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. Agua como solvente
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Molécula assimétrica:
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Agua dissolve bem moléculas polares e jons

Forcas intermoleculares:
-Interacdes de London (muito fracas)

-Interacdes dipolo-dipolo ou ion-dipolo
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Edificio aquoso

LigH = 350 kJ mol*



Reacdes em meio aquoso:

Neutralizacao:
CH;COOH + NH; — CH,COO" + NH,*

acido base
sal

Precipitacao:
AgNO; + NaCl — AgCl + NaNO,

L. mudanca de fase (solido)
Oxido-reducéo:
2FeCl; + SnCl, — 2FeCl, + SnCl,

oxidante redutor espécie espécie
reduzida oxidada

Complexacéo:
AgNO; + 2NH; — [Ag(NHg),]" , NOy

acido base

L :
(Lewis) (Lewis) complexo soluvel



Dissolucao e teoria eletrolitica:

(Arrhenius, prémio Nobel 1903) Um eletrélito € um composto que ao se dissolver gera
ions de cargas opostas.

A soma das cargas em uma solucéo contendo eletrélitos é zero. A solucéo é
eletricamente neutra.

Etapas da dissolucao:

AB — (AB)yy — (A'B)yy — AToq T By
Composto no seu _ _ _ L
estado original 1°) Hidratacao 2°) lonizacao 3°) Dissociacao
(solido, gas)

Eletrolito forte: ao final se encontra totalmente dissolvido

Eletrélito fraco: UMA das etapas limita, dissolucao parcial

1°) Hidratacéao
depende da afinidade do composto pela agua (igual dissolve igual)

Agem as forcas intermoleculares.



2°) ioinizacao
Sais se ionizam facilmente, moléculas sao mais dificeis.
3°) Dissociacao

Depende da capacidade do eletrélito em se polarizar.

A agua € um solvente dissociante: sua constante dielétrica, ¢, € alta.
=78 NaCl solavel

€agua

Eetanol = 24 NaCl parcialmente soluvel

Eletrolitos fortes na agua:

|\IaOH(S) — Na+aq + OH_aq HC|(g) — HJ’aq + Cl_aq

Eletrdlitos fracos na agua:

AgCl 2 Ag*,, + Cly, CH;COOH,, 2 CH;COO-,, + H*



Unidades e preparo de solucoes

Molaridade
Molalidade
Percentual
Teor
Teor

n° de mol por L de solucdo  mol L?
n° de mol por kg de solucdo mol kg
massa (g) para 100g de solugcao (%)
massa (g) por kg de solugcdo mg kg!
massa (g) por L de solucdo mgL?

Mudanca de unidade: analise dimensional

Concentracéo analitica = concentracao tedrica calculada.

Usar a DENSIDADE gquando passa de volume para massa

d = massa (g) / volume (mL)

mol L1 = percentual x densidade x (1/massa molar)
mol L1 = (g)/(100g) x (g)/(10-3L) x (mol)/(g)
EX. A soda caustica liquida é uma solucéo de NaOH 50% (p/p), de densidade 1,5.

Calcule a molalidade e a molaridade da solugao. Calcule o volume de NaOH 50% a

transferir para um frasco de 100 mL para fazer uma solucao 0.1 mol L2,

Rpst: 12,5 mol kgt ou 18,75 mol L1, v=0,53mL



Reagentes encontrados no comércio:

A W
| b 7 sod i £ A
( _ - oda caustica: L3 _ _
@ Vinagre: §M Hidréxido de sédio  #=: Agua boricada:
I¥%.  Acido acetico S ﬁ 4 NaOH 50% (p/p) k. ‘”‘.,; Acido borico
CH3;COOH 4% (p/v) .5 H3BO; 3% (p/v)
Acéo corrosiva forte Acéo desinfetante

Acéo corrosiva fraca

ACIDO FRACO BASE FORTE ACIDO FRACO

Agua sanitéaria:
Hipoclorito de sddio

NaClO 2% (p/p) Peroxido de hidrogénio

H,O, 3% (p/v)

Agao corrosiva, desinfetante Acao desinfetante e alvejante
e alvejante

BASE FRACA E OXIDANTE OXIDANTE



Reagentes usados no Lab de Analitica I:

Reagente

Acido nitrico 2M

Acido sulfarico 2M

Acido cloridrico (HCI) 2 M

Acido acético 2 M

Amonia (NH,OH) 2 M

Hidroxido de sodio 6 M

lodeto de potassio 1 M

Permanganato de potassio 1 M

Nitrato de prata 1M

Cloreto de bario

Reagente concentrado

HNO,; 65% (p/p) a partir de HNO,

gasoso

H,SO, 98%

HCI 30% (p/p) a partir de HCI gasoso
CH3;COOH 70% (p/p)a partir de
CH;COOH gasoso

NH3.H20 70% a partir de NH; gasoso

NaOH sélido

Kl sdlido

KMnO, solido

AgNO3

BaCl2

Caracteristicas

solucéo acida (forte)

oxidante, pH=0

solucéo acida (forte),
pH=0

=\IE]

§ Acido
Cloridrico PA
HCI

£

solucéo acida (forte),
pH=0
solucéo &cida (fraco),
pH=2

solucéo basica (fraco),
pH=12
solucao bésica (forte),
pH=14

Solugéo salina redutora

solucéo salina oxidante
(forte)

solucéo salina

solucéo salina



|.2. Conceito de equilibrio

1] Reacdo de dissolugdo de eletrdlitos fracos: CH3;COOH,,, @ CH;COO™ + H;O*

2] Reacao de neutralizagao: CH,COOH + NH; — CH,COO" + NH,*

acido base Y

sal
Consideracoes termodinamicas:

AGg = AHR —=TAS; = AG%; + RTLn(Q) Q € o quociente da reacao

1] Q = [CH,COO0] [H;0%] / [CH;COOH]; 2] Q = [CH;COO] [NH,*] / [CH;COOH] [NH4]
Reacao favoravel termodindmicamente: AGg <0 no inicio da reagéo

Avanco da reacdo: AG aumenta, até o equilibrio: AG,, =0

No equilibrio, Q = K° K°® é a CONSTANTE termodinamica da reacao no equilibrio
AGgq = 0 = AG% + RTLN(K®);

Ln(K®) = -AG% / RT



Caso 1] Dissolugao CH;COOH

CH,COOH

CH,COO

[

Caso 2] reacao de neutralizacao

CH,COO

CH,COOH

[

Inicio Equilibrio: Q = K°

tempo

Equilibrio: Q = K°

Se K° > 10% (caso 2]), a reacdo é espontanea e quantitativa (1 mol de CH;COOH gera 1 mol de CH;COO")

se K° < 1 (caso 1)), a reacdo nao € quantitativa, as concentracdes finais ndo sao conhecidas.

Variacao de K° com a temperatura:

Equacéo de Van't Hoff (T,>T,)

R = 8,314 J mol-1K1

tempo



Cinética da reacao no equilibrio (caso 2]):
CH,COOH + NH; — CH,COO- + NH,* v = Ky[CH3;COOH][NH;]
CH,COO" + NH,* — CH,COOH + NH, v, = K;[CH3;COO[NH,*]

LEI DA ACAO DA MASSA:
No equilibrio, v; = v,
K = ([CH;COO] [NH,*]) / (][CH;COOH] [NH,])
K depende do meio reacional e ndo somente da termodinamica.
K = k,/k,

K deve ser usada para todos os calculos de balanco de massa.

Reversibilidade do estado de equilibrio:

A seta 2 indica a mesma velocidade de ida/volta no equilibrio

CH;COOH + NH, 2 CH5COO- + NH,*



Autoprotolise da agua:
H,O + H,0 2 H,O* + OH

Doador de H*  aceptor de H*

Acado da massa: K, = [H3;0*] [OH] =104 nas CNTP

pK, =-log(K,,) = 14

Solventes anfipraticos: -OH, -COOH, -NR,H, -SH

Etanol: 2 C,H;OH 2 C,H;OH,* + C,H;O

Acdo damassa: K, =[C,H;OH,*] [C,H;O] = 10188 nas CNTP

PKe; = -log(Key) = 18,8



Variagcao do pK,,

comT:

—1ﬂg£1;|;
v°C H,O D0
0 14 938 15972
5 14.727 15743
10 14 528 15527
15 14.340 15.324
. 5 7
(Handbook of Chemistry — - o
and Physics) 30 13.836 14.779
33 13.685 14.616
40 13.542 14 462
45 13.405 14316
50 13.275 14.176
55 13.152 14 044
L] 13.034 13918
(i) 12921 13.798
T 12 814 13.683
T3 12.712 13.574
b1 ] 12.613 13.470
5 12.520 13.371
o0 12428 13276
95 12.345 13.186
100 12,265 1300949



Introducao aos balancos quantitativos

agua pura:

Obs:

2H,0 2 H,O* + OH"

1°) A¢do da massa: K, = [H;O*] [OH] = 10-% eq.1
2°) Balanco de carga: 2(+) = 2(-)
lons presentes: H,O*, OH-

[H;0*] = [OH] eq.2

Eqgs 1+2: K, = [H0"]2
[H,0"]1 =V Kw =107 M
Como I1=0 (ypz0+ = 1), 30+ = [H;0"] =107 M

na agua pura, nao ha ions suficientes para o transporte da
corrente (queda ohmica). Adiciona-se sais soluvel, o que modifica a
atividade dos ions H;0* e OH-.



1.3. Comportamento nao ideal de solucdes

Forca ibnica

A forca ibnica € uma medida das forcas eletrostaticas entre ions de uma solucéao.
| = 0,5 X(z°m)

z,=cargadoioni

m, = molalidade do ion i

Se m, = C, = molaridade (solucdo de densidade 1), ent&do

| = 0,5 2(zm)

Calculo de | para eletrolitos fortes:

Ex. Calcule | para uma solucao de NacCl, de concentracdo 0,1 mol L e idem se fosse
MgCl..

Respt: I= 0,1 mol L1 e I= 0,3 mol L.



Atividade de ions em solucéo aquosa

Desvio ao ideal:
w; = potencial quimico do ion i
W = pi® + RTLNC,
W = 1wl + RTLna, solugcao concentrada em ions
Atividade do ioni: a =ym; (adimensional)
v; = coeficiente de atividade dei

m, = molalidade de i

Modelo de Debye-Hickel para calcular o coeficiente de atividade:

Para | baixa (até 10-3M) log(y,) = - Az2A
Para | alta (até 0,1M) log(y) = - Az2\I / (1+a,B I
a,, = raio do ion hidratado

Modelo de Davies para calcular o coeficiente de atividade:

Para | alta (acima de 0,1M)  log(y) = - Az2 (NI / (1+71)) = 0,2 1)



Variacao do log do coeficiente de atividade

médio em funcio de VI para diferentes eletrélitos

log(y)
1,1 (HCI)

2,1 (PbCl)

2,2 (ZnSO,)

1 10 102V

Lei Limite de Debye-Hickel:

log(rt) = -A 22\l log(y#) = -0,5122\l

25°C
N, = n° de Avogadro 2

e, = carga (C)
¢ = cste dielétrica

A=[Npe2/ (4,606cRT)] x B

- J
~ Y
Interacéo ion-ion

B = [87N,e,2 / (1000eKT)]°5

- J
Y

Movimento térmico

Lei de Debye-Huckel extendida (vermelho):

log(yx) = -Az2\1 / (1+aBl)
a = raio de hidratacéo dos ions

B =3,3a25°C

Lei de D.-H extendida

— Lei limite de D.-H



Variacao do log do coeficiente de atividade médio
em funcgado de VI em solugdes concentradas

Log(y¥)
»Equacédo de Davies (empirico):
medido
log(yx) = -Az2 [\1/ (141) - 0,2 1]
Davies »Efeito da solvatacéo (I > 1):
" Debye-Hiickel log(y2) = -Az2VI | (1+aBI) + RT Ln (0
\/= solvatada /ny,q livre)
I
1.6
* caCl,
” rjag e *
pte * .
KCl
0.0 [ -
0.0 1.0 2.0 3.0 4.0 9.0
Molality / mol-kg-'

www.ddbst.com



Efeito da atividade nos equilibrios:

Eletrolito fraco: AB 2 A"+ B-
AG = Ap (potencial quimico), depende da atividade
LnK® = -AG° / RT
K° é a constante termodinamica para |=0 (estado hipotético)
°=a,ag/ang a,g = 1 (molécula)
© = (o [A*] 15 [B] / [AB])
KO/ (1a18) = ([A%] [B/ [AB])
Seja K, a constante para | qualquer
K= ([A"]1[B]/[AB])
K=K/ (Ya ve)
Para y inferioralel <2-3mol L1, K> K°

O equilibrio se desloca para a direita, o eletrdlito se dissocia mais.



Il. Acidos e Bases

1.1. Acidos e bases fortes

11.2. Acidos e bases fracos monopréticos: calculo do pH

11.3. Acidos e bases fracos monopréticos: distribuicdo das espécies
1.4. Acidos e bases fracos monopréticos: solucbes tamp&o

[1.5. Mistura de acidos ou de bases



I1.1. Acidos e bases fortes

balancos de carga e massa

- Conservacgao da massa: Concentragao analitica = X (C))

para i espécies produzidas

- A solucéo é eletricamente neutra: X z*(C,) = £ z(C)

Acidos e bases fortes: s&o eletrdlitos fortes que se dissociam totalmente

Consequencia (acidos): [H;0*] = Concentragao analitica do acido, C,

Mistura de acidos fortes: [H;0*] = £(C,)

Consequencia (bases): [OH] = Concentragao analitica da base, C,

Mistura de bases fortes: [OH] = Z(C,)



Célculo da atividade de H;0+ e OH- (acidos e bases fortes)

1°) Calcular a forca ibnica da solucéo
(1) Ex. HCI 0,1M | =0,1M
(2) Ex. HCI 0,AM+NaCl 0,1M |=0,2M

2°) Determinar o modelo matematico mais adequado para o coeficiente de
atividade e calcular y para cada ion (aqui: D-H).

Nos exercicios e provas, o0 modelo é dado.

(1) v4. = 0,826 Yo = 0,754

(2) . = 0,798 Yo = 0,695

3°) Aplica na equacao da atividade
(1) a,, = 8,3102 ac =7,5 1072
(2) a, =8,010°2 ag =0,14



pH e pOH de acidos fortes:

8430+ = Yhao+ [H307]
Para yy30. = 1 pH = -log [H;0*] = -log C,

Para yyzo. # 1 pH = -log &30,

pH + pOH =14 portanto pOH =14 -pH =14 +log C,

POH e pH de Bases fortes:
Aon- = You- [OH]
Para you. = 1, pOH = -log [OH"] = -log C,
Para you. # 1, pPOH = -log(apy.)

pH=14-pOH =14 +log C,

Ex. HCI 0,1 M + HNO, 0,1 M [H,0*]=0,2 M pH?
Rspt: 1= 0,2M, j450, = 0,798 (D-H), pH = 0,8

Ex: NaOH 1,00 M pH?
Rspt: 1=1,00M, joy. = 0,703 (Davies), pOH= 0,153; pH=13,8



Solucdes muito diluidas de acidos e bases fortes:

Quando a concentracdo analitica é préxima de 10-’M: ex. HCI 10-'"M

1°) A¢do da massa: K, = [H;0*] [OH] = 10-% eg.1

2°) Balanco de carga: lons presentes: H,0*, OH-, CI
[H;O1] = [OH] + [CI] eq.2

2°) Balanco de massa: [CI]=C, eq.3

Eqs 1+2+3:

[H30%] = K, [[H;0°] + C,
[H;0%]? - C,[H;0%] -K,, =0
Equacao do segundo grau.
Como | =0, pH = -log [H;0%] = 6,92



