3C O O H  0,20 
M , (b) C H 3C O O N a 0,40 M  /CH 3C O O H  0,60 M  e (c) 

C H 3C O O N a 0,30 M  /CH 3C O O H  0,60 M.

Problemas
16.9 Quais das seguintes soluções podem  atuar com o tam­

pão? (a) K C l/H C l, (b) K H S O 4/H2S O 4, (c) N a2H P 0 4 / 

NaH 2P 0 4 , (d) K N O 2/HNO 2.

16 .10  Quais das seguintes soluções podem  atuar com o tam­

pão? (a) K C N /H C N , (b) N a 2S 0 4 /N aH S0 4 , (c) N H 3/ 
NH 4N O 3, (d) NaI/HI.
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1 6 .1 1  C alcu le  o pH do sistem a tampão constituído por N H 3 

0,15M /NH 4C1 0,35 M.
1 6 .1 2  C a lcu le  o pH das seguintes so luções tam pão: (a) 

CH aC O O N a 2,0 M  /CH 3C O O H  2,0 M , (b) C H 3C O O N a 
0,20 M  /CH 3C O O H  0,20 M. Qual é o tampão mais efi­

caz? Por quê?

1 6 .1 3  O  pH de um tampão bicarbonato-ácido carbônico é 
8,00. C alcu le  a razão entre a concentração do ácido 

carbônico (H2C O 3) e a do íon bicarbonato (H C O J).

1 6 .1 4  Q ual é o pH  do tam pão N a 2 H P 0 4  0,10  M  /K H 2 P O 4  

0 ,15 M ?

1 6 .1 5  O  pH do tampão acetato de sódio-ácido acético é 4,50. 
C alcu le  a razão [CH 3C O O “ ]/[CH3CO O H ].

1 6 .16  O  pH do plasm a sanguíneo é 7,40. Supondo que o prin­
cipal sistem a tampão é H C O J /H 2 C O 3 ,  calcule a razão 
[H C 0 J]/[H2C 0 3 ]. Este tampão é mais eficiente quando 

se adiciona um ácido ou uma base?

1 6 .1 7  C alcu le  o pH de um tampão N H 3 0,20 M  /NH4CI 0,20 
M. Qual é o pH do tampão depois da adição de 10,0 m L 

de H C l 0,10 M  a 65,0 m L do tampão?

16 .18  C alcu le  o pH de 1,00 L  do tampão C H 3C O O N a  1,00 

M  /CH 3C O O H  1,00 M  antes e depois da adição de (a) 
0,080 m ol de N aO H , (b) 0 ,12  m ol de H C l. (Suponha 
que não há variação de volum e.)

16 .19  Um  ácido diprótico, H2A , tem as seguintes constantes de
ionização: =  1,1 X 10“  ̂ e =  2,5 X 10” .̂ Qual
das combinações você escolhería para preparar uma so­
lução tampão de pH 5,80: NaHA/H2A  ou N a2A/NaH A?

16 .2 0  Pede-se a um  estudante para preparar um a solução 
tam pão de pH  =  8,60, usando um  dos seguintes áci­

dos fracos: H A  {K^ = 2 ,7 X 10 “ )̂, H B {K^ = 4,4 X 
10 “ )̂, H C  {K^ = 2,6 X 10"^). Q ue ácido ele  deveria 
escolher? Por quê?

1 6 .2 1  O s seguintes diagramas contêm  um ou mais dos com ­
postos: H 2A , N aH A  e N a2A , dos quais o H 2A  é um 
ácido diprótico fraco. (1) Q ual das soluções pode ser 
uma solução tampão? (2) Q ual é a solução tampão mais 

eficaz? A s  m oléculas de água e os íons Na^ foram  om i­
tidos para simplificar.

= H2A  ^  = H A- ^  = A2-• •# *
•V•V• # •••♦ «

(a) (b) (c) (d)

16 .2 2  Os seguintes diagramas representam soluções contendo 
um ácido fraco H A  (pjfiTa =  5,00) e o seu sal de sódio 
N aA . (1) C alcu le  o pH das soluções. (2) Q ual é o pH 

depois da adição de 0 , 1  m ol de íons H"̂  à solução (a)? 
(3) Q ual é o pH depois da adição de 0,1 m ol de íons 
O H " à solução (d)? Considere que cada esfera repre­
senta 0 , 1  mol.

^  = HA ^  = A -• •# • •# ••% • # # ••V• •• %• # • #
(a) (b) (c) (d)

16 .2 3  Qual é a quantidade de N aO H  (em mols) que deve ser 

adicionada a 1 L  de uma solução tampão 1,8 M  de áci­

do acético e 1 , 2  M  de acetato de sódio para formar uma 
solução tampão com  o pH 5,22? Pressuponha que o vo ­
lume se mantém constante.

16 .2 4  Q ual é a quantidade de H C l (em  m ols) que deve ser 
adicionada a 1 L  de uma solução tampão 0,84 M  de 

amônia e 0,96 M  de cloreto de amônio para formar uma 
solução tampão com  um pH 8,56? Pressuponha que o 
volum e se mantém constante.

Titulações ácido-base
Questões de revisão

16 .2 5  D escreva brevemente o que acontece em  um a titulação 
ácido-base.

16 .2 6  Desenhe curvas de titulação ácido-base para as seguintes 

titulações: (a) H C l com  NaOH , (b) H Cl com  C H 3NH 2, 
(c) C H 3CO O H  com  NaOH . Em cada caso, a base é adi­
cionada ao ácido em  um erlenmeyer. Os seus gráficos 

devem apresentar o pH no eixo y  e o volum e da base 
adicionada no eixo x.

Problemas
16 .2 7  Um a amostra de 0,2688 g  de um  ácido m onoprótico 

neutraliza 16,4 m L  de solução de K O H  0,08133 M . 
Calcule a massa m olar do ácido.

16 .2 8  Dissolveram -se 5,00 g  de um ácido diprótico em  água 
até com pletar exatam ente 250 m L. C alcu le  a m assa 
molar do ácido sabendo que a neutralização de 25,0 m L 
desta solução requer 11 ,1  m L  de K O H  1,00 M . A ssum a 

que ambos os prótons do ácido foram  titulados.
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16.29 Em  um  experim ento de tilulação, 12,5 m L  de H 2S O 4 

0,500 M  neutralizam 50,0 m L  de N aOH . Q ual é a con­
centração da solução de N aO H ?

16.30 Em  um experimento de tilulação, 20,4 m L  de H C O O H  

0,883 M  neutralizam  19,3 m L  de B a(O H )2 . Q ual é a 

concentração da solução de B a(O H )2?

16.31 U m a amostra de 0 ,1276  g  de um  ácido m onoprótico 
foi dissolvida em 25,0 m L  de água e titulada com  uma 

solução de N aO H  0,0633 M. O  volum e de base neces­
sário para levar a solução ao ponto de equivalência foi 
18,4 m L. (a) C alcu le  a m assa m olar do ácido, (b) D e­
pois da adição de 10,0 m L  de base, o valor do pH era 

5,87. Q ual é o do ácido desconhecido?

16.32 Um a solução fo i preparada misturando 5,00 X 10  ̂m L 

de N aO H  0,167 M  com  5,00 X 10  ̂m L  de C H 3C O O H  
0,100 M. C alcule  as concentrações de equilíbrio de H" ,̂ 
C H 3C O O H , C H 3C 0 0 “ , O H " e Na^.

16.33 C alcu le  o pH no ponto de equivalência da seguinte titu­

lação: H C l 0,20 M  com  metilamina (C H 3N H 2) 0,20 M. 
(Ver Tabela 15.4.)

16.34 C alcu le  o pH no ponto de equivalência da seguinte titu­
lação: H C O O H  0,10 M  com  N aO H  0,10 M.

16.35 Titularam -se 25,0 m L  de um a solução de CH3COOH 
0,100 M  com  um a solução de KOH 0,200 M. C alcu le  
o pH depois das seguintes adições de solução de KOH:
(a) 0,0 m L, (b) 5,0 m L, (c) 10,0 m L, (d) 12,5 m L, (e)

15.0 m L.

16.36 T itu laram -se  10,0 m L  de um a so lu çã o  de NH3 

0,300 M  co m  um a solução de H C l 0,100 M. C a lcu le  

o pH depois das seguintes adições de solução de H C l:
(a) 0,0 m L , (b) 10,0 m L, (c) 20,0 m L, (d) 30,0 m L, (e)
40.0 m L.

16.37 Os diagram as a seguir representam soluções em  dife­
rentes estágios de titulação de um ácido fraco H A  com  
N aO H . Identifique a solução que corresponde (1) ao 
estado inicial antes da adição de N aOH , (2) a m eio ca­
minho do ponto de equivalência, (3) ao ponto de equi­
valência, (4) além  do ponto de equivalência. O  pH será 
m aior do que, m enor do que ou igual a 7 no ponto de 
equivalência? A s  m oléculas de água e os íons Na"  ̂ fo ­

ram omitidos para simplificar.

^  =  HA 0  =  A -  ^  =  OH~

(a) (b) (c) (d)

16.38 Os diagramas a seguir representam soluções em  dife­
rentes estágios de titulação de uma base fraca B  (com o 
NH3) com  H C l. Identifique a solução que correspon­

de (1) ao estado in icial antes da adição de H C l, (2) a 
m eio cam inho do ponto de equivalência, (3) ao ponto 
de equivalência, (4) além  do ponto de equivalência. O  
pH será maior do que, m enor do que ou igual a 7 no 
ponto de equivalência? A s  m oléculas de água e os íons 
C l"  foram  omitidos para simphficar.

®  =  B 4k =  H3O+

(a) (b) (c) (d)

16.39 Titula-se uma solução 0,054 M  de H N O 2 com  uma so­

lução de KOH . Q ual é [H" ]̂ a m eio caminho do ponto 
de equivalência?

16.40 U m  aluno titula um ácido m onoprótico desconhecido 
com  uma solução de N aO H  em  uma bureta. D epois de 
adicionar 12,35 m L  de N aOH , a leitura do pH da solu­
ção dava 5,22. O  ponto de equivalência é alcançado a 
24,70 mL  de N aOH . Q ual é o Ka do ácido?

Indicadores ácído-base
Questões de revisão

16.41 Explique com o atua um indicador ácido-base em  uma 
titulação. Quais são os critérios para escolher um  indi­
cador para uma dada titulação ácido-base?

16.42 A  quantidade de indicador usada em  uma titulação áci­

do-base deve ser pequena. Por quê?

Problemas
16.43 C o m  os dados da T abela  16 .1 , esp e cifiq u e  que 

indicador(es) você usaria para as seguintes titulações:
(a) H C O O H  com  NaOH , (b) H C l com  K O H , (c) H N O 3 

com  C H 3NH 2 .

16.44 U m  estudante fez uma titulação ácido-base ao adicio­
nar um a solução de N aO H  de um a bureta a um  erlen- 
m eyer contendo uma solução de H C l e usou fenolftaleí- 
na com o indicador. N o ponto de equivalência, observou 
uma cor rosa-averm elhado pálida. Contudo, passados 

alguns minutos, a solução voltou gradualmente a ficar 
incolor. O  que você acha que aconteceu?

16.45 A  constante de ionização de um indicador HIn é
1,0 X 10"^. A  cor da form a não ionizada é verm elha e a 
da form a ionizada é amarela. Qual é a cor deste indica­

dor em uma solução cujo pH é 4,00?
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16.46 O  de um indicador é 2,0 X 10 ” .̂ A  cor de HIn é ver­
de e a de In~ é verm elho. A lgum as gotas de indicador 
foram  adicionadas a um a solução de H C l, que depois 
foi titulada com  uma solução de N aOH . A  que valor de 
pH o indicador mudará de cor?

Equilíbrios de solubilidade
Questões de revisão

16.47 U se o B a S 0 4  para distinguir entre solubilidade, solubi­

lidade m olar e produto de solubilidade.

16.48 Por que em  geral não falamos de valores de de com ­
postos iônicos solúveis?

16.49 Escreva equações balanceadas e expressões do produto 
de solubilidade dos equilíbrios de solubilidade dos se­
guintes compostos: (a) CuBr, (b) Z n C 2 0 4 , ( c ) A g 2C r0 4 ,

(d) H g2C l2, (e) A u C l3, (f) Mns (P0 4 )2 .

16.50 E screva a expressão do produto de solubilidade do 

com posto iônico AJdy.
16.51 Com o prever se haverá a form ação de um precipitado 

quando se misturam duas soluções?

16.52 O  cloreto de prata tem maior do que o carbonato de 
prata (ver Tabela 16.2). Isso significa que A g C l também 
tem uma solubilidade m olar m aior do que A g 2C 0 3 ?

Problemas
16.53 C alcu le  a concentração dos íons nas seguintes soluções 

saturadas: (a) [I~] em  solução de A g l  com  [Ag"^] =

9,1 X 10"^ M, (b) [Al^^] em  solução de A l(O H )3  com  
[O H “ ] =  2,9 X 10”  ̂M.

16.54 A  partir dos valores de solubilidade dados, calcule os 
produtos de solubilidade dos seguintes com postos: (a) 
Srp2, 7,3 X 10"^ g/L, (b) Ag3P04, 6,7 X 10"^ g/L.

16 .55 A  solubilidade m olar do M n C 0 3  é 4,2 X 10“  ̂M. Q ual 
é o jKps deste com posto?

16.56 A  solubilidade de um composto iônico M X  (massa molar 
=  346 g) é 4,63 X 10“  ̂g/L. Qual é o do composto?

16.57 A  solubilidade de um  com posto iônico M 2X 3 (massa 

m olar =  288 g) é 3,6 X 10“ ^̂  g/L. Q ual é o do 
com posto?

16.58 U se os dados da Tabela 16.2 para calcular a solubilida­

de molar do C a p 2 .

16.59 Qual é o pH de um a solução saturada de hidróxido de 

zinco?

16.60 O  pH de um a solução saturada de um  hidróxido metáh- 
co, M O H , é 9,68. C alcule  o do composto.

16.61 B a C 0 3  precipitará ao adicionar 20,0 m L  de B a(N 0 3 ) 2  

0,10 M  a 50,0 m L de N a2C 0 3  0,10 M ?

16.62 Foram  m isturados 75 m L  de N aF  0,060 M  com  25 m L 

de S r(N 0 3 ) 2  0 ,15  M. C a lcu le  as con cen trações de 
N O J, Na+, Sr^^ e F ”  na solução final. do SrF 2 =

2,0 X 10"^°.)

Precipitação fracionada
Problemas

16.63 NaI sólido foi lentamente adicionado a uma solução de 
Cu"  ̂ 0,010 M  e Ag"^ 0,010 M . (a) Que com posto com e­

çará a precipitar prim eiro? (b) C alcu le  [Ag"^] quando 
C u l com eçar a precipitar, (c) Q ue porcentagem  de A g^ 
permanece em solução neste ponto?

16.64 C a lcu le  a faixa  de pH aproxim ada apropriada para a 
separação dos íons Fê "*" e Zn^^ por precipitação de 
Fe(O H )3 de uma solução que é inicialm ente 0,010 M  
tanto em  Fe^“ com o em Zn^'^. Pressuponha um a preci­

pitação de 99% de Fe(O H )3.

Efeito do íon comum e solubilidade
Questões de revisão

16.65 C om o o efeito do íon com um  influencia os equilíbrios 
de solubilidade? U se o princípio de L e  Châtelier para 
explicar a dim inuição da solubilidade de C a C 0 3  em 
uma solução de N a2C 0 3 .

16.66 A  solubilidade molar do A g C l em A g N 0 3  6,5 X 10“  ̂M  
é 2,5 X 10~® M. Para obter Xps a partir destes dados, 
quais das seguintes hipóteses são razoáveis?

(a) Xps é o mesmo que solubilidade.

(b) O  valor do do A g C l é o mesm o em A g N 0 3  6,5 
X 10”  ̂M e  em água pura.

(c) A  solubilidade do A g C l é independente da concen­

tração de A g N 0 3 .

(d) A  [Ag^] em  solução não varia significativam ente 

com  a adição de A g C l a A g N 0 3  6,5 X 10”  ̂M.
(e) A  [Ag*^] em  solução, depois da adição de A g C l a 

A g N 0 3  6,5 X 10“  ̂ M , é a m esm a que seria em 

água pura.

Problemas
16.67 Quantos gramas de C a C 0 3  se dissolverão em  3,0 X 10  ̂

m L d e  C a(N 0 3 ) 2  0,050 M ?

16.68 O  produto de solubilidade do PbB r2 é 8,9 X 10“ .̂ D e­
termine a solubilidade m olar (a) em  água pura, (b) em  
um a solução de K B r 0,20 M , (c) em um a solução de 

Pb(N 0 3 ) 2  0 , 2 0  M.

16.69 Calcule a solubilidade m olar de A g C l em  1,00 L  de so­
lução contendo 1 0 , 0  g  de C a C l2 dissolvido.

16.70 C alcule  a solubilidade m olar de B a S 0 4  (a) em  água, (b) 
em uma solução contendo íons S O j”  1,0 M.

pH e solubilidade
Problemas

16.71 Quais dos seguintes com postos iônicos serão mais so­
lúveis em solução ácida do que em  água? (a) B a S 0 4 ,

(b) P bC l2 , (c) Fe(O H )3, (d) C a C 0 3 .
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16.72  Quais dos seguintes com postos serão mais solúveis em 
solução ácida do que em água? (a) C u l, (b) A g 2S 0 4 , (c) 

Zn(O H )2, (d) B a C 2 0 4 , (e) C a 3(P0 4 )2-

16 .73  Com pare a solubilidade m olar do M g(O H )2  em  água e 
em  uma solução tamponada a pH 9,0.

16 .74  C alcu le  a solubilidade m olar do Fe(O H )2  em uma solu­
ção tamponada a (a) pH 8,00, (b) pH 10,00.

16 .75  O  produto de solubilidade do M g(O H )2  é 1,2 X 10“ \̂ 
Q ual é a concentração m ínim a de O H “  que deve ser 
atingida (por exem plo, adicionando N aO H ) para d i­
m inuir a concentração de Mg^'^ em  um a solução de 
M g(N 0 3 ) 2  para um valor inferior a 1,0 X 10“ °̂ M ?

16 .76  C alcu le  se haverá ou não form ação de um precipitado 

ao adicionar 2,00 m L de N H 3 0,60 M  a 1,0 L  de F eS 0 4

1.0 X 10”  ̂M.

Solubilidade e equilíbrios de íons complexos
Questões de revisão

16 .77  Explique a form ação de com plexos na Tabela 16.4 em  

termos da teoria ácido-base de Lew is.

16 .78 D ê um exem plo do efeito geral da form ação de um íon 
com plexo na solubilidade.

Problemas
16.79  A o  dissolver 2,50 g de CU SO 4 em 9,0 X 10  ̂ m L  de 

NH3 0,30 M, quais serão as concentrações de Cu^''', 

C u(N H 3) r  e NH3 no equilíbrio?

16.80 C alcu le  as concentrações de Cd^'^, C d (C N )4 "‘ e C N “  

no equilíbrio  ao disso lver 0,50 g  de C d (N 0 3 ) 2  em
5.0 X 10  ̂m L  de N aC N  0,50 M.

16.81 Se N aO H  for adicionado a AP"^ 0,010 M , qual será 
a esp écie  predom inante no equilíbrio: A l(O H )3  ou 

A l(O H )J? O  pH da solução é 14,00. [Kf do A l(O H )4  =
2.0 X 10^1]

16.82 C alcule  a solubilidade m olar de A g l  em uma solução de 
NH3 1,0 M.

16.83 Os íons A g^  e Zn^^ form am  com plexos com  N H 3. E s­

creva as equações balanceadas das reações. N o  entan­

to, Zn (O H )2  é solúvel em  N aO H  6  M  e A g O H  não é. 
Explique.

16.84 Explique, com  equações iônicas balanceadas, por que 
(a) C u l2 se d issolve em  solução de amônia, (b) A g B r  
se dissolve em  solução de N aC N , (c) H g C l2 se dissolve 
em  solução de K C l.

Análise qualitativa
Questões de revisão

16.85 Resum a o procedim ento geral da análise qualitativa.

16.86 D ê dois exem plos de íons m etálicos em  cada grupo (de 
1 a 5) no esquem a da análise qualitativa.

Problemas
16.87 Em  um a análise do grupo 1, um  estudante obteve um 

precipitado contendo A g C l e P b C l2 . Sugira um  rea- 
gente que o permita separar A g C l (5 ) de P bC l2 {s).

16.88 Em  uma análise do grupo 1, um estudante adicionou 
H C l a um a solução desconhecida para obter [C l“ ] =  
0,15 M. Precipitou um  pouco de P b C l2 . C alcu le  a con­

centração de Pb^^que permaneceu em  solução.

16.89 Tanto o K C l com o o N H 4 C I  são sólidos brancos. Su­

gira um reagente que lhe perm ita distinguir estes dois 

com postos.

16.90 D escreva um teste sim ples que lhe perm ita distinguir 

A g N 0 3  (5 )eC u (N 0 3 )2 (í).

Problemas adicionais
16 .9 1 Para constituir um tampão eficaz, as concentrações do 

ácido e da base conjugada não devem  diferir em  mais 
do que um fator de 1 0 , isto é,

[base conjugada]

(a) D em onstre que o intervalo do tampão, ou seja, o 

intervalo de concentração ao longo do qual o tam pão 
é e ficaz, é dado por pH  =  pKa ±  1. (b) C a lcu le  o in­
tervalo do pH para os seguintes sistem as tam pão: (a) 
acetato, (b) nitrito, (c) bicarbonato, (d) fosfato.

16.92 O  pKa do indicador alaranjado de m etila é 3,46. Qual é 
a faixa de pH em  que este indicador muda de 90% HIn 
para 90% In” ?

16.93 A  im pureza de iodeto em  um a amostra de 4,50 g  de 
um nitrato metálico fo i precipitada com o iodeto de pra­

ta. Se forem  necessários 5,54 m L  de um a solução de 

A g N 0 3  0,186 M  para a precipitação, calcule a porcen­
tagem  em  massa de iodeto na amostra.

16.94 U m a solução tampão de sódio e ácido acético fo i pre­
parada adicionando um a solução de H C l 0,020 M  a 
500 m L  de C H 3C O O N a  0,020 M  e depois diluindo-se a 
mistura das soluções para 1,0 L . C alcu le  o volum e ori­
ginal da solução de H C l necessária para preparar uma 
solução tampão de pH 5,00.

16 .95 D esenhe a curva de titulação de um  ácido fraco  com  
um a base forte com o a representada na Figura  16.5. 
Indique no seu gráfico  o volum e de base usado até o 
ponto de equivalência e até m eio cam inho do ponto de 
equivalência, isto é, o ponto em  que m etade do ácido 
fo i neutralizado. M ostre com o m edir o pH da solução 
no m eio cam inho do ponto de equivalência. Usando a 
Equação (16.4), explique com o determ inar o do 

ácido por m eio deste processo.

16.96 U m  volum e de 200 m L  de solução de N aO H  foi adi­
cionado a 400 m L de solução de H N O 2 2,00 M. O  pH 

da solução final ficou 1,50 unidade acim a do da solu­

ção ácida original. C alcu le  a molaridade da solução de 
NaOH .

16.97 O  pKa do ácido butírico (HBut) é 4,7. C alcule  do íon 
butirato (But“ ).

16.98 U m a solução fo i preparada m isturando-se 5,00 X 10  ̂
m L de N aOH  0,167 M  com  5,00 X lO ^ m L d eH C O O H  
0,100 M. Calcule as concentrações de equilíbrio de H" ,̂ 
H C O O H , H C O O ” , O H ”  e Na"^.
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16.99 C d(O H )2  é um composto insolúvel. E le  dissolve-se em 
excesso de solução de NaOH . Escreva a equação iônica 
balanceada para esta reação. Que tipo de reação é esta?

16.10 0  U m  estudante misturou 50,0 m L  de B a(O H )2  1,00 M  
com  86,4 m L  de H 2S O 4 0,494 M . C alcu le  a m assa de 

B aS 0 4  form ado e o pH da solução mista.

16 .10 1  Para quais das seguintes reações a constante de equilí­
brio é chamada de produto de solubilidade?

(a) Zn(O H )2  {s) +  2 0 H "  { a q ) ^ ^ Z í \ { O R ) l ~  {aq)

(b) 3Ca"+ {aq) +  2 P O r  {aq) ^  C a 3(P0 4 ) 2  {s)

(c) C aCO gCí) +

Ca"+(a^) + H20 (0 + CO2(g)

(d) P b l2 {s) Pb^"- {aq) +  2I~  {aq)

16 .10 2  U m a chaleira de 2,0 L  contém  116  g  de depósito de 

calcário (C a C 0 3 ). Quantas vezes você  teria de encher 
com pletam ente a chaleira com  água destilada para re­
m over todo o depósito?

16 .10 3  Foram misturados volum es iguais de solução de A g N 0 3  

0,12 M  e de Z n C l2 0 ,14 M. C alcu le as concentrações de 
equilíbrio de Ag'^, C l“ , Zn '̂  ̂ e N O J.

16.10 4  C alcu le  a solubilidade de A g 2C 0 3  (em g/L).

16.105 C alcule a faixa aproximada de pH apropriada para sepa­

rar Mg^^ e Zn "̂̂  pela precipitação de Zn(O H )2  de uma 
solução que é inicialmente 0 , 0 1 0  M  em Mg "̂  ̂ e Zn "̂ .̂

16 .10 6  Titulou-se um  volum e de 25,0 m L de H C l 0,100 M  com  
uma solução de C H 3N H 2 0 , 1 0 0  M  adicionada de uma 
bureta. C alcu le os valores de pH da solução (a) depois 
da adição de 10,0 m L da solução de C H 3N H 2, (b) de­

pois da adição de 25,0 m L da solução de C H 3N H 2, (c) 
depois da adição de 35,0 m L da solução de C H 3NH 2 .

16 .10 7 A  solubilidade m olar do Pb(I0 3 ) 2  em uma solução de 

N aI0 3  0,10 M  é 2,4 X 10“ “  mol/L. Q ual é o Kp, do 

Pb(I03)2?

16.108 A o  adicionar uma solução dc K l a uma solução dc clo­
reto de mercúrio(U), forma-se um precipitado [iodeto de 
mercúrio(II)]. Um  estudante representou a massa do pre­
cipitado versus o  volume de solução de K l  adicionado e 

obteve o seguinte gráfico. Exphque o aspecto do gráfico.

16 .10 9  O  bário é um a substância tóxica  que pode danificar 
seriamente a função cardíaca. U m  paciente bebe uma 
suspensão aquosa de 2 0  g  de B a S 0 4  para fazer uma

radiografia do tubo gastrointestinal. Se esta substância 
estivesse em  equilíbrio com  os 5,0 L  de sangue no cor­
po do paciente, qual seria [Ba^"^]? Suponha que a tem­

peratura é 25°C. Por que não se escolhe B a(N 0 3 ) 2  para 
este procedimento?

16 .110  O  p̂ fiTa da fenolftaleína é 9,10. Em  que faixa de pH este 
indicador muda de 95%  de HIn para 95%  de In“ ?

1 6 .1 1 1  N aB r sólido foi adicionado lentamente a uma solução 

de Cu'^ 0,010 M  e Ag"^ 0,010 M . (a) Que com posto co­
meçará a precipitar prim eiro? (b) C alcu le [Ag'*'] quan­
do C uB r com eça a precipitar, (c) Que porcentagem  de 
A g^  fica em  solução neste ponto?

1 6 .1 1 2  O  ácido cacod ílico  é (C H 3)2A s 0 2 H. A  sua constante 
de ion ização é 6,4 X 10 “ .̂ (a) C alcu le  o pH  de 50,0 

m L  de um a solução 0,10 M  do ácido, (b) C alcu le  o pH 
de 25,0 m L  de (C H 3)2A s 0 2 N a 0 ,15  M . (c) M isture as 
soluções das partes (a) e (b). C alcu le  o pH da solução 
resultante.

16 .113  A s  técnicas radioquím icas são úteis na previsão do 
produto de solubilidade de muitos compostos. Em  uma 
experiência, 50,0 m L de uma solução de A g N 0 3  0,010 

M  contendo um isótopo de prata com  radioatividade 
de 74,025 contagens por min por m L foram  mistura­
dos com  100 m L  de uma solução de N aI0 3  0,030 M. 
A  solução mista fo i diluída para 500 m L e filtrada para 
rem over todo o precipitado de A g I 0 3 . Verificou-se que 
a solução restante tinha um a radioatividade de 44,4 
contagens por min por m L. Qual é o Kps do A g I 0 3 ?

1 6 .1 1 4  P ode-se determ inar a m assa m olar de um  certo car­
bonato m etálico, M C O 3 , ao adicionar um  excesso  de 
ácido H C l para reagir com  todo o carbonato e ao fa­

zer um a “ titulação retroativa”  do ácido que resta com  
uma solução de N aO H . (a) E screva equações para es­
tas reações, (b) E m  um a certa experiência, 18,68 m L 
de H C l 5,653 M  foram  adicionados a uma amostra de 
3,542 g  de M C O 3 . O  excesso  de H C l requereu 12,06 
m L  de N aO H  1,789 M  para ser neutralizado. C alcu le  a 
m assa m olar de carbonato e identifique M.

16 .1 1 5  A s reações ácido-base gerahnente são completas. C on ­
firme esta afirm ação calculando a constante de equilí­
brio para cada um dos seguintes casos: (a) U m  ácido 
forte reagindo com  uma base forte, (b) U m  ácido forte 
reagindo com uma base fraca (NH 3). (c) U m  ácido fra­
co (CH 3C O O H ) reagindo com  uma base forte, (d) U m  
ácido fraco (CH 3C O O H ) reagindo com  uma base fra­

ca  (N H 3). {Sugestão :  ácidos fortes existem  com o íons 
H'*' e bases fortes existem  com o íons O H “  em solução. 
Procure os valores de e Ky,.)

1 6 .116  C alcu le  x, o núm ero de m oléculas de água no ácido 
oxálico hidratado, H 2C 2O 4 • XH2O , a partir dos seguin­
tes dados: dissolveram -se 5,00 g  do com posto até exa­
tamente 250 m L de solução e 25,0 m L desta solução 
requereram 15,9 m L de solução de N aO H  0,500 M  para 

serem neutralizados.
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1 6 .1 1 7  D escreva com o você prepararia 1 L  de um  sistema tam­
pão C H aC O O N a 0,20 M  /CH 3C O O H  0,20 M  (a) pela 
mistura de um a solução de C H 3C O O H  com  uma solu­

ção de CH aCO O N a, (b) pela reação de uma solução de 

C H 3C O O H  com  uma solução de N aO H  e (c) pela rea­
ção de um a solução de C H aCO O N a com  uma solução 
de H Cl.

16 .1 1 8  A  fenolftaleína é o indicador com um  para a titulação 
de um  ácido forte com  um a base forte, (a) S e o pATa 
da fenolftaleína for 9 ,10, qual é a razão da form a não 
ionizada do indicador (incolor) em  relação à form a io ­
nizada (rosa averm elhado) a pH  8,00? (b) S e forem  

usadas 2 gotas de fenolftaleína 0,060 M  em  um a titu­

lação que envolva um  volum e de 50,0m L, qual será a 

concentração da form a ionizada a pH 8,00? (Suponha 
que 1 gota =  0,050 m L.)

1 6 .119  A s  p inturas a ó leo  que con têm  com p o stos de 
chumbo(II) com o constituintes dos seus pigm entos es­
curecem  ao longo dos anos. Sugira uma razão quím ica 

para a mudança de cor.

16 .120  Que reagentes você empregaria para separar os seguin­
tes pares de íons em  solução? (a) Na"  ̂ e Ba^" ,̂ (b) K'*' e 

Pb^+, (c) Zn^+ e Hg^+.

16 .12 1  Procure os valores de ATpg para B a S 0 4  e SrS0 4  na Tabe­
la 16.2. C alcu le  as concentrações de Ba^^, Sr̂ "̂  e S O j”  
em uma solução saturada em ambos os compostos.

16 .12 2  E m  princípio, podem  ser usados os óxid os anfóteros, 

com o A I 2O 3 e B e O , para preparar so lu çõ es tam pão 
porque eles possuem  propriedades tanto ácidas com o 
b ásicas (ver S eção  1 5 .1 1 ) .  E x p liq u e  por que estes 
com postos são pouco úteis com o com ponentes de um  

tam pão.

16 .12 3  C a S 0 4  =  2,4 X 10 ” )̂ tem  m aior do que 
A g 2S 0 4  (jfiTps =  1,4 X 10“ )̂. Pode-se dizer que C aS 0 4  

também tem maior solubilidade (g/L)?

16 .124  Quando se junta suco de lim ão ao chá, a sua cor toma- 

-se mais clara. Em  parte, a m udança de cor deve-se à 

diluição, mas a principal razão para essa m udança é 
uma reação ácido-base. Q ual é a reação? (S u g estã o :  o 
chá contém  “ pohfenóis”  que são ácidos fracos e o suco 
de lim ão contém ácido cítrico.)

16 .12 5  Quantos mililitros de N aO H  1,0 M  devem  ser adiciona­
dos a 200 m L  de N aH 2P 0 4  0 ,10 M  para preparar uma 

solução tampão com  pH 7,50?

16 .126  A  concentração m áxim a de íons Pb '̂*' perm itida em 

água potável é 0,05 ppm (isto é, 0,05 g  de Pb^^ em  um 

m ilhão de gramas de água). Esta norma será excedida 
se uma fonte de água subterrânea estiver em  equilíbrio 

com  o mineral anglesita, Pb S 0 4  (K^s =  1,6 X 10“ )̂?

16 .12 7  A  penicihna G  (ácido benzilpenicilínico), um dos anti­
bióticos mais comuns, que tem a estrutura representada 
a seguir:

O

é um ácido monoprótico fraco:

H P +  P "  ATa =  1,64 X 10"^

onde H P representa o ácido e P ”  a base conjugada. A  

penicilina G  é produzida pelos bolores que crescem  em  

tanques de fermentação a 25°C  e em  uma faixa de pH 
de 4,5 a 5,0. A  form a natural deste antibiótico é obtida 

pela extração do caldo de ferm entação com  um solven­

te orgânico em que o ácido é solúvel, (a) Identifique o 
átom o de hidrogênio ácido, (b) Em  uma etapa da pu­
rificação, o extrato orgânico da penicilina G  natural é 
tratado com uma solução tampão a pH =  6,50. Qual é 

a razão da base conjugada da penicilina G  em relação 

ao ácido nesse pH? Você esperaria que a base conjuga­
da fosse mais solúvel em  água do que o ácido? (c) A  

penicilina G  não é apropriada para administração oral, 

mas o sal de sódio (NaP) sim, por ser solúvel. C alcu le  
o pH de uma solução de N aP 0 ,12 M  que se form a ao 
se dissolver uma pastilha que contém  o sal em  um copo 

de água.

16.128  Q ual das seguintes soluções tem a mais elevada [H"^]? 
(a) H F 0,10 M , (b) HF 0,10 M  em N aF 0,10 M , (c) HF 

0,10 M  em  SbFs 0,10 M . (Sugestão :  SbFs reage com  F “  

para form ar o íon com plexo S b F ó .)

16 .12 9  A s curvas de distribuição mostram com o as frações do 
ácido não ionizado e da sua base conjugada variam em 
função do pH do meio. Desenhe curvas de distribuição 
do C H 3C O O H  e da sua base conjugada C H aC O O ”  em 
solução. O  seu gráfico deve apresentar a fração no eixo 
}; e o pH no eixo x . Quais são as frações e o pH no pon­
to onde estas duas curvas se intersectam?

16.130  A  água contendo os íons Ca '̂*' e Mg^^ é chamada de 
á g u a  d u ra  e é im própria para algum as aplicações do­
m ésticas e industriais porque estes íons reagem  com  o 

sabão formando sais insolúveis ou coágulos. U m  modo 
de rem over os íons Câ "*" da água dura é adicionar soda 
de lavagem  (Na2COa • IOH2O). (a) A  solubilidade molar 
do CaCO a é 9,3 X 10”  ̂M. Qual é a sua solubilidade 
m olar em  uma solução de N a2COa 0,050 M ? (b) Por 
que os íons Mg "̂  ̂ não são rem ovidos por este processo?
(c) O s íons Mg^'^ são rem ovidos com o M g(O H )2  pela 

adição de cal apagada [Ca(O H )2] à água para produzir 
uma solução saturada. C alcu le  o pH de um a solução 

saturada de C a(O H )2 . (d) Qual é a concentração de íons 
Mg "̂  ̂ a este pH ? (e) Em  geral, qual dos íons (Ca^^ ou 
Mg^^) você rem overía prim eiro? Por quê?
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16 .13 1  Considere a ionização do seguinte indicador ácido-base:

m n { a q )  l t { a q )  +  ln ~ {a q )

O  indicador muda de cor de acordo com  as razões das 
concentrações do ácido em relação à sua base conju­
gada conform e descrito na página 742. M ostre que a 
faixa de pH em que o indicador muda da cor ácida para 
a cor básica é pH =  pATg ± 1, onde K ^ é d i  constante de 
ionização do ácido.

16 .13 2  A s  proteínas são constituídas por am inoácidos. E s­
tes com postos contêm  p elo m enos um  grupo amina 
(— N H 2) e um grupo carboxila (— CO O H ). Considere a 
glicina (NH 2C H 2C O O H ). A  glicina pode estar em  uma 

de três form as, dependendo do pH da solução:

+
Com pletam ente protonada: NH3— CH2— C O O H  

íon dipolar: NH3—CH2— C O O "

Com pletam ente ionizada: NH2— CH2— C O O "

Preveja a form a predominante da glicina a pH 1,0; 7,0 
e 12,0. O  piÇ'a do grupo carboxila  é 2,3 e o do grupo 
amônio (— N H 3 ) é 9,6.

16 .13 3  (a) D escreva com o você determ inaria o p^b da base 
da Figura 16.6. (b) D eduza uma equação análoga à 

de H enderson-H asselbalch que relacione o pO H  com  
o pjfiTb de uma base fraca B e do seu ácido conjugado 
H B^. D esenhe um a curva de titulação que mostre a 
variação do pO H  da solução da base v ersu s  o volum e 
de um ácido forte adicionado de uma bureta. D escreva 

com o você determinaria o pi^b  ̂partir desta curva. {Su­

gestã o :  p^b =  - l o g  ^b-)

16.134 Titularam-se 25,0 m L de uma solução de HF 0,20 M  
com  uma solução de NaOH  0,20 M. C alcule o volume 
da solução de N aOH  adicionada quando o pH da solução 
é (a) 2,85, (b) 3,15, (c) 11,89. Ignore a hidrólise do sal.

16 .13 5  Desenhe curvas de dislribução para uma solução aquosa 

de ácido carbônico. O  seu gráfico deve mostrar as fra­

ções das espécies presentes no eixo e o pH no eixo x. 
Note que a qualquer pH, apenas duas das três espécies 
(H2CO3, HCO3 e C O s” ) estão presentes em concentra­

ções apreciáveis. U se os valores de pi^a da Tabela 15.5.

16 .13 6  U m a das form as de distinguir uma solução tampão com  
uma solução ácida é por diluição, (a) C onsidere uma 

solução tampão de C H 3C O O H  0,500 M  e C H 3C O O N a 
0,500 M . C alcu le  o seu pH e o pH depois de ter sido 
diluída 10 vezes, (b) Com pare o resultado de (a) com  
o pH de um a solução de C H 3C O O H  0,500 M  antes e 

depois de ter sido diluída 1 0  vezes.

16 .13 7  A  histidina é um dos 20 am inoácidos encontrados nas 

proteínas. Apresenta-se a seguir uma m olécula de histi­
dina completamente protonada onde os números repre­
sentam os valores de p^a dos grupos ácidos.

9,17 O
II 1,82

H3N — C H — C — OH

CH2
6,00

HN
'^ N H

(a) M ostre a ion ização da histidina na solução. {S u ­
g e s tã o :  o íon H"̂  surgirá prim eiro a partir do grupo 
ácido m ais forte e será seguido p elo segundo grupo 
ácido m ais forte e assim  por diante.) (b) U m  íon  de 
dipolo é um  íon no qual as espécies têm  igu al número 
de cargas positivas e negativas. Identifique o íon  de 
dipolo em  (a), (c) O  pH  no qual o íon  predom ina é 
designado por ponto isoelétrico, representado por p/. 
O  ponto isoelétrico representa os valores m édios de 

pÂ a que antecipam  e se seguem  à form ação do íon  de 
dipolo. C alcu le  o p/ da histidina. (d) O  grupo histidina 
desem penha um  papel im portante no tam ponam ento 
do sangue (ver Q u ím ic a  e m  A ç ã o  na página 734). Qual 
dos pares conjugados ácido-base apresentados em  (a) 
é responsável por esta ação?

16.138 U m a amostra com  0,96 L  de H C l a 372 m m H g e a 22°C 
foi borbulhada em  0,034 L  de N H 3 0,57 M . Qual é o pH 
da solução resultante? Pressuponha que o volum e da 
solução se mantém constante e que o H C l se dissolve 

totalmente na solução.

16.139 (a) Pressupondo a dissociação com pleta e que não há 
form ação de pares de íons, calcule o ponto de con ge­

lam ento de uma solução de N aI 0,50 m. (b) Q ual é o 

ponto de congelam ento depois da adição de H gl2, um 
com posto insolúvel, à solução suficiente para reagir 

com  todos os íons livres I~ na solução? Pressuponha 
que o volum e se mantém constante.

16.140 C alcu le  a massa m áxim a (em gramas) de cada um dos 
seguintes sais solúveis que podem  ser adicionados a 
200 m L de M g C l2 0,100 M  sem  provocar a form ação 
de um  precipitado: (a) N a 2C 0 3 , (b) A g N 0 3 , (c) KO H . 
Pressuponha que o volum e se mantém constante.

16.141 Tratou-se 1,0 L  de um a solução saturada de carb o­
nato de prata a 5 °C  com  ácido cloríd rico  suficiente 
para decom por o com posto. O  d ió xid o de carbono 

gerado foi recolhido em  um  frasco de 19 m L  e exerce 
um a pressão de 114  m m H g a 2 5 °C . Q ual é o do 
A g 2C 0 3  a 5°C ?

16.142 A s  duas curvas m ostradas no diagram a a seguir re­
presentam a titulação de dois ácidos fracos de mesm a 
concentração com  uma base forte, por exem plo, NaOH . 

U se três observações para determinar qual dos dois áci­
dos é o mais forte.
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16 .14 3  A s  duas curvas mostradas no diagram a a seguir repre­
sentam a titulação de duas bases fracas de m esm a con­
centração com  um  ácido forte, por exem plo, H Cl. U se 
três observações para determinar qual das duas bases é 
a m ais forte.

16 .14 4  Misturou-se lOOmL de uma solução de CUSO 4 0,100 M  
com  100 m L de uma solução de B a(O H )2  0,100 M . C a l­
cule as concentrações dos íons na mistura de soluções.

Interpretação, modelagem & estimativa
16 .14 5  A  curva de titulação mostrada a seguir representa a titu­

lação de um ácido diprótico fraco (H2A ) em  função de 
N aOH . Identifique as principais espécies presentes nos 
pontos assinalados e estim e os valores de e de 
do ácido.

0 10 20 30 40 50 60 70
Volume de NaOH adicionado (mL)

16 .14 6  A  curva de titulação mostrada a seguir representa a ti­
tulação de um ácido dibásico fraco (por exem plo, um 
com posto que contenha dois grupos — N H 2) em  fun­
ção de H Cl. Identifique as principais espécies presentes 

nos pontos assinalados e estime os valores de p^bj e de

16 .14 7  U se as equações apropriadas para justificar a solubi- 

lidade do hidróxido de alum ínio anfótero [A l(O H )3)] 
com  pH reduzido e elevado.

PH

16.148  A  partir da Tabela 16.2, constatamos que o brometo de 
prata (A gB r) tem um produto de solubilidade superior 

ao do hidróxido de ferro(II) [Fe(OH )2]. Isto significa 

que o A g B r  é m ais solúvel do que o Fe(O H )2 ?

16 .14 9  A  aspirina é um ácido fraco com  =  3,5. Q ual é a 
razão da aspirina neutra (protonada) em  relação à aspi­
rina desprotonada nos seguintes fluidos corporais: (a) 

saliva, (b) suco gástrico no estôm ago e (c) sangue?
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Respostas dos exercícios
16 .1  4,01; 2 ,15. 16.2 (a) e (c ) . 16.3 9 ,17; 9,20. 16 .4  Pese 
N a2C 0 3  e N aH CO s na razão m olar de 0,60 para 1,0. D issolva 

em  água suficiente para perfazer IL  de solução. 16 .5  (a)
2,19, (b) 3,95, (c) 8,02, (d) 11,39. 16.6 5 ,9 2 .16 .7  (a) A zu l de 
brom ofenol, alaranjado de metila, verm elho de m etila e azul de 
clorofenol; (b) todos exceto azul de tim ol, azul de brom ofenol 
e alaranjado de metila; (c) verm elho de cresol e fenolftaleína.

16.8 2,0 X 10"^^ 16.9 1,9 X 10"^ g/L. 16 .10  Não. 16 .11  
(a) >  1,6 X 10"^ M , (b) >  2,6 X 10 “  ̂M . 16 .12  (a) 1,7 X 
lO""  ̂g/L, (b) 1,4 X lO " ”̂ g/L. 16 .13  (a) M ais solúvel em 
solução ácida, (b) mais solúvel em  solução ácida, (c) aproxi­
madamente igual. 16 .14  Será form ado um precipitado de 
Zn(O H )2 . 16 .15  [Cu'^] =  1,2 X 10"^^ M , [CuCNH aj^] = 
0,017 M , [NH3] =  0,23 M. 16 .16  3,5 X 10"^ mol/L.
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M I S T É R I O  *  i  
i r Q U Í M I C O  1

Um ovo cozido

A  maioria de nós já  com eu ovos cozidos. São fáceis de cozinhar e nutritivos. M as qual 

fo i a últim a vez que você pensou no processo de cozinhar um ovo ou olhou cuida­
dosamente para um  ovo cozido? M uitas transformações quím icas e físicas interessantes 
ocorrem  enquanto um ovo cozinha.

U m  ovo de galinha é um  sistem a bioquím ico com p licado, m as vam os nos con ­
centrar aqui nas três partes m ais im portantes que vem os quando abrim os um  ovo: 
a casca , a c lara  do ovo, ou a lb u m in a ,  e a gem a. A  casca  p rotege os com ponentes 
internos do exterior, m as contém  m uitos poros m icroscóp icos através dos quais pode 
passar o ar. A  album ina é cerca  de 8 8 %  de água e 12 %  proteína. A  gem a contém  50%  
de água, 34 %  de gordura, 16 %  de proteína e um a pequena quantidade de ferro na 
form a de íons Fe^'^.

A s  proteínas são polím eros form ados por am inoácidos. Em  solução, cada cadeia 

longa de um a m olécula de proteína enrola-se de m odo que as partes hidrofóbicas da 

m olécula estão enterradas no interior e as partes hidrofílicas estão no exterior, em  con­
tato com  a solução. Este é o estado estável ou n a tiv o  de uma proteína que a permite 
realizar funções fisio lógicas normais. O  calor provoca o desenrolam ento das m oléculas 

de proteína, ou a sua desnaturação. Substâncias quím icas, com o os ácidos e sais (N aCl), 
também podem  desnaturar as proteínas. Para evitar o contato com  a água, as partes hi­
drofóbicas das proteínas desnaturadas agrupam-se ou coagulam  form ando um sólido se- 
m irrígido opaco branco. O  aquecimento também decom põe algum as proteínas, de modo 
que o enxofre que elas contêm  se com bina com  o hidrogênio para form ar sulfeto de 
hidrogênio (H2S), um  gás de cheiro desagradável que algum as vezes se detecta quando se 
parte a casca de um  ovo cozido.

A  foto a seguir mostra um ovo que foi fervido por cerca de 12 minutos e outro que 
cozinhou demais. Note que o exterior da gem a que cozinhou demais é verde.

Qual é a base quím ica das transformações observadas quando se cozinha um ovo?

Questões químicas
1. Um  problem a frequentemente encontrado com  ovos cozidos é que as cascas se ra­

cham  em  água. O  processo recomendado para cozinhar ovos é colocar os ovos em 

água fria e depois levar a água à fervura. O  que faz as cascas racharem neste caso? 

C om o picar a casca com  uma agulha impede as cascas de rachar? U m  m odo menos 
satisfatório de cozinhar ovos é colocar ovos à temperatura ambiente ou ovos frios

Diagrama esquem ático de um ovo. 
As calazas são cordões que agar­
ram a  gem a à  casca  e a  mantém 
centralizada.

Casca

Membrana

Albumina

Membrana da gema 

Gema

Calaza

Espaço com ar



da geladeira em  água fervendo. Q ue m ecanism o adicional pode fazer as cascas 
racharem?

2. Quando uma casca de ovo racha durante o cozim ento, um  pouco da clara de ovo 

escapa para a água quente form ando “ correntes” disform es. U m  cozinheiro expe­

riente adiciona sal ou vinagre à água antes de aquecer os ovos para m inim izar a 
form ação das correntes. Explique o fundamento quím ico desta ação.

3. Identifique a substância verde da cam ada exterior da gem a de um  ovo cozid o de­
mais e escreva uma equação que represente a sua form ação. A  “ gem a verde” pode 
ser elim inada ou m inim izada se o ovo cozid o dem ais for lavado com  água fria 

imediatamente depois de ter sido tirado da água fervente. C om o esta ação rem ove 
a substância verde?

4. O  m odo de distinguir um ovo cru de um ovo cozido, sem partir as cascas, é rodar os 

ovos. C om o este método funciona?

Um ovo cozido durante 12 minutos (esquerda) e um ovo cozi­
do demais (direita).

Sulfeto de ferro(ll).



Entropia, energia iivre e equiiíbrio

17.1 A s três leis da termodinâmica

17.2  Processos espontâneos

17.3  Entropia

17.4  A  segunda lei da termodinâmica

17.5  Energia livre de Gibbs

17.6  Energia livre e equilíbrio químico

17.7  Termodinâmica nos sistemas vivos

As leis da termodinâmica estabelecem  o limite máximo para 
a  quantidade de calor que pode ser convertida em traba­
lho, como no caso  do motor de com bustão interna de um 
automóvel.

Neste capítulo
•  Este capítulo com eça com  a análise das três leis da termo­

dinâm ica e da natureza dos processos espontâneos. (17 .1  
e 17.2)

•  Verem os posteriorm ente que a entropia é a função term o­
dinâm ica que prevê a espontaneidade de uma reação. Em  
m vel m olecular, a entropia de um  sistem a pode em  prin­
cíp io  ser calcu lada a partir do núm ero de m icroestados 

associados com  o sistema. Constatam os que, na prática, a 
entropia é determ inada por m étodos calorim étricos e que 
os valores de entropia padrão de m uitas substâncias são 
conhecidos. (17 .3)

•  A  segunda lei da term odinâm ica afirm a que a entropia do 
universo aumenta em um processo espontâneo e permanece 
inalterada em  um processo de equilíbrio. Vamos aprender 
form as de calcular a variação de entropia de um sistema e

de sua vizinhança, que em  conjunto são responsáveis pela 
alteração da entropia do universo. D iscutirem os tam bém  

a terceira lei da term odinâmica, que permite determinar o 
valor absoluto de entropia de uma substância. (17.4) 

Vamos ver que uma nova função term odinâmica, chamada 

de energia livre de G ibbs, é necessária para se ter o foco 
no sistema. A  alteração da energia livre de G ibbs pode ser 
usada para prever a espontaneidade e o equilíbrio. Para as 
alterações efetuadas sob condições padrão, a alteração na 
energia livre de Gibbs está relacionada com  a constante de 
equilíbrio de uma reação. (17 .5  e 17.6)

Concluím os o capítulo com  a análise de com o a termodinâ­
m ica se aplica aos sistemas vivos.Verem os que o princípio 
de reações acopladas desem penha um  papel fundamental 
em muitos processos biológicos. (17.7)
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A termodinâmica é uma disciplina científica vasta e de grande impacto que 
lida com  a interconversão de calor e outras formas de energia. A  termodi­

nâmica permite utilizar informações obtidas a partir de experiências sobre um 
sistema e tirar conclusões acerca de outros aspectos desse mesmo sistema sem 
a necessidade de realizar mais experiências. Por exemplo, no Capítulo 6 vimos 
que é possível calcular a entalpia de reação a partir das entalpias padrão de for­
mação das moléculas dos reagentes e produtos. Este capítulo introduz a segunda 
lei da termodinâmica e a função energia livre de Gibbs (discutindo sua relação 
com o equilíbrio químico).

17.1 As três leis da termodinâmica
No Capítulo 6 vimos a primeira das três leis da termodinâmica, a qual diz que a 
energia pode ser convertida de uma forma para outra, mas não pode ser criada 
ou destruída. Uma medida destas variações é a quantidade de calor liberada ou 
absorvida por um sistema durante um processo à pressão constante, que os quí­
micos definem como uma variação de entalpia (AH).

A  segunda lei da termodinâmica explica por que os processos químicos 
tendem a favorecer uma dada direção. A  terceira lei é uma extensão da segunda 
lei e será examinada sucintamente na Seção 17.4.

17.2 Processos espontâneos
Um  dos principais objetivos do estudo da termodinâmica, no que diz respeito 
à química, é ser capaz de prever se uma reação ocorrerá ou não quando se jun­
tam os reagentes sob um conjunto específico de condições (por exemplo, a uma 
determinada temperatura, pressão e concentração). Este conhecimento é impor­
tante se estivermos sintetizando compostos em um laboratório de pesquisa, fa­
bricando produtos químicos em escala industrial ou tentando compreender os 
intricados processos biológicos em uma célula. Um a reação que ocorre sob um 
dado conjunto de condições é chamada de espontânea. Se a reação não ocorre 
nas condições especificadas, diz-se que ela é não espontânea. Observamos dia­
riamente processos físicos e químicos espontâneos, por exemplo:

• Uma queda de água sempre corre encosta abaixo, nunca encosta acima, 
espontaneamente.

•  Um  torrão de açúcar dissolve-se espontaneamente em uma xícara de café, 
mas o açúcar dissolvido não reaparece espontaneamente na forma original.

• A  água sohdifica espontaneamente abaixo de 0°C e o gelo funde esponta­
neamente acima de 0°C (a 1 atm).

• O calor flui de um objeto mais quente para outro mais frio, mas o inverso 
nunca acontece espontaneamente.

• A  expansão de um gás para dentro de um balão sob vácuo é um processo 
espontâneo [Figura 17.1 (a)]. O processo inverso, isto é, a acumulação de 
todas as moléculas em um único balão, não é espontâneo [Figura 17.1(b)].

•  Um  pedaço de sódio metálico reage violentamente com  a água para formar 
hidróxido de sódio e hidrogênio gasoso. N o entanto, o hidrogênio gasoso 
não reage com o hidróxido de sódio para formar água e sódio.

• O ferro exposto à água e ao oxigênio forma ferrugem, mas a ferrugem não 
se transforma espontaneamente em ferro.

Uma reação espontânea não significa 
necessariamente uma reação instantânea.

Um processo espontâneo e um não e s­
pontâneo.
© Harry Bliss. Publicado originalmente na New Yorker 
Magazine.
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Figura 17.1 (a) Um processo espon­
tâneo. Depois de a  válvula ser aberta, as 
moléculas distribuem-se uniformemente 
entre os dois balões, (b) Um processo 
não espontâneo. Depois de a  válvula ser 
aberta, as moléculas reúnem -se prefe­
rencialmente em um dos balões.

Devido à barreira de energia de ativação, é 
necessário fornecer energia para iniciar esta 
reação.

O HgO decom põe-se em Hg e O2 quan­
do é aquecido.

Estes exem plos mostram que processos que acontecem  espontaneamente em 
uma direção não podem, sob às mesmas condições, ocorrer espontaneamente na 
direção oposta.

Se supusermos que um processo espontâneo ocorre de modo a diminuir a 
energia de um sistema, podemos explicar por que uma bola rola ladeira abaixo e por 
que as molas de um relógio se desenrolam. De modo semelhante, inúmeras reações 
químicas exotérmicas são espontâneas. Um exemplo é a combustão do metano:

C H 4(g) +  2 0 2 ( g ) ----- > C 0 2 (g) + 2H20 (0  A//° =  -8 9 0 ,4  kJ/mol

Outro exemplo é a reação de neutralização ácido-base:

H^(o9) +  OH“(fl9) -----> HzOÍO AH° =  -5 6 ,2  kJ/mol

M as considere uma transição sólido-líquido tal como

H2 0 (5) ----- > H2 0 (/) A//° =  6,01 kJ/mol

Neste caso, falha a suposição de que um processo espontâneo sempre diminui 
a energia de um sistema. A  experiência diz que o gelo funde espontaneamente 
acima de 0°C mesmo que o processo seja endotérmico. Outro exemplo que con­
tradiz a nossa suposição é a dissolução do nitrato de amônio em água:

NH4NO_,(í ) N H Í(a ? )  +  N O jCa^) AH° =  25kJ/mol

Este processo é espontâneo e, no entanto, também é endotérmico. A  decomposi­
ção do óxido de mercúrio (II) é uma reação endotérmica não espontânea à tem­
peratura ambiente, mas toma-se espontânea quando se aumenta a temperatura:

2 H g O (í)----- > 2Hg(/) +  02Íg) A//° =  90,7 kJ/mol

A  partir de um estudo dos exemplos mencionados e de muitos outros casos, che­
gamos à seguinte conclusão: a exotermicidade favorece a espontaneidade de uma 
reação, mas não a garante. Assim  como é possível para uma reação endotérmica 
ser espontânea, também é possível uma reação exotérmica ser não espontânea. Em 
outras palavras, não podemos concluir se uma reação química ocorrerá ou não es­
pontaneamente considerando apenas as variações da energia do sistema. Para fazer 
este tipo de previsão, precisamos de outra grandeza termodinâmica: a entropia.

17.3 Entropia
De modo a prever a espontaneidade de um processo, devemos introduzir uma 
nova quantidade termodinâmica, chamada de entropia. A  entropia (S) é muitas 
vezes descrita como a medida do espalhamento ou da dispersão da energia de um
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sistema entre as várias maneiras que o sistema pode utilizar para conter energia. 
Quanto maior for a dispersão, maior será a entropia. A  maioria dos processos 
é acompanhada por uma alteração da entropia. Um copo com água quente tem 
uma determinada quantidade de entropia devido à dispersão de energia entre os 
vários estados de energia das moléculas da água (por exemplo, estados de energia 
associados ao movimento translacional, rotacional e vibratório das moléculas de 
água). Se a água for deixada repousando sobre uma mesa, ela perde calor para a 
vizinhança mais fria. Consequentemente, há um aumento geral da entropia por 
causa da dispersão de energia por muitos estados de energia das moléculas de ar.

Como outro exemplo, considere a situação representada na Figura 17.1. A n­
tes de a válvula ser aberta, o sistema possui uma determinada quantidade de entro­
pia. Quando se abre a válvula, as moléculas de gás passam a ter acesso ao volume 
combinado de ambos os balões. O aumento do volume para a movimentação resul­
ta em uma diminuição da diferença entre os níveis de energia translacional das mo­
léculas. Por conseguinte, a entropia do sistema aumenta porque o espaço reduzido 
entre os níveis de energia provoca uma maior dispersão entre os níveis de energia.

Microestados e entropia
Antes de apresentar a segunda lei da termodinâmica, que relaciona a alteração de 
entropia (aumento) com os processos espontâneos, precisamos de uma definição 
apropriada de entropia. Logo, vamos considerar um sistema simples de quatro 
moléculas distribuídas entre dois compartimentos iguais, conforme mostrado na 
Figura 17.2. Há apenas uma combinação para ter todas as moléculas no compar­
timento da esquerda, quatro combinações para ter três moléculas no comparti­
mento da esquerda e uma no compartimento da direita, e seis combinações para 
ter duas moléculas em cada um dos dois compartimentos. A s 11 combinações 
possíveis para colocar as moléculas são chamadas de estados microscópicos, ou 
microestados, e cada conjunto de microestados semelhantes é chamado de distri- 
buição^ Com o podemos ver, a distribuição III é a mais provável porque há seis

Distribuição Microestados

@ @

®
@® @

@
@@ ®

®
@@ 0

®
@® @

0
®

0
0

0
®

®
0

0
© @

@

0
0

0
®

0
0

©
0

®
0

0
®

 ̂Na realidade, há ainda outras distribuições possíveis para colocar as quatro moléculas nos dois 
compartimentos. Podemos ter todas as moléculas no compartimento da direita (uma combinação) 
e três moléculas no compartimento da direita e uma no compartimento da esquerda (quatro com­
binações). No entanto, as distribuições representadas na Figura 17.2 são suficientes para a nossa 
discussão.

A análise da mecânica quântica mostra que 
o espaçamento entre os níveis de energia 
translacional é inversamente proporcional 
ao volume do recipiente e à massa das 
moléculas.

Figura 17.2 Algumas com binações 
possíveis para colocar quatro moléculas 
em dois compartimentos iguais. A distri­
buição I pode ser realizada apenas por 
uma única combinação (as quatro mo­
léculas no compartimento da  esquerda) 
e tem  um microestado. A distribuição 
II pode ser realizada por quatro combi­
nações e tem  quatro microestados. A 
distribuição III pode ser efetuada por seis 
com binações e tem seis microestados.
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Em Viena, na Áustria, na lápide de 
Ludwig Boltzmann, está  gravada a sua 
fam osa equação, “log” representa “loge”, 
que é o logaritmo natural ou In.

microestados ou seis combinações diferentes para realizá-la e a distribuição I é a 
menos provável porque tem um microestado e, portanto, há apenas uma combi­
nação que a realiza. Com  base nesta análise, concluímos que a probabilidade de 
ocorrência de uma dada distribuição (estado) depende do número de combina­
ções (microestados) pelo qual a distribuição pode ser feita. À  medida que o nú­
mero de moléculas se aproxima da escala macroscópica, não é difícil ver que elas 
se distribuirão igualmente entre os dois compartimentos porque esta distribuição 
tem muito mais microestados do que todas as outras distribuições possíveis.

Em 1868, Boltzmann mostrou que a entropia de um sistema está relaciona­
da com  o logaritmo natural do número de microestados (W):

S = klnW  (17.1)

em que A: é a constante de Boltzmann (1,38 X 10“ ^̂  J/K). Assim , quanto maior 
for W, maior será a entropia do sistema. A  entropia é uma função de estado, tal 
com o a entalpia (ver Seção 6.3). Considere um determinado processo em um 
sistema. A  variação de entropia do processo, AS, é

AS = S ( -  Sí (17.2)

onde Si e Sf são, respectivamente, as entropias dos estados inicial e final do siste­
ma. D a Equação (17.1), podemos escrever

AS =  k \n  Wf -  k \nWi
Wf

= k \ n - l  (17.3)
Wi

onde Wi e são os números de microestados correspondentes nos estados ini­
cial e final. Assim , se W f>  Wj, A 5  >  0 e a entropia do sistema aumenta.

Revisão de conceitos
Consulte a nota de rodapé na página 781 e desenhe as distribuições que 
faltam na Figura 17.2.

Variações de entropia
Descrevemos anteriomente o aumento da entropia de um sistema como o resulta­
do do aumento da dispersão de energia. Há uma relação entre a descrição qualita­
tiva da entropia em termos de dispersão de energia e da definição quantitativa de 
entropia em termos de microestados dada pela Equação (17.1). Concluímos que:

•  Um sistema com  menos microestados (W menor) pelos quais pode disper­
sar a sua energia (dispersão reduzida) tem uma entropia mais baixa.

• Um  sistema com  mais microestados (W maior) pelos quais pode dispersar 
a sua energia (dispersão grande) tem uma entropia mais alta.

A  seguir vamos estudar vários processos que levam  à mudança da entropia de 
um sistema em termos da alteração do número de microestados do sistema.

Considere as situações descritas na Figura 17.3. Os átomos ou moléculas 
em um sólido estão confinados a posições fixas e o número de microestados é 
pequeno. Após a fusão, estes átomos ou moléculas podem ocupar muito mais 
posições, visto que se afastam dos pontos da rede cristahna. Consequentemente, 
o número de microestados aumenta porque agora as partículas têm muito mais 
combinações acessíveis. Por conseguinte, prevemos que esta transição de fase
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Sólido
(a)

Líquido
(b)

Solvente

« S W O S Í J s t

Soluto

Sistema a

(c)

(d)

Líquido

Vapor

•S*S5á*

Sistema a T2 {T.p>

Figura 17.3 Processos que conduzem 
a  um aumento de entropia do sistema:
(a) f u s ã o :  S |,qu ido  >  S só iid o i ( b )  v a p o r i z a ç ã o :  

"^vapor ^  "^ líqu ido i ( )̂ d iS S O lU Ç ã O . S sqi :> S 
soiuto i ( d )  a q u e c i m e n t o  > S 7,.

“ ord em ----- > desordem” resulta em um aumento de entropia porque o número
de microestados aumentou. D e modo semelhante, prevemos que o processo de 
vaporização também levará a um aumento da entropia do sistema. Contudo, o 
aumento será consideravelmente maior do que aquele para a fusão, porque as 
moléculas em fase gasosa ocupam muito mais espaço, logo, há muito mais mi­
croestados do que na fase líquida. O processo de dissolução normalmente conduz 
a um aumento de entropia. Quando um cristal de açúcar se dissolve em água, a 
estrutura do sólido altamente ordenada e parte da estrutura ordenada da água são 
destruídas. Assim , a solução tem um número maior de microestados do que o 
soluto e o solvente puros. Quando um sólido iônico, como o N aCl, se dissolve em 
água, há duas contribuições para o aumento de entropia: o processo de dissolução 
(a mistura do soluto com o solvente) e a dissociação do composto em íons:

N aC I(i) +  C r(a q )

Mais partículas conduzem a um número maior de microestados. No entanto, tam­
bém devemos considerar a hidratação, a qual torna as moléculas de água mais 
ordenadas em tomo dos íons. Este processo diminui a entropia porque reduz o nú­
mero de microestados das moléculas do solvente. Para íons pequenos com cargas 
elevadas, como e Fe^^, a diminuição de entropia devido à hidratação pode 
ultrapassar o aumento de entropia devido à mistura e dissociação, de modo que a 
variação global de entropia pode realmente ser negativa. O aquecimento também 
aumenta a entropia de um sistema. Além  do movimento translacional, as molécu­
las também podem executar movimentos rotacionais e movimentos vibracionais 
(Figura 17.14). À  medida que a temperatura aumenta, as energias associadas a 
todos os tipos de movimento molecular aumentam. Este aumento de energia é 
distribuído ou disperso entre os níveis de energia quantizados. Consequentemente, 
a temperaturas elevadas, mais microestados estarão acessíveis; logo, a entropia de 
um sistema sempre aumenta com um aumento de temperatura.
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Figura 17.4 (a) Movimento vibracional 
de uma molécula de água. Os átom os 
são  deslocados como mostram as se tas 
e depois invertem as suas direções para 
completar um ciclo de vibração, (b) Mo­
vimento rotacional de uma molécula de 
água em torno de um eixo do átomo de 
oxigênio. As moléculas tam bém  podem 
vibrar e rodar de outras formas.

Tabela 17.1 Valores de entropia 
padrão (S°) para algumas substâncias 
a25°C

Substância S" (J/K-mol)

H2 0 (/) 69,9

H2 0 (g) 188,7

B r2(/) 152,3

Br2(g) 245,3

U s ) 116 ,7

U g ) 260,6

C  (diamante) 2,4

C (grafite) 5,69

C H 4(metano) 186,2

C 2H 6(etano) 229,5

He(g) 126,1

m g ) 146,2

o  movimento de um átomo em torno do 
seu próprio (spinning) eixo não constitui um 
movimento de rotação porque não desloca 
a posição do núcleo.

Entropia padrão
A  Equação (17 .1) fornece uma interpretação molecular útil da entropia. No en­
tanto, ela não é normalmente utilizada para calcular a entropia de um sistema 
porque é difícil determinar o número de microestados de um sistema m acroscó­
pico contendo muitas moléculas. Em  vez disso, a entropia é obtida por métodos 
calorimétricos. D e fato, como veremos em seguida, é possível determinar o valor 
absoluto da entropia de uma substância, chamada de entropia absoluta, o que 
não conseguimos fazer para a energia ou entalpia. A  entropia padrão é a entro­
pia absoluta de uma substância a 1 atm e geralmente a 25°C. (Lembre-se de que 
um estado padrão se refere apenas a 1 atm. A  razão de especificar 25°C  é que 
muitos processos são realizados à temperatura ambiente.) A  Tabela 17.1 lista as 
entropias padrão de alguns elementos e compostos; o Apêndice 3 fornece uma 
lista mais extensa.^ A s unidades de entropia são J/K ou J/K • mol para 1 mol de 
substância. Usamos joules em vez de kilojoules porque os valores da entropia 
costumam ser bastante pequenos. A s entropias dos elementos e compostos são 
todas positivas (isto é, S° >  0). Em contrapartida, a entalpia padrão de formação 
(A//f) dos elementos é arbitrariamente considerada igual a zero e para os com ­
postos pode ser positiva ou negativa.

Na Tabela 17 .1, vemos que a entropia padrão do vapor de água é maior do 
que a da água Kquida. De modo semelhante, o vapor de bromo tem uma entropia 
padrão mais elevada do que o bromo líquido, e o vapor de iodo tem uma entropia 
padrão maior do que o iodo sóhdo. Para substâncias diferentes na mesma fase, 
a complexidade molecular determina aquelas que têm entropias maiores. Tanto 
o diamante como a grafite são sóhdos, mas o diamante tem uma estrutura mais 
ordenada, de modo que o número de microestados é menor (ver Figura 11.28). 
Logo, o diamante tem uma entropia padrão menor do que a grafite. Considere 
os gases naturais metano e etano. O etano tem uma estrutura mais complexa e, 
portanto, mais modos de movimentos moleculares, o que também aumenta seus 
microestados. Assim , o etano tem uma entropia padrão maior do que o metano. 
O hého e o neônio são ambos gases monoatômicos, os quais não podem executar 
movimentos rotacionais ou vibracionais, mas o neônio tem uma entropia padrão 
maior do que o hélio porque a sua massa molar é maior. Os átomos mais pesa­
dos têm níveis de energia menos espaçados, portanto, há uma maior dispersão 
dos átomos pelos níveis. Consequentemente, há mais microestados associados 
a estes átomos.

 ̂Como a entropia de um íon individual não pode ser estudada experimentalmente, os químicos atri­
buíram arbitrariamente o valor zero para a entropia do íon de hidrogênio em solução. Com base nesta 
escala, pode-se então determinar a entropia do íon cloreto (a partir de medições do HCl) que, por sua 
vez, permite a determinação da entropia do íon de sódio (a partir de medições do NaCl), e assim por 
diante. A partir dos valores do Apêndice 3, você vai reparar que alguns íons têm valores positivos de 
entropia, enquanto outros têm valores negativos. Os sinais são determinados pelo grau de hidratação 
em relação ao íon hidrogênio. Se um íon tiver um grau de hidratação maior do que o íon hidrogênio, 
então a entropia do íon tem um valor negativo. O oposto vale para os íons com entropias positivas.
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Exemplo 17.1

C alcule  se a variação de entropia é m aior ou m enor do que zero para cada um dos 
seguintes processos: (a) congelam ento do etanol, (b) evaporação do brom o Kquido à 
temperatura ambiente, (c) dissolução da glicose em  água, (d) resfriamento do nitro­

gênio gasoso de 80°C para 20°C.

E stra té g ia  Para determinar a variação de entropia para cada caso, verificam os se o 
número de microestados do sistema aumenta ou diminui. O  sinal de A5" será positivo 
se houver um aumento do número de m icroestados e negativo se o número de m icro­
estados diminuir.

R e so lu ç ã o  (a) A p ós o congelam ento, as m oléculas de etanol são mantidas em  po­
sições fixas. Esta transição de fase reduz o número de microestados e, portanto, 

a entropia diminui; isto é, A 5  <  0 .
(b) A  evaporação do bromo aumenta o número de microestados porque as moléculas 

de Br2 podem ocupar muito mais posições no espaço circundante. Assim , A S >  0.
(c) A  g licose é um não eletrólito. O  processo de dissolução conduz a um a dispersão 

m aior da matéria devido à mistura das m oléculas de glicose e água, portanto, 

esperamos que A 5  >  0 .
(d) O  processo de resfriamento diminui vários movim entos m oleculares, o que leva 

a um a dim inuição do número de m icroestados, assim, AS" <  0 .

E x e rc íc io  Determ ine com o varia a entropia de um  sistema para cada um  dos se­
guintes processos: (a) condensação do vapor de água, (b) form ação de cristais de sa- 
carose a partir de uma solução supersaturada, (c) aquecim ento do hidrogênio gasoso 
de 60°C para 80°C, e (d) subhm ação do gelo seco.

17.4 A segunda lei da termodinâmica
A  conexão entre entropia e espontaneidade de uma reação é expressa pela se­
gunda lei da termodinâmica: a  e n tr o p ia  d o  u n iv e r s o  a u m e n ta  e m  u m  p r o c e s ­

s o  e s p o n tâ n e o  e  m a n té m - s e  in v a r iá v e l  e m  u m  p r o c e s s o  d e  e q u i l íb r io .  Uma vez 
que o universo é constituído pelo sistema e por sua vizinhança, a variação de 
entropia do universo (A5univ) para qualquer processo é a s o m a  das variações 
de entropia do sistema (A5'sis) e da sua vizinhança (A^viz). Matematicamente, 
expressamos a segunda lei da termodinâmica do seguinte modo:

Para um processo espontâneo: A^univ =  A^sis +  A^viz >  0 (17.4)

Para um processo de equilíbrio: ASuniv =  ASgis +  ASviz =  0 (17.5)

Para um processo espontâneo, a segunda lei diz que A5univ tem de ser maior do 
que zero, mas não coloca qualquer restrição nos valores de A^sis ou A^viz- Assim , 
é possível que A^sis ou A5viz seja negativo, desde que a soma destas duas quan­
tidades seja maior do que zero. Para um processo de equilíbrio, A^univ é zero. 
Neste caso, A^sis e A5viz têm de ser iguais em valor absoluto, mas de sinais opos­
tos. E  se para algum processo hipotético determinarmos que A^univ é negativo? 
O significado disso é que o processo não é espontâneo na direção descrita. Pelo 
contrário, é espontâneo na direção o p o s ta .

Variações de entropia no sistema
Para calcular Â univ» precisam os saber AŜ is e A^viz- Considerem os primeiro 
A5sis* Suponhamos que o sistema é representado pela seguinte reação:

O bromo é um líquido fumegante à  tem ­
peratura ambiente.

Problema semelhante: 17.5.

O simples ato de falar acerca da entropia 
aumenta o seu valor no universo.

a A  +  bB cC  +  dD
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Problemas semelhantes: 17.11,17.12.

Com o no caso da entalpia de uma reação [ver Equação (6.18)], a entropia pa­
drão de reação AS°eac é dada pela diferença entre as entropias padrão dos pro­
dutos e dos reagentes:

A5°eac =  [c5°(C) +  dS°(D )] -  [a S °(A )  +  bS°(B )]  (17.6)

ou, em geral, utilizando X para representar o somatório t m c n  para os coeficien­
tes estequiométricos na reação:

A^reac =  Xn5'°(produtos) -  Xm5'°(reagentes) (17 .7)

Os valores de entropia padrão de inúmeros compostos foram medidos em J/K • 
mol. Para calcular A^reac (que é A^sis), consultamos os seus valores no Apêndice 
3 e procedemos de acordo com  o Exemplo 17.2.

Exemplo 17.2

A  partir dos valores de entropia padrão no Apêndice 3, calcule as variações de entro­
pia padrão para as seguintes reações a 25°C.
(a) CaC03(5)-----> CaO(í) + C0 2 (g)
(b) N 2(g) +  3H 2(g)----- >2NH3(g)
(c) H2(g) + Cl2(g)----->2HCl(g)

Estratégia Para calcular a entropia padrão de uma reação, consideramos os valores 
das entropias padrão dos reagentes e produtos no Apêndice 3 e aplicamos a Equação
(17.7). Como no caso da entalpia de reação [ver Equação (6 .18)], os coeficientes es­
tequiométricos não têm unidades, portanto, AS^ac ú expresso em J/K • mol.

Resolução
(a) A5°eac= [^°(CaO) + 5°(C02)] -  [S^iOàCO,)]

=  [(39,8 J/K • m ol) +  (213,6 J/K • m ol)] -  (92,9 J/K • m ol)

=  160,5 J/K • mol

Assim, quando 1 mol de CaC03 se decompõe para formar 1 mol de CaO e 1 mol 
de CO2 gasoso, há um aumento de entropia igual a 160,5 J/K • mol.

(b) A5°eac= [2 5 ° (N H 3 ) ]  -  [5 ° (N 2 )  +  3 5 ° (H 2 )1

=  (2)(193 J/K - m ol) -  [(192 J/K ■ m ol) +  (3)(131 J/K ■ m ol)l 

=  -199  J/K • mol

Este resultado mostra que quando 1 mol de nitrogênio gasoso reage com 3 mols 
de hidrogênio gasoso para formar 2 mols de amônia gasosa, há uma diminuição 
de entropia igual a —199 J/K • mol.

(c) AS°eac= [25°(HC1)] -  [5°(H2) + 5°(Cl2)l
=  (2)(187 J/K • m ol) -  [(131 J/K • m ol) +  (223 J/K • m ol)]

=  20 J/K • mol

Assim , a formação de 2 m ols de H C l gasoso a partir de 1 mol de H 2 

gasoso e 1 m ol de CI2 gasoso resulta em um pequeno aumento de entropia 
igual a 20 J/K • mol.

Comentário Os valores de AS^ac aplicam-se todos ao sistema.

Exercício Calcule a variação de entropia padrão para as seguintes reações a 25°C:

(a) 2CO (g) -H 02(g)-----> 2C02(g)
(b) 30 2 (g)----- >2 0 ,{g )
(c) 2NaHC03(í)-----> Na2C03(5) -H H2O (/) + C02(g)
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Os resultados do Exem plo 17.2 são consistentes com  os observados para 
muitas outras reações. Quando considerados em conjunto, eles sustentam as se­
guintes regras:

• Se uma reação produz mais m oléculas de gás do que consome [Exemplo 
17.2(a)], AS° é positivo.

• Se o número total de moléculas de gás diminui [Exemplo 17.2(b)], AS° é 
negativo.

• Se não há uma variação global do número de moléculas de gás [Exemplo 
17.2(c)], então AS° pode ser positivo ou negativo, mas será relativamente 
pequeno em termos numéricos.

Estas conclusões fazem  sentido, dado que os gases têm invariavelmente uma 
entropia maior do que os líquidos e sólidos. Para reações envolvendo apenas 
líquidos e sólidos, é mais difícil prever o sinal de AS°, mas em muitos desses 
casos um aumento do número total de moléculas e/ou íons é acompanhado por 
um aumento de entropia.

O Exem plo 17.3 mostra como o conhecimento da natureza dos reagentes e 
produtos permite prever as variações de entropia.

Exemplo 17.3

Preveja se a variação de entropia do sistema em  cada um a das seguintes reações é 
positiva ou negativa:

(a) m 2(g ) +  0 2 ( g ) ----- >2 H 2 0 ( 0

(b) N H 4CK.S)----- > N U ,(g ) +  H C l(g)

(c) H 2(g) +  B r2( g ) ----- >2H Br(g)

E stra té g ia  Pede-se para prever, não calcular, o sinal da variação de entropia nas 
reações. Os fatores que conduzem  a um aumento de entropia são: (1) a transição de 
uma fase condensada para uma fase de vapor e (2 ) uma reação que produza mais 
m oléculas de produtos do que m oléculas de reagentes na m esm a fase. Também é im ­
portante comparar a com plexidade relativa das m oléculas dos reagentes e produtos. 
Em  geral, quanto mais com plexa for a estrutura m olecular, m aior será a entropia do 
com posto.

R e so lu ç ã o  (a) D uas m oléculas de reagente com binam -se para form ar uma m olé­
cula de produto. A inda que H2O  seja uma m olécula mais com plexa do que H 2 

e O 2, com o efetivam ente há uma m olécula a menos e gases são convertidos em  
líquido, esses eventos garantem que o número de microestados diminua, logo, 
A S ° é  negativo.

(b) U m  sólido é convertido em  dois produtos gasosos. Portanto, A S °  é  positivo.
(c) O  m esm o número de m oléculas está envolvido nos reagentes e produtos. A lém  

disso, todas as m oléculas são diatômicas, portanto, de com plexidade semelhan­
te. A ssim , não podem os prever o sinal de A S ° , mas sabemos que as variações 

devem  ser pequenas em  valor absoluto.

E x e rc íc io  D iscuta qualitativamente o sinal esperado para a variação de entropia em 

cada um dos seguintes processos:

(a) h i s ) ----- >2 l(g )
(b) 2 Z n (s )  +  0 2 ( g ) ----- >2ZnO (í)

(c) N 2(g) +  0 2 Í g ) ----- ^2 N O (g)

Omitiu-se o índice “reac” para simplificar.

Problemas semelhantes: 17.13,17.14.
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Revisão de conceitos
Considere a reação na fase gasosa de A 2 (azul) e de B 2 (laranja) para for­
mar A B 3 .

(a) Escreva a equação balanceada da reação.

(b) Qual é o sinal do AS da reação?

*

< 4

Variações de entropia na vizinhança do sistema
A  seguir vamos ver com o A5'viz é calculada. Quando o sistema realiza um pro­
cesso exotérmico, o calor transferido para a vizinhança do sistema acentua os 
movimentos das m oléculas da vizinhança. Assim , há um aumento do número 
de microestados e a entropia da vizinhança aumenta. Inversamente, um proces­
so endotérmico no sistema absorve calor da vizinhança e, portanto, a entropia 
desta diminui porque os movimentos moleculares se tomam menos acentuados 
(Figura 17.5). Para processos à pressão constante, a variação de calor é igual à 
variação de entalpia do sistema, A//sis* Por conseguinte, a variação de entropia 
da vizinhança, A^viz, é proporcional a A//sis‘

o  sinal negativo é utilizado porque se o processo for exotérmico, A/ ŝis ó nega­
tivo e A^viz é uma quantidade positiva, indicando um aumento de entropia. Por 
outro lado, para um processo endotérmico, AH í̂s é positivo e o sinal negativo 
assegura que a entropia da vizinhança diminui.

A  variação de entropia para uma dada quantidade de calor absorvida tam­
bém  depende da temperatura. Se a temperatura da vizinhança for elevada, as

(a) (b)

Figura 17.5 (a) Um processo exotérmico transfere calor do sistem a para a  vizinhança e resulta em um aumento de entropia da  vizinhan­
ça. (b) Um processo endotérmico absorve calor da  vizinhança provocando uma diminuição de entropia da  vizinhança.
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moléculas já  são bastante energéticas. Assim , a absorção de calor pela vizinhan­
ça, devido a um processo exotérmico no sistema, terá um impacto relativamente 
pequeno no movimento molecular e no aumento resultante da entropia da vizi­
nhança. No entanto, se a temperatura da vizinhança for baixa, então a adição da 
mesma quantidade de calor causará um aumento mais drástico dos movimentos 
m oleculares e então um aumento de entropia maior. Com o analogia, alguém 
tossindo em um restaurante movimentado não incomodará demasiado as pes­
soas, mas alguém tossindo em uma bibhoteca incomodará definitivamente muita 
gente. A  partir da relação inversa entre AiSyiz e a temperatura T (em kelvin) -  isto 
é, quanto maior for a temperatura, menor será ASviz e vice-versa -  podemos re­
escrever a relação anterior como

A^viz (17.8)

Apliquem os o procedimento para calcular A^sis e ASviz na síntese da amô- 
nia e verificar se a reação é espontânea a 25°C:

N 2(g) +  3H2( g )----- > 2NH 3(g) Ai7° =  -9 2 ,6  kJ/mol

D o Exem plo 17.2(b), temos que A^sis =  — 199 J/K- m ol, e substituindo A//si. 
(—92,6 kJ/mol) na Equação (17.8), obtemos

A^viz =
( -9 2 ,6  X 1000) J/mol 

298 K
-  3 1 1  J/K  • m ol

A  variação de entropia do universo é

A 6'univ AiSsis “I" A^viz
=  -1 9 9  J/K  • m ol +  311 J/K  • m ol 

=  112 J/K  • m o l

Visto que A^univ é positiva, prevemos que a reação é espontânea a 25°C. É  impor­
tante enfatisar que o fato de a reação ser espontânea não significa que ela ocorrerá 
a uma velocidade observável. A  síntese da amônia é, de fato, extremamente lenta 
à temperatura ambiente. A  termodinâmica pode indicar se uma reação será es­
pontânea ou não sob condições específicas, mas não com que rapidez ela ocorre­
rá. A s velocidades das reações são o objeto da cinética química (ver Capítulo 13).

A terceira lei da termodinâmica e entropia absoluta
Finalmente, é apropriado considerar sucintamente a t e r c e ir a  le i  d a  t e r m o d in â ­

m ic a  em relação à determinação de valores de entropia. A té  agora relaciona­
mos a entropia com  o número de microestados -  quanto maior for o número de 
microestados de um sistema, maior será a entropia do sistema. Considere uma 
substância perfeitamente cristahna no zero absoluto (0 K). Nestas condições, o 
movimento m olecular é mantido em um mínimo e o número de microestados 
(W) é igual a um (há apenas um modo de colocar os átomos ou as moléculas para 
formar um cristal perfeito). A  partir da Equação (17.1), escrevemos

S  =  k \ n W  

=  k \ n \  = i ò

De acordo com  a t e r c e ir a  l e i  d a  t e r m o d i n â m i c a ,  a  e n tr o p ia  d e  u m a  s u b s tâ n c ia  

p e r f e i t a m e n t e  c r i s ta l in a  é  z e r o  à  te m p e r a tu r a  d e  z e r o  a b s o lu to .  A  liberdade dos 
movimentos moleculares, e também o número de microestados, aumentam à 
medida que a temperatura aumenta. Assim , a entropia de qualquer substância

Esta equação, que pode ser derivada 
das leis da termodinâmica, supõe que 
o sistema e a vizinhança estão ambos à 
temperatura 7.

Síntese do NH3 a  partir de N2 e H2 .
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a uma temperatura acima de 0 K  é maior do que zero. Note também que se um 
cristal é impuro ou se tem defeitos, a sua entropia é maior do que zero mesmo 
a 0 K, porque ele não será perfeitamente ordenado e o número de microestados 
será maior do que um.

O aspecto importante acerca da terceira lei da termodinâmica é que ela 
permite determinar as entropias absolutas das substâncias. Sabendo que a en­
tropia de uma substância cristalina pura é zero a 0 K, podemos medir o aumento 
de entropia quando a substância for aquecida de 0 K  até, digamos, 298 K. A  
variação de entropia é dada por

A 5  =  -  5i

o  aumento de entropia pode ser calculado 
a partir da variação de temperatura e 
da capacidade calorífica da substância, 
mais as variações devidas a quaisquer 
transições de fase.

porque S{ é zero. A  entropia de uma substância a 298 K, então, é dada por AS ou 
Sf, a qual se designa por entropia absoluta porque este é o valor verdadeiro e não 
um valor derivado utilizando alguma referência arbitrária, como no caso da en- 
talpia padrão de formação. Assim , os valores de entropia mencionados até aqui 
e os listados no Apêndice 3 são todos entropias absolutas. Visto que as medições 
são realizadas a 1 atm, referimo-nos normalmente às entropias absolutas como 
entropias padrão. Em  contrapartida, não podemos obter a energia ou entalpia 
absolutas de uma substância porque o valor zero de energia ou entalpia é indefi­
nido. A  Figura 17.6 mostra a variação (aumento) de entropia de uma substância 
com a temperatura. No zero absoluto, ela tem o valor zero de entropia (supondo 
que é uma substância perfeitamente cristalina). À  medida que é aquecida, a sua 
entropia aumenta gradualmente porque a agitação molecular é maior. N o ponto 
de fusão, há um aumento considerável de entropia com  a formação do estado 
líquido. Continuando o aquecimento, a entropia do líquido aumenta novamente 
devido à acentuação dos movimentos moleculares. No ponto de ebulição, há um 
grande aumento de entropia causado pela transição líquido-vapor. A cim a desta 
temperatura, a entropia do gás continua a aumentar com  a subida de temperatura.

Figura 17.6 Aumento de entropia de 
uma substância à  medida que a  tem pe­
ratura sobe a  partir de zero absoluto. Temperatura (K)
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17.5 Energia livre de Gibbs
A  segunda lei da termodinâmica diz que uma reação espontânea aumenta a en­
tropia do universo; isto é, A5univ >  0. No entanto, de modo a determinar o sinal 
de A^univ para uma reação, precisamos calcular A^sis e ASviz* Em geral, estamos 
normalmente interessados apenas no que acontece em um dado sistema e não 
na sua vizinhança. Logo, se considerarmos somente o sistema e não a sua vizi­
nhança, precisamos de outra função termodinâmica que nos ajude a determinar 
se uma reação ocorrerá ou não espontaneamente.

A  partir da Equação (17.4), sabemos que para um processo espontâneo, temos

A^univ =  A^sis +  A^viz >  0

Substituindo por escrevemos

A//sis
Â Suniv “  A^sis ~  ^ > 0

M ultiplicando ambos os membros da igualdade por T, obtemos 

rA5'univ = “ A//sis +  rA5'sis >  0

Agora, temos um critério para uma reação espontânea que é expresso apenas em 

termos das propriedades do sistema (Aifsis o A^sis)- Podemos rearranjar a equa­
ção anterior multiphcando ambos os membros por — 1 e substituindo o sinal >  
pelo sinal < :

-rA5,niv = Ai/sis -  TÂ sis <  0

Esta equação indica que um processo que se reahza à pressão constante e à tem­
peratura T é espontâneo se as variações de entalpia e entropia do sistema forem 
tais que A//sis — TA^sis é menor do que zero.

D e modo a expressar a espontaneidade de uma reação mais diretamen­
te, introduzimos uma nova função termodinâmica, chamada de energia livre de 
Gibbs^ (G), energia de Gibbs ou simplesmente energia livre:

Todas as grandezas na Equação (17.9) pertencem ao sistema, e T é  a temperatura 
do sistema. Note que G  tem unidades de energia {H e TS têm ambas unidades de 
energia) e, tal como // e 5, G  é uma função de estado.

A  variação de energia de Gibbs (AG) de um sistema à temperatura cons­
tante é

AG = A H - T A S  (17.10)

Neste contexto, a energia de Gibbs é a energia disponível para produzir traba­
lho. Assim , se uma dada reação for acompanhada por uma liberação de energia 
utihzável (isto é, se A G  for negativo), este fato por si só garante que a reação é 
espontânea e não há necessidade de se preocupar com o que sucede no resto do 
universo.

 ̂Josiah Willard Gibbs (1839-1903). Físico americano. Um dos fundadores da termodinâmica, Gibbs 
era um indivíduo modesto e reservado que passou quase toda a sua vida profissional na Universidade 
de Yale. Por ter publicado a maior parte dos seus trabalhos em revistas pouco conhecidas, Gibbs nun­
ca ganhou a notoriedade que o seu contemporâneo e admirador James Maxwell teve. Mesmo hoje, 
poucas pessoas fora das áreas da química e da física ouviram falar dele.

A variação do sinal de desigualdade 
quando multiplicamos a equação por -1  
deve-se ao fato de 1 >  0 e -1  <  0.

Um selo comemorativo de 2005 em ho­
menagem  a  Gibbs.

A palavra “livre” no termo “energia livre” 
não significa “sem custo”.



A eficiência das máquinas térmicas

Um a máquina converte energia em trabalho: u m a  m á q u in a  
té rm ica  converte e n e rg ia  té rm ic a  em  trabalho. A s  m á­

quinas térm icas desem penham  um papel essencial na nossa 
sociedade tecnológica, abrangendo desde os motores de au­
tom óveis até as turbinas gigantescas que propulsionam  gera­

dores para a produção de eletricidade. Qualquer que seja o 

tipo da máquina térmica, o seu nível de eficiência é de grande 
importância; isto é, para uma dada quantidade de energia tér­
m ica, que quantidade útil de trabalho pode ser fornecida pela 
máquina? A  segunda lei da term odinâm ica ajuda a responder 
a esta questão.

A  figura m ostra um a m áquina térm ica sim ples. U m  
êm bolo, sem  peso, está adaptado a um  cilindro inicialm ente 

à temperatura Em  seguida, o cilindro é aquecido até um a 
temperatura mais elevada T 2. O  gás no cilindro expande-se e 
empurra o êm bolo. Finalm ente, o cilindro é resfriado até Ti 
e o sistema retom a ao seu estado inicial. Pela repetição deste 
ciclo , o m ovim ento de sobe-e-desce do êm bolo pode ser utili­

zado para produzir trabalho m ecânico.
U m a característica única das máquinas térmicas é que o 

seu funcionam ento exige que uma parte da energia, na form a 

de calor, seja liberada para a vizinhança. N ão é possível con­
tinuar a produzir trabalho com  o êm bolo na posição superior 
sem que se resfrie o cilindro até Ti. O  processo de resfriam en­

to rem ove uma parte da energia térm ica que de outro m odo

seria convertida em  trabalho, limitando assim a eficiência das 
máquinas térmicas.

A  figura na página 793 mostra os processos de transfe­
rência de calor em  uma máquina térm ica. Inicialm ente, uma 
certa quantidade de calor flui do reservatório térm ico ou fonte

(a) (b) (c)

Uma máquina térmica simples, (a) A máquina está  inicialmente à 
tem peratura . (b) Quando aquecida até T2, o  êmboio é empur­
rado para cima devido à  expansão do gás. (c) Quando resfriada 
até Tu o êmbolo regressa à  sua posição original.

Note que tudo o que fizem os foi organizar a expressão para a variação de 
entropia do universo e igualar a variação de energia de Gibbs do sistema ( A G )  

com  — rA^univ, de modo a evidenciar apenas as variações no sistema. A gora po­
demos resumir as condições para a espontaneidade e equilíbrio à temperatura e 
pressão constantes em termos de A G  como segue:

Tabela 17.2 Convenções para 
estados padrão

Estado da 
matéria Estado padrão

Gás Pressão de 1 atm

Líquido Líquido puro

Sólido Sólido puro

Elem entos* A G ? =  0

Solução Concentração 1 molar

A G  <  0 A  reação é espontânea no sentido direto.
A G  > 0  A  reação é não espontânea no sentido direto. A  reação no 

sentido inverso é espontânea.
A G  =  0 O sistema está em equilíbrio. Não há variação global das 

propriedades do sistema.

Variações de energia livre de Gibbs padrão
A  energia livre de Gibbs padrão de reação (AGreac) é a  v a r ia ç ã o  d e  e n e r g ia  

d e  G ib b s  q u a n d o  u m a  r e a ç ã o  o c o r r e  s o b  c o n d iç õ e s  p a d r ã o ,  i s to  é, q u a n d o  o s  

r e a g e n te s  n o s  s e u s  e s ta d o s  p a d r ã o  s ã o  c o n v e r t id o s  e m  p r o d u t o s  n o s  s e u s  e s ­

t a d o s  p a d r ã o .  A  Tabela 17.2 resume as convenções utilizadas pelos químicos 
para definir os estados padrão de substâncias puras, bem como de soluções. Para 
calcular AG°eac partimos da equação

* A  forma alotxópica mais estável a 1 atm 
e 25°C. flA  + c C  +  d D
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Fonte quente
eficiência = X 100%

T^-Tj
T,

X 100%

Máquina térmica ------------ ►  Trabalho

1
Transferência de calor durante o funcionamento de uma máqui­
na térmica.

A ssim , a e fic iên cia  de um a m áquina térm ica é dada pela  di­
feren ça de tem peratura entre a fonte quente e a fonte fria  

(am bas em  kelvin ), dividida p ela  tem peratura da fonte quen­
te. N a  prática, podem os fazer (T^ — Tf) tão grande quanto 
p ossível, m as com o Tf não pode ser zero  e Tq não pode ser 
in fin ito , a e fic iên c ia  de um a m áquina térm ica nunca pode 

ser 1 0 0 % .
Em  uma usina de produção, é utilizado vapor supera- 

quecido a cerca de 560°C (ou 833 K ) para m over uma turbina 
que gera eletricidade. A  temperatura da fonte fria é cerca de 
38°C (ou 3 11  K). A  eficiência é dada por

quente (à temperatura Tq) para a máquina. À  m edida que a 

máquina realiza trabalho, uma parte do calor perde-se para a 
vizinhança, ou para a fonte fria (à temperatura Tf). Por defini­
ção, a eficiência (ou o rendimento) de um a máquina térm ica é

trabalho útil produzido
eficiência = ----------- — ------- —----- X 100%

energia fornecida

U m a análise baseada na segunda lei da term odinâmica mostra 
que a eficiência também pode ser expressa com o

 ̂ . 833 K - 31 1  K
eficiencia = ------------------------- X 100%

833 K
= 63%

N a prática, devido à fricção, às perdas de calor e a outras com ­

plicações, a eficiência  m áxim a de uma turbina a vapor é ape­

nas cerca de 40%. A ssim , a cada tonelada de carvão utilizada 
na usina elétrica, 0,40 tonelada gera eletricidade enquanto o 
resto termina no aquecimento do ambiente!

A  variação de energia de Gibbs padrão para esta reação é dada por

AG°eac= [c AGF(C) +  í/AG?(D)] -  [aA G ?(A ) -f /?AG?(B)] (17 .11)

ou, em geral,

A5°eac “  (produtos) — Sm A G f(reagentes) (17.12)

onde n em  são os coeficientes estequiométricos. O termo AG/ é a energia livre 
de Gibbs padrão de formação de um composto, isto é, a  v a r ia ç ã o  d e  e n e r g ia  

d e  G ib b s  q u e  o c o r r e  q u a n d o  1 m o l  d o  c o m p o s to  é  s in t e t i z a d o  a  p a r t i r  d o s  s e u s  

e le m e n to s  n o s  s e u s  e s ta d o s  p a d r ã o .  Para a combustão da grafite:

C(grafite) +  02( g )----- »C 0 2 (g)

a variação de energia livre de Gibbs padrão [da Equação (17.12)] é:

A5°eac= A G K C O 2) -  [A G ?(C , grafite) + A G K O 2)]

Com o no caso da entalpia padrão de formação (p. 254), definimos a energia livre 
de Gibbs padrão de formação de qualquer elemento na sua forma alotrópica 
mais estável a 1 atm e 25°C  como zero. Assim

A G ?(C , grafite) -  0 e A G ?(0 2 ) =  0
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Problemas semelhantes: 17.17,17.18.

Portanto, a variação de energia de Gibbs padrão para a reação é igual, neste caso, 
à energia de Gibbs padrão de formação do C O 2:

A G ° a ç  =  A G ? ( C 0 2 )

O Apêndice 3 lista os valores de A G f para vários compostos.
O Exem plo 17.4 mostra com o fazer os cálculos das variações de energia 

livre de Gibbs padrão.

Exemplo 17.4

C alcule  as variações de energia de G ibbs padrão para as seguintes reações a 25°C.

(a) C H 4(g) +  2 0 2 ( g ) ----- > C 0 2 (g) +  2 H2 0 ( 0

(b) 2 M g O G )----- > 2M gG ) +  0 2 Íg )

E s tra té g ia  Para calcular a variação de energia livre de G ibbs padrão de uma rea­
ção, consultam os as energias de G ibbs padrão de form ação de reagentes e produtos 
no Apêndice 3 e aplicam os a Equação (17.12). Note que os coeficientes estequio- 
métricos não têm unidades, portanto, AG°eac é expresso em  kJ/mol, e A G f para O 2 é 
igual a zero porque é a form a alotrópica mais estável do oxigênio a 1 atm e 25°C.

R e s o lu ç ã o  (a) D e acordo com  a Equação (17 .12 ), escrevem os

AG^ac = [AGf (CO2) + 2AGf (H2O)] -  [AGf (CH4) + 2AGf (O2)]

A  partir dos dados no Apêndice 3, escrevemos:

A G fe a c =  [(-3 9 4 ,4  kJ/mol) +  (2 )(-2 3 7 ,2  kJ/mol)] -
[ (-5 0 ,8  kJ/mol) +  (2 )(0 kJ/m ol)]

=  -8 1 8 ,0  kJ/mol 

(b) A  equação é

AG^ac = [2AGf (Mg) + AGf (O2)] -  [2AGf(MgO)]

A  partir dos dados no Apêndice 3, escrevemos

AGfeac= [(2)(0 kJ/m ol) +  (OkJ/m ol)] -  [ (2 )(-5 6 9 ,6  kJ/mol)]

=  1139kJ/m ol

E x e rc íc io  C alcu le  as variações de energia de G ibbs padrão para as seguintes rea­
ções a 25°C:

(a) H2(g) +  B r2 ( 0 ----- >2H Br(g)

(b) 2 C 2H 6(g) +  1 0 2 Í g ) ----- > 4C02(g) +  6 H2 0 (/)

Aplicações da Equação (17.10)
D e acordo com  a Equação (17.10), precisamos conhecer ambos os valores de 
A// e de A S para prever o sinal de A G . Um valor negativo de A// (uma reação 
exotérmica) e um valor positivo de A S (uma reação que provoca um aumento do 
número de microestados do sistema) tendem a fazer A G  negativo, ainda que a 
temperatura também possa influenciar a direção de uma reação espontânea. Os 
quatro resultados possíveis desta relação são:

• Se ambos os valores de AH e A S são positivos, então A G  será negativo 
apenas quando o termo TAS for maior do que AH. Esta condição é satisfei­
ta quando T for elevado.

•  Se AH é positivo e AS é negativo, A G  será sempre positivo, independente­
mente do valor da temperatura.
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Tabela 17.3 Fatores que afetam 0 sinal de Aí? na relação AG = AH -  TAS

A H A S  A G Exemplo

+ +  A  reação realiza-se espontaneamente a temperaturas elevadas. A  
temperaturas baixas, a reação é espontânea no sentido inverso.

m g O ( s ) ----->2Hg(/) +  0 2 (5 )

+ — AG é sempre positivo. A  reação é espontânea no sentido inverso para 
todos os valores de temperatura.

3 0 2 (g )-----> 2 0 ,(g )

— + AG é sempre negativo. A  reação realiza-se espontaneamente para todos os 
valores de temperatura.

2 H2 0 2 (a q )-----> 2U 2OÍD + 0 2 (8 )

“
— A  reação processa-se espontaneamente a temperaturas baixas. A  

temperaturas elevadas, a reação inversa tom a-se espontânea.
N H ,{g )  + H C l(g )-----> NH 4CK.S)

•  Se A// é negativo e A S é positivo, então A G  será sempre negativo, indepen­
dentemente do valor da temperatura.

•  Se A// é negativo e AS é negativo, então A G  será negativo apenas quando 
7A S for menor do que A/í. Esta condição é satisfeita quando T for baixo.

A s  temperaturas que tomarão A G  negativo para o primeiro e último casos 
dependem dos valores reais de A// e A S do sistema. A  Tabela 17.3 resume os 
efeitos das possibilidades descritas.

Revisão de conceitos
(a) Sob que circunstâncias uma reação endotérmica irá progredir esponta­

neamente?

(b) Explique por que, em muitas reações nas quais tanto o reagente como 
o produto estão na fase de solução, AH com frequência dá uma boa 
pista acerca da espontaneidade de de uma reação a 298 K.

Antes de aplicar a variação de energia livre para prever a espontaneidade 
de reações, é útil distinguir entre A G  e AG°. Suponha que realizamos uma rea­
ção em solução com  todos os reagentes nos seus estados padrão (isto é, todos 
com  concentração 1 M). L ogo  que a reação com eça, as condições padrão não 
existem  mais para os reagentes ou produtos porque as suas concentrações são 
diferentes de 1 M. Sob condições de estados não padrão, temos de utilizar o sinal 
de A G  em vez do sinal de A G ° para prever a direção da reação. O sinal de AG °, 
por outro lado, indica se a formação de reagentes ou de produtos é ou não favo­
recida quando o sistema reacional atingir o equilíbrio. Assim , um valor negativo 
de A G ° indica que a reação favorece a formação de produtos, enquanto um valor 
positivo de A G ° indica que haverá mais reagentes do que produtos no equilíbrio. 

Vamos considerar agora duas aplicações específicas da Equação (17.10).

Temperatura e reações químicas
o  oxido de cálcio (CaO), também chamado cal viva, é uma substância inorgânica 
extremamente vahosa utihzada na fabricação de aço, na produção do metálico cál­
cio, na indústria do papel, no tratamento de águas e controle da poluição. É prepara­
da pela decomposição da pedra calcária (CaC03) em um forno a altas temperaturas:

C a C 0 3 (5) C aO (í) +  C 0 2(g)

A  reação é reversível, e CaO  combina-se prontamente com C O 2 para formar 
C aC 0 3 . A  pressão de C O 2 em equilíbrio com C aC 03 e CaO aumenta com a tem­
peratura. Na preparação industrial de cal viva, o sistema nunca é mantido em equi-

Na Seção 17.6 veremos uma equação que 
relaciona AG° com a constante de equilíbrio 
K.

A produção de cal viva (CaO) a  partir 
da  pedra calcária (CaCOa) em um forno 
rotativo.
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líbrio; em vez disso, C O 2 é constantemente removido do forno para deslocar o 
equilíbrio da esquerda para a direita, promovendo a formação de óxido de cálcio.

A  informação prática importante para o químico é a temperatura à qual a 
decomposição do C aC 03  se torna apreciável (isto é, a temperatura à qual a rea­
ção começa a favorecer a formação de produtos). Podemos fazer uma estimativa 
segura desta temperatura da seguinte maneira. Calculamos primeiro AH° e AS° 
para a reação a 25°C, utilizando os valores no Apêndice 3. Para determinar A//°, 
aplicamos a Equação (6.18):

= [^HKC'âO) + A//?(C02)1 -  fA//^(CaC0 3 )l 
=  [(-6 3 5 ,6  kJ/mol) +  (-3 9 3 ,5  kJ/mol)] -  ( -1 2 0 6 ,9  kJ/mol)
=  177,8 kJ/mol

Em  seguida, aplicamos a Equação (17.6) para calcular AS°:

A 5° =  [5°(CaO ) +  5 °(C 02)1 -  5 °(C a C 0 3 )
=  [(39,8 J/K • mol) +  (213,6 J/K • mol)] -  (92,9 J/K • mol)
=  160,5 J/K • mol

D a Equação (17.10)

A G ° = A H ° -  TAS°

obtemos

AG° =  177,8 kJ/mol -  (298 K )( 160,5 J/K •

=  130,0 kJ/mol

Visto que AG° é uma quantidade grande e positiva, concluímos que a formação 
de produtos não é favorecida pela reação a 25°C  (ou 298 K). Na verdade, a 
pressão de C O 2 é tão baixa à temperatura ambiente que não pode ser medida. A  
fim  de tornar A G ° negativo, temos de encontrar primeiro a temperatura à qual 
A G ° é zero; isto é.

1 kJ 

1000 J

ou

0 = AH° -  TAS°

AS°
_  (177,8  kJ/mol)(1000 J/1 kJ) 

160,5 J / K -m o l 
=  1 1 0 8 K o u  835°C

A  uma temperatura mais elevada do que 835°C, A G ° torna-se negativo, indi­
cando que a reação favorece agora a formação de CaO  e C O 2. Por exemplo, a 
840°C, ou 1113  K,

A G ° =  AH° -  TAS°

=  177,8 k J / m o l-  (1113  K )(160,5 J/K • mol)| 

=  -0 ,8  kJ/mol

1 kJ \

1000 jy

Vale a pena mencionar dois aspectos acerca deste cálculo. Primeiro, uti­
lizam os os valores de AH° e AS° a 25°C para calcular variações que ocorrem 
a uma temperatura muito mais elevada. Dado que AH° e AS° dependem am­
bos da temperatura, esta aproximação não nos dará um valor acurado de AG°, 
mas é suficientemente boa para uma primeira estimativa. Segundo, não devemos 
pensar que nada acontece abaixo de 835°C, e que a 835°C o C a C 03  com eça su­
bitamente a decompor-se; longe disso. O fato de A G ° ser positivo a uma tempe-
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ratura abaixo de 835°C não signiiBca que C O 2 não seja produzido, mas sim que 
a pressão do C O 2 formado a essa temperatura será inferior a 1 atm (o seu valor 
padrão; ver Tabela 17.2). Conform e a Figura 17.7 mostra, a pressão de C O 2 pri­
meiro aumenta muito devagar com a temperatura; ela toma-se facilmente men­
surável acima de 700°C. A  importância de 835°C é que se trata da temperatura à 
qual a pressão de equilíbrio de C O 2 atinge o valor de 1 atm. A cim a de 835°C, a 
pressão de equilíbrio de C O 2 excede 1 atm.

Transições de fase
À  temperatura em que uma transição de fase ocorre (isto é, no ponto de fusão 
ou no ponto de ebulição), o sistema está em equilíbrio (A G  =  0), portanto, a 
Equação (17.10) toma-se

A G  =  -  T A S

0  =  A H  -  T A S  

ou

Vamos considerar o equilíbrio gelo-água. Para a transição g e lo ----- > água, A H

é  a entalpia molar de fusão (ver Tabela 11.8) e J  é o ponto de fusão. A  variação 
de entropia é, portanto.

A constante de equilíbrio desta reação é
PcOz-

t(°C)

Figura 17.7 Pressão de equilíbrio de 
CO2 em função da tem peratura durante 
a  decom posição de CaCOs. Esta curva 
é calculada supondo que AH° e AS° da 
reação não variam com a  temperatura.

6 0 1 0 J /m o l
^ ‘Jgelo- á̂gua ~  273

=  22,0 J /K  • m ol

Assim , quando 1 mol de gelo funde a 0°C, há um aumento de entropia de 22,0 
J/K • mol. O aumento de entropia é consistente com  o aumento de microestados 
quando se transita do sólido para o Kquido. Inversamente, para a transição água 
----- > gelo, a diminuição de entropia é dada por

A fusão do gelo é um processo 
endotérmico (AH é positivo) e o 
congelamento da água é um processo 
exotérmico (AH é negativo).

A 5 água—>gelo
-6 Q 1 0 J /m o l 

273 K
- 2 2 ,0  J /K  • m ol

Em  laboratório, realizamos normalmente variações unidirecionais, isto é, transi­
ções do gelo para a água ou da água para o gelo. Podemos calcular a variação de 
entropia em cada caso utilizando a equação A S  =  A H /T ,  desde que a temperatu­
ra permaneça em 0°C. Podemos aplicar o mesmo procedimento para a transição
á g u a ----- > vapor. Neste caso, A H  é  a entalpia de vaporização e T  é o ponto de
ebulição da água. O Exem plo 17.5 examina as transições de fase do benzeno.

Exemplo 17.5

A s entalpias molares de fusão e de vaporização do benzeno são 10,9 kJ/mol e 31,0 

kJ/mol, respectivamente. C alcu le  as variações de entropia para as transições sólido
----- > líquido e líq u id o ----- > vapor do benzeno. A  1 atm, o benzeno funde a 5 ,5 °C  e
ferve a 80,1°C.

E s tr a té g ia  A s  form as sólida e líquida do benzeno estão em  equilíbrio  no ponto 
de fusão, portanto, A G  =  0. D a  E quação (17 .10 ), tem os A G  =  0 =  A H  — T A S
ou A S  =  A/7/r. Para calcu lar a variação de entropia para a transição s ó lid o ------>

líquido do benzeno, escrevem os ASf^s =  A//fus/7f. A//fus é positivo  para um  pro­
cesso  endotérm ico, assim , A5fus tam bém  é p ositivo com o esperado para um a tran­
sição de um  sólido para um  líquido. O  m esm o procedim ento se aplica à transição

líq u id o ------> vapor do benzeno. Q ue unidade de tem peratura deve ser u tilizada?

(C o n tin u a )

Benzeno líquido e sólido em equilíbrio a 
5,5°C.
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Problema semelhante: 17.64.

(C o n tin u a çã o )

R e so lu ç ã o  A  variação de entropia para a fusão de 1 m ol de benzeno a 5 ,5 °C  é

A//fus
Tf

(10,9 kJ/mol)( 1000 J/1 kJ) 
(5,5 + 273) K

39,1 J/K • mol

D e modo semelhante, a variação de entropia para vaporizar 1 mol de benzeno a 80,1°C é

A5vap
A//vap

T,
(31,0 kJ/mol)(1000 J/1 kJ) 

(80,1 + 273) K

87,8 J/K • mol

C o m e n tá r io  C om o a vaporização cria mais microestados do que o processo de fu ­
são, AlSŷ p AtSfjjg.

E x e rc íc io  A s  entalpias molares de fusão e de vaporização do argônio são 1,3 kJ/mol 
e 6,3 kJ/mol, e os pontos de fusão e de ebulição são — 190°C e — 186°C, respectiva­
mente. C alcule as variações de entropia de fusão e de vaporização.

Revisão de conceitos
Considere a sublimação do iodo (I2) a 45°C no recipiente fechado mostra­
do a seguir. Se a entalpia de sublimação for 62,4 kJ/mol, qual é o A 5  da 
sublimação?

17.6 Energia livre e equilíbrio químico
Conform e mencionado, durante uma reação química, nem todos os reagentes e 
produtos estarão nos seus estados padrão. Assim , a relação entre A G  e A G °, a 
qual pode ser derivada pela termodinâmica, é

Repare que as unidades de AG e AG° são 
kJ/mol, onde a unidade “por mol” anula a 
d e R

AG = AG° + RTlnQ (17.13)

onde R é  Si constante dos gases (8,314 J/K • mol), T é  a temperatura absoluta da 
reação c Q é o  quociente de reação (ver p. 641). Vemos que A G  depende de duas 
quantidades: A G ° e RT In Q. Para uma dada reação à temperatura T, o valor de
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A G ° é fixo, mas o de RT In Q não, porque Q varia de acordo com  a composição 
da mistura reacional. Vamos considerar dois casos especiais:

C aso  1: Um  grande valor negativo de A G ° tenderá a fazer A G  também negativo.
Assim , a reação global se realizará da esquerda para a direita até que se forme 
uma quantidade significativa de produto. Nesta altura, o termo RT\n Q se tom a­
rá suficientemente positivo para compensar o valor negativo do termo A G ° em 
magnitude.

C aso  2: Um grande valor positivo do termo A G ° tenderá a fazer A G  também 
positivo. Assim , a reação global se realizará da direita para a esquerda até que 
se forme uma quantidade significativa de reagente. Nesta altura, o termo RT In 
Q se tomará suficientemente negativo para compensar o valor positivo do termo 
A G ° em magnitude.

N o equilíbrio, por definição, A G  = Oe Q = K,&m que Kéa.  constante de Mais cedo ou mais tarde uma reação 

equilíbrio. Assim , °

0 =  A G ° +  /?rin A :

ou AG° =  - R T l n K  (17.14)

Nesta equação, Kp é utilizado para gases e Kc para reações em solução. Note 
que quanto maior for K,  mais negativo será AG°. A  Equação (17.14) é uma das 
equações termodinâmicas mais importantes para os químicos porque permite 
determinar a constante de equilíbrio de uma reação se soubermos a variação de 
energia de Gibbs padrão e vice-versa.

É importante ressaltar que a Equação (17 .14 ) relaciona a constante de 
equilíbrio com  a variação de energia de Gibbs padrão AG° e não com  a variação 
de energia de Gibbs real AG . A  variação real de energia de Gibbs do sistema se 
altera à medida que a reação progride e tom a-se zero no equilíbrio. Por outro 
lado, A G ° é uma constante para uma determinada reação a uma dada tempera­
tura. A  Figura 17.8 mostra gráficos da energia de Gibbs de um sistema reacional 
em função do progresso da reação para dois tipos de reação. Com o podemos ver, 
se AG° <  0, os produtos são favorecidos em relação aos reagentes no equilíbrio.

puros puros
Progresso da reação

(a)

puros puros
Progresso da reação 

(b)

Figura 17.8 (a) AG° <  0. No equilíbrio, há uma conversão significativa dos reagentes em produtos, (b) AG° >  0. No equilíbrio, os rea­
gentes são  favorecidos em relação aos produtos. Em am bos os casos, a  reação global realiza-se da  esquerda para a  direita em direção ao 
equilíbrio (reagentes para produtos) se  Q <  K", e da  direita para a  esquerda (produtos para reagentes) s e Q >  K. No equilíbrio, Q = K.
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Tabela 17.4 Relação entre e Kcomo previsto pela Equação =  -RT\n K

K \ í \K A c r Comentários

>  1 Positivo N egativo N o equilíbrio, os produtos são favorecidos em 
relação aos reagentes.

=  1 0 0 N o equilíbrio, os produtos e os reagentes são 
igualm ente favorecidos.

<  1 N egativo Positivo N o equilíbrio, os reagentes são favorecidos 
em relação aos produtos.

Inversamente, se A G ° >  0, haverá mais reagentes do que produtos no equilíbrio. 
A  Tabela 17.4 resume as três relações possíveis entre A G ° e K, conforme pre­
visto pela Equação (17.14). Lembre-se desta diferença importante: é o sinal de 
A G  e não o de AG ° que determina a direção da espontaneidade de uma reação. 
O sinal de A G ° apenas indica as quantidades relativas de produtos e reagentes 
quando o equilíbrio for atingido e não a direção da reação global.

Para reações que tenham constantes de equilíbrio muito grandes ou muito 
pequenas, é geralmente muito difícil, se não impossível, medir os valores de K  
por meio do registro das concentrações de todas as espécies reacionais. Consi­
dere, por exemplo, a form ação do óxido de nitrogênio a partir de nitrogênio e 
oxigênio:

N 2(^) +  0 2 ( g ) ^ 2NO(g)

A  25°C, a constante de equilíbrio Kp é

=  _ ^ N O _  ^  4  Q ^  j q -3 1

O valor muito pequeno de Kp significa que a concentração de N O  no equilíbrio 
será extremamente baixa. Neste caso, a constante de equilíbrio é obtida de for­
ma mais conveniente a partir de AG°. (Como vim os, A G ° pode ser calculado a 
partir de AH° e AS°.) Por outro lado, a constante de equilíbrio para a formação 
do iodeto de hidrogênio a partir de hidrogênio e iodo aproxima-se da unidade à 
temperatura ambiente:

H2(g) +  l 2( g ) ^ 2HI(g)

Para esta reação, é mais fácil medir Kp e então calcular A G ° utifizando a Equa­
ção (17.14) do que medir AH° e AS° e usar a Equação (17.10).

Os Exemplos 17.6-17.8 ilustram o uso das Equações (17.13) e (17.14).

Exemplo 17.6

Utilizando os dados no A pêndice 3, calcule a constante de equilíbrio { K ^  da seguinte 
reação a 25°C:

2H20( / ) ^ 2H2(g) + 02(g)

Estratégia D e acordo com  a Equação (17.14), a constante de equilíbrio da reação 

está relacionada com  a variação de energia de Gibbs padrão; isto é, AG° = —RT In K. 
A ssim , primeiro calculam os AG° seguindo o procedimento do Exem plo 17.4. Então, 
podemos calcular Kp. Que unidade de temperatura deve ser utilizada?
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R e so lu ç ã o  D e  acordo com  a Equação (17 .12 ),

AG°eac = [2 AG?(H2) + AGKO2)] -  [2AGKH2O)]
=  í(2)(0kJ/m ol) + (OkJ/mol)] -  [(2)(-2 3 7 ,2  kJ/mol)]
=  474,4 kJ/mol

Utilizando a Equação (17 .14 )

AG?eac = -RT\n Kp 
1000 J

474,4 kJ/mol X --------=  -(8 ,3 14  J/K  • mol)(298 K) In Kp
1 kJ
In K p  =  -19 1 ,5  

K ,  =  =  7  X 10-*̂ ^

C o m e n tá r io  Esta constante de equilíbrio extremamente pequena é consistente 
com  o fato de a água não se decom por espontaneamente em  hidrogênio e oxigênio 
gasosos a 25°C. A ssim , um grande valor positivo de A G ° favorece os reagentes em 

relação aos produtos.

E x e rc íc io  C alcu le a constante de equilíbrio {Kp) da reação a 2 5 °C.

2 0 , { g ) ----- >302(g)

Exemplo 17.7

N o Capítulo 16 discutim os o produto de solubilidade de substâncias ligeiram ente 
solúveis. U tilizando o produto de solubilidade do cloreto de prata a 25°C  (1,6  X 
10 "  ̂ °), calcule A G ° para a reação

A g C l ( 5 ) ^ A g + ( « í )  +  C \-{ a q )

E s tra té g ia  D e acordo com  a Equação (17 .14 ), a constante de equilíbrio da reação 
está relacionada com  a variação de energia livre padrão; isto é, A G ° =  — jRTln K. 
Visto que se trata de um  equilíbrio heterogêneo, o produto de solubilidade (jfiTps) é a 
constante de equilíbrio. C alculam os a variação de energia livre padrão a partir do va­
lor de Kps do A g C l. Que unidade de temperatura deve ser utilizada?

R e so lu ç ã o  O  equilíbrio de solubilidade do A g C l é

A gC l(.Q  ^ g H c iq )  +  C \- { a q )  
ííps = [A g"][cn  = 1,6 X 10-'»

Utilizando a Equação (17 .14 ), obtemos:

A G ° =  -(8 ,3 14 J/K -m o l)(29 8  K )ln (l,6  X 10”’®)
=  5,6 X lO^^J/mol

=  56kJ/m ol

C o m e n tá r io  O  grande valor positivo de A G ° indica que A g C l é hgeiram ente solú­
vel e que o equilíbrio está deslocado em  grande parte para a esquerda.

E x e rc íc io  C alcu le A G ° para o processo a seguir a 25°C:

B aF 2(s) ^ = ^ B a ^ ‘*'(íi^) +  2 ¥ ~ {a q )

O  valor de Kp, do B aF 2 é 1,7 X 10 "^

Para calcular Kp, introduza -191,5  na sua 
calculadora e depois pressione a tecla “e” 
ou “inv(erse) In x.”

Problemas semelhantes: 17.23 e 17.26.

Problema semelhante: 17.25.
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Problemas semelhantes: 17.27 e 17.28.

Exemplo 17.8

A  constante de equilíbrio (Kp)  da reação

N 2 0 4 ( g ) ^ 2 N 0 2 ( ^ )

é 0 ,113  a 298 K , a qual corresponde a uma variação de energia de G ibbs padrão de 
5,40 kJ/mol. Em  uma certa experiência, as pressões iniciais são = 0 ,1 2 2  atm e 

PN2O4 =  0,453 atm. C alcu le  A G  para a reação a estas pressões e preveja a direção da 
reação global até atingir o equilíbrio.

E s tra té g ia  A  partir das inform ações dadas, vem os que nem o reagente nem o pro­
duto estão no seu estado padrão de 1 atm. Para determinar a direção da reação global, 
temos que calcular a variação de energia de Gibbs em  condições não padrão (AG ) 
utilizando a Equação (17 .13 ) e o valor de A G ° dado. Note que as pressões parciais 

são expressas com o grandezas adimensionais no quociente de reação Qp porque fo ­
ram divididas pelo valor padrão de 1 atm (ver p. 629 e Tabela 17.2).

R e so lu ç ã o  A  Equação (17 .13 ) pode ser escrita com o

AG = AG° + /?rin Qp
Pno.

= AG° + / ? n n -----^
P N2O4

(0 122 )̂
=  5,40 X 10-'J/moI +  (8,314 J/K • mol)(298 K ) X In

=  5,40 X 1 0 ' J/mol -  8,46 X lO' J/mol 

=  -3 ,0 6  X 1 0 ' J/mol =  -3,0 6  kJ/mol

C om o A G  <  0, a reação global prossegue da esquerda para a direita para atingir o 
equilíbrio.

C o m e n tá r io  Note que, embora A G ° >  0, a reação pode favorecer inicialm ente a 
form ação do produto se houver uma concentração pequena (pressão) do produto em 
relação à do reagente. Confirm e a previsão mostrando que Qp <  Kp.

E x e rc íc io  O  Kp  da reação N 2(g) +  3 H 2(g) 2 N H 3(g) é 4,3 X 10“  ̂a 375°C .
Em  uma experiência, as pressões iniciais são P h2 “  atm, =  0,86 atm e 
=  4,4 X 10“ '  atm. C alcu le  A G  para a reação e preveja a direção da reação global.

Revisão de conceitos
Uma reação tem AH° positivo e AS° negativo. A  constante de equilíbrio 
(K) desta reação é maior do que 1 , igual a 1 ou menor do que 1 ?

17.7 Termodinâmica nos sistemas vivos
Muitas reações bioquímicas têm um valor positivo de AG °, contudo, são essen­
ciais para a manutenção da vida. Nos sistemas vivos, estas reações são acopladas 
a um processo energeticamente favorável, isto é, um processo que tem um valor 
negativo de AG °. O princípio das reações acopladas baseia-se em um conceito 
simples: podemos utilizar uma reação termodinamicamente favorável para pro­
mover uma reação não favorável. Considere um processo industrial. Suponha 
que desejamos extrair zinco do minério esfalerita (ZnS). A  reação seguinte não 
funcionará porque tem um grande valor positivo de AG°:

ZnS(í)-----> Zn(í) + S(s) AG° = 198,3 kJ/mol



A termodinâmica de um eiástico

T odos conhecem os a utilidade de um elástico. M as nem to­
das as pessoas sabem que um elástico possui algum as pro­

priedades term odinâmicas muito importantes baseadas na sua 

estrutura.
Você pode realizar facilm ente as seguintes experiências 

com  um elástico que tenha pelo m enos 0,5 cm  de largura. E s­
tique rapidamente o elástico e encoste-o nos seus lábios. Você 
sentirá um leve aquecimento. A  seguir, inverta o processo. E s­
tique o elástico e mantenha-o esticado durante alguns segun­
dos. Então, a livie  rapidamente a tensão e encoste o elástico 
nos seus lábios. D esta vez você  sentirá um leve resfriamento. 
U m a análise term odinâm ica destas duas experiências indica 
algo sobre a estrutura m olecular da borracha.

Rearranjando a Equação (17 .10 ) (AG = A7f -  TA5), 
obtemos

m s  = ^ H -  AG

O  aquecim ento (um processo exotérm ico) devido ao 
alongamento significa que A H  <  0 , e um a vez  que o alonga­
mento não é espontâneo (isto é, AG >  0 e — AG <  0), T A S  
tem de ser negativo. Com o a temperatura absoluta, T, é  sempre 
positiva, concluím os que A S ,  devido ao alongamento, tem de

(a) (b)

(a) Moléculas de borracha no seu estado normal. Repare no alto 
nível de desordem  e no grande número de microestados (entro­
pia elevada), (b) Sob tensão, a s  moléculas alinham-se de modo 
ordenado e o número de microestados diminui (entropia baixa).

ser negativo. L o go , a borracha no seu estado natural é mais 
desordenada (tem mais m icroestados) do que quando se en­
contra sob tensão.

Quando a tensão é rem ovida, o elástico esticado retoma 

espontaneamente à sua form a original; isto é, A G  é negativo 

e — A G  é positivo. O  resfriamento indica que se trata de um  
processo endotérm ico (A H  >  0), de m odo que T A S  é positivo. 
A ssim , a entropia do elástico aumenta quando passa do estado 

esticado para o estado natural.

Por outro lado, a combustão do enxofre para formar dióxido de enxofre é 
favorável devido ao seu grande valor negativo de AG°:

S(í) +  02Íg)----- > S02(g) AG ° =  -3 0 0 ,1  kJ/mol

Pelo acoplamento dos dois processos, conseguimos realizar a separação do zin­
co a partir do sulfeto zinco. Na prática, isso significa aquecer ZnS em contato 
com  o ar de modo que a tendência do S para formar SO 2 promova a decompo­
sição de ZnS:

ZnS(5) ----- > Zn(5) +  S(s) AG° =  198,3 kJ/mol
S(s) +  02Íg) -----> S02(g) A G ° =  -3 0 0 ,1  kJ/mol

Z n S (í)  +  0 2 (^) -----> Zn{s) +  S 0 2 (^) A G ° =  - 1 0 1 ,8  kJ/mol

A s reações acopladas desempenham um papel crucial na nossa sobrevi­
vência. Nos sistemas biológicos, as enzimas facilitam  uma vasta variedade de 
reações não espontâneas. Por exemplo, no corpo humano, as moléculas dos ali­
mentos, representadas pela glicose (C 6H 12O 6), são convertidas em dióxido de 
carbono e água durante o metabolismo com uma liberação substancial de ener­
gia de Gibbs:

C6Hi206(í ) +  6 0 2 (g)----- > 6C02(g) +  6H20(/) A G ° =  -2 8 8 0  kJ/mol

Em  uma célula viva, esta reação não ocorre em uma única etapa (como seria ao 
queimar glicose em uma chama); em vez disso, a molécula de glicose é quebrada 
com  a ajuda de enzimas em uma série de etapas. Grande parte da energia livre 
liberada ao longo do processo é utilizada para sintetizar trifosfato de adenosina

Uma analogia mecânica para reações 
acopladas. Podem os fazer o peso  menor 
mover-se para cima (um processo não 
espontâneo) por meio do seu acopla­
mento com a  queda de um peso maior.
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Figura 17.9 Estrutura de ATP e ADP 
em formas ionizadas. O grupo adenina 
está  em azul, o grupo ribose em preto e 
o grupo fosfato em vermelho. Note que 
o ADP tem  um grupo fosfato a  m enos do 
que o ATP.

NH. NH.

(ATP) Difosfato de adenosina 
(ADP)

(ATP, de “adenosine triphosphate” ) a partir de difosfato de adenosina (ADP, de 
“ adenosine diphosphate” ) e ácido fosfórico (Figura 17.9):

A D P  +  H 3P O 4 ----- > ATP +  H 2O  AG ° =  + 3 1  kJ/mol

A  função do ATP é armazenar energia de Gibbs até que seja requerida pelas células. 
Em condições apropriadas, o ATP sofre hidrólise para dar A D P  e ácido fosfórico, 
com uma liberação de 31 kJ/mol de energia de Gibbs, que pode ser utilizada para 
promover reações energeticamente não favoráveis, como a síntese de proteínas.

A s proteínas são polím eros constituídos por aminoácidos. A  síntese em 
etapas de uma molécula de proteína envolve a ligação de aminoácidos. Conside­
re a formação do dipeptídeo (uma unidade de dois aminoácidos) alanilglicina a 
partir de alanina e glicina. Esta reação representa a primeira etapa na síntese de 
uma m olécula de proteína:

Alanina +  G lic in a---- > A lanilglicina AG ° =  +29kJ/m ol

Com o vemos, esta reação não favorece a formação do produto e, portanto, ape­
nas um pouco do dipeptídeo se formaria no equilíbrio. No entanto, com  a ajuda 
de uma enzima, a reação é acoplada à hidrólise do ATP como segue:

ATP +  H 2 O  +  Alanina +  G lic in a ------ > A D P  +  H 3P O 4  +  Alanilglicina

A  variação global de energia livre é dada por A G ° =  — 31 kJ/mol +  29 kJ/mol 
=  — 2 kJ/mol, o que significa que a reação acoplada favorece agora a formação 
do produto, e uma quantidade apreciável de alanilglicina será formada sob esta 
condição. A  Figura 17.10 mostra as interconversões A TP -A D P  que atuam como 
armazenamento de energia (a partir do metabolismo) e liberação de energia livre 
(a partir da hidrólise do ATP) para promover reações essenciais.

Figura 17.10 Representação esque- 
mática da  síntese de ATP e reações aco ­
pladas em sistem as vivos. A conversão 
da  glicose em dióxido de carbono e água 
durante o metabolismo libera energia 
livre. A energia livre liberada é utilizada 
para converter ADP em ATP. As molé­
culas de ATP são então utilizadas como 
uma fonte de energia para promover rea­
ções desfavoráveis, como a  síntese de 
proteínas a  partir de aminoácidos.

ATP

ADP
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Equações-chave
5 = (17.1)

Â univ = A5sis +  A5vi  ̂>  0 (17.4)

•̂̂ univ ~ A 5 sís + A5viz =  0 (17.5)

•̂̂ reac = ^ n S °  (produtos) — (reagentes) (17.7)

G  =  H - T S (17.9)

A G  =  A H -  T A S (17.10)

AGreac =  X « A G °f (produtos) -  X m A G f (reagentes) (17.12)

A G  = A G ° + R T l n  Q (17.13)

A G ° =  - R T l n K (17.14)

R elaciona a entropia com  o número de microestados.

Segunda lei da term odinâmica (processos espontâneos).

Segunda lei da termodinâmica (processos de equilíbrio).

Variação de entropia padrão de uma reação.

D efinição da energia livre de Gibbs.

Variação de energia livre à temperatura constante.

Variação de energia livre padrão de uma reação.

R elação entre a variação de energia livre e a variação de energia 
livre padrão e o quociente de reação.

R elação entre a variação de energia de G ibbs padrão e a constante de 
equilíbrio.

Resumo de fatos e conceitos
1. A  entropia é d escrita  com o um a m edid a das d iferen ­

tes form as p elas quais um  sistem a pode dispersar a sua 
energia. Q u alq u er p ro cesso  esp ontân eo tem  de leva r 5  

a um  aum ento na entropia do u niverso (segunda le i da 
term odinâm ica).

2. A  entropia padrão de uma reação quím ica pode ser calcula- g 
da a partir das entropias absolutas de reagentes e produtos.

3. A  terceira lei da term odinâm ica estabelece que a entropia
de uma substância perfeitamente cristalina é zero à tempe- 7  

ratura de 0 K . Esta lei permite medir as entropias absolutas 

das substâncias.

4. Nas condições de temperatura e pressão constantes, a varia- g 
ção de energia livre A G  é menor do que zero para processos

espontâneos e maior do que zero para processos não espon­

tâneos. Em  um processo de equilíbrio, A G  =  0.

Para um processo quím ico ou físico à temperatura e pressão 
constantes, A G  =  A H  — T A S . Esta equação pode ser utili­

zada para prever a espontaneidade de um processo.

A  variação de energia livre  padrão de um a reação, A G °, 

pode ser calculada a partir das energias livres padrão de 

form ação de reagentes e produtos.

A  constante de equilíbrio de uma reação e a variação de 

energia  livre  padrão da reação estão relacionadas pela 
equação A G ° =  - R T l n K .

Muitas reações biológicas são não espontâneas. Elas são con­
duzidas pela hidrólise do ATP, para a qual A G ° é negativo.

Palavras-chave
Energia livre (G), p. 791 

Energia livre de G ibbs(G ), 
p. 791

Energia livre de Gibbs padrão 
de formação (AG ^ p. 793

Energia livre de Gibbs padrão 

de reação (AG°eac)» P- 792 
Entropia (S), p. 780 

Entropia padrão de reação 

(A 5°eacXP- 786

Segunda lei da
term odinâmica, p. 785 

Terceira lei da

term odinâmica, p. 789

Questões e problemas

Processos espontâneos e entropia
Questões de revisão

17.1 Explique o que significa um processo espontâneo. Dê 
dois exem plos de processos espontâneos e dois de pro­
cessos não espontâneos.

17.2 Quais dos processos seguintes são espontâneos e quais 
são não espontâneos? (a) dissolução de sal de cozinha 
(N aCl) em  sopa quente; (b) escalada do M onte Everest;

(c) dispersão da fragrância quando se abre a tampa de 
um frasco de perfum e em  uma sala; (d) separação do 
hélio e neônio de uma mistura dos gases.
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17.3 Quais dos seguintes processos são espontâneos e quais 
são não espontâneos a uma dada temperatura?

(a) N aN 0 3 (í) N aN 0 3 (ú! )̂ solução saturada

(b) N aN 0 3 (5') N aN 0 3 (í2^) solução insaturada

(c) N a N 0 3 (5 ) - ^ N a N 0 3 (íi^ )
solução supersaturada

17.4 D efina entropia. Quais são as unidades de entropia? 

Problemas
17.5 C om o varia a entropia de um  sistema em  cada um dos 

seguintes processos?

(a) U m  sólido funde.

(b) U m  líquido congela.

(c) U m  líquido ferve.

(d) U m  vapor converte-se em  um sólido.

(e) U m  vapor condensa-se.

(f) U m  sólido sublima.

(g) A  ureia dissolve-se em água.

17.6 Considere a F igu ra i? . 1. C om o o volum e dos dois ba­
lões é igual, a probabilidade de encontrar uma m olécula 
em qualquer um dos balões é de 5 . C alcule a probabili­
dade de todas as m oléculas ficarem  no mesm o balão se 
o número for (a) 2, (b) 100 e (c) 6  X 10^ .̂ C om  base nos 
seus resultados, por que a situação mostrada na Figura 
17.1(b) não ocorrerá em  um sistema m acroscópico?

Segunda lei da termodinâmica
Questões de revisão

17.7 Enuncie a segunda lei da term odinâmica em  palavras e 
expresse-a matematicamente.

17.8 Enuncie a terceira lei da term odinâm ica e explique a 
sua utilidade no cálculo de valores de entropia.

Problemas
17.9 Para cada par de substâncias listadas a seguir, escolha 

a que tem  o m aior valor de entropia padrão a 25°C . 

N a com paração utiliza-se a m esm a quantidade molar. 

Explique a base da sua escolha, (a) L i(í)  ou Li(/); (b) 
C 2H 5 0 H ( 0  ou C H 3 0 C H 3 ( 0  (S u g e stã o :  que m olécula 

pode ter ligações de hidrogênio?); (c) A r(g) ou X e(g);

(d) C O (g )  ou C 0 2 (g); (e) 0 2 (g) ou 0 3 (g); (f) N 0 2 (g) ou 

N204(g).

17.10 Disponha as seguintes substâncias (1 m ol cada) em or­
dem crescente de entropia a 25°C: (a) Ne(g), (b) S 0 2 (g), 
(c) Na(5), (d) N aC l (5 ), (e) H2(g). Exphque seu arranjo.

17.11 C alcu le  as variações de entropia padrão para as seguin­
tes reações a 25°C , utiüzando os dados no Apêndice 3:

(a) S (í) +  0 2 ( g ) ----- >S0 2 (g)

(b) M gC 0 3 (5 )----- >MgO(^) +  C02(g)

17.12 C alcu le  as variações de entropia padrão para as seguin­
tes reações a 25°C , utiüzando os dados no Apêndice 3:

(a) H 2 (g) +  CuO(s)------ > Cu(s) +  H 2 0 (g )

(b) 2 A l( í)  +  3 Z n O ( í ) ------ > M 203(s) +  3Zn(s)

(c) C H 4(g) +  2 0 2 ( g ) ------ > C 0 2 (g ) +  2 H 2 0 ( 0

17.13 S e m  co n su lta r  o A p ê n d ic e  3 , p re v e ja  se  a  v a riação  de 
e n tro p ia  é  p o sitiv a  o u  n eg a tiv a  p a ra  a s  seg u in te s  re a ­
ções. E x p liq u e  suas p rev isõ es.

(a) 2 K C 1 0 4 (5 ) ------ > 2 K C 1 0 3 (5 ) +  0 2 (g)

(b ) H 2 0 (g ) ------ > H 2 0 (/)

(c) 2Na(s) +  2 H 2 0 ( / ) ------ > 2 N aO H  (aq)  +  H 2 (g)

(d ) N 2 (g )------ > 2N (g)

17.14 D ig a  se o s in a l d a  v a riação  d e  e n tro p ia  e sp e ra d o  p a ra  
c ad a  u m  dos seg u in tes  p ro cesso s  se rá  p o sitiv o  ou  n eg a ­
tivo  e  ex p liq u e  as suas p rev isõ es.

(a) FCh([) +  C U g ) ------ >PCl5(5)

(b) 2 H g O (s )------ > 2 H g (/) +  0 2 (g )

(c) H2Íg ) ------ > m (g )

(d ) U (5) +  3 F 2 (g )------ >UF,(s)

Energia livre de Gibbs
Questões de revisão

17.15 D e fin a  en erg ia  de  G ibbs. Q u a is  são  as  suas u n id ad es?

17.16 P o r  q u e  é  m a is  co n v en ie n te  p re v e r a d ire ç ã o  d e  u m a  
re a ç ã o  e m  te rm o s d e  AGgis e m  v ez  d e  ASuniv? E m  q ue 
co n d iç õ e s  AGsis p o d e  se r u sa d o  p a ra  p rev e r a e sp o n ta ­
n e id a d e  d e  u m a reação ?

Problemas
17.17 C a lcu le  A G ° p a ra  as seg u in tes  re açõ es  a 25°C :

(a) N 2 (g) +  0 2 ( g ) ------ > 2 N O (g )

(b) H 2 0 ( / ) ------ >U20(g)

(c) 2 C 2 H 2 (g) +  5 0 2 ( g ) ------ > 4 C 0 2 (g ) +  2 H 2 0 ( 0

(Sugestão: co n sid e re  as e n e rg ia s  liv res  p a d rã o  d e  fo r­
m açã o  dos reag en te s  e  p ro d u to s  n o  A p ên d ice  3.)

17.18 C a lcu le  A G ° p a ra  as seg u in tes  re açõ es  a  25°C :

(a) 2Mg(s) +  02 (g )------ > 2 M g O (í)

(b ) 2 S 0 2 (g ) +  0 2 ( g ) ------ > 2 S 0 3 (g)

(c) 2 C 2 H 6(g) +  102(g ) ------ > 4 C 0 2 (g ) +  6 H 2 0 ( 0

V eja os dados te rm o d in âm ico s  no  A p ê n d ic e  3.

17.19 A  p a rtir  dos v a lo res d e  A H  e  AS, p rev e ja  q u a is  das se ­
g u in te s  re a ç õ e s  a  2 5 °C  se r ia m  e sp o n tâ n e a s : R e a ç ã o  
A : A H =  10,5 k J /m o l, AS =  30  J /K  • m o l; R e a ç ã o  B : 
A H  =  l,S  k J /m o l, A 5  =  - 1 1 3  J /K  • m o l. S e a lg u m a  
d as reaçõ es  fo r  n ão  e sp o n tâ n e a  a  25 °C , a  q u e  te m p e ra ­
tu ra  e la  p o d e ría  to rn a r-se  e sp o n tân ea?

17.20 D e te rm in e  as te m p era tu ras  às  q u a is  as rea ç õ e s  co m  os 
seg u in te s  va lo res de  A H  e  AS se to rn a ria m  e sp o n tâ n e ­
as: (ã) A H  = - 1 2 6  k J /m o l, AS =  84  J /K  • m o l; (b) A H  
=  - 1 1 , 7  kJ/m ol, AS =  - 1 0 5  J /K  • m ol.
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Energia livre e equilíbrio químico
Questões de revisão

17.21 Explique a diferença entre AG e AG°.

17.22 Explique por que a Equação (17.14) é de grande impor­
tância em química.

Problemas
17.23 Calcule Kp para a seguinte reação a 25°C:

î 2Íg) + h(g) 2HI(g) AG° = 2,60 kJ/mol

17.24 Ã:^él,0 X 10 para a autoionização da água a 25°C:

H2 0 (/) H ^ (a q )  + O H ~  (aq)

Qual é o valor de AG° para o processo?

17.25 Considere a reação seguinte a 25°C:

Fe(O H )2(5 )^ = ^ F e^ ^ (íí^ ) +  2 0 H ~  (aq)

Calcule AG° da reação. Kp̂  para Fe(OH)2 é 1,6 X

17.26 Calcule AG° e Kp para a seguinte reação em equilíbrio 
a25°C.

2H20(g) — 2H2(g) + 02(g)

17.27 (a) Calcule AG° e Kp para a seguinte reação em equilí­
brio a 25°C. Os valores de AGf são 0 para CI2 (g), -286 
kJ/mol para PCl3(g) e —325 kJ/mol para PClsCg).

P C l5 (g )^ P C l3 (g )  + Cl2(g)

(b) Calcule AG da reação se as pressões parciais da mis­
tura inicial forem Ppa  ̂ = 0,0029 atm, PpQ3 = 0,27 atm 
e Ppci2 = 0,40 atm.

17.28 A  constante de equilíbrio (Kp) da reação

H2(g) + C02(g) ^ H 2 0 ( g )  + CO(g)

é 4,40 a 2000 K. (a) Calcule AG° da reação, (b) Calcule 
AG quando as pressões parciais forem = 0,25 atm, 
Pqô  = 0 J 8 atm, PH2O = 0^66 atm e Pqo = 1 .2 0  atm.

17.29 Considere a decomposição do carbonato de cálcio:

CaC0 3 (5) CaO(5) + C 0 2 (g)

Calcule a pressão de CO2 em atm em um processo de 
equilíbrio (a) a 25°C e (b) a 800°C. Suponha que AH° 
= 177,8 kJ/mol e AS° = 160,5 J/K • mol nesse interva­
lo de temperatura.

17.30 A  constante de equilíbrio Kp da reação

CO(g) + Cl2( g ) ^ C O C l 2(g) 

é 5,62 X 10̂  ̂a 25°C. Calcule AG?para COCI2 a 25°C.

17.31 A  25°C, AG° para o processo

H2 0 ( / ) ^ H 2 0 (g)

é 8 ,6  kJ/mol. Calcule a pressão de vapor da água a essa 
temperatura.

17.32 Calcule AG° para o processo

C(diamante)-----> C(grafite)

A  formação da grafite a partir do diamante é um pro­
cesso favorável a 25°C? Se sim, por que os diamantes 
não se transformam em grafite?

Termodinâmica nos sistemas vivos 
Questões de revisão

17.33 O que é uma reação acoplada? Qual é a sua importância 
nas reações biológicas?

17.34 Qual é o papel do ATP nas reações biológicas?

Problemas
17.35 Considerando o processo metabólico envolvendo a gli­

cose na página 803, calcule o número máximo de mols 
de ATP que podem ser sintetizados a partir de ADP 
pela quebra de um mol de glicose.

17.36 No metabolismo da glicose, o primeiro passo é a con­
versão da glicose em glicose 6 -fosfato:

glicose + H3PO4 -----> glicose 6 -fosfato + H2O
AG° = 13,4kJ/mol

Visto que AG° é positivo, esta reação não favorece a 
formação dos produtos. Mostre como esta reação pode 
ser provocada pelo seu acoplamento com a hidrólise do 
ATP. Escreva uma equação para a reação acoplada e 
faça uma estimativa da constante de equilíbrio do pro­
cesso acoplado.

Problemas adicionais
17.37 Explique o seguinte verso infantil em termos da segun­

da lei da termodinâmica:
Humpty Dumpty sentou-se em um muro,
Humpty Dumpty caiu no chão duro.
E todos os homens e cavalos do Rei 
Não conseguiram montá-lo outra vez.

17.38 Calcule AG para a reação

H 2O  (/) H^{aq) +  O iT {a q )  

a 25°C e nas seguintes condições:

(a) [H^l = 1,0 X 10"  ̂M, [OH"l = 1,0 X 10"  ̂M

(b) [H^l = 1,0 X 10"  ̂M, [OH“ ] = 1,0 X 10“  ̂M

(c) [H"'l = 1,0 X 10"^  ̂M, [OH“ ] = 2,0 X 10"® M

(d) [H"'l = 3,5 M, [OH"] = 4,8 X 10"^ M

17.39 Calcule A5?oi. para os seguintes processos: (a)
NH4N0 3 (í ) -----> NHÍ(íí^) + N O j(aq )  e (b) F&Ch(s)
-----> Fo^'^(aq) + 3Cl~(aq). Dê uma explicação quali­
tativa para os sinais.

17.40 A  seguinte reação é espontânea a uma determinada 
temperatura T. Preveja o sinal de A5viz-
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17.41 Quais das seguintes funções termodinâmicas estão as­

sociadas apenas com a primeira lei da termodinâmica: 
S,E,G qW.

17.42 Um estudante colocou 1 g de cada um de três compos­
tos A, B e C em um recipiente e observou que após uma 
semana não ocorreu qualquer mudança. Dê algumas 
explicações possíveis para o fato de não terem ocorrido 
reações. Suponha que A, B e C são líquidos totalmente 
miscíveis.

17.43 Use os dados do Apêndice 3 para calcular a constante 
de equilíbrio da reação AglC^)  ̂ Kg^{aq) + l~{aq) 
a 25°C. Compare o seu resultado com o valor de na 
Tabela 16.2.

17.44 Preveja os sinais de Aií, AS e AG do sistema nos se­
guintes processos a 1 atm: (a) fusão da amônia a 
-60°C, (b) fusão da amônia a -77 ,7°C , (c) fusão da 
amônia a — 100°C. (O ponto de fusão normal da amô­
nia é - 7 7 ,7°C.)

17.45 Considere os seguintes fatos: a água congela esponta­
neamente a — 5°C e 1 atm, e o gelo tem uma estrutura 
mais ordenada do que a água líquida. Explique como 
um processo espontâneo pode diminuir a entropia.

17.46 O nitrato de amônio (NH4NO3) dissolve-se de forma es­
pontânea e endotérmica em água. O que você pode dedu­
zir acerca do sinal de A5 para o processo de dissolução?

17.47 Calcule a pressão de equilíbrio de CO2 devido à de­
composição do carbonato de bário (BaC0 3 ) a 25°C.

17.48 (a) A  regra de Trouton estabelece que o quociente entre a 
entalpia molar de vaporização de um líquido (Aí/vap) e o 
seu ponto de ebulição é aproximadamente 90 J/K • mol. 
Mostre que os seguintes dados estão de acordo com a 
regra de Trouton e explique por que esta regra é válida:

tebCC) AHvap(kJ/mol)

Benzeno 80,1 31,0
Hexano 68,7 30,8
Mercúrio 357 59,0
Tolueno 110,6 35,2

(b) Utilize os dados da Tabela 11.6 para calcular o 
mesmo quociente para o etanol e para a água. Ex­
plique por que a regra de Trouton não funciona 
tão bem para estas duas substâncias como para 
outros líquidos.

17.49 Considerando o Problema 17.48, explique por que o 
quociente é consideravelmente menor do que 90 J/K • 
mol para o HF líquido.

17.50 O monóxido de carbono (CO) e o óxido nítrico (NO) 
são dois gases poluentes contidos nos escapes de auto­
móveis. Sob condições adequadas, estes gases podem 
reagir para formar nitrogênio (N2) e o dióxido de car­
bono (CO2), menos prejudicial, (a) Escreva a equação 
desta reação, (b) Identifique os agentes oxidante e re- 
dutor. (c) Calcule o Kp para a reação a 25°C. (d) Sob 
condições atmosféricas normais, as pressões parciais 
são Pn = 0»80 atm, Pqq̂  = 3,0 X lO” "̂ atm, Pqq = 5,0 
X 10“  ̂atm e P^q = 5,0 X 10“  ̂atm. Calcule Qp e pre­
veja a direção em que a reação ocorrerá. Um aumento 
de temperatura favorecerá a formação de N2 e CO2?

17.51 Para reações realizadas sob condições padrão, a Equa­
ção (17.10) assume a forma AG° = -  T A S ° .  Su­
pondo que ÒJí° e A5° são independentes da temperatu­
ra, derive a equação:

R  \  T J 2 J
onde Kl e K2 são as constantes de equilíbrio à tempera­
tura ^ 1 6  T2, respectivamente, (b) Dado que a 25°C Kç. é 
4,63 X 10“  ̂para a reação:

N2 0 4 (g) 2 N0 2 (g) Ai7° = 58,0 kJ/mol

calcule a constante de equilíbrio a 65°C.

17.52 Use os dados termodinâmicos do Apêndice 3 para cal­
cular Kps de AgCl.

17.53 Considere a reação A -----> B + C a 298 K. Dado que a
constante de velocidade direta (/:d) é 0,46 s“  ̂ e a cons­
tante de velocidade inversa (k{) é  1,5 X 10“ /̂M • s, cal­
cule AG° da reação.

17.54 Kps do AgCl é dado na Tabela 16.2. Qual é o seu valor 
a 60°C? [ S u g e s t ã o :  você precisa do resultado do Pro­
blema 17.51 (a) e dos dados no Apêndice 3 para calcu­
lar Ai7°.]

17.55 Em que condições uma substância tem a entropia pa­
drão igual a zero? Uma substância alguma vez pode ter 
uma entropia padrão negativa?

17.56 O gás de água, uma mistura de H2 e CO, é um com­
bustível resultante da reação entre o vapor de água e 
o coque incandescente (o coque é um subproduto da 
destilação do carvão):

H20(g) -f- C (í) ^  CO(g) + U2Íg)

A partir dos dados no Apêndice 3, faça uma estimativa 
da temperatura à qual a reação começa a favorecer a 
formação de produtos.

17.57 Considere a seguinte reação ácido-base de Brpnsted a 
25°C:

HFiaq) + Cr(aq) HC\(aq) + F~(aq)

(a) Preveja se K  será maior ou menor do que a unidade.

(b) Que termo contribui mais para AG°; AH° ou A5°?

(c) É mais provável que Ai7° seja positivo ou negativo?
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17.58 A  cristalização do acetato de sódio a partir de uma so­
lução supersaturada ocorre espontaneamente (p. 521). 
O que você pode deduzir acerca dos sinais de ÒJi e A5?

17.59 Considere a decomposição térmica de CaC0 3 i

CaCO îs) CaO(s) + C02Íg)

As pressões de vapor de equilíbrio de CO 2 são 22,6 
mmHg a 700°C e 1829 mmHg a 950°C. Calcule a 
entalpia padrão da reação. [Sugestão: ver Problema 
17.5 l(a).]

17.60 Uma certa reação é espontânea a 72°C. Se a variação de 
entalpia da reação for 19 kJ/mol, qual é o valor minímo 
de A5 (em J/K • mol) para a reação?

17.61 Preveja se a variação de entropia é positiva ou negativa 
para cada uma destas reações:

(a) Zn(5) + m C \ { a q ) ----->ZnCl2(íí )̂ + H2( )̂

(b) 0{g) + 0{g)----->02Íg)
(c) NH4N0 3 (5) ----->N2 0 (g) + 2 H2 0 (g)

(d) 2H202(/)— >m20(l) + 02(g)
17.62 A  reação NH3(g) + HCl(^)-----> NH4C1(5) processa-se

espontaneamente a 25°C ainda que haja uma diminui­
ção no número de microestados do sistema (gases são 
convertidos em um sólido). Explique.

17.63 Utilize os dados seguintes para determinar a tempera­
tura de ebulição normal do mercúrio, em kelvin. O que 
você deve pressupor para realizar os cálculos?

Hg(/): A//f =  0 (por definição)
S° =  77,4 J/K • mol

Hg(g); A H f  =  60,78 kJ/mol
5° =  174,7 J/K • mol

17.64 A  entalpia molar de vaporização do etanol é 39,3 kJ/ 
mol e o seu ponto de ebulição é 78,3°C. Calcule A5 
para a vaporização de 0,50 mol de etanol.

17.65 Sabe-se que uma certa reação tem um valor AG° de 
—122 kJ/mol. A  reação necessariamente ocorrerá se os 
reagentes forem misturados?

17.66 No processo de Mond para a purificação do níquel, o 
monóxido de carbono reage com níquel aquecido para 
produzir Ni(CO)4, que é um gás e, portanto, pode ser 
separado das impurezas sólidas:

Ni(s) + 4CO(g) ^ N Í (C 0 )4 (^ )

Dado que as energias de Gibbs padrão de formação do 
CO (g) e do N í(CO)4 (g) são -13 7 ,3  kJ/mol e -587,4 
kJ/mol, respectivamente, calcule a constante de equilí­
brio da reação a 80°C. Suponha que AG fé independen­
te da temperatura.

17.67 Calcule AG° e Kp para os seguintes processos a 25°C:

(a) H2( )̂ + Br2( / ) ^ 2 HBr(g)

(b) ÍH2(í) + Í B r 2 ( í)^ H B r ( í)

Justifique as diferenças em AG° e Kp obtidos para (a) 
e(b).

17.68 Calcule a pressão de O2 (em atm) sobre uma amostra de 
NiO a 25°C se AG° = 212 kJ/mol para a reação:

N I O ( s ) ^ N i( s )  + ^ 2(g)

17.69 Comente a seguinte afirmação: ‘Apenas falar acerca de 
entropia aumenta o seu valor no universo”.

17.70 Para uma reação com AG° negativo, qual das seguin­
tes afirmações é falsa? (a) A  constante de equilíbrio K 
é maior do que um; (b) a reação é espontânea quando 
todos os reagentes e produtos estão nos seus estados 
padrão; e (c) a reação é sempre exotérmica.

17.71 Considere a reação

N2( )̂ + 02( ^ ) ^ 2N0 ( )̂

Dado que AG° da reação a 25°C é 173,4 kJ/mol, (a) 
calcule a energia de Gibbs padrão de formação de NO 
e (b) calcule Kp da reação, (c) Uma das substâncias de 
partida na formação do smog é NO. Supondo que a 
temperatura do motor de um automóvel em movimen­
to é 1 100°C, faça uma estimativa de Kp para a reação 
anterior, (d) Os agricultores sabem que os relâmpagos 
ajudam a produzir melhores colheitas. Por quê?

17.72 O aquecimento de óxido de cobre(II) a 400°C não pro­
duz qualquer quantidade apreciável de Cu:

CuO(í) Cu(s) + ^02(g) AG° = 127,2 kJ/mol

No entanto, se esta reação for acoplada com a conversão 
de grafite em monóxido de carbono, ela toma-se espon­
tânea. Escreva a equação para o processo de acoplamen­
to e calcule a constante de equilíbrio da reação acoplada.

17.73 O motor interno de um carro de 1200 kg foi projetado 
para utilizar octano (CgHig), cuja entalpia de combus­
tão é 5510 kJ/mol. Se o carro está subindo uma ladei­
ra, calcule a altura máxima (em metros) a que 0,5 L 
de combustível consegue levar o carro. Admita que a 
temperatura do cilindro do motor é 2200°C, que a tem­
peratura de saída é 760°C e despreze todas as formas 
de fricção. A  massa de 0,5 L de combustível é 3,1 kg. 
[Sugestão: ver texto Química em Ação na página 792. 
O trabalho realizado ao mover um carro na vertical é 
mgh, onde méa massa do carro em kg, g é a aceleração 
da gravidade (9,81 m/ŝ ) eh éa  altura em metros.]

17.74 Considere a decomposição do carbonato de magnésio:

MgCOsis)^=^MgO{s) + C02Íg)

Calcule a temperatura a que se inicia a decomposição 
para favorecer os produtos. Pressuponha que AH° e 
AS° são independentes da temperatura.

17.75 (a) Ao longo dos anos tem havido numerosas preten­
sões sobre “máquinas de movimento perpétuo”, isto é, 
máquinas que produzirão trabalho útil sem fornecimen­
to de energia. Explique por que a primeira lei da ter­
modinâmica proíbe a possibilidade de existência de tal 
máquina, (b) Outro tipo de máquina, por vezes chama­
da de “movimento perpétuo de segunda ordem”, opera 
do seguinte modo. Suponha um navio que navega pelo
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oceano e vai recolhendo água. E le extrai calor da água, 
converte-o em  energia elétrica para o funcionamento do 
navio e descarrega a água para o oceano. Este proces­

so não v io la  a primeira lei da term odinâmica, pois não 

se cria energia -  a energia do oceano é convertida em  
energia elétrica. M ostre que a segunda lei da term odi­

nâm ica proíbe a existência de tal máquina.

17 .7 6  Para as reações a 25°C:

(a) Fe(s) +  2 H + ----- * ¥ ê \ a q )  +

(b) Cu(s) +  2H + ----- *Cü^*(aq) +  H ife)

a série de atividade na Seção 4.4 mostra que a reação 
(a) é espontânea enquanto a reação (b) é não espontâ­
nea. U tilize  os dados no A pêndice 3 para calcular as 
constantes de equilíbrio destas reações e confirm ar que 
a série de atividade está correta.

17 .7 7  A  constante de velocidade da reação elementar:

2 N 0 ( g )  +  0 2 Í g ) ----- > 2 N 0 2 Í g )

é 7,1 X  10^/M  ̂• s a 25°C . Qual é a constante de v elo ci­
dade da reação inversa à mesm a temperatura?

17.78  A  seguinte reação é a causa dos depósitos de enxofire 
form ados em regiões vulcânicas (ver p. 913):

2 H2S(g) +  S 0 2 (g) ^  3 S (s )  + 2 lÍ2 0 (g )

E la tam bém  pode ser utilizada para rem over S O 2 dos 
gases acum ulados em  usinas de energia, (a) Identifi­
que de que tipo de reação redox se trata, (b) C alcu le  a 
constante de equilíbrio (Kp) a 25°C  e com ente se este 
método é ou não v iável para rem over S O 2. (c) Este pro­
cedim ento a uma temperatura mais elevada se tom aria 
mais ou m enos eficaz?

17 .79  D escreva dois modos para calcular A G ° de uma reação.

17.80 A  seguinte reação representa a rem oção de ozônio na 
estratosfera:

2 0 3 ( g ) ^ 3 0 2 (g )

C alcule  a constante de equilíbrio (Kp) da reação. Em  
virtude da magnitude da constante de equilíbrio, expli­
que por que esta reação não é considerada uma causa 
principal da destm ição do ozônio na ausência de po­

luentes produzidos pelo homem, com o os óxidos de ni­

trogênio e C F C . Suponha que a temperatura da estratos­

fera é — 30°C e que A G fé  independente da temperatura.

17 .8 1 U m  cubo de gelo de 74,6 g  flutua no M ar Á rtico . A  
temperatura e a pressão do sistema e da vizinhança são 

1 atm e 0°C. C alcu le  A5'sis, A5viz e A^univ para a fusão 
do cubo de gelo. O  que você pode concluir sobre a na­
tureza do processo a partir do valor de A^univ? (A  ental- 
pia m olar de fusão da água é 6,01 kJ/mol.)

17.82 Com ente sobre a viabilidade de extrair cobre a partir do 
aquecimento do seu minério “ calcocita”  (CU2S):

Cu2S(5)-----> 2Cu(5) + SĈ )

C alcule A G ° para a reação global se o processo for aco­
plado à conversão do enxofre em  dióxido de enxofre, 
dado que (CU2S) =  - 8 6 ,1  kJ/mol.

17.83 Transporte ativo é o processo no qual uma substância 
é transferida de uma região de concentração mais bai­
xa para uma região de concentração mais elevada. Este 
processo é não espontâneo e deve ser acoplado a um 

processo espontâneo, com o a hidrólise do ATP. A s  con­
centrações dos íons no plasm a sanguíneo e nas cé­
lulas nervosas são 15 mM e 400 mM , respectivamente 
(1 mM =  1 X  10“  ̂M ). U tilize a Equação (17 .13 ) para 
calcular A G  do processo à temperatura fisio lógica  de 
37°C:

K "'(15  nM)----- > K""(400 mM)

Neste cálculo, o termo A G ° pode ser igualado a zero. 
Qual é a justificativa para essa etapa?

17.84 São necessárias grandes quantidades de hidrogênio 
para a síntese da amônia. U m a preparação de hidro­
gênio envolve a reação entre m onóxido de carbono e 
vapor de água a 300°C na presença de um  catalisador 
de cobre-zinco:

CO(g) + H20(g) ^  C02(g) + m g )

C alcu le  a constante de equilíbrio (K p) da reação e a 
temperatura à qual a reação favorece a form ação de C O  
e H2O. Se um catalisador mais eficiente for utilizado, 
um valor de Kp  m aior será atingido?

17.85 São apresentados a seguir dados term odinâm icos do 
etanol:

A i7?(kJ/m ol) 5 ° ( J / K m o l)

líquido -2 7 6 ,9 8 161,0

vapor - 2 3 5 ,1 282,7

C alcule a pressão de vapor do etanol a 25°C . Pressupo­
nha que os valores term odinâm icos são independentes 
da temperatura.

17.86 A  reação apresentada a seguir é espontânea a uma dada 
temperatura T. Qual é o sinal de AS^i^?

17.8 7 Considere dois ácidos carboxílicos (ácidos que contêm 
o grupo — CO O H ): C H 3C O O H  (ácido acético, Ka =
1,8 X  10“ )̂ e C H 2C IC O O H  (ácido cloroacético, K ^  =  
1,4 X  10“ )̂. (a) C alcu le  A G ° para a ionização destes 

ácidos a 25°C . (b) Considerando a equação A G ° =  

A H °  -  T A S °  e os seguintes valores de A H °  e T A S °

AH °(kJ/m ol) rA S °(k J/m o l)

C H 3C O O H  - 0 ,5 7  - 2 7 ,6

C H 2C IC O O H  - 4 , 7  - 2 1 , 1

%  «
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in d iq u e  o te rm o  d o m in a n te  n a  d e te rm in a ç ã o  d e  A G °. 
C a lc u le  e m  se g u id a  o v a lo r  d e  Ka. (c) Q u e  p ro c e sso s  
c o n tr ib u e m  p a ra  A //° ?  (C o n s id e re  a  io n iz a ç ã o  d o s  
ác id o s  c o m o  u m a  re a ç ã o  á c id o -b ase  de  B rp n s te d .) (d) 
E x p liq u e  p o r q u e  o  te rm o  TAS® é  m a is  n eg a tiv o  p a ra  
CH 3COOH .

17.88 M u ito s  h id ro c a rb o n e to s  e x is te m  c o m o  isô m e ro s  e s tru ­
tu ra is , q u e  são  c o m p o s to s  q u e  tê m  a  m e s m a  fó rm u la  
m o le c u la r , m a s  e s tru tu ra s  d ife re n te s . P o r  e x e m p lo , o 
b u ta n o  e  o  iso b u ta n o  tê m  a  m e sm a  fó rm u la  m o le c u la r  
C 4H 10  (v e r  P ro b le m a  1 1 .1 9 ). C a lc u le  a  p o rc e n ta g e m  
m o la r  d es ta s  m o lé c u la s  e m  u m a  m is tu ra  e m  e q u ilíb r io  
a  2 5 °C , sa b e n d o  q u e  a  e n e rg ia  d e  G ib b s  p a d rã o  d e  fo r­
m a ç ã o  d o  b u ta n o  é  —15,9  k J /m o l e  a  d o  is o b u ta n o  é 
—18,0  k J /m o l. O  se u  re s u lta d o  a p o ia  a  n o ç ã o  d e  q u e  
os h id ro c a rb o n e to s  lin e a re s  ( is to  é , h id ro c a rb o n e to s  
c u jo s  á to m o s  d e  c a rb o n o  se  e n c o n tra m  ao  lo n g o  d e  
u m a  lin h a ) são  m e n o s  e s tá v e is  d o  q u e  o s  h id ro c a rb o ­
n e to s  ra m ific a d o s?

17.89 U se  o s  d ad o s te rm o d in â m ic o s  do  A p ê n d ic e  3 p a ra  d e ­
te rm in a r o p o n to  d e  eb u lição  n o rm a l do  b ro m o  líqu ido . 
P re ssu p o n h a  q u e  os v a lo res são  in d e p en d e n tes  d a  te m ­
p era tu ra .

17.90 E m  cad a  u m a  das segu in tes reaçõ es h á  u m a  esp éc ie  p ara  
a  q u a l o v a lo r de  e n tro p ia  p a d rã o  n ão  e s tá  lis tad o  no  
A p ên d ice  3. D ete rm in e  S° p a ra  essa  e sp éc ie , (a) A5°eac
d a  reação  N a ( í ) ------ > N a(/) é 48 ,6 4  J /K  • m ol. (b) AS°eac
p a ra  a  reação  2 S (m o n o c lín ico ) +  C l2 ( g ) ------  ̂S 2 C l2 (g)
é 4 3 ,4  J /K  • m ol. (c) A^reac p a ra  a  reação  F eC l2 ( í ) ------ ^
¥Q^^{aq) +  2 C r{a q )  é - 1 1 8 ,3  J /K  • m ol.

17.91 U m  e lá s tic o  é e s tic a d o  v e rtic a lm e n te  se g u ran d o  u m a  
e x tre m id a d e  c o m  u m a  m ã o  e a p lic a n d o -lh e  u m  p e so  
n a  o u tra  e x trem id ad e . A q u e c e n d o  o e lá s tic o  co m  u m  
se c a d o r d e  c a b e lo , o b se rv a -se  q u e  o e lá s tic o  d im in u i 
lig e iram en te  o  seu  co m p rim en to . F a ç a  u m a  a n á h se  te r­
m o d in â m ic a  d es te  co m p o rtam en to . (Sugestão: v e r te x ­
to  Química em Ação n a  p á g in a  803 .)

17.92 U m a  d as e ta p a s  n a  ex tra ç ã o  do  fe rro  do  seu  m in é rio  
(F eO ) é  a  re d u ç ã o  do  ó x id o  de  fe rro (II) p e lo  m o n ó x id o  
de  ca rb o n o  a  900°C :

F e O (í)  +  CO(g) ^  F e (5 ) +  C 0 2 (g)

Se o C O  re a g ir co m  u m  ex cesso  d e  F eO , c a lc u le  as fra ­
çõ es m o la res  d e  C O  e  d e  C O 2  n o  eq u ilíb rio . M en c io n e  
q u a isq u e r p ressu p o sto s .

17.93 D eriv e  a  seg u in te  eq u ação

AG =  RT In (Q/K)

o n d e  Q é o  q u o c ie n te  d e  reação . D esc re v a  c o m o  v o cê  
p o d e  u ti liz á - la  p a ra  p re v e r a  e sp o n ta n e id a d e  de  u m a  
reação .

17.94 A  su b lim ação  do  d ió x id o  d e  c a rb o n o  a  — 7 8°C  é

0 0 2 (5 ) ------ > C 0 2 (g ) AHsub =  6 2 ,4  k J /m o l

C a lc u le  A5sub q u an d o  84 ,8  g  d e  C O 2  su b lim a m  a  e s ta  
tem p era tu ra .

17 .95  A  en tro p ia  tem  sido  p o r vezes d e sc r ita  co m o  “a  se ta  do  
te m p o ” p o rq u e  é  a p ro p ried ad e  q u e  d e te rm in a  a  d ireção  
do  tem p o  fu tu ro . E x p h q u e .

17.96 C o n sid e ran d o  a  F ig u ra  17.1, v em o s q u e  a  p ro b a b ilid a ­
de  d e  e n co n tra r 1 0 0  m o lé c u la s  to d as  no  m e sm o  b a lão  
é 8  X 10“ ^^ S u p o n d o  q u e  a  id a d e  do  u n iv e rso  é  d e  13 
b ilh õ es  d e  anos, ca lc u le  o tem p o  em  seg u n d o s d u ran te  
o  q u a l esse  aco n te c im en to  p o d e  se r observado .

17.97 U m  estu d an te  co n su lto u , no  A p ê n d ic e  3 , os v a lo res de 
AGf, A H f e  S° p a ra  C O 2 . In tro d u z in d o  esses  v alo res n a  
E q u ação  (17 .10 ), e le  d esco b riu  q u e  A G f ^  A H f -  TS° 
a  298  K . O  que e s tá  e rrad o  n e s ta  ap ro x im ação ?

17.98 C o n sid e re  a  segu in te  re a ç ã o  a  298  K:

2 H 2 (g) +  02(8) ------  ̂2 H 2 0 (/) AH° =  - 5 7 1 ,6  k J /m o l

C alcu le  A5sis, AŜ ^̂ . ® ^ “̂univ ^ reação .

17.99 P o d em o s supor, co m o  u m a  ap ro x im ação , q u e  as p ro te í­
n as e x is tem  no e s tad o  n a tu ra l (fis io lo g icam en te  fu n c io ­
na is ) o u  n o  estado  d esn a tu rad o

n a tu ra l v d esn a tu rad o

A  e n ta lp ia  m o la r p a d rã o  e a e n tro p ia  d e  d esn a tu ra ç ã o  
de  u m a  certa  p ro te ín a  são  5 1 2  k J /m o l e  1,60 k J /K  • m ol, 
re sp e c tiv a m e n te . C o m e n te  os s in a is  e  as m a g n itu d e s  
destas  q u an tid ad es e  ca lc u le  a  te m p e ra tu ra  à  q u a l o  p ro ­
cesso  favo rece  o  estad o  d esn a tu rad o .

17.100 Q u a is  d es ta s  fu n ç õ e s  n ão  são  fu n ç õ e s  d e  estad o : S, H,
q, w,r?

17.101 D o s seg u in tes  p ro cesso s , q u a l n ão  é  a c o m p a n h ad o  p o r 
u m  au m en to  de en tro p ia  do  s is tem a?  (a) m is tu ra  d e  dois 
g ases  à  m e sm a  te m p e ra tu ra  e  p re ssã o , (b ) m is tu ra  de 
e ta n o l e  água, (c) d e sca rg a  d e  u m a  b a te ría , (d) e x p a n ­
são  de  u m  gás seg u id a  p e la  c o m p ressão  a té  a  su a  te m ­
p era tu ra , p re ssão  e  v o lu m e  o rig inais .

17.102 A s  re a ç õ e s  de  h id ro g e n a ç ã o  (p o r  e x e m p lo , o  p ro c e s ­
so  d e  c o n v e rte r  l ig a ç õ e s  C = C  e m  lig a ç õ e s  C — C  n a  
in d ú s tr ia  a lim e n ta r)  são  fa c ili ta d a s  p e lo  u so  d e  c a ta ­
lis a d o re s  d e  m e ta is  d e  tr a n s iç ã o , c o m o  N i o u  P t. O  
p a s s o  in ic ia l  é  a  a d so rç ã o  d o  h id ro g ê n io  g a so s o  n a  
su p e rfíc ie  m e tá lic a . P re v e ja  o s  s in a is  d e  AH, AS e  A G  
q u a n d o  o  h id ro g ê n io  g a so so  é  a d so rv id o  n a  su p e rfíc ie  
d o  m e ta l N i.

17.103 D ê  u m  ex em p lo  d e ta lh a d o  de  c a d a  u m  d o s  se g u in te s  
p ro cesso s , ju s tific a n d o : (a) u m  p ro c e sso  te rm o d in am i- 
ca m e n te  e sp o n tân eo ; (b ) u m  p ro c e sso  q u e  v io le  a  p r i­
m e ira  le i d a  te rm o d in âm ica ; (c) u m  p ro cesso  q u e  v io le  
a  seg u n d a  le i d a  te rm o d in âm ica ; (d ) u m  p ro c e sso  ir re ­
versível; (e) u m  p ro cesso  de  eq u ilíb rio .

17.104 A  0  K , a  en tro p ia  do  m o n ó x id o  d e  c a rb o n o  c ris ta lin o  
n ão  é  ze ro  m as tem  u m  v a lo r d e  4 ,2  J /K  • m o l, ch am ad o  
de  e n tro p ia  re s id u a l. D e  a c o rd o  co m  a te rc e ira  le i da  
te rm o d in âm ica , is so  s ig n if ic a  q u e  o c r is ta l n ão  p o ssu i 
u m  a rran jo  p erfe ito  d as m o lé c u la s  de  C O . (a) Q u a l se ­
ria  a  e n tro p ia  re s id u a l se o a rran jo  fo sse  co m p le tam en te  
a lea tó rio ?  (b) C o m en te  a  d ife ren ça  en tre  o resu ltad o  em  
(a) e  4 ,2  J /K  • m o l. [Sugestão: p re s su p o n h a  q u e  cad a
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m o lé c u la  d e  C O  te n h a  duas o rien taçõ es  p o ss ív e is  e  u se  
a  E q u a ç ã o  (17 .1 ) p a ra  c a lc u la r a  e n tro p ia  res id u a l.]

17.105 C o m en te  sob re  a  p e rtin ê n c ia  d a  a n a lo g ia  q u e  p o r vezes 
é  u sa d a  p a ra  re la c io n a r  a  d e sa rru m a ç ã o  do  q u a rto  de  
u m  e s tu d an te  co m  o  au m en to  n a  en tro p ia .

17.106 A  e n ta lp ia  p a d rão  de  fo rm ação  e  a  e n tro p ia  p a d rã o  do  
b e n z e n o  g aso so  são  82 ,93  k J /m o l e 2 6 9 ,2  J /K  • m o l, 
re sp ec tiv am en te . C a lcu le  A i7°, AS° e  AG° p a ra  o  p ro ­
cesso  a  25°C .

— >CM g)

Ju s tif iq u e  as su as re sp o stas .

17.107 E m  q u ím ic a , o e s ta d o  p a d rã o  d e  u m a  so lu ç ã o  é  1 M  
(v er T ab e la  17 .2). Is so  s ig n ifica  q u e  a  c o n c en tração  de  
ca d a  so lu to  ex p re ssa  e m  m o la rid ad e  é  d iv id id a  p o r 1 M. 
C o n tu d o , n o s  s is te m a s b io ló g ic o s , d e fin e -se  o e s tad o  
p a d rã o  d o s  ío n s  c o m o  1 X 1 0 ”  ̂ M  p o rq u e  o pH  
fis io ló g ico  é  c e rc a  d e  7. C o n seq u en tem en te , a  a lte ração  
d a  en e rg ia  p a d rã o  liv re  d e  G ib b s  de  a c o rd o  c o m  esta s  
d u as co n v en çõ es se rá  d ife re n te  se  en v o lv e r a  c a p ta ção  
ou  a  lib e ra ç ã o  d e  ío n s  d ep e n d e n d o  d a  co n v en ção  
q u e  fo r  u til iz a d a . P o r  is so , su b s titu ire m o s  A G ° p o r  
A G ° ', o n d e  a  p lic a  in d ic a  a  a lte ração  d a  en e rg ia  p ad rão  
liv re  de  G ib b s  p a ra  u m  p ro c e sso  b io ló g ico , (a) C o n s i­
d ere  a  reação

A  +  B ------ > C  +  xH^

n a  q u a l x é u m  co e fic ie n te  e s te q u io m é tric o . U tiliz e  a 
E q u a ç ã o  (1 7 .1 3 ) p a ra  d e riv a r  a  re la ç ã o  e n tre  A G ° e  
A G ° ', n ã o  se  e sq u e c e n d o  d e  q u e  A G  é  o m e sm o  p a ra  
u m  p ro cesso , in d e p e n d e n te m e n te  d a  co n v en ção  u tiliz a ­
da. R e p ita  a  deriv ação  p a ra  o  p ro c e sso  inverso :

C  +  JcH ^------ >A  +  B

(b) NAD"^ e N A D H  são  as fo rm a s  o x id a d a  e red u z id a  
do  n ic o tin a m id a  a d e n in a  d in u c le o tíd e o , d o is  c o m p o s- 
to s -ch av e  do  m etab o lism o . P a ra  a  o x id açã o  do  N A D H :

N A D H  +  H ^ ------ > N A D ^  +  H 2

A G ° é  - 2 1 , 8  k J /m o l a  2 9 8  K . C a lc u le  A G ° '.  C a lc u ­
le  ta m b é m  A G  u tiliz a n d o  ta n to  a  c o n v en ção  q u ím ic a  
co m o  a  b io ló g ic a  q u a n d o  [N A D H ] =  1,5 X 10 “  ̂M, 
[H ^ l =  3 ,0  X 10“  ̂M , [N A D ] =  4 ,6  X 10“  ̂M  e  P r , 
=  0 ,0 1 0  atm .

17.108 O  d ia g ra m a  seg u in te  re p re se n ta  a  v ariação  d a  co n stan te  
de  e q u ilíb rio  co m  a te m p e ra tu ra  d a  reação

Ug)±=^2l{g)

C alcu le  A G °, e  A 5° p a ra  a  re a ç ã o  a  872 K . (Suges­
tão: v e r P ro b le m a  17.51.)

Vj

17.109 C o n sid ere  a  re a ç ã o  em  fase  g aso sa  en tre  A 2  (verde) e  B 2 

(v erm elh o ) p a ra  fo rm a r A B  a  298  K:

A 2(g) +  B2Íg) ^  2 A B (g ) A G ° =  - 3 , 4  k J /m o l

(1) Q u a l das se g u in te s  m is tu ra s  re a c io n a is  e s tá  em  
eq u ilíb rio ?

(2) Q u a l das seg u in tes  m is tu ra s  re ac io n a is  te m  u m  v a­
lo r  negativo  de  A G ?

(3) Q u a l das seg u in tes  m is tu ra s  re ac io n a is  te m  u m  v a ­
lo r  positivo  de  A G ?

A s p re ssõ e s  p a rc ia is  d o s  g a se s  e m  c a d a  q u a d ro  são  
ig u a is  ao  n ú m ero  d e  m o lé c u la s  de  A 2 , B 2  e A B  v ezes 
0 ,1 0  a tm . A rred o n d e  as su as re sp o s ta s  p a ra  d o is  a lg a ­
rism o s sign ifica tivos.

é 2,4 X 10“  ̂a  720°C. Q u al é a  p ressão  p a rc ia l m ín im a  
de N 2  n ec e ssá ria  p a ra  q u e  a re a ç ã o  se ja  e sp o n tâ n e a  no  
sen tid o  d ire to  se  as p re ssõ e s  p a rc ia is  d e  H2 e  NH3 são  
1,52 a tm  e  2,1 X 10“  ̂atm , resp ec tiv am en te?

17.111 O  q u a d ro  a se g u ir  a p re se n ta  a  c o n s ta n te  d o  p ro d u to  
iô n ico  (K^) d a  á g u a  a  v árias  te m p e ra tu ra s . D e te rm in e  
g ra ficam en te  A H °  p a ra  a  io n ização  d a  água.

ATw 0 ,1 1 3  X 0 ,2 9 2  X 1 ,0 0 8  X 2 ,9 1 7  X 5 ,4 7 4 X
1 0-14  i q -14  i q -14 i q -14  , 0 - 1 4

í(°C) 0 10 25 40 50

(Sugestão: ver P ro b le m a  14.118.)
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Interpretação, modelagem e estimativa
1 7 .1 1 2  A  reação NHsCg) +  H C l( g )----- > N H 4C 1(5 ) é espontâ­

nea à temperatura ambiente (ver Figura 5.20). Estim e a 

temperatura à qual a reação deixa de ser espontânea sob 
condições padrão.

1 7 .1 1 3  O  ponto de ebulição do éter dietílico é 34,6°C. Estim e 

(a) o calor molar de vaporização e (b) a sua pressão de 
vapor a 20°C. (Sugestão :  ver Problem as 17.48 e 17.51.)

1 7 .1 1 4  A  nicotina é um dos com postos do tabaco responsável 
pelo tabagism o. A  m aior parte da nicotina no tabaco 
existe na form a neutra, mas cerca de 90% da nicotina 
na corrente sanguínea é protonada, conform e represen­

tado na seguinte equação quím ica. Estim e A G ° para a 
reação.

1 7 .1 1 5  Estim e A 5  para o processo representado na Figura 
17.1 (a) se a m ontagem  experim ental contiver 20 m o­

léculas no balão da esquerda na distribuição in icial e 

cada balão contiver 1 0  m oléculas na distribuição final. 
In fo rm a ç ã o  útil:  o número de form as para distribuir n  
objetos entre dois recipientes de m odo que r  partículas 

estejam  em  um recipiente é designado número de com ­

binações (C) e é dado pela equação

C (n , r)
n\

r \ (n  — r)!

onde n \  (“n fatorial” ) =  1 X 2 X 3 X - - - X n e 0 ! é  
por definição 1 .

1 7 .1 1 6  Em  que ponto na série H — 0 „ — H (g) (n  =  1, 2, 3, ...)  
a form ação do com posto a partir dos elem entos H 2(g) e 

OzCg) se tom a não espontânea?

Respostas dos exercícios
1 7 .1  (a) A  entropia diminui, (b) a entropia diminui, (c) a entro­

pia aumenta, (d) a entropia aumenta. 17 .2  (a) — 173,6 J/K • 

m ol, (b) - 1 3 9 ,8  J/K • m ol, (c) 215,3 J/K • mol. 17 .3  (a) A S  
>  0, (b) A 5  <  0, (c) A S  «  0. 17 .4  (a) - 1 0 6 ,4  kJ/mol, (b) 

-2 9 3 5 ,0  kJ/mol. 17 .5  ASf^^ =  16 J/K • mol; A S,^^  =  72  J/K • 
m ol. 17 .6  2 X 10^1 17 .7  33 kJ/mol. 17.8  A G  =  - 1 , 0  kJ/ 
mol; a direção é da esquerda para a direita.



Eletroquímica

18.1 Reações redox

18.2 Células galvânicas

18.3 Potenciais padrão de redução

18.4 Termodinâmica das reações redox

18.5 Influência da concentração na fem  da célula

18.6 Baterias

18.7 Corrosão

18.8 Eletrólise

Michael Faraday trabalhando no seu laboratório. Faraday é 
considerado por muitos como o maior cientista experimen­
tal do século XIX.

Neste capítulo
• Com eçam os pela análise das reações redox e vam os apren­

der a balancear as equações que descrevem  estes proces­
sos. (18 .1)

•  Em  seguida, exam inam os os fundamentos das células ga l­
vânicas. (18.2)

•  Vam os ver com o determ inar os potenciais padrão de re­
dução com  base no padrão de referência do eletrodo de 
hidrogênio e a usá-los para calcular a fem  de uma célu la  
galvânica e, portanto, a espontaneidade de uma reação. Há 

uma relação entre a fem  de uma célula, a alteração da ener­
gia  livre de G ibbs padrão e a constante de equilíbrio para a 

reação da célula. (18.3 e 18.4)

Veremos que a fem  de uma célula galvânica em  condições 
diferentes das condições padrão pode ser calculada usando 

a equação de Nem st. (18.5)

Exam inarem os vários tipos comuns de baterias e o funcio­
namento das células a com bustível. (18.6)

D epois estudaremos um processo eletroquím ico espontâ­
neo -  a corrosão -  e aprenderem os maneiras de evitá-lo. 

(18.7)

Finalm ente, exploraremos um processo eletroquím ico não 
espontâneo -  a eletrólise -  e aprenderem os os aspectos 
quantitativos dos processos eletrolíticos. (18.8)
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Uma das formas de energia que tem para nós uma enorme relevância prática 
é a energia elétrica. U m  dia sem a eletricidade da rede de abastecimento 

ou dos geradores disponíveis é inconcebível na nossa sociedade tecnológica. 
O ramo da química que trata da interconversão entre energia elétrica e energia 
química é a eletroquímica.

O s processos eletroquímicos envolvem  reações redox nas quais a energia 
liberada por uma reação espontânea é convertida em eletricidade ou nas quais a 
eletricidade é usada para forçar a ocorrência de uma reação química não espon­
tânea. Este último processo é chamado de eletrólise.

Este capítulo explica os princípios fundamentais e as aplicações das células 
galvânicas, a termodinâmica das reações eletroquímicas, assim como as causas 
da corrosão e a sua prevenção por métodos eletroquímicos. São discutidos ainda 
alguns processos eletroKticos simples e os aspectos quantitativos da eletrólise.

18.1 Reações redox
A eletroquímica é o ramo da química que trata da conversão da energia elétrica 
em energia química e vice-versa. Os processos eletroquímicos envolvem reações 
redox (oxidação-redução) nas quais a energia liberada por uma reação espontâ­
nea é convertida em eletricidade ou em que a eletricidade é usada para forçar a 
ocorrência de uma reação química não espontânea. Apesar de as reações redox 
já  terem sido discutidas no Capítulo 4, é útil rever alguns dos conceitos básicos 
que aparecerão novamente neste capítulo.

Nas reações redox, ocorre uma transferência de elétrons de uma substância 
para outra. A  reação entre o magnésio metálico e o ácido clorídrico é um exem­
plo de uma reação deste tipo:

Mg(.9) +  2HCl(fl^) ----- > MgCUaq) +  k { g )

Recorde que os números que estão escritos sobre os elementos são os seus nú­
meros de oxidação. A  perda de elétrons por um elemento durante a oxidação está 
associada a um aumento no número de oxidação desse elemento. Na redução, há 
um ganlio de elétions ao qual está associada uma diminuição no número de oxi­
dação de um elemento na reação. Na reação considerada, o metal M g é oxidado 
e os íons são reduzidos; os íons C P  são íons espectadores.

Balanceamento de equações redox
A s equações redox, como a discutida anteriormente, são relativamente fáceis de 
balancear. Contudo, no laboratório frequentemente nos deparamos com reações 
redox mais complexas, que envolvem oxiânions como o cromato (CrO|~), o dicro- 
mato (CrOy” ), o permanganato (MnO^), o nitrato (NO3) e o sulfato (SO|~). Em 
princípio, podemos balancear qualquer equação redox usando o procedimento de­
lineado na Seção 3.7. No entanto, há métodos especiais para tratar as reações redox 
e que nos dão uma melhor compreensão dos processos de transferência eletrônica. 
Um desses métodos é apresentado a seguir, chamado de método do íon-elétron. 
Nesta abordagem, consideramos a reação redox como constituída por duas semir- 
reações separadas, uma representando o processo de oxidação e a outra o processo 
de redução. A s equações que representam as duas semirreações são balanceadas 
separadamente e em seguida somadas a fim  de obter a equação global balanceada.

Suponha que seja pedido para balancear a equação que traduz a oxidação 
dos íons Fe^^ a íons Fe^^ pelos íons dicromato (Cr207~) em meio ácido. Nesta 
reação, os íons Cr20v“  são reduzidos a íons Cr^^. Os seguintes passos permitem 
o balanceamento da equação.

As regras para a atribuição de números de 
oxidação são apresentadas na Seção 4.4.
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Em uma semirreação de oxidação, os 
elétrons aparecem como produtos; em 
uma semirreação de redução, os elétrons 
aparecem como reagentes.

Passo 1: Escrever a equação não balanceada da reação na forma iônica.

+ Cr20 r ----- »

Passo 2: Separar a equação em duas semirreações.
+ 2 +3

Oxidação:

Redução: Cr207~ ----- >

Passo 3: Balancear todos os átomos, com exceção do O e do H, separadamen­
te em cada semirreação. Para reações em meio ácido, adicionar H2O 
para balancear os átomos de 0  e para balancear os átomos de H.

Semirreação de oxidação: a semirreação já  está balanceada para os átomos de 
Fe. Para equilibrar a carga, adicionamos um elétron no lado direito da equação:

Fe^+----- >Fe^+ +

Semirreação de redução: como a reação ocorre em meio ácido, adicionamos sete 
moléculas de H2O no lado direito da semirreação de redução para balancear os 
átomos de O:

C r j O r ----- »2Cr^* + m^O

Para balancear os átomos de H, adicionamos 14 lons H'*' no lado esquerdo da 
equação:

MH"" +  C r z O r ----- » 2Cr^+ +  THjO

Há agora 12 cargas positivas no lado esquerdo da equação e apenas seis cargas 
positivas no lado direito. Portanto, adicionamos seis elétrons no lado esquerdo

MH"" +  C r 2 0 r  +  6e“ ----- »ICr^"" +  7 H2O

Passo 4: Somar as duas semiequações e verificar se a equação final está ba­
lanceada. Os elétrons em ambos os lados devem anular-se. Se nas 
semirreações de oxidação e redução figurarem números diferentes 
de elétrons, é necessário multiplicar uma ou ambas as reações pelos 
coeficientes apropriados de modo a igualar o número de elétrons nas 
duas semirreações.

Na semirreação de oxidação está envolvido apenas um elétron, enquanto na 
semirreação de redução estão envolvidos seis. Para igualar o número de elétrons 
em ambas as semirreações, multiplicamos a semirreação de oxidação por 6 :

bCFe "̂" ----- > Fe "̂" +  e~)
14H"  ̂ +  C r jO ,’  +  6e ‘  ----- > 2Cr^+ +  VHjO

6Fe^+ + 14H^ + C rjO ,- +  5 ^ -----> óFe "̂" + 2Cr’  ̂ + VHjO + 6̂

Os elétrons em ambos os lados se cancelam e obtemos a equação iônica simpli­
ficada balanceada:

6Fe^+ +  MH"" 4- Cr20?“ ----- > 6Fe^+ +  2Cr^'" +  7 H 2O

Passo 5: Verificar se a equação contem o mesmo número de cada tipo de áto­
mos, bem como as mesmas cargas em ambos os lados da equação.

Em  uma revisão final, verifica-se que a equação resultante foi equilibrada “ atô­
m ica”  e “ eletricamente” .

Para as reações em meio básico, acertam-se primeiro os átomos tal como 
se procede em meio ácido (Passo 4). Em seguida, para cada íon adiciona-se
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igual número de íons O H “  em ambos os lados da equação. No lado da equação 
em que se encontram simultaneamente os íons e OH~, combine-os para dar 
H2O. O Exem plo 18.1 ilustra o uso desse procedimento.

Exemplo 18.1

Escreva a equação iônica balanceada que representa a oxidação do íon iodeto (I“ ) 
pelo íon permanganato (M nOJ) em solução básica para originar iodo m olecular (I2) 

e óxido de m anganês(IV) (Mn02).

E stra té g ia  Seguim os o procedim ento anterior para o balanceamento de equações 
redox. Note que a reação ocorre em  m eio básico.

R e so lu ç ã o  P asso  1 : A  equação não balanceada é

M n 0 4  +  1 2 ----- > M n02 +  I2

P asso  2: A s  duas semirreações são:

- I  0

O xidação: F  ----- >■ I2

+ 7 +4
Redução: M nO J ----- > M n0 2

P asso  3: Balancear todos os átomos e cargas em cada semirreação. Sem irreação de 

oxidação: prim eiro acertamos os átomos de I:

2 1 " ----- >l2

Para igualar as cargas, adicionam os 2e~  no lado direito da equação:

21" ----->l2 + 2e~

Sem irreação de redução: para balancear os átomos de O, adicionam os duas 
m oléculas de H2O  no lado direito:

M n 0 4 ----- > M n02 +  2 H2O

Para balancear os átomos de H, adicionam os quatro íons no lado es­

querdo:

M nO J -h 4 H ^ ----- > M n02 +  2 H2O

C om o há três cargas líquidas positivas no lado esquerdo, temos de adicio­
nar três elétrons no m esm o lado para balancear as cargas:

Mn04 -H 3^"-----> Mn02 + 2H2O

P asso  4: Som am os agora as semirreações de oxidação e redução para obter a reação 
global. Para igualar o número de elétrons, m ultiplicam os a semirreação de 
oxidação por 3 e a semirreação de redução por 2:

3 ( 2 F  ----- > I2 +  2 e~ )
2(Mn04" + 4H  ̂ + 3e" ----  ̂ Mn02 + 2H2O)

6F  + 2Mn04“ + SK" + 6e ^ ---- > 3I2 + 2Mn02 + 4H2O + 6<F

Os elétrons em ambos os lados se cancelam  e obtemos a equação iônica 
simplificada:

61" +  2 M n 0 4  -H 8 H + ----- > 3 I2 +  2M n02 +  4 H2O

Esta é a equação balanceada em  m eio ácido. Contudo, com o a reação 
ocorre em  m eio básico e há oito íons H'*', teremos de adicionar igual nú­
m ero de íons O H " em  ambos os lados da equação:

61" -h 2M n04 +  8H^ -H 8 0 H " ----- > 3 I2 +  2M n02 +  4 H2O  +  8 0 H "

(C o n tin u a )
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Problemas semelhantes: 18.1,18.2.

Animação 
Células galvânicas

ií0  ̂ Animação
Geração de corrente a partir de uma célula 
voltaica

Animação
A célula voltaica de Cu/Zn

Na ordem alfabética, ãnodo precede cátodo 
e oxidação precede redução. Portanto, o 
ãnodo é onde ocorre a oxidação e o cátodo 
é onde ocorre a redução.

As reações de semicélula são semelhantes 
às semirreações discutidas anteriormente.

^0^ Animação 
Operação da célula voltaica

{C o n tinuação)

Finalmente, combinando os íons e O H“  para dar H 2O, obtemos:

61" + 2Mn04 + 4 H2O ---- > 3 I2 + 2Mn02 + 80H“

P asso  5: A  revisão final mostra que a equação está balanceada em  termos de átomos 
e de cargas.

E x e rc íc io  Faça o balanceamento da seguinte equação para a reação em  m eio ácido 
utilizando o método do íon-elétron:

Fe^  ̂ + Mn0 4 ----- F̂ê "" + Mn^^

18.2 Células galvânicas
Vim os na Seção 4.4 que, quando um pedaço de zinco metálico é mergulhado em 
uma solução de CUSO4, o Zn é oxidado a íons Zn^^e os íons Cu^^ são reduzidos 
a cobre metálico (ver Figura 4.10):

Zn(5) +  Cu^^(fl^)----- >Zr^^{aq) +  Cu(5)

Os elétrons são transferidos diretamente em solução do agente redutor (Zn) 
para o agente oxidante (Cu^^). Se separarmos fisicamente o agente oxidante do 
agente redutor, a transferência de elétrons pode ocorrer por um m eio condutor 
exterior (um fio metálico). À  medida que a reação progride, estabelece-se um 
fluxo contínuo de elétrons e, portanto, produz-se eletricidade (isto é, produz-se 
trabalho elétrico tal como a força motriz de um motor elétrico).

O dispositivo experimental usado para produzir eletricidade a partir de uma 
reação espontânea é designado por célula galvânica ou c é lu la  v o lta ic a ,  em home­
nagem aos cientistas italianos Luigi Galvani e Alessandro Volta, que construíram 
as primeiras versões do dispositivo. A  Figura 18.1 mostra os componentes essen­
ciais de uma célula galvânica. Uma barra de zinco é mergulhada em uma solução 
de ZnS04 e uma barra de cobre é mergulhada em uma solução de CUSO4. A  célula 
galvânica funciona com base no princípio de que a oxidação do Zn a Zn^^ e a 
redução do Cu^^ a Cu podem ser levadas a ocorrer simultaneamente em locais 
separados, com a transferência de elétrons acontecendo por meio de um condutor 
exterior. A s barras de zinco e cobre são chamadas e le tr o d o s .  Este sistema parti­
cular de eletrodos (Zn e Cu) e soluções (ZnS04  e CUSO4) é chamado de célula de 
Daniell. Por definição, em uma célula galvânica, o  e le tr o d o  o n d e  o c o r r e  a  o x id a ­

ç ã o  é  c h a m a d o  ãnodo e  o  e le tr o d o  o n d e  o c o r r e  a  r e d u ç ã o  é  o  cátodo.
Para a célula de Daniell, as r e a ç õ e s  d e  o x id a ç ã o  e  d e  r e d u ç ã o  n o s  e le t r o ­

d o s  designadas reações de semicélula são:

Eletrodo de Zn (ãnodo): Z n { s )  ------ > ( a g )  +  2 e ~

Eletrodo de Cu (cátodo): ( a q )  + 2 e ~  ----- > Cu(^)

Note que, a não ser que as duas soluções estejam separadas uma da outra, os íons 
Cu^^ reagirão diretamente com  a barra de zinco:

(a q )  +  Z n { s ) ------ > C u { s )  +  Z n ^ ^  (a q )

não havendo produção de trabalho elétrico útil.
Para completar o circuito elétrico, as soluções têm de ser hgadas entre si por 

um meio condutor pelo qual os cátions e os ânions possam se mover de um com­
partimento para o outro. Esta exigência é satisfeita por uma p o n t e  s a l in a ,  a qual, 
na sua forma mais simples, é um tubo em U invertido que contém uma solução 
eletrolítica inerte, como K C l ou N H 4N O 3, cujos íons não reagirão com os outros
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Zn(í)----- >Zn^\aq) + 2e- Zn(s) + C\x^\aq)----- > Zn^\aq) + Cufí)" 2e + Cv^^iaq)----- > Cu(.s)

Figura 18.1 Uma célula galvânica. A ponte salina (um tubo em U invertido) contendo uma solução de KCI proporciona um meio eletrica­
mente condutor entre as duas soluções. As aberturas do tubo em U estão levemente rolhadas com bolas de algodão para impedir que a 
solução de KCI flua para dentro do compartimento, enquanto permite o movimento dos ânions e cátions. A luz acende à  medida que os 
elétrons fluem no circuito exterior do eletrodo de Zn (ânodo) para o eletrodo de Cu (cátodo).

íons em solução ou com os eletrodos (ver Figura 18.1). No decorrer da reação re- 
dox global, os elétrons fluem no circuito exterior pelo fio condutor do ânodo (ele­
trodo de Zn) para o cátodo (eletrodo de Cu). Na solução, os cátions (Zn^^, Cu^^ 
e K^) se moverão na direção do cátodo, ao passo que os ânions (S0 4~ e C F )  se 
moverão na direção do ânodo. Na ausência da ponte salina que liga as duas solu­
ções, a formação de carga positiva no compartimento anódico (devido à formação 
de íons Zn^^) e de carga negativa no compartimento catódico (originada quando 
alguns íons Cu^^ são reduzidos a Cu) impediria rapidamente a célula de operar.

O fato de haver um fluxo de corrente elétrica do ânodo para o cátodo deve- 
-se a uma diferença de potencial entre os dois eletrodos. Este fluxo de corrente 
elétrica é semelhante à queda de água em uma catarata, que ocorre devido à 
diferença de energia potencial, ou ao fluxo de um gás de uma região de alta 
pressão para uma região de baixa pressão. A diferença de potencial elétrico entre 
o ânodo e o cátodo pode ser medida experimentalmente usando um voltímetro 
(Figura 18.2). A  voltagem  entre os eletrodos de uma célula galvânica é chamada 
de voltagem da célula, ou potencial de célula. Outra designação comum para a 
voltagem da célula é força eletromotriz, ou fem (E), que, apesar do seu nome, é 
uma medida de voltagem  e não de força. Veremos mais adiante que o potencial 
de uma célula depende não só da natureza dos eletrodos e dos íons, mas também 
das concentrações de íons e da temperatura à qual a célula opera.

Chama-se de diagrama de célula a notação convencional usada para re­
presentar as células galvânicas. Para a célula de Daniell representada na Figura
18.1, e considerando que as concentrações dos íons Zn^^ e Cu^^ são IM, o dia­
grama da célula é

Zn(í) I Zn^+(1 M) || C u^+(1 M) \ C u(í )
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Figura 18.2 Montagem experimental 
da  célula galvânica descrita na Figura
18.1. Repare no tubo em U (ponte sali­
na) que liga os dois copos. Quando as 
concentrações de ZnS0 4  e de CUSO4 

são  1 molar (1M) a  25°C, o potencial 
da  célula é 1,10 V. Não há fluxo elétrico 
entre os eletrodos durante a  medição da 
voltagem.

A escolha de uma referência arbitrária 
para medir o potencial de um eletrodo 
é semelhante à escolha da superfície 
do oceano como altitude de referência 
(atribuindo-lhe o valor zero metro), 
considerando então qualquer altitude 
terrestre como um certo número de metros 
acima ou abaixo do nível do mar.

Hj gasoso 
a 1 atm

---------Eletrodo
de Pt

IM H C l

Figura 18.3 Eletrodo de hidrogênio nas 
condições padrão. Hidrogênio gasoso  a 
1 atm é borbulhado em uma solução de 
HC11 M. O eletrodo de platina faz parte 
do eletrodo de hidrogênio.

Os traços verticais representam um limite de fase. Por exemplo, o eletrodo de 
Zn é sólido e os íons (provenientes do ZnS0 4) estão em solução. Assim , 
colocam os um traço entre o Zn e o Zn^^ para indicar o contato entre as fases. O 
traço duplo indica a presença da ponte salina. Por convenção, o ânodo é escrito 
primeiro à esquerda do traço duplo e os demais componentes aparecem pela or­
dem que os encontramos quando nos deslocamos do ânodo para o cátodo.

18.3 Potenciais padrão de redução
Quando ambas as concentrações dos íons e Zn^^ são 1,0 M ,  verifica-se que 
O potencial ou a fem da célula de Daniell é 1,10 V  a 25°C (ver Figura 18.2). Como 
relacionar este potencial com a reação redox correspondente? Assim  como a reação 
global da célula pode ser considerada a soma de duas reações de semicélula, a fem 
medida também pode ser vista como a soma dos potenciais elétricos nos eletrodos 
de Zn e Cu. Conhecendo um destes potenciais de eletrodo, poderiamos obter o 
outro por subtração (de 1,10 V). Não é possível medir o potencial de um único 
eletrodo, mas se fixarmos arbitrariamente em zero o valor do potencial de um dado 
eletrodo, poderemos usá-lo para determinar os potenciais relativos de outros eletro­
dos. O eletrodo de hidrogênio, representado na Figura 18.3, serve como referência 
para este fim. Hidrogênio gasoso é borbulhado em uma solução de ácido clorídrico 
a 25°C. O eletrodo de platina tem duas funções. Primeiro, ele proporciona uma 
superfície na qual poderá ocorrer a dissociação das moléculas de hidrogênio:

H 2 ------ -I- 2 e ~

Segundo, ele funciona como um condutor elétrico para o circuito exterior.
Em condições padrão (isto é, quando a pressão de H2 é 1 atm e a concen­

tração da solução de H Cl é 1 M), o potencial para a reação de redução do a 
25°C é definido como e x a ta m e n te  zero:

2H+(1 M) +  2 e ~ ----- > H2(1 atm) =  0 V

0  expoente designa as condições padrão e E °  é  o  p o t e n c i a l  p a d r ã o  d e  r e d u ç ã o ,  

definido c o m o  o  p o te n c ia l  a s s o c ia d o  à  re a ç ã o  d e  r e d u ç ã o  q u e  o c o r r e  e m  u m  e le ­

tro d o  q u a n d o  to d o s  o s  s o lu to s p o s s u e m  c o n c e n tr a ç ã o  1 M e  to d o s  o s  g a s e s  e s tã o  a

1 a tm .  Portanto, o potencial padrão de redução do eletrodo de hidrogênio é zero. O 
eletrodo de hidrogênio é chamado de e le tro d o  p a d r ã o  d e  h id r o g ê n io  (E P H ).

Podemos usar o EPH para medir os potenciais de outros tipos de eletrodos. 
A  Figura 18.4 mostra uma célula galvânica constituída por um eletrodo de Zn
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Zn

n
Voltímetro 

0,76 V

Ponte salina

lM ZnS04 

Eletrodo de zinco

H2 gasoso 
a 1 atm

IM H Cl 
Eletrodo de hidrogênio

Eletrodo 
de Pt

(a)

H2 gasoso 
a 1 atm

Voltímetro 

0,34 V

Ponte salina
Cu

Eletrodo 
de Pt IM H Cl

Eletrodo de hidrogênio
ClMCuSQj 

Eletrodo de cobre
(b)

Figura 18.4 (a) Célula constituída por um eletrodo de zinco e um eletrodo de hidrogênio, (b) Célula constituída por um eletrodo de cobre 
e um eletrodo de hidrogênio. Ambas as células se  encontram nas condições padrão. Note que em (a) o EPH atua como cátodo, m as em
(b) atua como ânodo. Conforme mencionado na Figura 18.2, não há fluxo elétrico entre os eletrodos durante a  medição da voltagem.

e um EPH. Neste caso, o eletrodo de Zn funciona com o ânodo e o EPH com o 
cátodo. Chegamos a esta conclusão pelo fato de a massa do eletrodo de Zn di­
minuir durante o funcionamento da célula, o que está de acordo com  a perda do 
zinco para a solução por meio da reação de oxidação:

Z n ( i) ----- *Zx?*(aq) + T~

O diagrama da célula é:

Zn(í) IZn̂ ^̂ íl A/) II ilí) I Hjíl atm) |Pt(í)

Conforme mencionado anteiiormente, o eletrodo de Pt proporciona a superfície 
na qual ocorrerá a redução. Quando todos os reagentes estão no estado padrão 
(isto é, H2 a 1 atm, íons H^ e Zn^^ a 1 M), a fem  da célula é 0,76 V  a 25°C. Po­
demos escrever as reações de semicélula da seguinte forma:

Ânodo (oxidação): Zn(^) ----- > Zn^'^(lM) +  2e~
Cátodo (redução): 2H^(1 M) +  2e~ ----- > H2( l  atm)

Global: Z n (í)  +  2H+(1 M) ----- > Zn^+(1 M ) +  H2( l  atm)

Por convenção, a fem padrão da célula, Ecéiuiâ  é o resultado da contribuição 
anódica e da contribuição catódica e é dada por

■^célula ~  -^cátodo ~  ^ânodo (1 8 .1 )

em que Ecátodo  ̂ Înodo são ambos os potenciais padrão de redução dos eletrodos. 
Para a célula Zn-EPH, temos

^célula — “  ^Zn^VZn

0,76 V =  0 -

em que os índices H^/H2 e Zn^^/Zn significam , respectivamente, 2H^ + 2e~
----- > H2 e Zn^^ +  2 e~ ----- > Zn. Portanto, o potencial padrão de redução do
zinco, E |„2-/zn,é -0 ,7 6  V.

O potencial padrão do eletrodo de cobre pode ser obtido de modo seme­
lhante, usando uma célula com um eletrodo de cobre e um EPH [Figura 18.4(b)]. 
Neste caso, o eletrodo de cobre é o cátodo porque a sua massa aumenta durante o 
funcionamento da célula, o que é consistente com  a reação de redução:

Cu^^(fl^) +  2e ----- > C u(í)
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A série de atividades na Figura 4.16 é 
baseada nos dados apresentados na 
Tabela 18.1.

O diagrama da célula é

Pt(i) IHaíl atm) | H +(l M) | | M) \C u (i) 

e as reações de semicélula são

Ânodo (oxidação): H2( l  atm) ------ > 2H^(1 M) + 2e~
Cátodo (redução): Cu^^(l M) +  2e~ ------ > Cu{s)

Global: H2( l  atm) +  Cu^"^(l M) ------ > 2H^(1 M) +  C u (5)

Em condições padrão e a 25°C, a fem  da célula é 0,34 V, de modo que escrevemos

rpo _  p o  _ p o
^c é lu la  ^cátodo  ^  ânodo

0,34 V  = £:°cu-/cu -

— -̂ Cû VCu ~ 0

Neste caso, o potencial padrão de redução do cobre, E qi^̂/cu» é 0,34 V, em que o
índice significa Cu^^ +  2e~----- > Cu.

Para a célula de Daniell representada na Figura 18.1, agora podemos es­
crever

Ânodo (oxidação): Zn{s) ----- > Zn^^(l M) + 2e~
Cátodo (redução): Cu^^(l M) +  2e~ ----- > Cu(^)

Global: Z n (5) + Cu^^(l M) ----- > Zn^^(l M) + C u (5)

A  fem  da célula é

p o  _  p o  _ p o
^ c é lu la  -^cátodo ^  ânodo

“  Ĉu-̂ /̂Cu “  Ẑn-̂ /Zn
=  0,34 V  -  ( -0 ,7 6  V )

= 1,10 V

Com o no caso de A G ° (p. 795), podemos usar o sinal de E° para prever a 
espontaneidade de uma reação redox. Um valor positivo de E° significa que a 
formação de produtos é favorecida na reação redox quando se atinge o equiK- 
brio. De modo inverso, um valor negativo de E° significa que no equilíbrio exis­
tirão mais reagentes do que produtos. Mais adiante neste capítulo analisaremos 
as relações entre E°éiuia» AG ° e K.

A  Tabela 18.1 apresenta os potenciais padrão de redução para um conjunto 
de reações de semicélula. Por definição, o EPH tem um valor de E° de 0,00 V. 
Abaixo do EPH, os potenciais padrão de redução negativos aumentam, enquanto 
acima dele são os potenciais padrão de redução positivos que aumentam. É im ­
portante compreender os seguintes aspectos relativos à tabela:

1. Os valores de E° referem-se às reações de semicélula lidas no sentido dire­
to (da esquerda para a direita).

2. Quanto mais positivo for E°, maior é a tendência de a substância ser redu­
zida. Por exemplo, a reação de semicélula

F 2(1 atm) +  2e~----- > 2F“ (1 M) E° =  2,87 V

tem o valor mais elevado de E° de todas as reações de semicélula. Assim , 
p2 é o agente oxidante mais forte porque tem a maior tendência para ser 
reduzido. N o outro extremo há a reação

L i+ (1M ) +  ----- >U(s) =  -3 ,0 5  V
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Tabela 18.1 Potenciais padrão de redução a 25°C*

Semírreação F(V)

F2(^) + ^ 2 ¥ ~ { a q ) + 2,8 7

OsC^) + 2H"-(út^) +  2^ ----- > 02(^) + H2O + 2,0 7

Co '̂^(ú!^) +  e — > C o^^{aq) +  1,82

^ lO i ia q )  + 2H"\ a q )  + 2 e ~ ----- >2 H2 0 +  1,77

Pb02(í) +  (aq) + S Ó Í~ (a q ) + 2 e ~ ----- >PbS 0 4 (í) + 2 H 2O +  1,70

C e ^^ ia q )  + e~ - — >CQ^^{aq) +  1,61

M n 0 4 (íi^) + 8H^(íí^) + 5 e " ----- > M n^^ (aq)  + 4 H 2O +  1,51

A u^'^(aq ) + 3e~ ----- > A u (í) +  1,50

C k ig )  + 2e~ -^ 2 C \~ { a q ) +  1,36

C T20^~(aq) + l4 H '^ (a q )  + 6 e ~ ----- >2Cr^'^(tí^) + 7 H 2O +  1,33

M n02(í) + 4H^i{aq) +  2 e ~ ----- > M a ^^{a q )  +  2 H2O +  1,23

02(^) + 4 l t  (aq ) + 4 e ~ ----- > 2 H2O +  1,23

B i2(/) +  2e -» 2B r {aq) +  1,07

N O J ia q )  + 4H"' {aq) + 3 ^ " ----- > N O (g) + 2 H2O +0,96

2Hg^^(í2^) + 2e ------- > H g l * ( . a q ) +0,92

H g ^ ífl? )  +  2‘ - ----- >2H g(0 +0,85

A g ^ (a q )  +  e  ---------- ^ A g(í) +0,80

Fe^"^(íí^) +  e + 0 ,77

B 0 2 (g) +  2 H ^ (a q )  +  2e  ---------->H2 0 2 (t̂ )̂ +0,68
§

• a M n 0 4  (aq) +  2 H2O  +  3 e " ---------- > Mn02(5) +  4 0 H "(«^ ) + 0 ,59
■><
o 12(5 ) +  2 e ~ ---------- í«2I-(a^) +0,53

c 02(g) +  2 H2O  4■ 4 e ~ ----------> 40¥Í2{aq) +0,40
(D

C u ^^ ia q )  +  2e~ ---------- > C u(í) +0,34

1 A gC l(5) +  e -^ A g (5 )  +  C r(tí^ ) + 0,22
Oo S Ó l~ (a q )  +  4 H '\ a q )  +  2 e ----------------> S 0 2 (g) +  2 H 2O +0,20
(Uw +  e — > C vi^{aq) + 0 ,15
(Uo
CA S n ^ ^ ia q )  +  2e~ + 0 ,13
aío 2 K " (a q )  +  2e~  -— "H 2(g) 0,00
ccj
O Pb^^(a^) +  2e~ ---------->Pb(^) - 0 ,1 3

S n ^ ^ ia q )  +  2e~ ---------- > Sn(í) - 0 ,1 4

N í^ ^ ia q )  +  2e~ ----------> N i{s) - 0 ,2 5

{aq) +  2e~ ---------- > Co(5) -0 ,2 8

PbS 0 4 (5 ) +  2e~ ---------- > Pb(5) +  S O r ( a q ) - 0 ,3 1

C á ^^ ia q )  + 2e~ ----- >Cá{s) -0 ,4 0

¥ ê ^ { a q )  + 2e~ ----- > ¥^{s) -0 ,4 4

{aq) +  3^" ----- >Cr(5) - 0 ,7 4

Z n ^ ^{a q )  + 2e~ ----- > Zn{s) - 0 .7 6

2 H2O  + 2 e ~ ----- > H2(g) +  20H "(íz^) -0 ,8 3

U n ^ ^ { a q )  + 2e~ ----- > M n{s) - 1 , 1 8

A \^ ^{a q ) + 3e~ ----- >A\{s) - 1 , 6 6

B ç^^ {a q )  + 2e~ ----- > B e(í) - 1 ,8 5

U g ^ ^ { a q )  + 2e~ ----- > M g{s) - 2 ,3 7

+ e — ^ N a { s ) - 2 ,7 1

C ?^^{aq)  + 2e~ ----- > C a(í) - 2 ,8 7

S ^ ^ { a q )  + 2e~  ------> S t { s ) -2 ,8 9

B 2̂ ^ { a q )  +  2e~ ----- > B a(j) -2 ,9 0

¥ i"{a q )  + ----- >K(.y) - 2 ,9 3

L i ■̂(<2 ^) +  e ~ ----- > L i(í) -3 ,0 5

23
T3
aa

Io

o
Boo
B
u

g
C3

£

823

* Para todas as semirreações a concentração das espécies dissolvidas é 1 M  e a pressão dos gases é 1 atm. 
Estes são os valores padrão.
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que apresenta o valor de mais negativo. Portanto, o íon Li^ é o agente 
oxidante mais fraco porque é a espécie mais difícil de reduzir. D e modo 
inverso, dizemos que o íon F~ é o agente redutor mais fraco e o L i metáli­
co é o agente redutor mais forte. Em condições padrão, a força dos agentes 
oxidantes (as espécies presentes no lado esquerdo das semirreações da Ta­
bela 18.1) aumenta de baixo para cima e a força dos agentes redutores (as 
espécies presentes no lado direito das mesmas semirreações) aumenta de 
cima para baixo.

3. A s reações de semicélula são reversíveis. Qualquer eletrodo pode funcio­
nar quer como ânodo quer como cátodo dependendo das condições. Vim os 
anteriormente que em uma célula o EPH funciona como cátodo (H^ é re­
duzido a H2) quando acoplado com o zinco; no entanto, quando acoplado 
ao cobre, ele funciona como ânodo (H2 é oxidado a H^).

4. Em condições padrão, qualquer espécie situada à esquerda em uma dada 
reação de semicélula reagirá espontaneamente com uma espécie situada à 
direita em qualquer reação de semicélula localizada abaixo dela na Tabela
18.1. Este princípio é por vezes chamado de regra da diagonal. No caso da 
célula de Daniell

A linha diagonal cinza mostra que é o 
agente oxidante e Zn é o agente redutor.

Cu^+(1 M) +  2e~ ----- > Cu{s) E° =  0,34 V 

E° =  -0 ,7 6  V

Vemos que a substância no lado esquerdo da primeira reação de semicélula 
é o Cu^^ e que a substância no lado direito da segunda reação de sem icé­
lula é o Zn. Portanto, como já  vimos, o Zn reduz espontaneamente o Cu^^ 
para formar Zn^^ e Cu.

5. A  m odificação dos coeficientes estequiom étricos de uma reação de se­
m icélula não afeta o valor de E° porque os potenciais de eletrodo são 
propriedades intensivas. Isso significa que o valor de E° não é afetado 
pelo tamanho dos eletrodos nem pela quantidade de solução presente. 
Por exem plo

12(5) +  2e~ -----> 21“  (1 M) E °=  0,53 V

mas E° não varia se ambos os membros da semirreação forem multiphca- 
dos por 2:

212(5) +  4e~ ----- > 4I“ (1 M) E° =  0,53 V

6. Assim  como para AH, A G  e AS, sempre que se inverter a reação de semi­
célula, E° muda de sinal mantendo, no entanto, o seu valor.

Com o os Exem plos 18.2 e 18.3 mostram, a Tabela 18.1 permite prever o 
resultado de uma dada reação redox nas condições padrão, quer ela ocorra em 
uma célula galvânica em que o agente oxidante e o redutor estão separados fisi­
camente um do outro, ou em um recipiente, onde os reagentes se encontram no 
mesmo meio.

Exemplo 18.2

Preveja o que acontecerá ao adicionar bromo (Br2) a uma solução contendo N aC l e 
NaI a 25°C . A dm ita que todas as espécies estão no estado padrão.

E stra té g ia  Para prever que reação(ões) redox ocorrerá(ão), temos de comparar os 
potenciais padrão de redução do CI2, Br2 e I2 e aplicar a regra da diagonal.
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Resolução Consultando a Tabela 18 .1, escrevem os as reações e os respectivos po­
tenciais padrão de redução:

C l2 ( l atm) +  2e  — 2 C r ( l  M ) E ° =  1,36 V

Br2 (/) +  2e~  — 2B r“ ( l M ) E ° =  1,07 V

l 2Ís )  +  2e~  — 2I“ (1 M ) E ° =  0,53 V

A plicando a regra da diagonal, vem os que o B r2 oxidará o I , mas não oxidará o C l . 
Portanto, a única reação que ocorrerá de form a apreciável nas condições padrão será:

O xidação: 21“( 1  M )  ----- > 12 (5') +  2e~
Redução: Br2 (/) +  2e~  ----- > 2Br“( l M )

Global: 21“(1 M )  + Br2(/) ------- > +  2Br“( l M )

Verificação Podem os confirmar esta conclusão pelo cálculo de £̂ éiuia- Tente fazê- 
-lo. Repare que os íons Na^ são inertes, por isso, não participam da reação redox.

Exercício O  Sn pode reduzir o Zn '̂*’ {aq) em condições padrão?

Exemplo 18.3

U m a célula galvânica é constituída por um  eletrodo de M g mergulhado em uma solu­
ção 1,0 M  de M g(N 0 3 ) 2  e por um eletrodo de A g  mergulhado em  uma solução 1,0 M  
de A g N 0 3 . C alcu le  a fem  padrão da célula a 25°C .

Estratégia À  prim eira vista parece difícil identificar o ânodo e o cátodo na célula 
galvânica. Consultando a Tabela 18 .1, escrevem os as semirreações para A g  e M g e os 

respectivos potenciais padrão de redução. A plicando a regra da diagonal, identifica­

mos o ânodo e o cátodo.

Resolução O s potenciais padrão são:

A g + (1 ,0 M ) +  ----- > k g { s )  E ° =  0,80 V

Mg^^^CUO M )  +  2e~  ----- > M g (s )  E ° =  - 2 ,3 7  V

A plicando a regra da diagonal, vem os que Ag"^ oxidará M g:

Â nodo (oxidação): Mg(.ç) ----- >• Mg^^^íCOM) +  2e~
Cátodo (redução): 2 A g ^ ( \ ,0  M )  +  2e~  ----- >• 2Ag(.v)

Global: M g (s )  +  2 A g ^ ( l,0 M )  -----  ̂ Mg^‘" ( l ,0 M )  +  2 A g ( s )

Repare que, para balancear a equação global, m ultiplicam os a reação de redução do 

A g^  por 2. Podem os fazer isso porque E° é uma propriedade intensiva e, portanto, o 
seu valor não é afetado por este procedim ento. Obtem os então a fem  da célula utili­
zando a Equação (18 .1) e a Tabela 18.1:

r p o  _  r o  __ p o
 ̂célula  ̂cátodo ^  ânodo

^Ag‘/Ag -̂ Mg“7Mg
=  0,80 V  -  ( - 2 ,3 7  V )

=  3 ,17  V

Verificação O valor positivo de E° mostra que a reação direta é favorecida.

Exercício Q ual é a fem  padrão de uma célula galvânica constituída por um eletrodo 

de C d  mergulhado em  uma solução 1,0 M  de C d(N 0 3 ) 2  e por um eletrodo de C r mer­
gulhado em  uma solução 1,0 M  de C r(N 0 3 ) 3  a 25°C ?

Problemas semelhantes: 18.14,18.17.

Problemas semelhantes: 18.11,18.12.
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Na maioría dos cálculos, arredondamos a 
constante de Faraday para 96 500 C/mol

A convenção de sinais para o trabalho 
elétrico é a mesma que foi utilizada para o 
trabalho P-V, discutido na Seção 6.3.

Revisão de conceitos
Qual dos seguintes metais reagirá com  (isto é, será oxidado por) H N O 3, 
mas não com HCl: Cu, Zn, A g ?

18.4 Termodinâmica das reações redox
A  nossa próxim a etapa consiste em ver com o £̂ céiuia ^stá relacionado com  
outras grandezas term odinâm icas, como A G ° e K. Em  uma célula galvânica, 
a energia quím ica é convertida em  energia elétrica para produzir trabalho elé­
trico, com o para m ovim entar um motor elétrico. A  energia elétrica é, neste 
caso, o produto da fem  da célula pela carga elétrica total (em coulom bs) que 
atravessa a célula:

energia elétrica =  volts X coulombs =  joules 

A  igualdade significa que

1 J =  1 C X 1 V

A  carga total é determinada pelo número de elétrons que passa através da célula, 
assim, temos

carga total = número de e X carga de um e

Geralmente é mais conveniente expressar a carga total em quantidades molares. 
A  carga de um m ol de elétrons é designada constante de Faraday (F), em home­
nagem ao químico e físico inglês M ichael Faraday,^ onde

1 F =  6,022 X X 1,602 X 10"‘̂ C /e‘
= 9,647 X \ ( f a m o \ e ~

Portanto, a carga total pode agora ser expressa por nF, onde n é  o número de 
mols dos elétrons trocados entre o agente oxidante e o agente redutor na equação 
redox global do processo eletroquímico.

A  fem  medida (Ecéiuia) é o potencial máximo que a célula pode atingir. Por­
tanto, o trabalho elétrico (Weie), que é o trabalho máximo que pode ser reahzado 
(Wmax)> é dado pelo produto da carga total e da fem  da célula:

^max ^ele ~  ^-^^célula

O sinal negativo indica que o trabalho é reahzado pelo sistema (célula galvâ­
nica) sobre o exterior. No Capítulo 17 definiu-se energia hvre com o a energia 
disponível para reahzar trabalho. Especificamente, a variação de energia livre 
(AG) representa a quantidade m áxima de trabalho útil que pode ser obtida de 
uma reação:

A G  IVmax ^ele

 ̂Michael Faraday (1791-1867). Químico e físico inglês, reconhecido como o grande cientista expe­
rimental do século XIX. Ele começou a trabalhar aos 13 anos como aprendiz de encadernador, mas 
logo se interessou por questões científicas ao ler um livro de química. Faraday inventou o motor 
elétrico e foi o primeiro a demonstrar o princípio de funcionamento dos geradores elétricos. Além 
de contribuições notáveis para as áreas de eletricidade e magnetismo, Faraday trabalhou também em 
atividade óptica e descobriu e deu nome ao benzeno.
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Portanto, é possível escrever

A G  =  -«F^céiuia (18.2)

Para uma reação espontânea, A G  é negativo. Com o n  & F  são ambos quanti­
dades positivas, ĉélula também tem de ser positiva. Para as reações em que os 
reagentes e os produtos estão no estado padrão ( 1 M  ou 1 atm), a Equação (18.2) 
transforma-se em

AG ° =  -«FE°éiuia (18.3)

A gora podemos relacionar F°éiuia com  a constante de equilíbrio (A  ̂de uma 
reação redox. Na Seção 17.5 vimos que a variação da energia livre padrão, AG°, 
associada a uma reação está relacionada com  a sua constante de equilíbrio por 
meio de [ver Equação (17.14)]:

AG ° =  - R T \ í \ K

Portanto, a partir das Equações (17.14) e (18.3), obtemos

-« F F céiu ia  =  - R T X n K

Resolvendo F°éiuia temos

F cé lu la
n F

\nK (18.4)

Quando T  =  298 K, a Equação (18.4) pode ser simplificada substituindo F  e F  
pelos seus valores:

po _  
 ̂célula

(8,314 J/K ♦ m ol)(298 K ) 

«(96.500 J/V • mol) ^
Nos cálculos que envolvem F, o símbolo e 
é por vezes omitido.

OU F célula
0,0257 V  

n
I n F (18.5)

Transformando o logaritmo natural em logaritmo decimal, a Equação (18.5) as­
sume a seguinte forma:

= ̂célula
0,0592 V  

n
io g K (18.6)

Portanto, se qualquer uma das três quantidades A G °, K  ou F°éiuia for conhecida, 
as outras duas podem  ser calculadas usando a Equação (17 .14 ), a Equação
(18.3) ou a Equação (18.4) (Figura 18.5). A  Tabela 18.2 sintetiza as relações 
entre A G °, K  e F°éiuia c também o modo de caracterizar a espontaneidade de 
uma reação redox. Por uma questão de simplicidade, omitimos o subscrito “ cé­
lula”  em  E eE °.

Os Exemplos 18.4 e 18.5 aplicam as Equações (18.3) e (18.5).

Exemplo 18.4

C alcule a constante de equilíbrio para a seguinte reação a 25°C:

S n (s) +  2 C u ^ ^ ( a q ) ^ = ^ S n ^ ^ ( a q )  + 2 C u ^  (aq)

(C o n tin u a ) Figura 18.5 Relações entre P ,  K e 
AG°.
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Tabela 18.2 Relações entre A ( ^ , K e  £?éiuia

A c r K Célula Reações em condições padrão

N egativa >  1 Positiva Espontânea (favorece form ação de produtos)

0 =  1 0 Em  equilíbrio

Positiva <  1 Negativa Não espontânea (favorece a form ação de reagentes)

(C o n tin u a çã o )

E s tr a té g ia  A  relação entre a constante de equilíbrio  K q 2l fem  padrão é dada 

p ela  Equação (18.5): £ ’°éiuia =  (0,0257 V/n) In K . Portanto, se podem os determ i­
nar a fem  padrão, podem os tam bém  calcular a constante de equilíbrio. É  possível 

calcu lar £'céiuia um a célu la  ga lvân ica  hipotética constituída por dois pares 
redox (Sn^^/Sn e Cu^^/Cu"^) a partir dos potenciais padrão de redução listados na 

Tabela 18 .1.

R e so lu ç ã o  A s  reações de sem icélula são:

Â nodo (oxidação): Sn(.s’) ------ > Sn~^(ac/) +  2e~
Cátodo (redução): (aq) +  2e~ ----- > 2Cu ' («<7 )

p o  _  p o  __ p o
^célula ^cálodo ^  ânodo

=  0,15 V  -  ( - 0 ,1 4  V )

=  0,29 V

Problemas semelhantes: 18.23,18.24.

A  Equação (18.5) pode ser escrita assim

\ n K  =

N a reação global, n  =  2. L o go

nÊ
0,0257 V

(2)(0,29 V)
\nK =  ̂ = 22,6

0,0257 V
K  =  =  7 X 1 0 ^

E x e rc íc io  C alcu le  a constante de equilíbrio para a seguinte reação a 25°C

+ 2Ag(s) Fe(s) + 2Kg*(,aq)

Exemplo 18.5

C alcule a variação de energia livre padrão associada à seguinte reação a 25°C.

2 A u (í) +  3Ca^'^(l,0 M ) ----- > 2Au^^(l,0 M ) +  3C a(s)

E s tra té g ia  A  relação entre a variação da energia livre padrão e a fem  padrão de 

uma célula é dada pela Equação (18.3): A G ° =  —«F^céiuia- Portanto, se podem os de­

terminar î céiuia podem os também calcular A G °. É  possível calcular °̂céiuia Pura uma 
célula galvânica hipotética constituída por dois pares redox (Au^^^/Au e Ca^'^/Ca) a 
partir dos potenciais padrão de redução listados na Tabela 18.1.
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R e so lu ç ã o  A s  reações de sem icélula são

Â nodo (oxidação): 2 A u ( 5 ) ----- > 2 A u ^ ^ (l,0 M ) +  6e~
Cátodo (redução): 3Ca '̂*‘ ( l ,0  M ) +  6e~  ------  ̂ 3 C a ( 5')

r p o  —  r p o  __ p o
^célula ^cátodo ^  ânodo

-  ~ ■ Ê’au-’VAu
=  - 2 ,8 7  V  -  1,50 V  

=  - 4 ,3 7  V

A go ra  usamos a Equação (18.3):

A G ° =  - n F E °

A  reação global mostra que n =  6 , de m odo que

A G ° =  -(6 )(9 6 ,5 0 0  J/V • m o l) ( - 4 ,3 7  V )

=  2,53 X  lO^J/mol 

=  2,53 X  lO^kJ/mol

V erifica çã o  O  valor positivo e elevado de A G ° indica que a reação favorece os rea- 
gentes no equilíbrio. Este resultado é consistente com  o valor negativo de E °  para a 
célula galvânica.

E x e rc íc io  C alcu le A G ° para a seguinte reação a 25°C.

2 M ^ * (a q )  +  3M g(s) 2 A l( í)  +  ' i M Í * ( a q )

Revisão de conceitos
Compare a facilidade na determinação da constante de equilíbrio de uma 
reação através de medidas eletroquímicas com aquelas por meios químicos 
em geral [ver Equação (17.14)].

18.5 Influência da concentração na fem da célula
A té agora abordamos reações redox em  que os reagentes e os produtos se en­
contram nos respectivos estados padrão. N o entanto, as condições padrão são 
frequentemente difíceis e, por vezes, im possíveis de manter. Contudo, há uma 
relação matemática entre a fem  de uma célula galvânica e a concentração de 
reagentes e produtos em uma reação redox quando as condições são diferentes 
das condições padrão. Essa equação é derivada em seguida.

Equação de Nemst
Considere uma reação redox do tipo

aA +  bB ----- > cC + dD

Da Equação (17.13), temos

AG = AG° + RTlnQ

Com o AG = —tiFE e A G ° =  —nFE°, a equação pode ser expressa como

Problema semelhante: 18.26.

-nFE = -nFE° +  /?rin  Q
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Dividindo ambos os membros da equação por —nF, obtemos

E =
nF

(18.7)

Repare que a equação de Nernst é utilizada 
para calcular a voltagem da célula em 
condições diferentes das condições 
padrão.

em que Q é o  quociente de reação (ver Seção 14.4). A  Equação (18.7) é conhe­
cida como equação de Nernst? A  298 K, a Equação (18.7) pode ser reescrita 
como

E = E°
0,0257 V  

n \nQ

ou, passando a logaritmos decimais

E = E°
0,0592 V  

n lo g Ô

(18.8)

(18.9)

Durante o funcionamento da célula galvânica, os elétrons fluem do ânodo para o 
cátodo, resultando na formação de produto e na diminuição da concentração do 
reagente. Portanto, Q aumenta, o que significa que E diminui. Consequentemen­
te, a célula atinge o equilíbrio. No equilíbrio, não há transferência de elétrons, 
assim E = 0 q Q = K,Qm que A' é a constante de equilíbrio.

A  equação de Nernst permite calcular E em função das concentrações de 
reagentes e produtos em uma reação redox. Por exemplo, para a célula de Da- 
niell da Figura 18.1

Z n (í) +  (aq)----- > Zi?*(aq) +  C u(í )

Lembre-se de que as concentrações de 
sólidos puros (e de líquidos puros) não 
aparecem na expressão de Q.

A  equação de Nernst para esta célula a 25 °C pode ser escrita como

E =  1 ,1 0  V
0,0257 V  
------------ In

[Zn^^]

[Cu^+l

Se a razão [Zn^^]/[Cu^^] for menor do que 1, In ([Zn^^]/[Cu^^]) é um número 
negativo e, consequentemente, o segundo termo do lado direito da equação ante­
rior é positivo. Nestas condições, E é maior que a fem  padrão E°. Se o quociente 
for maior do que 1, E será menor do que E°.

O Exem plo 18.6 ilustra a utilização da equação de Nernst.

Exemplo 18.6

Preveja se a reação seguinte ocorreiia espontaneamente a 298 K:

Co(.s) -H {aq) +  Fe(s)

sabendo que [Co^""] =  0 ,15  M e  [Fe^+] =  0,68 M.

Estratégia U m a vez que a reação não ocorre nas condições padrão (as concentra­
ções não são 1 M ), precisam os da equação de Nernst [Equação (18.8)] para calcular a 
fem  (£) de uma célula galvânica hipotética e determinar a espontaneidade da reação.

^Walther Hermann Nernst (1864-1941). Químico e físico alemão que desenvolveu seu trabalho es­
sencialmente em soluções eletrolíticas e termodinâmica. Entre suas invenções está um piano elétri­
co. Recebeu o prêmio Nobel de Química em 1920 por sua contribuição para a termodinâmica.
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A  fem  padrão (E °)  pode ser calculada usando os potenciais padrão de redução da 
Tabela 18.1. Recorde que as substâncias sólidas não aparecem no quociente reacional 
(Q )  na equação de Nem st. N ote que são transferidos 2 m ols de elétrons por m ol da 
reação, isto é , n  =  2.

S o lu ç ã o  A s  semirreações são:

Â nodo (oxidação): Co(5 ) -----> {a q ) +  2e~
Cátodo (redução): ¥Q ^^{aq)  +  2e~  ----- > F e (5 )

ipo — po _ po
^célula ^cátodo ânodo

= F̂ê VFe “  Eco‘*/Co
=  -0 ,4 4  V  -  ( -0 ,2 8  V )  
=  - 0 ,1 6  V

A  partir da Equação (18.8), escrevem os

„ 0,0257 V  ,
E  = E° -  -- ---------- \ n Q

2 + -

n [Fe^"]
0,0257 V ,  0,15

=  - 0 ,1 6  V  +  0,019 V  
=  - 0 ,1 4  V

D ado que E  é negativo, a reação não é espontânea na direção em que está escrita.

E x e rc íc io  A  seguinte reação ocorrerá espontaneamente a 25 °C , tendo em  conta que 

[Fe^+] =  0 ,6 0 M e  [Cd^+] =  0 , 0 1 0  M.?

C á (s) +  F e ^ ^ ia q )----- > C á ^^ (a q ) +  F e(s)

Problemas semelhantes: 18.31,18.32.

Suponha agora que queremos determinar o valor da razão [Co^^]/[Fe^^] 
para a qual a reação do Exem plo 18.6 se tomaria espontânea. Podemos usar a 
Equação (18.8) do seguinte modo:

E  =  E °
0,0257 V  

n
\ n Q

Primeiro consideramos E  igual a zero, dado que isso corresponde à situação de
equilíbrio. Quando E = 0,Q = K.

0 =  - 0 ,1 6  V  -
0,0257 V 
------------ In

[Fe^^]

. [Co^+l
In ---- ^

[Fe^"]

rc^ 2 +-|

= - 1 2 ,5

=  e -12,5 =  K

ou K  =  4 X  10 “ ^

Portanto, para a reação ser espontânea, a razão [Co^^]/[Fe^^] deve ser inferior a 
4 X  10“ ,̂ de modo que E  se tomaria positivo.

Com o o Exem plo 18.7 mostra, se existirem gases envolvidos na reação da 
célula, as suas concentrações devem ser expressas em atm.
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Exemplo 18.7

Considere a célula galvânica representada na Figura 18.4 (a). A  sua fem  (£) fo i m e­
dida a 25°C , tendo-se obtido o valor de 0,54 V. Considere que [Zn *̂ ]̂ =  1,0 M  e que 

P h2 =  I 5O atni- C alcu le  a concentração molar de

E stra tég ia  A  equação de Nem st relaciona a fem  de uma célula nas condições padrão 

com  o seu valor em condições diferentes das padrão. A  reação global da célula é:

Zn(5 ) +  2 H " '(? M )----- >Zn^‘"( l,0 M ) +  H 2( l , 0 atm)

C onhecido o valor da fem  (£) da célula, aplicam os a equação de N em st e calculam os 
[íF^]. Note que são transferidos 2 m ols de elétrons por m ol da reação, isto é , n  =  2.

S o lu ç ã o  C om o vim os anteriormente (p. 821), a fem  padrão {E°) da célula é 0,76 V. 
A  partir da Equação (18.8), escrevem os

E

As concentrações em Q são divididas peio 
seu valor padrão de 1 M  e a pressão é 
dividida por 1 atm.

0,54 V  

-0 ,2 2  V  

17,1

[H"l

V erificação  O  fato de no problem a ser dada a fem  em  condições diferentes das 
padrão significa que nem todas as espécies reagentes têm as concentrações padrão. 

U m a vez que tanto os íons Zn^^^como o H2 gasoso estão no estado padrão, [H^] será 
Problema semelhante: 1 8.34. diferente de 1 M .

E x e rc íc io  Qual é a fem  de uma célula galvânica constituída pelas sem icélulas 
Cd^^/Cd e Pl/H^/H2 se [Cd^^] =  0 , 2 0  M , [H^] =  0,16 M  e F h2 =  0,80 atm?

U ,U Z3 / V , _
E ° -   ---------- In Q

n
„ 0,0257 V  , [Zn^+]PH,

E ° ---------------- In -------
n
0,0257 V ,  (1 ,0 )(1 ,0 )  

0,76 V --------- 1 ------In

In

0,0257 V  1 
In

[H
1

[H-

[H

1

3 X 10^
= 2 X 10"^M

Figura 18.6 Eletrodo de vidro que, 
associado a  um eletrodo de referência, é 
usado em um medidor de pH.

Revisão de conceitos
Considere o seguinte diagrama de célula:

M g(í) I MgS04(0,40 M) II NiSOZO.ÓO M) \ N i(i)

Calcule o potencial de célula a 25°C. Como o potencial de célula se altera 
quando (a) [Mg^^] diminui por um fator de 4 e (b) [Ni^^] diminui por um 
fator de 3?

O Exemplo 18.7 mostra que uma célula galvânica cuja reação envolve íons 
pode ser utilizada para medir [H^] ou o pH. O medidor de pH descrito na 

Seção 15.3 baseia-se neste princípio. Contudo, o eletrodo de hidrogênio (ver Fi­
gura 18.3) não é normalmente usado no trabalho laboratorial porque é difícil de 
usar. Em vez dele emprega-se o eletrodo de vidro, mostrado na Figura 18.6. Este 
eletrodo consiste em uma membrana de vidro muito fina que é permeável aos íons 
H^. Um fio de prata revestido com cloreto de prata é mergulhado em uma solução



Capítulo 18 ♦ Eletroquímica 833

diluída de ácido clorídrico. Quando o eletrodo é colocado em uma solução cujo 
p H é  diferente do da solução interior, a diferença de potencial que se desenvolve 
entre os dois lados da membrana pode ser monitorada utilizando um eletrodo de 
referência. A  fem  da célula composta pelo eletrodo de vidro e pelo eletrodo de 
referência é medida com um voltímetro que é calibrado em unidades de pH.

Células de concentração
Uma vez que o potencial de eletrodo depende da concentração dos íons, é possí­
vel construir uma célula galvânica a partir de duas semicélulas constituídas pelo 
mesmo material mas diferindo na concentração dos íons. Esta célula é chamada 
de célula de concentração.

Considere a situação em que eletrodos de zinco são mergulhados em duas 
soluções de sulfato de zinco com  concentrações 0,10 M  e 1,0 M. A s duas solu­
ções estão em contato por meio de uma ponte salina e os eletrodos são hgados 
por um fio condutor em uma montagem semelhante à apresentada na Figura
18.1. D e acordo com  o princípio de L e Châtelier, a tendência para a redução

Zii^^{aq) +  2e~----- > Zn(s)

aumenta com  o aumento da concentração em íons Zn^^. Portanto, a redução 
deveria ocorrer no compartimento contendo a solução mais concentrada, e a oxi- 
dação, naquele que contém a solução mais diluída. O diagrama da célula é

Zn(í) I Zn^^^íO.lO M) || Zn^^^íl.O M) \ Zn(i)

e as semirreações são

Oxidação: Zn(s) ----- > Zn^^(0,10M) +  2e~
Redução: Zn^^(l,0M ) +  2e~ ----- > Zn(.sO____________

Global: Zn^\l,0 M) -----  ̂ Zn^^(0,10 M)

A  fem  da célula é

E = E°
0,0257 V , [Zn'+Jj,|
----- ------ In ----- z------

2

em que os índices “ dü” e “ conc” se referem, respectivamente, às concentrações 
0,10 M  e 1,0 M. Para esta célula, o valor de é zero (o mesmo eletrodo e o 
mesmo tipo de íons estão envolvidos), assim

£  =  0 -
0,0257 V  

2
In

0,10
1,0

=  0,0296 V

A  fem das células de concentração em geral é pequena e decresce continuamente 
durante o funcionamento da célula à medida que as concentrações nos dois com­
partimentos se aproximam uma da outra. Quando as concentrações dos íons nos 
dois compartimentos são iguais, E toma-se zero, e não ocorrem mais modificações.

Uma célula biológica pode ser considerada uma célula de concentração para 
efeitos do cálculo do seu potencial de membrana. O potencial de membrana é o 
potencial elétrico que se estabelece através das membranas das diferentes células 
biológicas, incluindo as musculares e as nervosas. Ele é responsável pela propaga­
ção dos impulsos nervosos e pelo batimento cardíaco. Um potencial de membrana 
é estabelecido sempre que, no interior e no exterior da célula, as concentrações 
dos mesmos íons são diferentes. Por exemplo, as concentrações do íon no in­
terior e no exterior de uma célula nervosa são respectivamente 400 mM e 15 mM. 1 m/w = 1 x 1 m .
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Tratando esta situação como uma célula de concentração e aplicando a equação 
de Nemst a uma única espécie de íon, podemos escrever

E =
0,0257 V ,  [K "l 

E ----------------In
[K-

-(0 ,0 2 5 7  V ) l n ^

ex

in

= 0,084 V  ou 84 m V

em que os índices “ ex” e “ in” se referem, respectivamente, ao exterior e ao in­
terior da célula. Note que E° = 0 porque estão envolvidos os mesmos íons. 
Portanto, devido às diferentes concentrações do íon K^, estabelece-se através da 
membrana um potencial elétrico de 84 mV.

18.6 Baterias
Uma batería é uma célula galvânica, ou uma série de células galvânicas combi­
nadas, que pode ser usada como fonte de corrente elétrica contínua a potencial 
constante. Embora o funcionamento de uma bateria seja semelhante, no seu princí­
pio, ao das células galvânicas descritas na Seção 18.2, uma bateria tem a vantagem 
de ser completamente autônoma e não necessitar de componentes auxiliares, como 
pontes salinas. Descrevemos em seguida vários tipos de baterias de uso corrente.

Espaçador de papel 
Pasta úmida de 
ZnCh e NH4CI 
Camada de Mn0 2  

Cátodo de grafite 

Ânodo de zinco

Figura 18.7 Interior de um a pilha seca, 
como as usadas em lanternas e rádios 
portáteis. Na realidade, a  pilha não é 
completamente seca, pois contém uma 
pasta  eletrolítica úmida.

Pilha seca
A  pilha seca mais comum, isto é, uma célula sem componente fluido, é a pilha de 
Leclanché, usada em lanternas e rádios portáteis. O ânodo da célula consiste em 
um recipiente de zinco que está em contato com o dióxido de manganês (Mn02) 
e um eletrólito. O eletrólito é constituído por uma solução aquosa de cloreto de 
amônio e cloreto de zinco, à qual é adicionada amido para lhe dar uma consistência 
pastosa que a impeça de verter (Figura 18.7). O cátodo é uma haste de carbono 
imersa no eletrólito no centro da bateria. As reações da célula são

Ânodo: Zn(s) -----  ̂ Zr\^^{aq) -I- 2e~
Cátodo: 2NHl(aq) +  2M n0 2 (5) +  2e~ ------> M n203(5) + 2NH 3(«^)

______________________________________________ + H 2P (/)

Global: Zn{s) + 2NUtUiq) +  2M n0 2 (5) ----- > Zr\^^{aq) + 2NH^(aq)
+ H2 0 (0  +  Mn203(5)

N a realidade, esta equação é uma sim phficação de um processo com plexo. O 
potencial produzido por uma pilha seca é de cerca de 1,5 V.

Cátodo
(aço)

Isolamento

Ânodo 
(recipiente 

de Zn)

Solução eletrolítica contendo KOH 
e pasta de Zn(OH)2 e HgO

Figura 18.8 Interior de um a bateria de 
mercúrio.

Bateria de mercúrio
A  bateria de mercúrio é muito usada em medicina e na indústria eletrônica e é 
mais cara do que a pilha seca comum. Esta bateria é constituída por um ânodo de 
zinco (amalgamado com mercúrio) em contato com um eletróhto fortemente al­
calino contendo óxido de zinco e óxido de mercúrio(II) contido em um cihndro 
de aço inoxidável (Figura 18.8). A s reações da célula são:

Ânodo: Zn(Hg) +  20H~{aq)----- > ZnO (í) +  H2 0 (/) +  2e~
Cátodo: H gO Çy) +  H 20 (/) +  2é>~------ > H g(/) +  2 0 U ~ ( a q )

Global: Zn(Hg) +  UgOis)----- > ZnO(s) +  Hg(/)

Dado que não existe variação da composição do eletróhto durante o funcionamento 
-  a reação global da célula envolve apenas substâncias sólidas -  a bateria de mercú-
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rio fornece um potencial mais constante (1,35 V) do que a pilha de Leclanché, além 
de ter uma capacidade consideravelmente mais elevada e uma vida mais longa. Es­
tas características tomam a bateria de mercúrio ideal para o uso em marca-passos, 
aparelhos auditivos, relógios elétricos e medidores de intensidade luminosa.

Baterias de chumbo
Uma bateria de armazenamento de chumbo comumente usada nos automóveis 
é constituída por seis células idênticas hgadas em série umas às outras. Cada 
célula tem um ânodo de chumbo e um cátodo de dióxido de chumbo (Pb0 2) 
prensado em uma placa metáhca (Figura 18.9). Tanto o cátodo como o ânodo es­
tão imersos em uma solução aquosa de ácido sulfúrico que atua como eletrólito.
As reações da célula são:

Ânodo: Pb(5) + S0 4 ~(fl^)-----> PbS0 4 (í) + 2e~
Cátodo: PbOzC )̂ + An*(aq) + SOl~(aq) + 2g~-----> PbSO^i') + IH^OÇ/)

Global: Pb(i) + PbOjCs) + m *(aq)  + 2SOT{aq)-----> 2 PbS0 4 (í) + 2H20(/)

Em condições normais de funcionamento, cada célula produz 2 V; assim, para 
fornecer energia ao circuito de ignição do automóvel e demais sistemas elétri­
cos, são necessárias seis células, as quais produzem um total de 12 V. A bateria 
de chumbo pode fornecer grandes quantidades de corrente em intervalos de tem­
po curtos, como é necessário para o arranque de um motor.

Diferentemente da pilha de Leclanché e da bateria de mercúrio, a bateria 
de chumbo é recarregável. Recarregar a bateria significa inverter a reação eletro­
química normal por meio da aphcação de um potencial externo ao cátodo e ao 
ânodo. (Este tipo de processo é chamado eletrólise, ver p. 843.) As reações que 
repõem os materiais originais são

PbS04(i) + 2 e~ -----  ̂ Pb(í) + SOr(a<?)
PbS04 (s) +  2H20 ( / ) ----- > PbOaíí) +  A\\*(aq) + S d l" (a q )  +  2e~

Global: 2PbS04(.v) + 2H20(/)----- > Pb(.ç) + PbOjCs) + AH*(aq) +  2SÓl~{aq)

Esta reação global é exatamente inversa à reação normal da célula.
Dois aspectos do funcionamento da bateria de chumbo merecem destaque.

Em primeiro lugar, dado que a reação eletroquímica consome ácido sulfúrico, o 
grau de descarga da bateria pode ser determinado medindo a densidade do eletrólito

Ânodo
Tampa removível 

Cátodo

Eletrólito HoSO.

Placas negativas
(grades de chumbo preenchidas
com chumbo poroso)

Placas positivas 
(grades de chumbo 
preenchidas com Pb02)

Figura 18.9 Interior de uma bateria de 
chumbo. Em condições normais de fun­
cionamento, a concentração da solução 
de ácido sulfúrico é de cerca de 38% em
massa.
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com um hidrômetro, procedimento frequentemente realizado nos postos de gasoli­
na. A densidade do fluido em uma bateria “saudável” e completamente carregada 
deverá ser igual ou superior a 1,2 g/mL. Em segundo lugar, as pessoas que vivem 
em climas frios por vezes têm dificuldade em ligar seus carros porque a bateria 
“morreu”. Cálculos termodinâmicos mostram que a fem de muitas células galvâni- 
cas diminui quando a temperatura diminui. No entanto, para uma bateria de chum­
bo, o coeficiente térmico é cerca de 1,5 X  lO”"̂ V/°C; ou seja, há uma diminuição 
de potencial de 1,5 X  lO”"̂ V a cada grau de abaixamento da temperatura. Portanto, 
mesmo considerando uma variação de 40°C da temperatura, a diminuição do poten­
cial traduz-se apenas em 6 X 10~  ̂V, que corresponde a aproximadamente

6 X 1 0 ~ ^V  

12 V
X 100% =  0,05%

do potencial de funcionamento, uma variação insignificante. A causa real para 
a aparente avaria da bateria é um aumento da viscosidade do eletrólito com a 
diminuição da temperatura. Para que a bateria funcione de forma adequada, é 
necessário que o eletrólito seja um bom condutor. No entanto, os íons movem-se 
mais lentamente em um meio viscoso, em que a resistência do fluido é maior, 
conduzindo a um decréscimo da potência de saída da bateria. Se uma bateria 
aparentemente “morta” for aquecida até a temperatura ambiente, recuperará a 
sua capacidade de fornecer a potência normal.

Baterias de íons lítio
A Figura 18.10 mostra um diagrama esquemático de uma bateria de íons lítio. 
O ânodo é constituído por um material carbonáceo condutor, geralmente grafite, 
que tem pequenos espaços na sua estrutura que podem conter átomos de Li e 
íons Li^. O cátodo é constituído por um óxido de um metal de transição, como 
C0O2, que também pode conter íons Li^. Devido à elevada reatividade do metal, 
deve ser usado um eletróhto não aquoso (solvente orgânico mais sal dissolvido). 
Durante a descarga da bateria, as reações da semicélula são

Ânodo (oxidação): Li(5 ) --------> Li^ +  e ~

Cátodo (redução): Li'*' + C0O2 + e ~  ------>■ LiCo0 2 (>y)

Global: Li (5 )  + C0O2 ------>■ LiCo0 2 (5) E'céiuia ^  3,4 V

Os progressos recentes na fabricação de automóveis elétricos e híbridos e o 
aumento da procura destes veículos criou uma grande demanda pelas baterias de 
íons lítio. As baterias usadas na maioria dos veículos elétricos habihtados para as

Figura 18.10 Uma bateria de íons 
lítio. Os átomos de lítio são embebidos 
na grafite, que funciona como ânodo, e 
o cátodo é o C0O2. Durante o funcio­
namento da bateria, os íons Li"*" migram 
pelo eletrólito polimérico sólido, do âno­
do para o cátodo, enquanto os elétrons 
fluem no circuito exterior, do ânodo para 
o cátodo, a fim de completar o circuito.
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autoestradas e em algumas máquinas-ferramenta são de fosfato de ferro-lítio. O de­
senho destas baterias é funcionalmente idêntico ao mostrado na Figura 18.10, com 
a exceção de que o cátodo é FeP04 , e forma-se LiFeP04 no cátodo quando a bateria 
se descarrega. Estas baterias compartilham muitas das vantagens de outras baterias 
de íons lítio (peso reduzido, maior tendência para que o metal se oxide no ânodo), 
mas também têm a vantagem adicional de uma estabihdade química e térmica ex­
tremamente elevada. Por isso, estas baterias podem ser recarregadas muitas vezes 
e resistem a temperaturas muito elevadas sem sofrer uma decomposição significa­
tiva, e evitam os problemas dos incêndios causados pelos conjuntos de baterias de 
lítio convencionais utilizados nos primeiros protótipos de veículos elétricos. Outras 
vantagens destas baterias são a reduzida preocupação ambiental que seu uso acar­
reta e a maior capacidade de reter carga em comparação com outras baterias. Estas 
baterias têm uma densidade de energia um pouco menor que as baterias tradicio­
nais de íons de lítio, mas esta desvantagem é considerada aceitável em aplicações 
que requerem baterias mais robustas. As primeiras baterias deste tipo sofriam de 
baixa condutividade, mas este problema foi resolvido com a dopagem das baterias 
com compostos que melhoram a condutividade.

A crescente demanda por lítio, causada pelo rápido crescimento do mer­
cado de baterias, levanta questões sobre a oferta mundial deste importante metal 
alcalino. Prevê-se que ao longo dos próximos anos a procura de lítio ultrapasse 
rapidamente a oferta, feita em grande parte por Chile, Argentina e China. A des­
coberta, em 2010, de um grande depósito de lítio no Afeganistão pode ajudar a 
atender a demanda crescente.

Células a combustível
Os combustíveis fósseis são uma importante fonte de energia, mas a sua conver­
são em energia elétrica é um processo muito ineficiente. Considere a combustão 
do metano:

CH4(g) + 2 0 2 (g)-----> C0 2 (g) + 2 H2 0 (/) + energia

Para produzir eletricidade, o calor liberado na reação é primeiro usado para 
transformar a água em vapor, vapor este que aciona uma turbina que, por sua 
vez, aciona um gerador. Uma fração apreciável da energia überada sob a forma 
de calor perde-se para o exterior em cada etapa; mesmo a usina mais eficiente 
converte em eletricidade apenas 40% da energia química original. Dado que 
as reações de combustão são reações redox, é desejável realizá-las diretamente 
por meios eletroquímicos, o que permite aumentar o rendimento da produção 
de energia. Este objetivo pode ser alcançado com um dispositivo chamado de 
célula a combustível, uma célula galvânica que necessita de um fornecimento 
contínuo de reagentes para funcionar.

Na sua forma mais simples, uma célula a combustível hidrogênio-oxigênio 
consiste em uma solução eletrolítica, como hidróxido de potássio, e dois eletro­
dos inertes. Os gases hidrogênio e oxigênio são borbulhados nos compartimen­
tos anódico e catódico (Figura 18.11), onde ocorrem as seguintes reações:

Ânodo: 2 H2(^) + AOW~{aq) -----> 4H2 0 (/) + Ae~
Cátodo: 0 2 (g) + 2 H2p (/) + Ae~ -----> A O irjaq)

Global: 2 H2(^) + 02Íg) -----> 2 H2 0 (/)

A fem padrão da célula pode ser calculada como segue, a partir dos dados da 
Tabela 18.1:

170 _  p o  _ p o
^  célula ^  cátodo ^  ânodo

= 0,40 V -  (-0 ,83  V)
= 1,23 V

Um automóvel movido por uma célula a 
combustível a hidrogênio fabricado pela 
General Motors.
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Figura 18.11 Célula a combustível de 
hidrogênio-oxigênio. O Ni e o NIC pre­
sentes no interior dos eletrodos de car­
bono poroso são eietrocatalisadores.

Eletrodo de carbono 
poroso contendo Ni

Anodo

I
Cátodo

Eletrodo de carbono 
poroso contendo 
Ni e NiO

Solução quente de 
Oxidação Redução

2H2(g) + 4 0H -(aq)  —  4H20(/) + 4e~ 02(g) + 2H20(l) + 4e~ —  40H~(aq)

Figura 18.12 Célula de combustível de 
hidrogênio-oxigênio usada em viagens 
espaciais. A água pura produzida pela 
célula é bebida pelos astronautas.

Dessa forma, a reação da célula é espontânea nas condições padrão. Note que a 
reação não é mais do que a reação de combustão do hidrogênio, mas a oxidação 
e a redução ocorrem separadamente no ânodo e no cátodo. Tal como acontece 
com a platina no eletrodo de hidrogênio padrão, os eletrodos também têm neste 
caso uma função dupla. Eles servem de condutores elétricos e proporcionam as 
superfícies necessárias para a decomposição inicial das moléculas em espécies 
atômicas, o que antecede a transferência eletrônica. Eles são eietrocatalisadores. 
Metais como a platina, o níquel e o ródio são bons eletrocatahsadores.

Além do sistema H2-O2, também foram desenvolvidas outras células de 
combustível. Uma delas é a célula a combustível propano-oxigênio. As reações 
da semicélula são:

Ânodo: C3Hg(^) + 6H2 0 (/) -----> 3C0 2 (g) + im"^{aq) + 2Qte~
Cátodo: 502(g) + 2 m ^{a q )  + 2Qg~ ------ ^ 10 H2O(/)____________________

Global: C3H8(g) + 502(g) -----> 3C02(g) + 4H20(/)

A reação global é idêntica à da queima do propano em oxigênio.
Diferentemente das baterias, as células a combustível não armazenam 

energia química. Os reagentes devem ser constantemente fornecidos, e os pro­
dutos, constantemente removidos. Neste aspecto, uma célula a combustível 
assemelha-se mais a um motor do que a uma bateria. No entanto, uma célula 
a combustível não funciona como uma máquina térmica e, consequentemente, 
não está sujeita ao mesmo tipo de hmitações termodinâmicas na conversão de 
energia (ver texto Química em Ação na página 793).

Uma célula a combustível bem concebida pode atingir uma eficiência de 
70%, cerca do dobro da eficiência de um motor de combustão interna. Além disso, 
os geradores baseados neste princípio estão livres de ruído, vibrações, perdas de 
calor, poluição térmica e outros problemas normalmente associados às usinas de 
produção de energia convencionais. No entanto, o uso das células a combustível 
ainda não está generalizado. Um dos maiores problemas está associado à falta de 
cataHsadores de baixo custo, capazes de funcionar de modo eficiente durante longos 
períodos de tempo e sem contaminação. A aphcação até hoje mais bem-sucedida 
das células a combustível foi no contexto dos veículos espaciais (Figura 18.12).



Combustível bacteriano

Eletricidade utilizável gerada por bactérias? Sim, é possí­
vel. Os cientistas da Universidade de Massachusetts em 

Amherst descobriram um organismo conhecido como a espé­
cie Geobacter que faz exatamente isso. As onipresentes bac­
térias Geobacter em geral crescem no fundo de rios ou lagos 
e obtêm a sua energia pela oxidação da matéria orgânica em 
decomposição para produzir dióxido de carbono. As bactérias 
possuem tentáculos com 10 vezes o seu próprio comprimento 
para alcançar os receptores de elétrons [principalmente óxido 
de ferro(III)] no processo anaeróbio redox global.

Os cientistas construíram uma célula a combustível bac- 
teriana utilizando eletrodos de grafite. As bactérias Geobacter 
crescem naturalmente sobre a superfície do eletrodo e formam 
um “biofilme” estável. A reação global é a seguinte

CH3COO" + 2O2 + ------> 2CO2 + 2H2O

onde o íon acetato representa a matéria orgânica. Os elétrons 
são transferidos diretamente a partir das Geobacter para o

ânodo de grafite e depois fluem extemamente para o cátodo de 
grafite. Aqui, o receptor de elétrons é o oxigênio.

Até agora, a corrente gerada por esta célula a combustí­
vel é baixa. Com o desenvolvimento adequado, no entanto, ela 
pode vir um dia a ser usada em sensores remotos e na geração 
de eletricidade para iluminar, cozinhar e alimentar aparelhos 
elétricos e computadores domésticos. Esta também é uma for­
ma desejável de limpar o meio ambiente. Embora o produto 
final do processo redox seja o dióxido de carbono, um gás-es- 
tufa, o mesmo produto seria formado a partir da decomposição 
normal de resíduos orgânicos.

A ação oxidante das Geobacter tem outro efeito benéfi­
co. Os testes mostram que sais de urânio podem substituir óxi­
do de ferro(III) como receptor de elétrons. Assim, adicionando 
íons acetato e as bactérias às águas subterrâneas contaminadas 
com urânio, é possível reduzir os sais solúveis de urânio(VI) 
para os sais insolúveis de urânio(IV), que podem ser rapida­
mente removidos antes de a água ser distribuída domestica­
mente e na agricultura.

CH3COO- + 2 H2O —► O2 + 4H+ + 4e- —
2C02 + 7H++8e- 2H2O

Uma célula a combustível bacteriana. A imagem mostra uma micrografia eletrônica de 
varredura de bactérias que crescem em um ânodo de grafite. O disco poroso permite que 
os íons passem entre os compartimentos.
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18.7 Corrosão
Corrosão é a palavra geralmente usada para designar a deterioração de me­
tais por meio de um processo eletroquímico. Encontramos à nossa volta muitos 
exemplos de corrosão. A ferrugem do ferro, o escurecimento da prata e a páti- 
na, peKcula verde formada sobre o cobre e o bronze, são alguns deles (Figura
18.13). A corrosão provoca enormes danos em edifícios, pontes, navios e auto­
móveis. Uma estimativa dos custos da corrosão metálica para a economia dos 
Estados Unidos chegou a valores superiores a 200 bilhões de dólares por ano! 
Nesta seção abordamos alguns dos processos fundamentais que ocorrem na cor­
rosão e métodos utilizados para proteger os metais contra ela.

O exemplo mais famihar de corrosão é sem dúvida o da formação de fer­
rugem sobre o ferro. Para que o ferro enferruje, é necessária a presença de oxi­
gênio gasoso e água. Embora as reações envolvidas sejam bastante complexas 
e ainda não totalmente compreendidas, acredita-se que as etapas fundamentais

Figura 18.13 Exemplos de corrosão:
(a) um navio enferrujado, (b) tigela de 
prata com uma metade oxidada e (c) Es­
tátua da Liberdade coberta com pátina 
antes de sua restauração em 1986.
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sejam as seguintes. Uma região da superfície do metal funciona como ânodo, 
ocorrendo ali a oxidação:

Fe(í)-----> Vê^(aq) + 2e~

Os elétrons liberados pelo ferro reduzem o oxigênio atmosférico a água no cáto- 
do, que é outra região da mesma superfície metálica:

0 2 fe) +  m \ a q )  +  4 ^ - ------> 2H20(0

A reação redox global é

2Fe(í) +  02(g) +  A n * (a q )-----> 2V ê^ (aq) +  2H20(/)

Com os dados da Tabela 18.1, calculamos a fem padrão deste processo:

£?élula =  S rflodo  -  Ê fnodo °
que o processo ocorre espontaneamente.

=  1,23 V -  ( - 0 ,4 4  V)

-  1,67 V

Note que esta reação ocorre em meio ácido; os íons são em parte fornecidos 
pela reação do dióxido de carbono atmosférico com a água para formar H2CO3.

Os íons Fe^^ formados no ânodo são ainda oxidados pelo oxigênio:

4Fe^+(fl^) + 0 2 (g) + (4 + 2 jc)H2O( 0 -----> 2 Fe203 • jcH2 0 (í ) + %Yt{aq)

Esta forma hidratada do óxido de ferro(III) é conhecida por ferrugem. A quanti­
dade de água associada ao óxido de ferro é variável e por isso se usa a represen­
tação Fe203 • JCH2O.

A Figura 18.14 mostra o mecanismo de formação da ferrugem. O circui­
to elétrico é fechado pela migração de elétrons e íons; é por essa razão que a 
corrosão é tão rápida em água salgada. Nos climas frios, os sais (NaCl, CaCl2) 
utihzados nas estradas para fundir o gelo e a neve são a maior causa de formação 
de ferrugem nos automóveis.

A corrosão metáhca não se limita ao ferro. O alumínio, por exemplo, é um 
metal usado para fazer muitas coisas úteis, incluindo aviões e latas para bebidas.
O alumínio tem uma tendência muito maior para se oxidar do que o ferro; na 
Tabela 18.1 vemos que o alumínio tem um potencial padrão de redução mais 
negativo do que o ferro. Com base apenas neste fato, seria de se esperar que os 
aviões se corroessem lentamente durante as tempestades e que as latas de bebi­
das se transformassem em montes de alumínio corroído. Tal não acontece por­
que a camada de óxido de alumínio insolúvel ( A I2O 3) que se forma à  superfície 
quando o metal está exposto ao ar serve para proteger o alumínio subjacente da

F e (j) ------ > V é \a q )  + 2e~ 0^{g) + AW{aq) + Ae~------> lYÍ-fX l)
Vt^^iaq)---- > ¥ç?\aq) +

Fígura 18.14 O processo eletroquími- 
00 envolvido na formação da ferrugem. 
Os íons são fornecidos pelo H2CO3, 
que se forma quando o CO2 se dissolve 
em água.
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corrosão. A ferrugem que se forma à superfície do ferro é, no entanto, demasiado 
porosa para proteger o metal subjacente.

Os metais usados na cunhagem de moedas, como o cobre e a prata, tam­
bém se corroem, mas muito mais lentamente.

Cu(.s’) ----- > C v^^{aq) + 2e~
AgO) ----- > A g^(a^) +

Quando normalmente exposto à atmosfera, o cobre forma uma camada de car­
bonato de cobre (CUCO3), uma substância verde, chamada pátina, que protege 
o metal subjacente da corrosão. As peças das baixelas de prata, que estão em 
contato com os alimentos, desenvolvem uma camada de sulfeto de prata (Ag2S).

Há vários métodos para proteger os metais da corrosão. A maioria deles 
tem como objetivo impedir a formação de ferrugem. O procedimento mais óbvio 
é pintar a superfície do metal com uma tinta. No entanto, se a tinta estiver esfo­
lada, picada ou amassada de forma que fique exposta uma área, mesmo que pe­
quena, do metal, haverá formação de fermgem sob a camada da tinta. É possível 
tomar a superfície do ferro metálico inativa por meio de um processo chamado 
passivação. Quando o metal é tratado com um agente oxidante forte, como o 
ácido nítrico concentrado, forma-se uma camada fina de óxido. Uma solução de 
cromato de sódio é frequentemente adicionada aos sistemas de resfriamento e 
irradiadores para evitar a formação de fermgem.

A tendência do ferro para se oxidar é fortemente reduzida quando ele for­
ma ligas com alguns metais. Por exemplo, no aço inoxidável (uma liga de ferro e 
crômio), a camada de óxido de crômio que se forma protege o ferro da corrosão.

Um recipiente de ferro pode ser coberto com uma camada de outro metal, 
por exemplo, o estanho ou o zinco. Uma lata de conserva é feita aplicando sobre 
o ferro uma camada fina de estanho. Enquanto esta camada se mantiver intacta, 
a formação de fermgem fica impedida. No entanto, logo que a superfície tenha 
sido riscada, o enferrujamento ocorre rapidamente. Se olharmos para os poten­
ciais padrão de redução, de acordo com a regra da diagonal, verificamos que, no 
processo de corrosão, o ferro atua como ânodo e o estanho como cátodo:

Sr?^(aq) + 2 e ~ ----- » Sn(i) =  - 0 ,1 4  V
Ve^*(aq) + 2 e ~ ------> Fe(í) E° = - 0 ,4 4  V

O processo de proteção é diferente para o ferro revestido com zinco, ou ferro 
galvanizado. O zinco é mais fácil de oxidar do que o ferro (ver Tabela 18.1):

Zn^^(aq) +  2 é ~ ----- > Zn(i) =  - 0 ,7 6  V

Assim, mesmo que um risco exponha o ferro, o zinco continuará a ser atacado. 
Neste caso, o zinco metálico funciona como ânodo e o ferro como cátodo.

Figura 18.15 Um prego de ferro que 
está protegido catodicamente por um 
pedaço de folha de zinco não enferruja 
em água, ao passo que um prego de 
ferro que não está protegido enferruja 
rapidamente.
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Figura 18.16 Proteção catódica de um 
depósito de ferro (cátodo) por magnésio, 
um metal mais eletropositivo (ânodo). 
Dado que só o magnésio é consumido 
no processo eletroquímico, é chamado 
de ânodo sacrificial.

Tanque de ferro

Oxidação; M g(5) M^^{aq) +  2e~ Redução: 02Íg )  +  AYi*{aq) +  4e 2H20(/)

A proteção catódica  é um processo no qual o metal a ser protegido da corrosão 
é transformado no cátodo em uma célula galvânica. A Figura 18.15 mostra como 
um prego de ferro pode ser protegido da corrosão ao ligá-lo a um pedaço de zin­
co. Sem essa proteção, um prego de ferro mergulhado na água enferruja rapida­
mente. A corrosão de canalizações e depósitos de armazenamento subterrâneos 
pode ser impedida ou fortemente reduzida com a ligação deles a metais como o 
zinco e o magnésio, que se oxidam mais facilmente que o ferro (Figura 18.16).

Revisão de conceitos
Qual dos seguintes metais poderá atuar como um ânodo sacrificial para 
proteger o ferro? Sr, Ni, Pb, Co.

O texto Química em Ação  na página 848 mostra que, por vezes, o mal-estar 
causado pelas obturações dentárias pode resultar de fenômenos eletroquímicos.

18.8 Eletrólise
Diferentemente das reações redox espontâneas em que há conversão da energia 
química em energia elétrica, a eletrólise é o processo no qual a energia elétrica  
é usada para provocar uma reação quím ica não espontânea. Uma célula eletro- 
Utica é uma montagem experimental onde se realizam eletrólises. Os princípios 
da eletróhse são os mesmos dos processos que ocorrem nas células galvânicas. 
Com base nestes princípios discutiremos três exemplos de eletrólise. Em segui­
da voltaremos a nossa atenção para os aspectos quantitativos da eletróhse.

Eletrólise do cloreto de sódio fundido
No seu estado fundido, o cloreto de sódio, um composto iônico, pode ser eletroh- 
sado para formar sódio metáhco e cloro. A Figura 18.17 (a) é um diagrama de uma 
célula de Downs, que é usada para a eletróhse em grande escala do NaCl. No NaCl 
fundido, os cátions e os ânions são Na^ e CU, respecüvamente. A Figura 18.17 (b) 
é um diagrama simplificado que mostra as reações que ocorrem nos eletrodos. A 
célula eletrolíüca contém um par de eletrodos ligados a uma bateria. A bateria serve 
como “bomba de elétrons”, que envia os elétrons para o cátodo (onde ocorre a re­
dução) e os retira do ânodo (onde ocorre a oxidação). As reações nos eletrodos são

Ânodo (oxidação): 2C1“ (/) -----> Cl2(g) + 2e~
Cátodo (redução): 2Na^(/) + 2e~ -----> 2Na(/)

Global: 2Na^(/) + 2CF(/) > 2Na(/) + C h ig )
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Figura 18.17 (a) Dispositivo chamado 
de célula de Dov\/ns para a eletrólise 
do NaCI fundido (p.f. 801 °C). O sódio 
metálico formado nos cátodos encontra- 
-se no estado líquido. Dado que o sódio 
metálico líquido é mais leve do que o 
NaCI fundido, ele flutua à superfície, con­
forme mostrado, e é recolhido. O cloro 
gasoso forma-se no ânodo e é recolhido 
no topo. (b) Diagrama simplificado que 
mostra as reações no eletrodo durante 
a eletrólise do NaCI fundido. A bateria é 
necessária para provocar a reação não 
espontânea.

CI2  gasoso
NaCI

Na
Líquido

Bateria

NaCI fundido Ânodo

Na
Líquido

Cátodo

NaCI
fundido

Cátodo de ferro Cátodo de ferro 
Ânodo de carvão

Oxidação Redução
2C1- ^  C\-Ág) + 2e- 2Na+ + 2e~ 2Na(/)

(a) (b)

Este processo é uma das principais fontes de sódio metálico puro e de cloro 
gasoso.

Estimativas teóricas indicam que o valor de E° para o processo global é 
cerca de —4 V, o que significa que o processo não é espontâneo. Portanto, a 
bateria terá de fornecer no mínimo 4 V para que a reação ocorra. Na prática, é 
necessário um potencial mais elevado devido não só a ineficiências no processo 
eletrolítico, mas também ao sobrepotencial, discutido mais adiante.

Eletrólise da água
A água em um béquer, nas condições atmosféricas (1 atm e 25°C), não se de­
compõe espontaneamente para formar hidrogênio e oxigênio gasosos porque 
a variação de energia de Gibbs padrão associada à reação é positiva e elevada:

2H20(1)-----> 2 H2(g) + 02(g) AG° = 474,4 kJ/mol

Figura 18.18 Montagem para a reali­
zação da eletrólise da água em pequena 
escala. O volume de hidrogênio gasoso 
formado é o dobro do de oxigênio 
gasoso.

Contudo, esta reação pode ser forçada eletrolisando a água em uma célula aná­
loga à mostrada na Figura 18.18. Esta célula eletrolítica consiste em um par de 
eletrodos de um metal não reativo, como a platina, imersos em água. Quando os 
eletrodos estão ligados à bateria, nada acontece porque não existe na água pura 
um número suficiente de íons para conduzir uma quantidade apreciável de cor­
rente. (A 25°C, a água pura tem apenas 1 X  10“  ̂M de íons e 1 X  10~  ̂M de 
íons OH“ .) Por outro lado, a reação ocorre com facilidade em uma solução 0,1 M 
de H2SO4 porque neste caso existem íons em número suficiente para conduzir ele­
tricidade. Bolhas de gás começam a surgir imediatamente em ambos os eletrodos.

A Figura 18.19 mostra as reações no eletrodo. O processo no ânodo é

2H20(1)----- » 02(g) + 4H+(a?) +  4e~

ao passo que no cátodo temos

2H^(fl^) +  2^ - ------>H2(g)

A  reação global é dada por

Ânodo (oxidação): 2 H2 0 (/)  > 0 2 (,ç) + 4H^(aq) + 4e~
Cátodo (redução): 2[2H'^(aq) + 2e~ ------> H2(g)]

Global: 2 H2 0 (/)  > 2 H2(g) + 02Íg)

Repare que não há consumo de H2SO4.
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2H20(0

Batería
—&3C“

Oxidação

Solução diluída de H2 SO4

Redução

O^ig) + 4H+ (aq) + 4e“ AW{aq) + 4e~ 2 H 2(g)

Figura 18.19 Diagrama mostrando as 
reações no eletrodo durante a eletrólise 
da água. Repare que os sinais dos ele­
trodos são opostos aos de uma célula 
galvânica. Em uma célula galvânica, o 
ânodo é negativo porque fornece elé­
trons ao circuito externo. Em uma célula 
eletrolítica, o ânodo é positivo porque os 
elétrons são retirados dele pela bateria.

Revisão de conceitos
Qual é a voltagem mínima necessária para o processo eletrolítico da Figura 
18.19?

Eletrólise de uma solução aquosa de cloreto de sódio
Trata-se do mais complicado dos três exemplos aqui considerados, porque a so­
lução aquosa de cloreto de sódio contém diversas espécies que podem ser oxida­
das e reduzidas. As reações de oxidação que podem ocorrer no ânodo são

(1) 2 C \-(a q )  ----- > Cl2(^) +
(2) 2H2 0 (0  ------> 0 2 (g) +  4 H ''(a q )  +  4e~

Referindo-nos à Tabela 18.1, temos

Cl2(g) +  2 e ~ -----> 2 C r(f l^ )  E° =  1,36 V
0 2Íg) +  4H ^ (aq) +  4 e ~ -----  ̂2H2 0 (/) E° =  1,23 V

Os potenciais de redução padrão de (1) e (2) não são muito diferentes, mas os 
valores sugerem que H2O seria preferencialmente oxidado no ânodo. No entan­
to, verifica-se experimentalmente que o gás liberado no ânodo é CI2 e não O2! 
No estudo dos processos eletrolíticos, observa-se por vezes que o potencial ne­
cessário para induzir uma dada reação é consideravelmente superior ao indicado 
pelos potenciais de eletrodo. O sohrepotencial (ou sobretensão) é  a diferença  
entre o potencial do eletrodo e o potencial de fa to  exigido para provocar a ele­
trólise. O sobrepotencial para a formação de O2 é bastante elevado. Portanto, 
em condições normais de funcionamento, forma-se CI2 no ânodo em vez de O2.

As reduções que podem ocorrer no cátodo são

Dado que o CI2 é mais fácil de reduzir do 
que o O2 , seria mais difícil oxidar Cl~ no 
ânodo do que H2O.

(3) 2 \t(a q )  + l e ~ ------> Hjíg) E° =  0,00 V
(4) 2 H2 0 (/) +  2 e ~ ---> Hzíg) +  2 0 Y r (a q )  E° = -0 ,83  V
(5) m '^(aq) +  e“ ----> Na(i) =  -2,71 V

A reação (5) está fora de questão porque tem um potencial padrão de re­
dução muito negativo. A reação (3) é preferida, em condições padrão, à reação
(4). No entanto, a pH = 7 (como é o caso para uma solução de NaCl), elas são 
igualmente prováveis. Considera-se em geral que (4) descreve a reação catódica
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dado que a concentração de íons é demasiado baixa (cerca de 1 X 10“  ̂M) 
para tornar (3) uma escolha razoável.

As reações de semicélula envolvidas na eletrólise do cloreto de sódio 
aquoso são

Ânodo (oxidação): 2C\~ {aq) -----> Cl2(^) + 2e~
Cátodo (redução): 2 H2 0 (/) + 2e~ -----> H2(g) + 20W~{aq)

Global: 2H2 0 (/) +  2C\~{aq) ----- > H2Íg) +  Cl2(g) +  20H~{aq)

Como mostra a equação global, a concentração de íons C F  diminui durante a 
eletrólise e a dos íons OH~ aumenta. Portanto, além de H2 e CI2, é possível obter 
o produto secundário, NaOH, evaporando a solução aquosa no fim da eletrólise.

Da análise do processo de eletrólise, lembre-se de que provavelmente os 
cátions serão reduzidos no cátodo e que os ânions serão oxidados no ânodo e, 
em soluções aquosas, a própria água pode ser oxidada e/ou reduzida. O resultado 
final depende da natureza das outras espécies presentes.

O Exemplo 18.8 refere-se à eletrólise de uma solução aquosa de sulfato de 
sódio (Na2S0 4 ).

o  íon SO|~ é a base conjugada do ácido 
fraco HSO4 (Ka = 1,3 x 10"^. Contudo, a 
hidrólise de SOf" é desprezível. O íon 801“ 
também não é oxidado no ânodo.

Exemplo 18.8

Uma solução aquosa de Na2S04 foi eletrolisada usando a instalação mostrada na 
Figura 18.18. Se os produtos formados no ânodo e no cátodo forem, respectivamente, 
oxigênio gasoso e hidrogênio gasoso, descreva a eletrólise em termos das reações 
que ocorrem nos eletrodos.

Estratégia Antes de considerar as reações de eletrodo, devemos observar os se­
guintes fatos: (1) dado que o Na2S04 não se hidrolisa em água, o pH da solução é 
próximo de 7; (2) os íons Na^ não se reduzem no cátodo e os íons SOl~ não são oxi­
dados no ânodo. Estas conclusões resultam da análise feita anteriormente da eletró­
lise da água na presença de ácido sulfúrico e da solução aquosa de cloreto de sódio. 
Portanto, as reações de oxidação e de redução envolvem apenas moléculas de água.

Solução As reações no eletrodo são

Ânodo: 2H20 (/) -----> 02(g) + {aq) -h 4 F
Cátodo: 2H20(/) + 2^“ -----> Hsíg) + 20H “ (a^)

A reação global, obtida multiplicando por dois os coeficientes da reação catódica e 
somando o resultado à reação anódica, é

6 H2 0 ( 0 ----- > 2 H 2(g) +  0 2 (g) +  AB.^{aq) -H A O \r {a q )

se os íons e OH“ tiverem a possibilidade de se misturar, então

A \ t { a q )  + 40H "(a^)----->4H20(/)

e a reação global será

Problema semelhante: 18.46. 2H20(/)----->2H2(g) + 02(g)

Exercício Uma solução aquosa de Mg(N03)2 é eletrolisada. Quais são os produtos 
gasosos que se formam no ânodo e no cátodo?
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Revisão de conceitos
Complete a seguinte célula eletrolítica rotulando os eletrodos e mostrando 
as reações de semicélula. Explique por que os sinais do ânodo e do cátodo 
são opostos aos de uma célula galvânica.

Batería

MgCl^
Fundido

A eletrólise tem aplicações muito importantes na indústria, sobretudo na 
extração e purificação de metais. No Capítulo 21 discutiremos algumas destas 
aplicações.

Aspectos quantitativos da eietróiise
O tratamento quantitativo da eletrólise foi desenvolvido por Faraday. Ele verifi­
cou que a massa de produto formado (ou de reagente consumido) em um eletro­
do é proporcional à quantidade de eletricidade transferida no eletrodo e à massa 
molar da substância em questão. Por exemplo, na eletrólise do NaCl fundido, 
a reação catódica indica que é produzido um átomo de Na quando um íon Na^ 
aceita um elétron do eletrodo. Para reduzir um mol de íons Na^, é necessário 
fornecer ao cátodo o número de Avogadro (6,02 X  10^ )̂ de elétrons. Por outro 
lado, a estequiometria da reação anódica indica que a oxidação de dois íons C P  
forma uma molécula de cloro. Portanto, a formação de 1 mol de CI2 resulta na 
transferência de 2 mols de elétrons dos íons C P  para o ânodo. Do mesmo modo, 
são necessários 2 mols de elétrons para reduzir um mol de íons Mg^^ e 3 mols 
de elétrons para reduzir 1 mol de íons Al^^:

Mg^^ + 2 e ~  ----- > Mg
Al'̂  ̂ + -----> Al

Em uma experiência eletroKtica, em geral mede-se a corrente (em ampe- 
res. A) que atravessa a célula eletrolítica durante um dado período de tempo. A 
relação entre carga (em coulombs, C) e corrente é

1 C =  lA X  I s

isto é, um coulomb é a quantidade de carga elétrica que passa em cada ponto do 
circuito durante 1 segundo quando a corrente é de 1 ampere.

A Figura 18.20 mostra as etapas envolvidas no cálculo das quantidades de 
substâncias produzidas em uma eletrólise. Essas etapas são ilustradas pela ele­
trólise do CaCl2 fundido em uma célula eletroKtica. Suponha que uma corrente

Figura 18.20 Etapas envolvidas no 
cálculo das quantidades de substâncias 
reduzidas ou oxidadas na eletrólise.



0 mal-estar causado pelas obturações dentárias

Na odontologia moderna, o material mais usado para obtu- 
rar dentes cariados é conhecido como amálgama dentário. 

(Um amálgama é uma substância formada pela combinação de 
mercúrio com outro metal ou metais.) O amálgama dentário 
consiste em três fases sólidas com estequiometrias que cor­
respondem aproximadamente a Ag2Hg3, AgsSn e SngHg. Os 
potenciais padrão de redução destas fases sólidas são: Hg2̂ ^/ 
Ag2Hg3,0,85 V; Sn^^/Ag3Sn, -0 ,05  V; Sn^^/SngHg, -0 ,13  V.

Quem morder uma folha de alumínio (como a usa­
da para embrulhar chocolates), de forma que a folha faça 
pressão sobre uma obturação, sentirá provavelmente uma 
dor aguda momentânea. Com efeito, foi criada na boca uma 
célula galvânica, tendo o alumínio {E° =  —1,66 V) como 
ânodo, a obturação como cátodo e a saliva como eletrólito. 
O contato da folha de alumínio com a obturação causa uma 
espécie de curto-circuito na célula, dando origem a um pe­
queno fluxo de corrente entre os eletrodos. Esta corrente es­
timula o nervo sensitivo do dente, causando uma sensação 
desagradável.

Outro tipo de mal-estar resulta quando um metal menos 
eletropositivo toca em uma obturação dentária. Por exemplo, 
se uma obturação fizer contato com a coroa de ouro de um 
dente vizinho, haverá corrosão da obturação. Neste caso, a ob- 
üiração dentária funciona como ânodo e a coroa de ouro como 
cátodo. Se nos referirmos aos valores de E° dados anterior­
mente para as três fases, vemos que a fase SngHg é a que tem 
maior tendência para corroer. Quando isso acontece, a libera-

Corrosão de uma obturação dentária provocada pelo contato 
com uma coroa de ouro.

ção na boca de íons Sn(II) provoca um gosto metálico desa­
gradável. A corrosão prolongada resultará eventualmente em 
uma nova visita ao dentista para que a obturação seja refeita.

de 0,452 A passa pela célula durante 1,50 h. Qual é a quantidade de produtos 
formados no ânodo e no cátodo? Na resolução de problemas de eletrólise deste 
tipo, o primeiro passo é determinar as espécies que serão oxidadas no ânodo e as 
espécies que serão reduzidas no cátodo. Neste caso, a escolha é direta, uma vez 
que no CaCl2 fundido os únicos íons presentes são Ca^^ e CP. Assim, as reações 
de semicélula e global são

Ânodo (oxidação): 2 C P (/)  -----> Cl2(^) + 2e~
Cátodo (redução): Ca^^(/) +  2e~ ------> C a(/)

Global: Ca^^(/) +  2 C P ( /)  -----  ̂ C a(/) +  C k ig )

As quantidades de Ca metálico e de cloro gasoso formadas dependem do 
número de elétrons que passa pela célula eletrolítica, o que por sua vez depende 
da corrente X  tempo, ou seja, da carga:

3600 íí 1 C 3
? C = 0,452 A X  1,50 H X -----------X ----------= 2,44 X  10̂  C

1 h 1 A • íT
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Dado que 1 mol de e~ = 96 500 C e são necessários 2 mols de e~ para reduzir 
1 mol de íons Ca^^, a massa de Ca metálico formada no cátodo é calculada do 
seguinte modo:

? g Ca =  2,44 X
1 m e f ^  1 m e l-^  40,08 g Ca________ X _________ X ______ —___
96.500 C 2 m e l ^  1 m e l-^

0,507 g Ca

A reação anódica indica que 1 mol de cloro é produzido por 2 mols de e 
de eletricidade. Assim, a massa de cloro formada é

? g CI2 =  2,44 X 10^ C  X
1 m e f ^  1 mGi-etj 70,90 g CI2 

96.500 e  ^  2 m e l ^  ^  1 m oheti
0,896 g CI2

O Exemplo 18.9 aplica esta metodologia à eletrólise em solução aquosa.

Exemplo 18.9

Uma corrente de 1,26 A passa por uma célula eletrolítica contendo uma solução dilu­
ída de ácido sulfúrico durante 7,44 h. Escreva as reações de semicélula e calcule o 
volume de gases liberados nas CPTP.

Estratégia Vimos anteriormente (ver p. 844) que as reações de semicélula para o 
processo são:

Ânodo (oxidação): 2H20(/) -----02(g) + { a q )  + Ae~

Cátodo (redução): 2 [ 2 B ^ { a q )  + 2e~ -----> H2(g)]

Global: 2H20(/) -----> 2H2(g) + 02(g)

Calculamos a quantidade de oxigênio, expressa em mols, seguindo as etapas de con­
versão descritas na Figura 18.20:

corrente X tempo-----> coulombs-----> mols é&e~-----> mols de O2

Então, usando a equação dos gases ideais, calculamos o volume de O2 expresso em 
litros nas CPTP. De modo semelhante, podemos calcular o volume de H2.

Resolução Primeiro calculamos a quantidade de eletricidade, número de coulombs, 
que atravessa a célula:

3600 ^ 1 C 4
?C  = 1,26 A X  7,44 b X -------- X ---------- = 3,37 X  10̂  C

I b  1 A •

A seguir, convertemos o número de coulombs em números de mols de elétrons

Da semirreação de oxidação constatamos que 1 mol 02 — 4 mols e~. Portanto, o nú­
mero de mols de O2 gerado é

1 mol O2
0 349 m o F ^  X ----------f  = 0,0873 mol O2

4 m o F r'

O volume de 0,0873 mol de O2 nas CPTP é dado por 

V = ' ^

(0,0873 niol)(0.082l L • atm/K • mol)(273 K) 
1 atm

= 1,96 L

(Continua)
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Problema semelhante: 18.51.

{Continuação)

Procedemos do mesmo modo para o hidrogênio. Para simplificar, combinamos 
os dois primeiros passos para calcular o número de mols de H2 gerado

3,37 X lO^^e X
1 m e f ^  
96.500 e

1 mol H2
2 m o P ^

0,175 mol H2

O volume de 0,175 mol de H2 nas CPTP é dado por

n R T
V  = ------

P

_  (0,175 mol)(0,0821 L » atm/K • mol)(273 K) 
1 atm

= 3,92 L

Verificarão Note que o volume de H2 é o dobro do de O2 (ver Figura 18.18), o que 
seria de se esperar de acordo com a lei de Avogadro (à mesma temperatura e pressão, 
o volume é diretamente proporcional ao número de mols de um gás).

Exercício Uma corrente constante passa por uma célula eletrolítica contendo 
MgCl2 durante 18 h. Calcule a intensidade da corrente em amperes, sabendo que fo­
ram obtidos 4,8 X 10̂  g de CI2.

Equações-chave
■po _ 770 _ 770
■^célula -^cátodo -^ânodo

A G  =  -n F E célu la

A G ° =  - n F E l é \ u \ &  

n

0,0592 V

0,0257 V
E  =  E °  ----------------- \ n Q

(18.1) Cálculo da fem padrão de uma célula galvânica.

(18.2) Relação da variação da energia livre com a fem de uma célula.

(18.3) Relação da variação da energia livre padrão com a fem padrão de uma célula.

(18.5) Relação da fem padrão de uma célula com a constante de equilíbrio.

(18.6) Relação da fem padrão de uma célula com a constante de equilíbrio.

(18.8) Relação da fem da célula com as concentrações sob condições diferentes 
das condições padrão.

E  =  E °
0,0592 V 

n
logÔ (18.9) Relação da fem da célula com as concentrações sob condições diferentes 

das condições padrão.

Resumo de fatos e conceitos
1. As reações redox envolvem a transferência de elétrons. As 

equações que representam processos redox podem ser ba­
lanceadas usando o método do íon-elétron.

2. Todas as reações eletroquímicas envolvem a transferência 
de elétrons e, portanto, são reações redox.

3. Em uma célula galvânica, a eletricidade é produzida a partir 
de uma reação química espontânea. A oxidação no ânodo e

a redução no cátodo ocorrem separadamente e os elétrons 
fluem pelo circuito exterior.

4. As duas partes de uma célula galvânica são as semicélulas e 
as reações nos eletrodos são as reações de semicélula. Uma 
ponte salina permite que os íons fluam entre as semicélulas.

5. A força eletromotriz (fem) de uma célula é a diferença de 
potencial entre os dois eletrodos. Em uma célula galvânica.
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os elétrons fluem do ânodo para o cátodo no circuito exte­
rior. Na solução, os ânions movem-se na direção do ânodo 
e os cátions na direção do cátodo.

6. A quantidade de eletricidade transportada por um mol de 
elétrons é igual a 96 500 coulombs.

7. Os potenciais padrão de redução indicam a probabilidade 
relativa das reações de redução de semicélula e podem ser 
usados para prever os produtos, a direção e a espontaneida­
de das reações redox entre várias substâncias.

8. A diminuição da energia livre do sistema em uma reação 
redox espontânea é igual ao trabalho elétrico realizado pelo 
sistema sobre o meio exterior, ou seja, AG = —nFE.

9. A constante de equilíbrio de uma reação redox pode ser 
obtida a partir da força eletromotriz padrão da respectiva 
célula.

10. A equação de Nemst fornece a relação entre a fem da célula 
e as concentrações dos reagentes e produtos em condições 
diferentes das condições padrão.

11. As baterias, que são constituídas por uma ou mais células 
galvânicas, são muito usadas como fontes autônomas de 
energia. Entre as baterias mais conhecidas estão as pilhas 
secas, como a pilha de Leclanché, a bateria de mercúrio 
e a bateria de chumbo usada nos automóveis. As células a 
combustível produzem energia elétrica a partir de um for­
necimento contmuo de reagentes.

12. A corrosão dos metais, como o enferrujamento do ferro, é 
um fenômeno eletroquímico.

13. Em uma célula eletrolítica, usa-se a corrente elétrica pro­
veniente de uma fonte exterior para provocar uma reação 
química não espontânea. A quantidade de produto formado 
ou de reagente consumido depende da quantidade de eletri­
cidade transferida nos eletrodos.

Palavras-chave
Ânodo, p. 818
Bateria, p. 834
Cátodo, p. 818
Célula a combustível, p. 837
Célula eletrolítica, p. 843

Célula galvânica, p. 818 
Constante de Faraday (F),

p. 826
Corrosão, p. 840 
Eletrólise, p. 843

Eletroquímica, p. 815 
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Potencial padrão de redução,
p. 820
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Sobrepotencial, p. 845 
Voltagem da célula, p. 819

Questões e problemas
Balanceamento de equações redox
Problemas

18.1 Faça o balanceamento das seguintes equações redox
usando o método do íon-elétron
(a) H2O2 + Fe^"^----->Fe^^ + H2O (em solução ácida)
(b) Cu + HNO3 -----> Cu^^ + NO + H2O (em solu­

ção ácida)
(c) CN“ + Mn0 4 ----- > CNO“ + Mn02 (em solução

básica)
(d) Br2-----  ̂BrOJ + Br“ (em solução básica)
(e) 8203“ + I2-----> 1“ + 8405“ (em solução ácida)

18.2 Faça o balanceamento das seguintes equações redox
usando o método do íon-elétron
(a) Mn '̂  ̂ +  H2O2-----  ̂Mn02 +  H2O (em solução bá­

sica)
(b) Bí(OH)3 + 8n02~ -----  ̂8n03~ + Bi (em solução

básica)

(c) Cr207 + C2O4 ----- > Cr '̂  ̂ + CO2 (em solução
ácida)

(d) CIOJ + c r -----> CI2 +  CIO2 (em solução ácida)

Células galvânicas e fem padrão
Questões de revisão

18.3 Defina os seguintes termos: ânodo, cátodo, potencial de 
célula, força eletromotriz, potencial padrão de redução.

18.4 Descreva as características básicas de uma célula gal­
vânica. Por que os dois compartimentos da célula estão 
separados um do outro?

18.5 Qual é a função da ponte salina? Que tipo de eletrólito 
deve ser usado em uma ponte salina?

18.6 O que é um diagrama de célula? Escreva o diagrama de 
célula para a célula galvânica constituída por um ele­
trodo de Al mergulhado em uma solução de A1(N03)3 
1 M e um eletrodo de Ag mergulhado em uma solução 
deAgN03 IM .
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18.7 Qual é a diferença entre as semirreações discutidas nos 
processos redox do Capítulo 4 e as reações de semicé- 
lula discutidas na Seção 18.2?

18.8 Depois de uma célula de Daniell (ver Figura 18.1) fun­
cionar durante alguns minutos, um estudante repara 
que a fem da célula começa a diminuir. Por quê?

18.9 Utilize as informações da Tabela 2.1 e calcule o valor 
da constante de Faraday.

18.10 Discuta a espontaneidade de uma reação eletroquímica 
em termos da sua fem padrão (£'céiuia)-

Problemas
18.11 Calcule a fem padrão de uma célula que usa as reações 

de semicélula Mg/Mg^"^ e Cu/Cu^"^ a 25°C. Escreva a 
equação da reação de célula que ocorre nas condições 
padrão.

18.12 Calcule a fem padrão de uma célula que usa as reações 
de semicélula Ag/Ag'^ e Al/Al^^. Escreva a equação da 
reação de célula que ocorre nas condições padrão.

18.13 Preveja se Fê "̂  pode oxidar 1“ a I2 sob condições pa­
drão.

18.14 Qual dos seguintes regentes pode oxidar H2O a 02(g) 
sob condições padrão? \i^{aq), C\~{aq), Cl2(g), 
C\^'^{aq\ Pb^^{aq\ MnO^Ca^) (em solução ácida).

18.15 Considere as seguintes semirreações:

M 11O4 (aq) + SH^iaq) + 5e~---- >Mn^^ (aq) +  4H20(/)

NOJ(íz^) + 4R^(aq) + 3e~----- >NO(g) + 2H20(/)

Preveja se os íons NOJ oxidarão Mn "̂  ̂ a Mn04 em 
condições padrão.

18.16 Preveja se as seguintes reações ocorreríam esponta­
neamente em solução aquosa a 25°C. Considere que as 
concentrações iniciais de todas as espécies dissolvidas 
são 1,0 M.
(a) Ca(s) +  (aq)----- > (aq) + Cd(^)
(b) 2Br~(aq) + Sn^'^(aq)---- >Br2(/) + Sn(5)
(c) 2Ag(s) + Ní^^(aq)-----> 2Ag^(aq) +  Ni(^)
(d) Cu^(aq) + Fe^'^(aq)----- (aq) + Fe^^(aq)

18.17 Qual das espécies em cada par é o melhor agente oxi- 
dante em condições padrão? (a) Br2 ou Au^" ,̂ (b) H2 ou 
Ag" ,̂ (c) Cd^^ ou Cr̂ " ,̂ (d) O2 em meio ácido ou O2 em 
meio básico.

18.18 Qual das espécies em cada par é o melhor agente redu- 
tor em condições padrão? (a) Na ou Li, (b) H2 ou I2, (c) 
Fe^^ ou Ag, (d) Br“ ou Co^^.

18.19 Considere a reação eletroquímica Sn^^ + X -----> Sn
+ Dado que ĉéiuia = 0,14 V, qual é o valor de E° 
para a semirreação X^^ /̂X?

18.20 ĉélula da seguinte célula é 1,54 V a 25°C

U(í)|U=+(flç)||Ni^+(a9)|Ni(í)

Calcule o potencial padrão de reação para a semicélula 
U^""/U.

Espontaneidade das reações redox
Questões de revisão

18.21 Escreva as equações que relacionam AG° e K  com a 
fem padrão de uma célula. Defina todos os termos.

18.22 O valor de E° de uma reação de célula é positivo e o 
de outra reação de célula é negativo. Que reação de 
célula procederá para a formação de mais produtos no 
equilíbrio?

Problemas
18.23 Qual é a constante de equilíbrio para a seguinte reação 

a25°C?

Mg(5) + Zn^^(aq) Mg^^(aq) + Zn(s)

18.24 A constante de equilíbrio para a reação

Sr(s) + Mg^^ (aq) Sr^^ (aq) + Mg(s)

é 2,69 X 10̂  ̂a 25°C. Calcule E° para a célula consti­
tuída pelas semicélulas Sr/Sr '̂^ e Mg/Mg^^.

18.25 Use os potenciais padrão de redução para calcular as 
constantes de equilíbrio para cada uma das seguintes 
reações a 25°C.
(a) Br2(0 + 2l~(aq) 2Br"(ú!^) +  12(5)
(b) 2Ce^^(aq) +  2C r ( a q ) ^ ^ C h ( g )  + 2Cq̂ ^(aq)
(c) 5Fq^^(aq) + MnO^ (aq) + S K ^ ( a q ) ^ ^

Mn^^(aq) +  4H20(/) + 5Fe^^(a^)
18.26 Calcule AG° e para as seguintes reações a 25°C.

(a) Mg(5) + F b^^(aq )^= ^M ^^(aq ) + Fb(s)
(b) Bt2(0 + 2l~(aq) 2Br"(íí^) + 12(5)
(c) 02(g) + 4R^(aq) +  AF^^^(aq)

^ ^ 2 H 2 0 ( 0  + AFQ^^(aq)
(d) 2Al(í) + 312(5) ^ ^ 2 A l^ + (a ^ )  + 6\~(aq)

18.27 Que reação espontânea ocorrerá em solução aquosa, 
em condições padrão, entre os íons Ce"̂ "̂ , Ce "̂ ,̂ Fe^^ e 
Fe^"^? Calcule AG° e para a reação.

18.28 Dado que E° =  0,52 V para a redução C\i^(aq) +  e~
-----> Cu(5), calcule E°, AG° e K  para a seguinte reação
a25°C:

2C\x^ (aq)-----> C\x^^(aq) +  Cu(5)

Efeito da concentração na fem de uma célula
Questões de revisão

18.29 Escreva a equação de Nemst e explique todos os termos.
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18.30 Escreva a equação de Nemst para os seguintes proces­
sos a uma dada temperatura T.
(a) Mg(s) +  ----- >Mg^^(aq) + Sn(s)
(b) 2Cr(5) + 3Pb^+(fl^)----->2Cr^^(aq) + 3Pb(í)

Problemas
18.31 Qual é o potencial a 25°C de uma célula constituída 

pelas semicélulas Zn/Zn^'^ e Cu/Cu^^ em que [Zn̂ '*’] = 
0,25M e[Cu^^] = 0,15 M?

18.32 Calcule E °,E c  AG para as seguintes reações de célula.
(a) Mg(í) + Sn^^^Cíz )̂-----+ Sn(s)

[Mg^^] = 0,045 M, [Sn̂ " ]̂ =  0,035 M
(b) 3Zn(í) + 2Cr^+(íz^)---- >3Zn^^(aq) +  2Cr(5)

[Cr^^] =  0,010 M, [Zn^+] =  0,0085 M
18.33 Calcule o potencial padrão da célula constituída pela se- 

micélula Zn/Zn^'^e pelo EPH. Qual será a fem da célula 
se [Zn^^] = 0,45 M, P», = 2,0 atm e [H^] = 1,8 M?

18.34 Qual é a fem de uma célula constituída pelas semicélu­
las Pb^"' /Pb e Pt/H""/ H2 se [Pb^^] = 0,10 M, [H^] = 
0,050 MePH3= 1,0 atm?

18.35 Referindo-se à Figura 18.1, calcule o valor da razão 
[Cu^^J/ÍZn^"^] a partir do qual a seguinte reação se tor­
na espontânea a 25°C:

Cu(5) + Zn^'^ (aq)----- >Cu^^ (aq) + Zn(s)

18.36 Calcule a fem da seguinte célula de concentração: 

Mg(í) I Mg^+(0,24 M) II Mg^+(0,53 M) \ Mg(í)

Baterias e células a combustível
Questões de revisão

18.37 Explique as diferenças entre uma célula galvânica primá­
ria, que não é recarregável, e uma batería (por exemplo, 
uma batería de chumbo), que é recarregável.

18.38 No contexto da produção de energia elétrica, discuta as 
vantagens e desvantagens das células a combustível em 
relação às usinas convencionais.

Problemas
18.39 A célula a combustível hidrogênio-oxigênio foi descrita 

na Seção 18.6. (a) Qual é o volume de H2(g), armazena­
do à temperatura de 25°C e à pressão de 155 atm, neces­
sário para fazer funcionar durante 3,0 h um motor elétri­
co que consome uma corrente de 8,5 A? (b) Que volume 
(litros) de ar a 25°C e 1,00 atm terá de passar por rninuto 
na célula para fazer o motor funcionar? Considere que o 
ar contém 20% em volume de O2 e que este é totalmente 
consumido na célula. Os outros componentes do ar não 
afetam as reações da célula a combustível. Considere 
que o gás tem comportamento ideal.

18.40 Calcule a fem padrão da célula a combustível de pro- 
pano discutida na página 838, sabendo que AG° é 
—23,5 kJ/mol para o propano.

Corrosão
Questões de revisão

18 .4 1  As peças de aço, incluindo porcas e parafusos, são mui­
tas vezes revestidas com uma camada fina de cádmio. 
Explique a função deste revestimento.

18 .4 2  O “ferro galvanizado” é uma folha de aço revestida 
com zinco; as latas de “estanho” são feitas de folhas de 
aço revestidas com estanho. Discuta as funções destes 
revestimentos e a eletroquímica das reações de corro­
são que ocorrerão se houver contato de um eletrólito 
com a superfície riscada de uma folha de ferro galvani­
zado ou de uma lata de estanho.

18 .4 3  A prata manchada contém Ag2S. As manchas podem 
ser eliminadas ao colocar a peça de prata em um reci­
piente de alumínio contendo um eletrólito inerte, como 
o NaCl. Explique o princípio eletroquímico deste pro­
cedimento. [O potencial padrão de redução para reação
de semicélula Ag2S(í') + 2e“ -----> 2Ag(5') + S^~(aq) é
-0 ,71 V.]

18 .4 4  Como a tendência do ferro para enferrujar depende do 
pH da solução?

Eletrólise
Questões de revisão

18 .4 5  Qual é a diferença entre uma célula galvânica (por 
exemplo, a célula de Daniell) e uma célula eletrolítica?

18 .4 6  Descreva a eletrólise de uma solução aquosa de K N O 3 . 

Problemas
18 .4 7  A semirreação que ocorre em um eletrodo é

Mg^^(fundido) + 2e~ ----->Mg(s)

Calcule a massa de magnésio (em gramas) que pode ser 
produzida ao passar 1,00 F  pelo eletrodo.

18 .4 8  Considere a eletrólise do cloreto de bário fundido, 
BaCl2. (a) Escreva as semirreações em cada eletrodo, 
(b) Quantos gramas de bário metálico podem ser pro­
duzidos ao passar na célula 0,50 A durante 30 minutos?

18 .4 9  Considerando apenas os custos da eletricidade, seria 
mais barato produzir por eletrólise uma tonelada de só­
dio ou uma tonelada de alumínio?

18 .5 0  Se os custos da eletricidade para produzir magnésio 
pela eletrólise do cloreto de magnésio fundido forem 
$155 por tonelada de metal, qual será o custo (em dó­
lares) da eletricidade necessária para produzir (a) 10,0 
toneladas de alumínio, (b) 30,0 toneladas de sódio, (c)
50,0 toneladas de cálcio?

1 8 .5 1  Uma das semirreações na eletrólise da água é

2H2O (/)-----> 02Íg) + 4n^{aq) + 4e~

Se 0,076 L de O2 foi recolhido a 25°C e a 755 mmHg, 
quantos mols de elétrons tiveram de passar pela solução?
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18 .5 2  Quantos mols de elétrons são necessários para produzir
(a) 0,84 L de O2 a 1 atm e 25°C a partir de uma solu­
ção aquosa de H2SO4; (b) 1,50 L de CI2 a 750 mmHg e 
20°C a partir de NaCl fundido; (c) 6,0 g de Sn a partir 
de SnCl2 fundido?

18 .5 3  Calcule as quantidades de Cu e Br2 produzidas em ele­
trodos inertes ao passar uma corrente de 4,50 A por 
uma solução de CuBr2 durante 1,0 h.

18 .5 4  Na eletrólise de uma solução aquosa de AgN03, 0,67 g 
de Ag é depositado ao fim de um certo período de tem­
po. (a) Escreva a semirreação para a redução de Ag" .̂
(b) Qual é a semirreação de oxidação provável? (c) Cal­
cule a quantidade de eletricidade usada, em coulombs.

18 .5 5  Uma corrente estacionária foi passada pelo C0SO4 fun­
dido até 2,35 g de Co metálico serem produzidos. Cal­
cule a quantidade de eletricidade usada em coulombs.

18 .5 6  Uma corrente elétrica constante passa durante 3,75 h 
por duas células eletrolíticas ligadas em série. Uma de­
las contém uma solução de AgNOs e a outra uma so­
lução de CuCl2. Durante esse período, depositaram-se
2,00 g de prata na primeira célula, (a) Quantos gramas 
de cobre se depositaram na segunda célula? (b) Qual é 
a intensidade da corrente em amperes?

18 .5 7  Qual é a produção horária de cloro gasoso (em kg) de 
uma célula eletrolítica que usa o eletróüto aquoso NaCl 
e uma corrente de 1,500 X 10  ̂A? A eficiência do âno- 
do para a oxidação de C F  é 93,0%.

18 .5 8  A cromagem é aplicada por eletrólise a objetos suspen­
sos em uma solução de dicromato de acordo com a se­
guinte semirreação (não balanceada):

Ci20]~ {aq) +  ^“ + ----- > Ct(s) + H20(/)

Quanto tempo (em horas) levaria para aplicar uma cro­
magem com a espessura de 1,0 X 10“  ̂mm a um pára- 
-choques de um automóvel com a área de 0,25 m^ em 
uma célula eletrolítica usando uma corrente de 25,0 A? 
(A densidade do crômio é 7,19 g/cm^.)

18 .5 9  A quantidade de 0,369 g de cobre foi depositada pela 
passagem de uma corrente de 0,750 A durante 25,0 min 
por uma solução de CUSO4. A partir desta informação, 
calcule a massa molar do cobre.

18 .6 0  A partir de uma solução de CUSO4, uma quantidade de 
0,300 g de cobre foi depositada pela passagem de uma 
corrente de 3,00 A durante 304 s. Calcule o valor da 
constante de Faraday.

18 .6 1  Em uma dada experiência de eletrólise, ocorreu a de­
posição de 1,44 g de Ag em uma célula (contendo uma 
solução aquosa de AgN03), ao passo que 0,120 g de um 
metal X desconhecido foi depositado em outra célula 
(contendo uma solução aquosa de XCI3) em série com 
a célula anterior. Calcule a massa molar de X.

18 .6 2  Uma das semirreações na eletróhse da água é

m ^(a q ) + 2e - ----->H2Íg)

Se 0,845 L de H2 foi recolhido a 25°C e 782 mmHg, 
quantos mols de elétrons tiveram de passar pela solução?

18 .6 3  Passa por três células eletrolíticas uma corrente estável 
de 10,0 A durante 10,0 min. Calcule a massa dos metais 
formados se as soluções forem 0,10 M  AgN03, 0,10 M  
Cu(N03)2 e 0,10 M Au(N03)3.

18 .6 4  Na indústiia, o cobre metálico pode ser purificado eletro- 
liticamente de acordo com o seguinte tratamento. O âno- 
do é constituído por um eletrodo impuro de Cu e o cátodo 
por um eletrodo de Cu puro. Os eletrodos estão submer­
sos em uma solução de CUSO4. (a) Escreva as reações 
de semicélula nos eletrodos, (b) Calcule a massa (em g) 
do Cu purificado depois de passar uma corrente de 20 A 
durante 10 h. (c) Explque por que as impurezas, como 
Zn, Fe, Au e Ag, não são depositadas nos eletrodos.

Batería

Ânodo 
de cobre 
impuro

í  ̂
___ ) Cátodo 

de cobre 
puro

j

-► Cu2+ -►
SQ2-

Problemas adicionais
18 .6 5  Uma célula de Daniell consiste em um eletrodo de 

zinco mergulhado em uma solução 1,00 L de ZnS04
1.00 M e um eletrodo mergulhado em uma solução 
de Cu em uma solução em 1,00 L de CUSO4 1,00 M  
a 25°C. É recolhida da célula uma corrente estável de
10.0 A. Calcule £'céiuia depois de 1,00 h. Pressuponha 
que os volumes permanecem constantes.

18 .6 6  Foi construída uma célula de concentração com eletro­
dos de Cu em duas soluções de CUSO4, A e B. A 25°C, 
as pressões osmóticas das duas soluções são 48,9 atm e 
4,89 atm, respectivamente. Calcule £'céiuia pressupondo 
que não há formação de pares iônicos.

18 .6 7  Para cada uma das seguintes reações redox, (i) escre­
va as semirreações; (ii) escreva a reação global balan­
ceada; (iii) determine a direção segundo a qual a reação 
ocorrerá espontaneamente em condições padrão:
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(a) U2{g) + -----> W^{aq) +  Ni{s)
(b) MnO4 (aq) + c r  (aq)----- >

Mn^'^ (aq) + Cl2(g) (em solução ácida)
(c) Cr(í) + (aq)----->Ci^^(aq) + Zn(s)

18.68 A oxidação de 25,0 mL de uma solução contendo Fê "̂  
requer 26,0 mL de uma solução ácida de K2Cr207 
0,0250 M. Faça o balanceamento da seguinte equação e 
calcule a concentração molar de Fê "̂ :

Cr20?“ +  Fe^+ + -----> Cr^+ + Fe^^

18.69 O SO2 presente no ar é um dos principais responsáveis 
pelo fenômeno da chuva ácida. A concentração de SO2 
pode ser determinada por uma titulação com uma solu­
ção padrão de permanganato da seguinte forma:

5SO2 + 2Mn04 + 2H2O------> 5S O r +  2Mn^^ + 4H^

Calcule a quantidade, em gramas, de SO2 em uma 
amostra de ar, sabendo que foram usados na titulação 
7,37 mL de uma solução de KMn04 0,00800 M.

18.70 Uma amostra de um minério de ferro, com o peso de 
0,2792 g, foi dissolvida em um excesso de solução ácida 
diluída. Todo o ferro inicialmente foi convertido em íons 
Fe(II). Foram necessários 23,30 mL de uma solução de 
KMn04 0,0194 M  para oxidar os íons Fe(U) a Fe(UI). 
Calcule a porcentagem em massa de ferro no minério.

18.71 A concentração de uma solução de peróxido de hidro­
gênio pode ser convenientemente determinada por titu­
lação com uma solução padrão de permanganato de po­
tássio em meio ácido de acordo com a seguinte equação 
não balanceada:

Mn04 + H2O2-----> O2 +  Mn^^

(a) Faça o balanceamento dessa equação, (b) Se para oxi­
dar completamente 25,00 mL de uma solução de H2O2 
são necessários 36,44 mL de uma solução de KMn04 
0,01652 M, calcule a molaridade da solução de H2O2.

18.72 O ácido oxálico (H2C2O4) está presente em muitas 
plantas e vegetais, (a) Faça o balanceamento da seguin­
te equação em solução ácida:

Mn04 +  C 2 0 r -----> Mn^^ + CO2

(b) Se uma amostra com 1,00 g de H2C2O4 requer 24,0 
mL de uma solução de KMn04 0,0100 M  para atingir o 
ponto de equivalência, qual é a porcentagem em massa 
de H2C2O4 na amostra?

18.73 Estabeleça se a reação da célula é espontânea, não es­
pontânea ou se está em equilíbrio.

E AG Reação de célula

> 0

> 0

= 0

18.74 O oxalato de cálcio (CaC204) é insolúvel em água. Esta 
propriedade é usada para determinar a quantidade de 
íons Ca^^ no sangue. O oxalato de cálcio isolado do 
sangue é dissolvido em um ácido e titulado com uma 
solução padrão de KMn04 conforme descrito no Pro­
blema 18.72. Para titular o oxalato de cálcio isolado de 
uma amostra de 10,0 mL de sangue, foram necessários
24,2 mL de KMn04 9,56 X 10“"̂ M. Calcule o número 
de miligramas de cálcio por mililitro de sangue.

18.75 A partir das seguintes informações, calcule o produto 
de solubilidade do AgBr:

Ag^ (aq) + e~ ----> Ag(5) E° = 0,80 V
AgBr(5) + -----> Ag(5) + Br~(aq) E° = 0,07 V

18.76 Considere a célula galvânica constituída por EPH e por 
uma semicélula em que ocorre a reação Ag"  ̂(aq) + e~
-----> Ag (5'). (a) Calcule o potencial padrão da célula.
(b) Qual é a reação espontânea da célula nas condições 
padrão? Calcule o potencial da célula quando [H^] no 
eletrodo de hidrogênio for (i) 1,0 X 10“^M e (ii) 1,0 X 
10“  ̂M, com todos os outros reagentes permanecendo 
em condições padrão, (d) Com base nesta configuração 
de célula, sugira uma constituição adequada para um 
medidor de pH.

18.77 Uma célula galvânica é constituída por um eletrodo 
de prata mergulhado em 346 mL de uma solução de 
AgNOs 0,100 M e um eletrodo de magnésio mergulha­
do em 288 mL de uma solução de Mg(N03)2 0,100 M. 
(a) Calcule E para a célula a 25°C. (b) A célula funciona 
até 1,20 g de prata se depositar sobre o eletrodo de pra­
ta. Calcule E  para a célula nesta fase de funcionamento.

18.78 Explique por que o cloro gasoso pode ser preparado 
pela eletrólise de uma solução aquosa de NaCl, mas 
não é possível preparar o flúor gasoso pela eletróhse de 
uma solução aquosa de NaF.

18.79 Calcule a fem da seguinte célula de concentração a 
25°C:

Cu(í) I Cu2-"(0,080 M) II Cu^+(1,2 M) \ Cu(^)

18.80 A reação catódica da pilha de Leclanché é dada por

2Mn02(5') +  Zi^^(aq) + 2e ~ -----^ZnMn204(5)

Se uma pilha de Leclanché produzir uma corrente de 
0,0050 A, calcule o número de horas que este forne­
cimento de corrente durará se existirem inicialmente
4,0 g de Mn02 na célula. Considere que os íons Zn̂ "̂  se 
encontram em excesso.

18.81 Suponha que você tenha que verificar experimental­
mente as reações de eletrodo referidas no Exemplo 
18.8. Além do equipamento e da solução, são dados 
dois pedaços de papel de tomassol, um azul e um ver­
melho. Descreva os passos que você seguiria nessa 
experiência.
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18 .8 2  Durante muitos anos, não se sabia ao certo se o 
mercúrio(I) existia em solução na forma Hg^ ou na for­
ma Hg2^. Para distinguir entre as duas possibilidades, 
podería ser montado o seguinte sistema:

Hg(/) I solução A II solução B | Hg(/)

em que a solução A contém 0,263 g de nitrato de 
mercúrio(I) por litro e a solução B contém 2,63 g de 
nitrato de mercúrío(I) por litro. Se a fem medida para 
essa célula a 18°C for 0,0289 V, o que você pode con­
cluir em relação à natureza dos íons mercúrío(I)?

18 .8 3  Uma solução aquosa de Kl, à qual se adicionaram umas 
gotas de fenolftaleína, é eletrolisada usando uma mon­
tagem semelhante à mostrada na figura:

Descreva o que você observaria no ânodo e no cátodo. 
(Sugestão: o iodo molecular é apenas ligeiramente so­
lúvel em água mas, na presença de íons I“ , forma íons 
I3 de cor castanha. Ver Problema 12.102.)

18 .8 4  Um pedaço de magnésio metálico, pesando 1,56 g, é 
mergulhado em 100,0 mL de AgNOs 0,100 M  a 25°C. 
Calcule [Mg^^] e [Ag" ]̂ em equilíbrio na solução. Qual 
é a massa de magnésio perdida? O volume permanece 
constante.

18 .8 5  Descreva uma experiência que permita determinar o cá­
todo e o ânodo em uma célula galvânica com eletrodos 
de cobre e zinco.

18 .8 6  Uma solução ácida foi eletrolisada usando eletrodos 
de cobre. A passagem de uma corrente constante de 
1,18 A durante 1,52 X 10̂  s provocou uma perda de 
massa do ânodo de 0,584 g. (a) Qual é o gás produzido 
no cátodo e qual é o seu volume nas CPTP? (b) Saben­
do que a carga do elétron é 1,6022 X 10“ ^̂  C, calcule o 
número de Avogadro. Considere que o cobre é oxidado 
a íons Cû " .̂

18 .8 7  Em uma dada experiência de eletrólise envolvendo íons 
AP" ,̂ foram recuperados 60,2 g de Al tendo-se usado uma 
corrente de 0,352 A. Quantos minutos durou a eletrólise?

18 .8 8  Considere a oxidação da amônia:

4NH3(^) + 302Íg)-----> 2N2(^) + 6H20(0

(a) Calcule AG° para a reação, (b) Se esta reação fosse 
usada em uma célula a combustível, qual seria o poten­
cial padrão da célula?

18 .8 9  Quando uma solução aquosa contendo sal de ouro(IU) 
é eletrolisada, deposita-se ouro metálico no cátodo e 
é gerado oxigênio gasoso no ânodo. (a) Se 9,26 g de 
Au forem depositados no cátodo, calcule o volume (em 
litros) de O2 gerado a 23°C e 747 mmHg. (b) Qual é a 
corrente utilizada se o processo eletrolítico tiver durado
2,00 h?

18 .9 0  Em uma experiência de eletrólise, um estudante passou 
a mesma quantidade de eletricidade por duas células 
eletrolíticas contendo, respectivamente, sais de prata e 
sais de ouro. Ao fim de um certo intervalo de tempo, ele 
verificou que haviam se depositado nos cátodos 2,64 g 
de Ag e 1,61 g de Au. Qual é o estado de oxidação do 
ouro no respectivo sal?

18 .9 1  As pessoas que vivem em regiões de clima frio, onde 
existe muita neve, são aconselhadas a não aquecer as 
suas garagens no inverno. Qual é o fundamento eletro- 
químico desta recomendação?

18.92 Dado que

2R g^\aq)  + 2e~----- • H g f  (a?) =  0,92 V
Hgl* (aq) + 2e~---- >• 2Hg(0 =  0,85 V

calcule AG° e K  para o seguinte processo a 25°C:

Hg\*(aq)-----> H g^\aq) +  Hg(í)

(A reação anterior é um exemplo de uma reação de des- 
proporcionamento na qual um elemento em um dado es­
tado de oxidação é simultaneamente oxidado e reduzido.)

18 .9 3  Pode-se construir uma célula galvânica com Ecéiuia = 
0,30 V usando um eletrodo de Fe em uma solução de 
Fe(N03)2 1,0 M, ou com um eletrodo de Sn em uma 
solução de Sn(N03)2 1,0 M, ou um eletrodo de Cr em 
uma solução de Cr(N03)3 1,0 M, mesmo que Sn^^/Sn 
e Cr^‘̂ /Cr tenham potenciais diferentes de redução. 
Justifique.

18 .9 4  Aprcscnta-sc a seguir uma célula galvânica ligada a 
uma célula eletrolítica. Rotule os eletrodos (ânodos e 
cátodos) e mostre o movimento dos elétrons nos fios 
condutores e dos cátions e ânions na solução. Para sim­
plificar, não foi representada a ponte salina da célula 
galvânica.

Célula galvânica Célula eletrolítica
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18 .9 5  O flúor (F2) é obtido pela eletrólise do fluoreto de hi­
drogênio (HF) líquido contendo fluoreto de potássio 
(KF). (a) Escreva as reações de semicélula e a reação 
global para o processo, (b) Qual é a função do KF? (c) 
Calcule o volume de F2 (em litros) recolhido a 24,0°C 
e 1,2 atm após eletrólise da solução durante 15 h com 
uma corrente de 502 A.

18 .9 6  Foi eletrolisada uma solução de NaCl de 300 mL du­
rante 6,00 min. Se o pH da solução final for de 12,24, 
calcule a corrente média utilizada.

18 .9 7  A purificação industrial do cobre é feita por eletrólise. 
O cobre impuro funciona como ânodo e o cátodo é de 
cobre puro. Os eletrodos são mergulhados em uma so­
lução de CUSO4. Durante a eletrólise, o cobre do ânodo 
passa para a solução na forma de Cu^^, enquanto os 
íons Cu^^^são reduzidos no cátodo. (a) Escreva as rea­
ções de semicélula e a reação global para o processo 
eletrolítico. (b) Suponha que o ânodo estava contami­
nado com Zn e Ag. Explique o que acontece com estas 
impurezas na eletrólise. (c) Quantas horas seriam ne­
cessárias para obter 1,00 kg de Cu com uma corrente 
de 18,9 A?

18 .9 8  Uma solução aquosa de um sal de platina é eletrolisada 
ao passar uma corrente de 2,50 A durante 2,00 h. Como 
resultado, formam-se no cátodo 9,09 g de Pt metálica. 
Calcule a carga dos íons platina nesta solução.

18 .9 9  Considere uma célula galvânica constituída por um 
eletrodo de magnésio em contato com uma solução de 
Mg(N03)2 1,0 M e um eletrodo de cádmio em contato 
com uma solução de Cd(N03)2 1,0 M. Calcule E° para 
a célula e faça um diagrama indicando o cátodo, o âno­
do e a direção do fluxo de elétrons.

18 .10 0  Uma corrente de 6,00 A passa durante 3,40 h por uma 
célula eletrolítica contendo ácido sulfúrico diluído. Se 
o volume de O2 gerado no ânodo for 4,26 L (a CPTP), 
calcule a carga (em coulombs) do elétron.

1 8 .1 0 1  O ouro não se dissolve em ácido nítrico concentrado 
nem em ácido clorídrico concentrado. Contudo, este 
metal dissolve-se em uma mistura de ácidos (uma parte 
de HNO3 para três partes de HCl em volume), chamada 
água régia, (a) Escreva a equação balanceada para esta 
reação. {Sugestão: entre os produtos estão HAuCU e 
NO2.) (b) Qual é a função do HCl?

1 8 .1 0 2  Explique por que as células galvânicas mais úteis dão 
potenciais entre 1,5 e 2,5 V. Quais são as perspectivas 
de desenvolvimento de células gâlvanicas que deem 
potenciais de 5 V ou superiores?

18 .1 0 3  O quadro apresentado a seguir mostra os potenciais pa­
drão de redução de várias semirreações:

Semirreações E °{\)

A^^ + 2e~ -— >A -1 ,46
B2 + 2e ->2B " 0,33
C^+ + 3e" - — >C U 3

+ e~ — -^D -0 ,87

(a) Qual é o agente oxidante mais forte e qual é o agente 
redutor mais fraco? (b) Que substâncias podem ser oxida­
das por B2? (c) Que substâncias podem ser reduzidas por 
B”? (d) Escreva a equação global para uma célula que 
produza uma voltagem de 2,59 V sob condições padrão.

18 .10 4  Considere uma célula de concentração consti­
tuída pelos dois compartimentos a seguir: Cl2(0,20 
atm )IC r(l,0 M) e C r(2 ,0  atm )IC r(l,0  M). Utilizou- 
-se platina como eletrodos inertes. Faça o diagrama da 
célula e calcule sua fem a 25°C.

18 .10 5  Uma haste de prata e o EPH são mergulhados em uma 
solução saturada de oxalato de prata, Ag2C204, a 25°C. 
A diferença de potencial medida entre a haste e o EPH 
é de 0,589 V, sendo a haste positiva. Calcule a constan­
te do produto de solubihdade do oxalato de prata.

18 .10 6  O zinco é um metal anfótero; isto é, ele reage quer com 
ácidos, quer com bases. O potencial padrão de redução 
para a reação seguinte é —1,36 V

Zn(O H )r (aq) + 2e~ ----->Zn(í) + 40H~(aq)

Calcule a constante de formação (Kf) para a reação 

(aq) + 40H~ (aq) Zn(OR)l~ (aq)

18 .10 7  Use os dados da Tabela 18.1 para determinar se o peró-
xido de hidrogênio sofrerá ou não desproporcionamen- 
to em meio ácido: 2H2O2-----  ̂2H2O + O2.

18 .10 8  Os valores absolutos dos potenciais de redução padrão 
de dois metais X eY são

+ 2e~ ----> Y I E°\ = 0,34 V
X2+ + 2" - ---- > X I E°| =  0,25 V

onde a notação || significa que apenas se indica a gran­
deza (mas não o sinal) de E°. Quando as semicélulas X 
e Y estão hgadas, os elétrons fluem de X para Y. Quan­
do X é ligado ao EPH, os elétrons fluem de X para o 
EPH. (a) Quais são os sinais de E° para as duas semir­
reações? (b) Qual é o valor da fem padrão para uma 
célula constituída por X e Y?

18 .10 9  Uma célula galvânica foi construída do seguinte modo. 
Uma semicélula é constituída por um fio de platina mer­
gulhado em uma solução 1,0 M em Sn̂ "̂  e 1,0 M em Sn' '̂ ;̂ 
a outra semicélula tem uma haste de táho imersa em uma 
solução 1,0 M de Tl" .̂ (a) Escreva as reações de semicélu­
la e a reação global, (b) Qual é a constante de equilíbrio a 
25°C? Qual seria o potencial da célula se a concentração 
deTl"^ aumentasse 10 vezes? (EtiVti ^  -0 ,34  V.)

1 8 .1 1 0  Dado o potencial padrão de redução para o Aû "̂  apre­
sentado na Tabela 18.1 e

An^iaq) + e ~ -----> Au(s) E °  = 1,69 V

responda as seguintes perguntas, (a) Por que o ouro não 
mancha ao ar? (b) A seguinte desproporcionamento 
ocorrerá espontaneamente?

3Au^(aq)-----> Au^'^ (aq) + 2Au(s)

(c) Preveja a reação que ocorre entre o ouro e o flúor 
gasoso.
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18.111 A ingestão de uma quantidade de mercúrio muito pe­
quena não é considerada uma situação muito perigosa. 
Esta afirmação ainda seria válida se o suco gástrico no 
nosso estômago fosse essencialmente de ácido nítrico 
em vez de ser de ácido clorídrico?

18.112 Quando 25,0 mL de uma solução contendo os íons 
Fe '̂  ̂e Fê "̂  é titulada com 23,0 mL de uma solução de 
KMn04 0,0200 M  (em ácido sulfúrico diluído), todos 
os íons Fê "̂  são oxidados a íons Fe '̂^. Em seguida, a 
solução é tratada com Zn metálico para converter todos 
os íons Fê "*" em íons Fe^^. Por fim, 40 mL da mesma 
solução de KMn04 são adicionados à solução de modo 
a oxidar os íons Fê "̂  a Fê "*”. Calcule a concentração 
molar dos íons Fê "̂  e Fe^^ na solução original.

18.113 Considere a célula de Daniell apresentada na Figura 
18.1. Quando visualizado exteriormente, o ânodo pare­
ce negativo, e o cátodo, positivo (os elétrons fluem do 
ânodo para o cátodo). Contudo, na solução, os ânions 
movem-se na direção do ânodo, o que significa que ele 
deve mostrar-se positivo aos ânions. Uma vez que o 
ânodo não pode ser simultaneamente negativo e positi­
vo, dê uma explicação para esta situação aparentemen­
te contraditória.

18.114 Use os dados da Tabela 18.1 para demonstrar que a de­
composição de H2O2 (uma reação de desproporciona- 
mento) é espontânea a 25°C:

m 202{aq)-----> 2H20(/) + 02(g)

18.115 Considere duas células eletrolíticas A e B. A célula A 
contém uma solução 0,20 M  C0SO4 e eletrodos de pla­
tina. A célula B difere da célula A apenas na utilização 
de cobalto metálico como eletrodos. Em cada caso, 
uma corrente de 0,20 A flui pelas células durante 1,0 
h. (a) Escreva as equações das reações da semicélula e 
da reação global para estas células, (b) Calcule os pro­
dutos formados (em gramas) no ânodo e no cátodo em 
cada caso.

18.116 Uma célula galvânica contém um eletrodo de Mg em 
uma solução 1 M  Mg(N03)2 e outro eletrodo de metal 
X em uma solução 1 M  X(N03)2. São listados a seguir 
os valores Ecéiuia de quatro dessas células galvânicas. 
Em cada caso, identifique X na Tabela 18.1. (a) £'céiuia 
=  2,12 V, (b) £°éiuia =  2,24 V, (c) £°éiuia =  1,61 V, (d)
£ ? é i u i a =  1 , 9 3 V .

18.117 Durante um determinado período de tempo, a concen­
tração de ácido sulfúrico em uma batería de chumbo de 
um automóvel diminui de 38,0% em massa (densidade 
=  1,29 g/mL) para 26,0% em massa (1,19 g/mL). Ad­
mita que o volume de ácido se mantém constante, igual 
a 724 mL. (a) Calcule a carga total em coulombs for­
necida pela batería, (b) Quantas horas serão necessárias 
para recarregar a batería até que a concentração de áci­
do sulfúrico atinja o valor inicial usando uma corrente 
de 22,4 amperes?

18.118 Considere uma célula de Daniell funcionando em con­
dições diferentes das condições padrão. Admita que a 
reação da célula é multiplicada por 2. Qual é o efeito

disso nas seguintes quantidades na equação de Nemst? 
(a)E ,(b )£°, (c) Q, ( d ) ln Ô e (e ) /2?

18.119 Foi construída uma célula eletrolítica semelhante à da 
Figura 18.18, com a exceção de se ter utilizado 0,1 M 
MgC\2{aq) como solução eletrolítica. Sob estas condi­
ções, um gás claro se formou em um eletrodo e um gás 
verde muito claro surgiu no outro eletrodo em volumes 
mais ou menos iguais, (a) Quais foram os gases for­
mados nestes eletrodos? (b) Escreva semirreações ba­
lanceadas para cada um dos eletrodos. Justifique quais­
quer desvios dos resultados normalmente esperados.

18.120 Comente se o F2 se tomará um agente oxidante mais 
forte com o aumento da concentração em H^.

18.121 Nos últimos anos surgiu um grande interesse pelos veí­
culos movidos à eletricidade. Enumere algumas van­
tagens e desvantagens destes veículos em comparação 
com os automóveis com motor de combustão interna.

18.122 Calcule a pressão do H2 (em atm) necessária para man­
ter o equilíbrio, a 25°C, na seguinte reação:

Pb(i) + 2 \i\a q )  ^  +  Hjfe)

Sabendo que [Pb "̂ ]̂ =  0,035 M  e que a solução está 
tamponada em pH 1,60.

18.123 Um pedaço de uma fita de magnésio e um fio de cobre 
estão parcialmente imersos em uma solução de HCl 
0,1 M contida em um béquer. Os metais estão unidos 
extemamente por outro fio metálico. Tanto na superfí­
cie do Mg como na do Cu observa-se a liberação de bo­
lhas gasosas, (a) Escreva as equações que representam 
as reações que ocorrem nos metais, (b) Que evidência 
visual você procuraria para mostrar que o Cu não é 
oxidado a Cu^^? (c) Em um determinado momento, é 
adicionada ao béquer uma solução de NaOFl para neu­
tralizar o HCl. Após outra adição de NaOH, observa- 
-se a formação de um precipitado branco. Identifique o 
precipitado.

18.124 A batería zinco-ar mostra-se muito promissora para os 
automóveis alimentados a eletricidade por ser leve e 
recarregável:

Ar(02)

Cátodo 
de ar

Ânodo 
de zinco

A reação global é Zn{s) + | 02(g) ^ Z n O í^ ). (a) Escre­
va as semirreações que ocorrem nos eletrodos zinco-ar 
e calcule a fem padrão da batería a 25°C. (b) Calcule 
a fem da batería em condições operacionais quando a 
pressão parcial do oxigênio é de 0,21 atm. (c) Qual é 
a densidade de energia (energia que pode ser obtida a
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partir de 1 kg de metal e medida em kilojoules) do ele­
trodo de zinco? (d) Se se pretender retirar uma corrente 
de 2,1 X 10  ̂A da batería zinco-ar, que volume de ar 
(em litros) deve ser fornecido à batería por segundo? 
Considere que a temperatura é de 25°C e que a pressão 
parcial do oxigênio é de 0,21 atm.

1 8 .1 2 5  Calcule E° para as reações do mercúrio com (a) HCl 1 
M e (b) HNO3 1 M. Que ácido oxidará Hg a Rgl^  em 
condições padrão? Você consegue identificar qual dos 
tubos de ensaio apresentados contém HNO3 e Hg e qual 
contém HCl e Hg?

1 8 .1 2 6  Uma vez que todos os metais alcalinos reagem com a 
água, não é possível medir diretamente os potenciais de 
redução destes metais, como no caso do zinco. Um mé­
todo indireto é considerar a seguinte reação hipotética

Li*(aq) + |H ,( í)  -----> U(.s) + H \a q )

Use as equações apropriadas apresentadas neste capí­
tulo e os dados termodinâmicos no Apêndice 3 para
calcular E° para a reação lÁ^iaq) e ~ -----> Li(5) a
298 K. Compare o seu resultado com o listado na Ta­
bela 18.1. (Consulte as páginas finais deste livro para 
saber o valor da constante de Faraday.)

1 8 .1 2 7  Uma célula galvânica usando as semicélulas Mg/Mg^"^ 
e Cu/Cu^^ funciona em condições padrão a 25°C e 
cada compartimento tem o volume de 218 mL. A célula 
fornece 0,22 A durante 31,6 h. (a) Quantos gramas de 
Cu são depositados? (b) Qual é a [Cû " ]̂ restante?

1 8 .1 2 8  Dados os seguintes potenciais de redução padrão, cal­
cule o produto iônico, jSfw, da água a 25°C:

m ^{aq)  + 2e~ -----> H2(g) E °  = 0,00 V
2H20(/) + 2e ~ -----> H2(g) + 2 0 \r{a q )

E° = -0 ,83  V

1 8 .1 2 9  Compare as vantagens e as desvantagens de uma célula 
a combustível, como a de hidrogênio-oxigênio, e uma 
usina convencional alimentada a carvão para gerar ele­
tricidade.

18 .13 0  As baterias de chumbo são classificadas em ampere- 
-hora, isto é, o número de amperes que podem forne­
cer por hora. (a) Mostre que 1 A • h =  3600 C. (b) Os 
ânodos de chumbo de uma certa bateria de chumbo 
têm uma massa total de 406 g. Calcule a capacidade 
teórica máxima dessa bateria em ampere-hora. Expli­
que por que na prática nunca podemos obter da bateria 
esta energia máxima. (Sugestão: considere que todo o 
chumbo é utilizado na reação eletroquímica e use as

reações de eletrodo da página 835.) (c) Calcule £'céiuia e 
AG° para a bateria.

1 8 .1 3 1  Use as Equações (17.10) e (18.3) para calcular os valo­
res da fem da célula de Daniell a 25°C e 80°C. Comen­
te os seus resultados. Que pressupostos são utilizados 
na derivação? (Sugestão: você vai precisar dos dados 
termodinâmicos do Apêndice 3.)

1 8 .1 3 2  Uma empresa de construção está instalando uma tu­
bulação de ferro (um tubo cilíndrico longo) com 40,0 
m de comprimento e 0,900 m de raio. Para impedir a 
corrosão, a tubulação tem de ser galvanizada. Este pro­
cesso é realizado passando primeiro uma foUia de ferro 
com as dimensões apropriadas por uma célula eletrolí- 
tica que contém íons Zn "̂ ,̂ usando grafite como o âno- 
do e a folha de ferro como cátodo. Se a voltagem for de 
3,26 V, qual é o custo da eletricidade necessária para 
depositar uma camada com 0,200 mm de espessura se a 
eficiência do processo for de 95%? As tarifas da eletri­
cidade são de $0,12 por kilowatt hora (kWh), onde 1 W 
= 1 J/s e a densidade do Zn é 7,14 g/cm^.

1 8 .1 3 3  Uma solução 9,00 X 10  ̂mL 0,200 M  Mgl2 foi eletro- 
lisada. Como resultado, foi gerado hidrogênio gasoso 
no cátodo e iodo no ânodo. O volume de hidrogênio 
recolhido a 26°C e 779 mmHg foi de 1,22 X 10̂  mL. 
(a) Calcule a carga em coulombs consumida no pro­
cesso. (b) Qual foi a duração (em min) da eletrólise se 
foi utilizada uma corrente de 7,55 A? (c) Formou-se no 
processo um precipitado branco. O que é e qual é a sua 
massa em gramas? Pressuponha que o volume da solu­
ção foi constante.

18 .1 3 4  Baseando-se nos seguintes potenciais de redução pa­
drão:

Fe^^(aq) + 2e~-----> Fe(^) E\ = -0 ,4 4  V
F&^^(aq) + e~ -----> Fe^^(aq) E l = 0,77 V

calcule o potencial padrão de redução para a semirre- 
ação

FQ^^(aq) +  3 e " -----> Fe (5) £§ = ?

1 8 .1 3 5  Uma célula galvânica foi construída submergindo 
um fio de cobre em 25,0 mL de uma solução 0,20 
M  CUSO4 e uma tira de zinco em 25,0 mL de uma 
solução 0,20 M  ZnS04 . (a) Calcule a fem da célula 
a 25°C e preveja o que acontecerá se uma pequena 
quantidade de uma solução concentrada de NH3 for 
adicionada (i) à solução de CUSO4 e (ii) à solução de 
ZnS04 . Pressuponha que o volume de cada um dos 
compartimentos se mantém constante a 25,0 mL. (b) 
Em outra experiência, foram adicionados 25,0 mL de
3,00 M  NH3 à solução de CUSO4. Se a fem da célula 
for de 0,68 V, calcule a constante de formação (^f) do 
íon Cu(NH3) r .

18 .13 6  Calcule a constante de equilíbrio para a seguinte reação 
a 298 K:

Zn(s) + (aq)----- (aq) + Cu(s)



860 Química

1 8 .1 3 7  Para remover o escurecimento (Ag2S) de uma colher de 
prata, um aluno realizou os seguintes passos. Primeiro, 
colocou a colher em um recipiente cheio de água de 
modo que a colher ficou completamente imersa. A se­
guir, adicionou algumas colheres de sopa de fermento 
(bicarbonato de sódio), que se dissolveram rapidamen­
te. Finalmente, colocou uma película de alumínio no 
fundo do recipiente e em contato com a colher e depois 
aqueceu a solução até cerca de 80°C. Decorridos al­
guns minutos, ele recolheu e lavou a colher em água 
fria. O escurecimento havia sido removido e a aparên­
cia brilhante original da colher foi restabelecida, (a) 
Descreva por meio de equações as bases eletroquímicas 
do procedimento, (b) Se tivesse sido adicionado NaCl 
em vez de NaHC03 , o procedimento também teria fun­
cionado porque ambos os compostos são eletrólitos 
fortes. Qual é a vantagem adicional da utilização de 
NaHCOs? (Sugestão: considere o pH da solução.) (c) 
Qual é o propósito do aquecimento da solução? (d) Al­
guns produtos comerciais para a remoção do escureci­
mento contêm um fluido (ou pasta) que é uma solução 
diluída de HCl. Esfregar a colher com o fluido também 
remove o escurecimento. Indique duas desvantagens da 
utilização deste procedimento em comparação com o 
que descrevemos anteriormente.

18 .13 8  O íon nitrito (NO2) no solo é oxidado para o íon nitrato 
(NO3) pela bactéria Nitrobacter agilis na presença de 
oxigênio. As reações de sernirredução são

NO2 + 2H^ +  2e~ -----> NO2 + H2O E° = 0,42 V
O2 + 4H^ + 4e~ ----> 2H2O E° =  1,23 V

Calcule o rendimento da síntese de ATP por mol de ni­
trato oxidado. (Sugestão: ver Seção 17.7.)

18 .13 9  O seguinte diagrama representa uma célula eletrolítica 
que consiste em um eletrodo de Co em uma solução 2,0 
M  Co(N03)2 e um eletrodo de Mg em uma solução 2,0 
M  Mg(N03)2. (a) Indique o ânodo e o cátodo e mostre

as reações de semicélula. Indique também os sinais (+  
ou —) nos terminais da batería, (b) Qual é a voltagem 
mínima para que haja reação? (c) Depois da passagem 
de 10,0 A durante 2,00 h, a batería foi substituída por 
um voltímetro e a célula eletrolítica passou a ser uma 
célula galvânica. Calcule iFcéiuia- Pressuponha que os 
volumes permanecem constantes a 1,00 L em cada 
compartimento.

Batería
/ ------------ F P------------

s
Ponte salina

18 .14 0  O flúor é um gás altamente reativo que ataca a água 
para formar HF e outros produtos. Siga o procedimen­
to do Problema 18.126 para mostrar como determinar 
indiretamente a redução padrão para o flúor conforme 
mostrado na Tabela 18.1.

1 8 .1 4 1  Esboce uma célula de concentração galvânica. Cada 
compartimento consiste em um eletrodo de Co em uma 
solução de Co(N03)2. As concentrações nos comparti­
mentos são 2,0 M e 0,10 M, respectivamente. Indique 
os compartimentos do ânodo e do cátodo. Indique a di­
reção do fluxo de elétrons, (a) Calcule ĉéiuia a 25°C. 
(b) Quais são as concentrações nos compartimentos 
quando o valor de Ê céiuia cai para 0,020 V? Pressuponha 
que os volumes permanecem constantes a 1,00 L em 
cada compartimento.

Interpretação, modelagem e estimativa
18 .1 4 2  A fem das células galvânicas varia com a temperatura 

(ou aumenta ou diminui). Começando pela Equação 
(18.3), derive uma equação que expresse ^céiuia cm ter­
mos de AH° e AS°. Preveja se Ecéiuia aumentará ou di­
minuirá com o aumento da temperatura de uma célula 
de Daniell. Pressuponha que tanto como AS° são 
independentes da temperatura.

18 .14 3  Uma célula de concentração deixa de operar quando 
as concentrações dos compartimentos das duas células 
são iguais. Neste estado, é possível gerar uma fem a 
partir da célula ao ajustar outro parâmetro sem alterar 
as concentrações? Explique.

18 .14 4  Foi sugerido que um automóvel pode ser movido pelo 
hidrogênio gerado na reação das latas de alumínio das

bebidas com uma solução de soda cáustica (hidróxido 
de sódio) de acordo com a seguinte reação:

2Al(s) + 20H~ (aq) + 6H20(/)----->
2Al(On)^(aq) + 3H2(g)

Quantas latas de alumínio seriam necessárias para ge­
rar a mesma quantidade de energia química que está 
contida no tanque de gasolina de um automóvel? Leia o 
texto Química em Ação sobre a reciclagem do alumínio 
no Capítulo 21 (p. 952) e comente sobre os custos e o 
impacto ambiental de mover um automóvel com latas 
de alumínio.
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1 8 .1 4 5  Estime quanto tempo demoraria para eletrogalvani- 
zar uma colher de chá com a prata de uma solução de 
AgNOs, pressupondo uma corrente constante de 2 A.

18 .14 6  O potencial de uma célula baseada no eletrodo de hi­
drogênio padrão e na semirreação

W ^{aq) + ne~ ----- >M(s)

foi medido a várias concentrações de for­
necendo o seguinte diagrama. Qual é o valor de n na 
semirreação?

0,655 

— 0,650 

0,645 

0,640 

0,635
0 0,2 0,4 0,6 0,8

log (1/[M"+])

Respostas dos exercícios
1 8 .1  5Fe^^ +  M n 04 +  -------- > 5Fe^^ +  Mn^"^ +

4H2O. 1 8 .2  Não. 18 .3  0,34 V. 18 .4  1 X lO"'^^ 18 .5  AG° 
= -4 ,1  X 10  ̂kJ/mol. 18 .6  Sim, E = +0,01 V. 18 .7  0,38 
V. 18 .8  Ânodo, O2; cátodo, H2. 18 .9  2,0 X 10  ̂A.
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Água impura*

0 vendedor era persuasivo e persistente. “Sabe o que há na água que você bebe?” per­
guntou a Tom.

Antes que Tom pudesse responder, ele continuou: “Deixe eu lhe mostrar”. Come­
çou enchendo um copo de vidro com água da torneira da cozinha e em seguida montou 
um dispositivo elétrico que tinha duas sondas e uma lâmpada, que assemelhava-se a um 
medidor convencional de condutividade. Introduziu as sondas na água e imediatamente 
a lâmpada acendeu. Depois, o vendedor colocou um pouco de água de um frasco com o 
rótulo “água destilada” em outro copo. Desta vez introduziu as sondas na água e a lâm­
pada não acendeu.

“Você pode explicar a diferença?” disse o vendedor, virando-se para Tom, com ar 
triunfante. “Com certeza”. Tom lembrou-se de uma experiência que tinha feito no Ensino 
Médio há muito tempo: “A água da torneira contém minerais que causam... ”

“Correto”, interrompeu o vendedor. Mas não tenho certeza se você imagina o pe­
rigo que representa a água que bebemos”. Ele mostrou a Tom uma brochura intitulada O 
milagre da água destilada. “Leia aí a seção Os problemas cardíacos podem decorrer de 
depósitos minerais”, disse o vendedor a Tom.

Precipitador com os eletrodos 
mergulhados em água da torneira. 
Esquerda: antes de a eletrólise ter 
começado. Direita: 15 minutos após 
o início da eletrólise.

* Adaptado com autorização de “Tainted Water” de Joseph J. Hesse, CHEM MATTERS, Fevereiro, 
1988. p. 13. Copyright 1988 American Chemical Society.



“A água da torneira pode parecer límpida, embora saibamos que contém minerais 
dissolvidos. O que a maioria das pessoas não sabe é que ela também contém outras subs­
tâncias invisíveis que são perigosas para a nossa saúde. Deixe eu lhe mostrar”. O vendedor 
prosseguiu com outra experiência; desta vez montou um dispositivo que chamou de “preci- 
pitador”, o qual tinha dois eletrodos de grandes dimensões ligados a uma caixa preta. “OUie 
o que há na nossa água da torneira” disse ele, enquanto enchia outro copo com água da 
torneira. Esta parecia hmpa e pura. O vendedor ligou o precipitador na tomada de corrente 
alternada (ac). Em segundos, começaram a surgir bolhas nos eletrodos. A água da torneira 
ficou com uma cor amarela. Poucos minutos depois, uma espuma acastanhada cobriu a 
superfície da água. Ao fim de 15 minutos, o copo de água estava cheio com um precipitado 
preto-acastanhado. Quando ele repetiu a experiência com a água destilada, nada aconteceu. 

Tom estava incrédulo. “Você diz que toda esta porcaria vem da água que eu bebo?” 
“De onde mais?” exclamou o vendedor. “O que o precipitador fez foi retirar da 

água todos os metais pesados e outras substâncias indesejáveis. Não se incomode. Existe 
uma solução para este problema. A minha empresa fabrica um destilador que converte a 
água da torneira em água destilada, que é a única água segura para se beber. Com este 
destilador, pelo preço de 600 dólares, você poderá produzir água destilada a um preço 
irrisório, em vez de pagar no supermercado 80 centavos por litro de água.”

Tom estava tentado, mas decidiu esperar. Afinal, 600 dólares é muito dinheiro para 
dar por um dispositivo que ele tinha visto apenas naquele momento. Por isso decidiu 
consultar a sua anúga Sara, uma professora de química da escola de Ensino Médio local, 
antes de fazer o investimento. O vendedor prometeu voltar dentro de alguns dias e deixou 
o precipitador para que Tom pudesse experimentá-lo.

Questões químicas
1. Após ter examinado o precipitador. Sara concluiu que era um dispositivo eletrolíti- 

co, aparentemente constituído por um eletrodo de alumínio e outro de ferro. Como 
não é possível fazer uma eletróhse com corrente alternada (por quê?), o precipitador 
deve ter um retificador, isto é, um dispositivo que converte corrente alternada (ac) 
em corrente contínua (dc). Por que a água aquece rapidamente durante a eletrólise?

2. Com base na cor castanha dos produtos de eletrólise, deduza o metal que funciona 
como cátodo e o metal que funciona como ânodo.

3. Escreva todas as reações que poderão ocorrer no ânodo e no cátodo. Explique por 
que pode haver mais de um tipo de reação em um eletrodo.

4. Ao analisar a solução. Sara detectou alumínio. Sugira uma estrutura plausível para 
o íon que contém o alumínio. Que propriedade do alumínio causa sua dissolução 
na solução?

5. Sugira dois testes que confirmem a conclusão a que Sara chegou de que o precipi­
tado tem origem nos eletrodos e não na água da torneira.


