Equilibrio Quimico: Acidos e Bases
Quimica Geral Teérica
Prof. Guilherme Duarte, Ph. D.

1 Teorias de acidez e basicidade

O estudo da acidez e da basicidade tem um papel central em quimica devido as suas aplicagoes nas
sinteses de materiais diversos, em estudos analiticos e na bioquimica. A evolucao desse conceito teve
inicio com Svante Arrhenius, que definiu acido como a espécie que, em agua, provocava o aumento
da concentracio de H™:

HA 229 1t 4+ A~ (1)

Base, por sua vez, é a substancia quimica que, em 4gua, provocava o aumento da concentracao de
fons OH™: o
H _
BOH —= B" + OH (2)

Uma reagao entre um acido e uma base de Arrhenius gera sempre um sal (formado pelo céation da
base e o anion do acido) e 4gua, como no caso da reagao:

HCl(aq) + NaOH (aq) — NaCl(aq) + H20 (1) (3)

Uma forma comum de se referir & capacidade de aumentar ou diminuir a concentracdo de fons H™
ou OH ™ é discutir a forga do acido ou da base. Uma forma comum é por meio do pH e do pOH:

pH = —logyo [H7]

pOH = —log;, [OH™] W

Normalmente usa-se o pH nas discussoes sobre acidez e basicidade em agua: quanto mais acido o
meio, menor o pH; quanto mais basico o meio, maior o pH.

Uma teoria funcionalmente mais 1til e mais geral que a de Arrhenius é a desenvolvida por Johannes
Nicolaus Brgnsted e Martin Lowry que define acido como a espécie doadora de protons e base como
a espécie aceptora de prétons. Essa expansao permitiu a generalizacao do conceito de basicidade
para incluir moléculas como a aménia:

NH;3; + HoO = NH4+ + H5O0. (5)

Segundo a teoria de Brgnsted-Lowry, um acido, ao perder um proéton, se torna sua base conjugada.
Assim, na reagao :

HCl(aq) + Ha0 (1) — H30" (aq) + C1™ (aq), (6)

o fon cloreto é a base conjugada do écido cloridrico. De forma semelhante, quando uma base ganha
um proton, se torna seu acido conjugado, assim o fon amoénio (Equagao 5) é o acido conjugado da
amoénia. E comum referir-se ao processo de perda de prétons (HT) por desprotonar e ao processo
de ganho de prétons por protonar.

Por fim, uma das teorias mais recentes de ampla aplicacao é a teoria de Lewis que diz que acidos
sao espécies aceptoras de pares de elétrons, enquanto bases sao espécies doadoras de



pares de elétrons. A reacdo da amoénia com o trifluoroborano é um exemplo classico de reacao
acido-base segundo Lewis (Figura 1). O 4cido de Lewis é uma espécie com um orbital vazio de baixa
energia que pode receber um par de elétrons da base, uma espécie com pares de elétrons disponiveis
para formar uma ligagao covalente coordenada. Perceba que a teoria de Brgnsted-Lowry é um caso
especial da teoria de Lewis em que o préton é o acido de Lewis.
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Figura 1: Formacao de um complexo acido-base de Lewis entre uma molécula de NH3 e uma
molécula de BFs3.

A teoria de Lewis € essencial para predizer e avaliar propostas de mecanismos de reacoes dentro
de quimica. Conforme mostra a Figura 1, indicamos o movimento de pares de elétrons por meio
)

de setas, indicando “ataques” de elétrons em orbitais nao ligantes em orbitais vazios disponiveis
) b

que podem ser orbitais de valéncia vacantes, como é o caso do orbital 2p, no 4&tomo de boro, mas

pode ser um orbital antiligante, provocando mudancas na estrutura eletrénica molecular que levam

a formagao de uma nova molécula.

2 Produto idbnico da agua

A agua é uma molécula importante por razoes bioldgicas, por suas diversas aplicagoes tecnologicas
e por usa presenca ubiqua na vida humana em sociedade. Sua importancia estd fundamentada
em suas propriedades tinicas relacionadas & sua capacidade de fazer ligagGes de hidrogénio, ao seu
pequeno dipolo, as suas diferentes formas de organizacao e & sua capacidade de autoionizar-se:

HQO(I) + HQO(I) S H30+(aq) + OH™ (aq). (7)

O fon hidrénio é uma forma menos irreal de representagao de um préton em solugao. A constante
de equilibrio da reacao de autoionizagao é:

H;O01][OH™
- [H;0*][0m]
[H20]?
Como a agua ¢ o meio em que ocorre a ionizagao e esta em excesso, [HoO] ~ constante, logo:

K[H50]? = [H30T][OH] = K, (8)

em que K, é chamado de produto i6nico da agua. A 25°C, K,, = 1.0 x 10714, Em 4gua pura nessa
temperatura, como [H"] = [OH™] = 1.0 x 1077, indicando que o estado de neutralidade tem pH —
7.0. A partir da expressao do produto idénico também podemos inferir que, em um sistema a 25°C:

pH + pOH = 14. (9)



Pelo Principio de Le Chatelier, para manter K, = 1.0 x 107, a adicdo de 4cidos ou bases em
solugdo aquosa desloca o equilibrio de forma a manter o produto [HT][OH™] constante. A partir
disso, podemos resolver alguns problemas comuns:

Sabendo que o HCI é um &cido forte que se ioniza completamente em solucao, quais sao as concen-
tragdes de H™ e OH~ em uma solucdo de HCl(aq) de concentracao 2.0 x 1073 mol L=1?

Sabemos que [HCI] = 2.0 x 1073 mol L™! e que K, = 1.0 x 1074, Como o HCl est4 100 % ionizado,
a concentracdo de H' sera igual a concentracio de HCI:

[H"] =2.0 x 1073 mol L™*
Usando o produto i6nico, temos que:

K, 1.0x10""

_ —12 —
- 20x 107 5.0 x 107 mol L

[OH ] =

Um problema um pouco mais capcioso envolve o calculo do pH de solugoes extremamente diluidas
de acidos ou bases fortes. Por exemplo:

Para calcular o pH de uma solucdo de HCI de concentracao 1.0 x 10~® mol L~! devemos suprimir o
impulso de calcular o log;, [HCI] e lembrar que a autoionizagao da dgua naturalmente adiciona uma
concentracdo de 1.0 x 107" mol L™! de fons H" no meio. Quando o écido é forte e concentrado, o
principio de Le Chatelier faz todos esses protons se deslocarem no sentido de formagao da agua,
mas nesse caso, ndo. B necessario contabiliza-los. Sabemos que, como o &cido é completamente
ionizado:

[C17] = 1.0 x 1078 mol L1,
Também sabemos que, como a solugao tem carga total zero:
[H*] = [OH7] + [C17]

e que [HT][OH] = K,,. Se isolarmos [OH ] na expressdao de balango de carga e substituirmos no
produto i6nico, temos que:
[H)> — [CI7][H'] — Ky =0

Resolvendo a equacao de segundo grau resultante e descartando a concentragao negativa, temos que
[H'] = 10.51 x 10~ mol L™, que resulta em pH:

pH = —logy, (10.51 x 1078) = 6.978

um valor bem préximo da neutralidade.



3 Quantificacao da forca de acidos e bases

Considere a reagao de ionizagao de um acido genérico em agua:
HA (aq) + HO (1) == A~ (aq) + H30" (aq) (10)
A constante de equilibrio da ionizagao é dada por:

[A7][H507]

" ol "

Como o meio é aquoso e a dgua estd em excesso, sua concentragdo pode ser multiplicada pela
constante de equilibrio, formando a constante de ionizacao do acido, Kj:

[A7][H307]
K, = K[Hy0] = ———. 12
De forma semelhante, podemos definir a constante de dissociacdo de bases de Arrhenius:
[BT][OH]
Ky=———— 13
*~ [BoH] (13)

em que a base BOH se dissocia em B e OH . E importante notar que quanto maior forem K, e
K, mais fortes sao os acidos e as bases, isto é, mais presentes em solugao estarao os produtos das
reacoes de ionizagao e dissociagao. Disso podemos inferir que:

Quanto mais forte for um acido, mais fraca sera sua base conjugada. Quanto mais forte for uma
base, mais fraco sera seu acido conjugado.

A forca relativa dessas espécies é quantificavel por meio de suas constantes de equilibrio. Como
acidez e basicidade sao conceitos conectados, focaremos a discussao nas constantes de acidez. Como
em quimica podemos trabalhar com concentragoes em escalas microscopicas, da mesma forma que
calculamos pH, podemos calcular o logaritmo da constante de acidez, K, e encontrar o pK,:

pK, = —log;y K, (14)

Como constantes de equilibrio estao relacionadas a energia livre de Gibbs padrao de reagao, podemos
ter uma ideia de for¢ca de um 4cido com base na estabilidade dos produtos da reacao de ionizagao.
A energia livre de Gibbs padrao esta relacionada ao pK, por:

AG° ~ 1.4pK,. (15)

A Equagao 15 deixa claro que quanto menor for o pK,, mais espontaneo seré o processo de formagao
dos produtos da reacdo de ionizacdo. Podemos encontrar alguns valores de pK, na Tabela 1. 2

Veja as referéncias Helv. Chim. Acta 2014, 97, 1 e J. Chem. Educ. 2017, 94, 690 para a explicacio dos valores
de pK, da agua e do hidronio.
2Valores < 0 e > 14 foram obtidos por extrapolacdes.



Tabela 1: Valores de pK, em agua de algumas espécies quimicas de interesse.

Substrato pK, | Substrato pK,
H,0O 14.0 | HNO» 3.29
H;0° 0.0 | CH3CO2H 4.76
HsS 7.00 | CH30OH 15.5
HBr -9 HNj; 4.72
HC1 -8 NH; 38
HF 3.17 | NHy ™ 9.2
HC104 -10 HOOH 11.6
HCN 9.4 | CH3SOsH -2.6
HNO3 -1.3 | (CH3CHy)sNH" 10.75

4 A equacgao de Henderson-Hasselbach

Se tomarmos o logaritmo da Equagao 12, que define o K,, encontramos uma das equagoes mais
importantes do dia-a-dia em laboratério, a equacao de Henderson-Hasselbach:
A7)
H=pK, +logiy —— 16

p piy, + logqg [HA] (16)
Essa equacao é importante por nos permitir entender de forma simples a composicao da solugao de
trabalho apenas conhecendo o seu pH e o pK, da espécie de interesse. Por exemplo, se tivermos
um acido HA de pK, = 4 em uma solucao de pH = 3, temos que:
[A7] [A7] [A7]

— logyg—>=-1 —= ——= =0.1,

[FIA] £10

3=4+log [HA| HA|

sinalizando que para cada unidade de A~ , ha dez de HA. Se o pH = pK,, observamos que:

[AT]
[mA] T "

5 Exercicios de Fixacao

1. Identifique quem é o acido de Lewis e quem ¢é a base de Lewis entre os reagentes das reacoes a
seguir.

(i) I (aq) +Iz2(aq) — I3~
(ii) LiCHQ(CHQ)QCHg —+ (CHg)QC:O —— Li" C;Hi50™

(iii) Brg + AlBrs — AlBry  + Br™
2. Identifique os pares conjugados nos equilibrios a seguir:

(i) HSO4 (aq) + HyO(1) == S04 (aq) + H30™ (aq)



(ii) CH3COsH (aq) + NHg(aq) S CHgCng(aq) -+ NH4+(aq)

(iii) SbF5(aq) + 2HF (aq) == SbFs (aq) + HaF " (aq)

(iv) CH3CO2H (aq) + 2 HF (aq) == CH3COsHs " (aq) + HFy (aq)
3. Quando hidreto de s6dio, NaH, é adicionado em 4gua, produz hidrogénio em uma reagao perigosa.
Escreva a equagao quimica balanceada da reagao e identifique os pares conjugados.

4. Calcule o pH de uma solucao de HNOj3 de concentracio igual a 3.14 x 10~ mol L.

5. O qué podemos inferir da estabilidade relativa dos fons Br™, C1™ e F~ em agua com base nos
valores de pK, de seus acidos conjugados na Tabela 17



