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Acidos e Bases

Conceito de Arrhenius

* Fol o primeiro conceito a surgir

Propriedades gerais de acidos e bases:

* Neutralizacao: reagem entre si

* Reacao com indicadores coloridos

» Efeito catalisador: varias reagdes quimicas sao catalisadas por acidos ou bases



Acidos e Bases

Conceito de Arrhenius

« ACIDO: aumenta a concentracdo de H* ou H30* (ox6nio) em agua
* BASE: aumenta a concentragao de OH em agua

- Embora escrever H30* pareca o mais correto, esta espécie so esta presente em
solugdes concentradas de acido sulfurico.

- Em pH neutro a especie predominante € um proton cercado de,
aproximadamente, 5o moléculas de agua, H101050*

- Em pH 3, temos 1 proton cercado por, aproximadamente, 20 moléeculas de agua,
H41020%

- Em pH zero ou negativo comeca a ser predominante 1 proton cercado por 4
moleculas de agua em um arranjo tetraedrico, HgO4*

- Somente em acido muito concentrado e que comeca a predominar o H30*



Acidos e Bases

Conceito de Arrhenius

« ACIDO: aumenta a concentracdo de H* ou H30* (ox6nio) em agua
* BASE: aumenta a concentragao de OH em agua

Em todos os valores de pH temos uma distribuicao de espécies.

Por exemplo, em pH neutro, a espécie predominante pode ser indicada como um
proton cercado por 5o moléeculas de agua, mas temos tambem muitos protons
cercados por 49 moleculas de agua, 48 moléculas de agua, ... 51 moléculas de
agua, 52 moléculas de agua.

Trata-se de uma situacao dinamica.

Em meio mais acido ou mais basico, a quantidade de moleculas de agua que
cercam um proton diminui ou aumenta, respectivamente.

Assim, embora um proton isolado nao exista em meio aquoso, € muitas vezes
mais conveniente indicar como H*, sendo esta uma forma de indicar um excesso
de protons em um lado de uma reacao quimica.



Acidos e Bases

Conceito de Arrhenius

« ACIDO: aumenta a concentracdo de H* ou H30* (ox6nio) em agua
* BASE: aumenta a concentragao de OH em agua

HCl(g) + H20(l) — H30*(aq) + Cl-(aq)

CO2(g) [+H20(l)] —» CO2(aq)
CO2(aq) + H20(l) = H*(aq) + HCO3(aq)



Acidos e Bases

Conceito de Arrhenius

« ACIDO: aumenta a concentracédo de H* ou H30* (ox6nio) em agua
* BASE: aumenta a concentragao de OH em agua

NaOH(s) [+ H20(l)] — Na*(aq) + OH(aq)

NH3(g) [+ H20(I)] — NH3(aq)
NH3(aq) + H20(l) = NH4*(aq) + OH(aq)

Na20(s) [+ H20(l)] — 2 Na*(aq) + 2 OH(aq)
BaO(s) [+ H20(l)] — Ba2*(aq) + 2 OH(aq)



Acidos e bases fortes e fracos

Reacao de neutralizacao

NaOH(aq) + HCl(aq) — H20(l) + NaCl(aq) + 55,90 kJ/mol (AH = - 55,90 kJ/mol)
Na*(aq) + OH(aq) + H*(aq) + Cl-(aq) — H20(l) + Na*(aq) + Cl(aq)
OH(aq) + H*(aq) — H20(l) + 55,90 kJ/mol (AH = - 55,90 kJ/mol)

Essa liberagao de calor indica que a reagao de neutralizacao ocorreu entre uma
base forte e um acido forte.



Acidos e bases fortes e fracos

Quais sao os acidos e bases fortes conhecidos?

] ',j;: g + Ca(OH)2
e Hi g(b)cl)-lH - Sr(OH)Z
. * Ba(OH)2
'—::PO@i e y Na(2C<;3
* HCIO4 S2CO3

 HCIO3

* H2S504



Acidos e bases fracos

Reacao de neutralizacao

HCN(aq) + NaOH(aq) — + 10,3 kJ/mol (AH =- 10,3 kJ/mol)
HCN = H*(aq) + CN(aq) K, = 4,9 x10™° (pK, = 9,31)
HCN(aqg) + Na*(aq) + OH(ag) — H20(l) + Na*(aq) + CN-(aq)

Parte da energia que seria liberada e gasta para dissociar o acido fraco HCN.



Acidos e Bases

Conceito de Bronsted e Lowry
« ACIDO: doa um préton (H*)
* BASE: recebe um proton (H*)

A vantagem desse conceito e que nao se fica limitado as solu¢oes aquosas
* Pode-se indicar quem € o acido e que € a base, inclusive nas reacdes reversiveis

HCl + H20 — H30* + Cl-
acido base  ionconjugadodoacido  ion conjugado da base
jon oxonio (ou oxidanio) Note o
A IUPAC nao aceita hidronio carater
anfotero da
NH3 + H20 =& NH4* + OH" agua

base acido acido base



Acidos e Bases

Reacdes em fase gasosa

NH3(g) + HCI(g) — [NH4*1[Cl](s)
base acido



Acidos e Bases

Auto-ionizagao

P.E. /°C
H20 100
H20() + H20() = H30%*(@q) + OH(aq) NH3 -33

Ac. acetico 117,9
NH3(l) + NH3(I) = NHg4*(@amon)+ NH2(amon)

H3CCOOH(l) + H3CCOOH() = H3CC(OH)2*(solv) + H3CCOO (solv)



Acidos e Bases

Acidez de solugdes de sais de cations com elevada carga positiva
Ex. AB*, Cr3*, Fe3*

[Al(OH2)¢]3*(aq) + H20(l) = [Al(OH2).(OH)]**(aq) + H30*(aq)
acido base

A elevada carga positiva do metal atrai a densidade eletronica da agua,
facilitando a saida do H*



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Bronsted-Lowry, pode-se considerar que existe uma
competicao entre as bases pelo proton

HCl(g) + H20() — H30*(aq) + Cl(aq)

base mais forte base mais fraca
que o cloreto que a agua

HF(agq) + H20(l) = H30*(aq) + F(@q) (K =1,12x%1073; pK, =2,95)
base mais fraca base mais forte

queoF que a agua



Forca relativa de acidos e bases

Toda reagao quimica ocorre na direcao da formagao dos eletrolitos
mais fracos, ou seja, na direcao da formacao dos acidos e das bases
mais fracas.

HNO3(aq) + NH3(aq) —  NHs*(agq) + NO37(aq)
acido forte base mais forte acido fraco base mais fraca
que o nitrato que a amonia



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Bronsted-Lowry, pode-se considerar que existe uma
competicao entre as bases pelo proton

NH3(aq) + H20(l) = NHs*(ag) + OH(aq) (Keq = 1,18 x 107 (pK|, = 4,74)
base mais fraca base mais forte
que o ion hidroxido que a amonia



Fatores que influenciam a forca dos acidos

Comparando as forcas acidas

H2504(aq) > H2503(aq)
HClIO4(aqg) > HClIO3(ag) > HCIO2(ag) > HOCI(aq)

H2504(aq) > H25eO4(aq) > H2TeO4(aq)



Fatores que influenciam a forca dos acidos

Forca da base conjugada: o]
depende da carga formal media
nos oxigénios terminais

H2504(aq) > H2503(aq)
|‘|C|>| Iclcl)l

- —_— Y ___ S + P~ __-
carga formal média=-1/3=-0,333... .S ﬁ O—H == H + H—0—S—10l

(0]



Fatores que influenciam a forca dos acidos

Forca da base conjugada:
depende da carga formal media
nos oxigénios terminais

H2504(aq) > H2503(aq) H—Q—ﬁ—g—H = H

Ol
carga formal media =-1/2 =- 0,5




Fatores que influenciam a forca dos acidos

Forca da base conjugada:
depende da eletronegatividade

9]

do atomo central I

{

(@] 1O
| |

H2504(aq) > H25e04(aq)

7 . . H—G_S ___ N + = __-
carga formal média igual para = "e O—H =—H = H—DB ﬁe Ol

os dois acidos = -1/3 =- 0,333...




Efeito nivelador e diferenciador

Dependendo do solvente, pode-se diferenciar a forga
de acidos e bases.

HCl(g) + H20(l) — Cl(aq) + H30*(aq)

HNO3(aq) + H20(l) — NO3(aq) + H30*(aq)

HCIO4 (ag) + H20(l) — ClO4(aq) + H30*(aq)

Todos sao acidos fortes em agua (dissociam-se totalmente)

Dizemos que, nesse caso, a agua e um solvente nivelador.



Efeito nivelador e diferenciador

Dependendo do solvente, pode-se diferenciar a forga
de acidos e bases.

Usando-se acido acético como solvente, observa-se que:
HClO4(solv) + H3CCOOH(l) — ClO4 (solv) + H3CC(OH)2*(solv)
HCl(solv) + H3CCOOH(l) & Cl(solv) + H3CC(OH)2*(solv)
HNO3 (solv) + H3CCOOH(l) = NO3(solv) + H3CC(OH)2*(solv)

Onde a dissociacao do HNO3 € menor que a do HCl, mostrando que a forga
desses acidos seque a sequéncia HClO4 > HCl > HNO3

Dizemos que, nesse caso, o acido acetico e um solvente diferenciador.



Efeito nivelador e diferenciador

Dependendo do solvente, pode-se diferenciar a forga
de acidos e bases.

Usando-se agua como solvente, observa-se que:
HCl(aq) + H20(l) — Cl(ag) + H30*(aq)
HF(aq) + H20(l) = F(aqg) + H30*(aq)

Dizemos que, nesse caso, a agua € um solvente diferenciador.



Efeito nivelador e diferenciador

Dependendo do solvente, pode-se diferenciar a forga
de acidos e bases.

Usando-se amonia liquida como solvente, observa-se que:
HCl (@amon) + NH3(I) — Cl(amon) + NH4*(amon)
HF(@amon) + NH3(l) > F(amon) + NH4*(amon)

Dizemos que, nesse caso, a amonia € um solvente nivelador.



Acidos e Bases

Conceito de Lux e Flood

* E mais utilizado em vidros e ceramicas fundidos (alta temperatura),
* mas pode ser generalizado para outras situagoes.

Baseia-se na transferéncia do ion 6xido, O2:
* Acido: receptor de ion dxido
* Base: doador de ion oxido



Acidos e Bases

Conceito de Lux e Flood

CaO + Si02 — (CaSiO3
base acido

CaO(s) + H20(l) —» Ca?*(aq) + 2 OH(aq)
base acido

CaO(s) + CO2(g) — CaCO3(s)
base acido

3 Na20(s) + P205(s) — 2 Na3POx4(s)
base acido



CaO + Si02 — (CaSiO3
base acido

ol ol o]

O—Si—|0——Si—0—si—

(0] (o] fo]

meta-silicato, Si03%

Cadeia “infinita” contendo duas cargas
negativas para cada unidade que se
repete.

Silica, SiO2

Arranjo tridimensional “infinito”,
onde cada Si esta ligado a 4 atomos
de oxigénio.



3 Na20 + P205— 2 Na3POgy4
base acido

, lon fosfato
P20s5 e na verdade P4010



Escala de acidez de Lux e Flood

Foi construida com base nos valores de AH de reacao.

Cl207 11,5 Al203 -2,0
S03 10,5 MO  -4,5
P4O10 7,5 &:10) -7,5
SO2 7,1 Li2O -9,2
CO2 5,5 BaO -10,8
Si02 0,9 Na20 -12,§
H20 0,0 K20 -14,6

Rb20 -15,0



Fscala de acidez de Lux e Flood
Acidezdo SO3 > SO2

Pode-se explicar pelo numero de oxidagao do enxofre:
Se*03 + 0 — SO4*

S4+02 +0* — SO3*



Fscala de acidez de Lux e Flood
Basicidade: MgO < Na20

* Quanto maior a carga do metal, maior a deformagao da nuvem
eletronica do ion oxido, mais covalente sera o oxido e, portanto,
mais dificil de liberar o ion oxido.




Escala de acidez de Lux e Flood
Basicidade: Li20 < K20

* Quanto menor o cation, mais concentrado € o campo eletrico do cation,
maior a atragao sobre a nuvem eletronica do ion oxido, mais covalente sera o
oxido e, portanto, mais dificil de liberar o ion oxido.




Acidos e Bases

Conceito de Lewis

« ACIDO: recebe um par de elétrons
* BASE: doa um par de elétrons

* Avantagem desse conceito € que todas as substancias possuem elétrons, diferentemente
do uso do conceito de Bronsted e Lowry que necessita que os acidos tenham protons que
possam ser doados.

* Adesvantagem é que necessitamos das estruturas de Lewis para justificar quem € o acido
ou a base, e as estruturas de Lewis sao muito limitadas para descrever muitas substancias,
em especial os compostos de coordenacao (complexos com metais de transicao).

©

@ O~
H——O\t 4H —> / \
H H

base acido



Acidos e Bases

Conceito de Lewis

« ACIDO: composto com a camada de valéncia deficiente de elétrons
* BASE: composto com pares de elétrons isolados
* REACAO DE NEUTRALIZACAO: formacao de uma ligacdo “dativa”

H 7 H F
© ©
H \ N 4 B———F ——>»» H N T =
H H i



Acidos e Bases

« ACIDO: composto com a camada de valéncia deficiente de elétrons

* BASE: composto com pares de elétrons isolados Conceito de .ewis
« REACAO DE NEUTRALIZACAO: formacao de uma ligacdo “dativa”

Na20 +503 — Na2504

€0 ) N o . ©
Ol _g$=—2 —» 0——s—0
O . 0.

base acido



Acidos e Bases

« ACIDO: composto com a camada de valéncia deficiente de elétrons

* BASE: composto com pares de elétrons isolados Conceito de .ewis
« REACAO DE NEUTRALIZACAO: formacao de uma ligacdo “dativa”

LiOH(s) + CO2(g) — LIHCO3(s)

Nao poderia ser classificada por Bronsted e
base acido Lowry porgue nao tem transferéncia de proton



Reacoes de deslocamento

* A base mais forte desloca a base mais fraca.
« NUCLEOFILO = atrai nucleos positivos
e ELETROFILO = atrai elétrons

H20 + HCl — H30* +CI-

H
H
\6 H /\Er — > 0¥
. H .
H
base acido

que se quebra

:E;]:

nucleofilo
deslocado

Deslocamento
nucleofilico



Reacoes de deslocamento

* A base mais forte desloca a base mais fraca.
* NUCLEOFILO = atrai nucleos positivos

Deslocamento

e« ELETROFILO = atrai elétrons eletrofilico
AlICI3 + COCl2 — COCI* +AlClg4
el ;'é|;3 10: .Cl:
A /C_Q > Yo . Ct Al Cl
/ \ . ' Cl: l . J>
: Cl Cl: £ :Cl : &1
acido base eletrofilo

que se quebra deslocado



Alguns exemplos de reacoes
escritas com estruturas de Lewis



H20 + CO2 — HCO3 +H* (deslocamento eletrofilico)

P JE

H> 5
s C —®  HO—C
/

NON

Arrhenius: solvente acido
Bronsted: — —
Lewis: base acido
Lux-Flood: — —



CO3> +H20 — HCO3 +OH- (deslocamento nucleofilico)

i ..

:‘.0../ \o / '

Arrhenius: base solvente
Bronsted: base acido
L ewis: base acido

Lux-Flood: - —

S)

7

C
'.O.-/ \o —

H

_|_

©..
:O——H



MgO + H20 — Mg?* + 2 OH"
Oz +H20 — 20H- (deslocamento nucleofilico)

H

©..0 \6 ©.. ©..
O‘\‘f R b O ———H

Arrhenius: base solvente
Bronsted: base acido
Lewis: hase acido
Lux-Flood: base acido




NH3 + H20 — NH4* + OH- (deslocamento nucleofilico)

T

H
H
Arrhenius: base solvente
Bronsted: base acido
L ewis: base acido

Lux-Flood: — —



HSO3 + H20 — H2S03 + OH- (deslocamento nucleofilico)

S—éi\‘ ~o > S—OH +
:OH / :OH
Arrhenius: base solvente

Bronsted: base acido

Lewis: base acido

Lux-Flood: - —



HS03 + H20 — S03? + H30* (deslocamento nucleofilico)

:0: :0: T
\ S
..O \ / ..O )
:S—O: — 9 :S—O0 + :0——-H
O ok =
N ’/_\
:O——H :0: H
) oo@
Arrhenius: acido solvente
Bronsted: acido hase
Lewis: acido nase

Lux-Flood: - —



H3BO3 + H20 — B(OH)4 + H* (deslocamento eletrofilico)

. © .o
N \ —® HO—B—0H +
HO o H
2QH
Arrhenius: acido solvente
Bronsted: — —
Lewis: acido base

Lux-Flood: - —



HNO3 + H20 — NO3 + H30* (deslocamento nucleofilico)

| L]

_>

/\
O '“HJ\ o7

Arrhenius: acido solvente
Bronsted: acido base
L ewis: acido base

Lux-Flood: — —



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Lewis, a base mais forte € a que tem a maior
facilidade de doar o par de eletrons.

FORCA DA BASE

'S' 50
PN N O
H3C CH, e NcH

3

.S. > F /\ F
i F

F

F



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Lewis, o acido mais forte € o que tem a maior
capacidade de atrair o par de elétrons.

FORCA DO ACIDO
BCl3 > AICI3

Fe3* > Fe2*



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Lewis, a base mais forte € a que tem a maior
facilidade de doar o par de eletrons.

FORCA DA BASE

0 - 0
H4C ol H,Si -~ \SiH3

Eletronegatividade: O(3,44) > C(2,55) > Si(1,90)



Forca relativa de acidos e bases

O Si, por ser do 3° periodo da Tabela Periodica, possui orbitais d
acessiveis, podendo fazer ligagoes duplas..

FORCA DA BASE

e

.. .. 0
H3C CH3 H3S| ‘/ S|H3 S ©

Eletronegatividade: O(3,44) > C(2,55) > Si(1,90)



Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Lewis, o acido mais forte € o que tem a maior
capacidade de atrair o par de elétrons.

FORCA DO ACIDO

BBr3 > BCI3 > BF3



Forca relativa de acidos e bases

Atomos menores formam ligacdes duplas mais facilmente.




Forca relativa de acidos e bases

Pela Teoria de Lewis, a base mais forte € a que tem a maior
facilidade de doar o par de eletrons.

ACIDEZ

>

NH3 PH3 AsH3 SbH3

<€

BASICIDADE

Eletronegatividade: N(3,04) > P(2,19) < As(2,18) > Sb(2,05)



Forca relativa de acidos e bases

Pelos angulos de ligagao, o NH3 utiliza orbitais hibridos sp3 que sao
projetados para fora da molécula, facilitando a interacao com outras
moléculas e ions. Para os outros hidretos, o parisolado de eléetrons
encontra-se em um orbital s, que nao tem carater direcional.

Angulo H-X-H
NH3 PH3  AsH3  SbH3

107,8° 93,6° 91,8° 91,3°



Orbitais hibridos

* Orbitais hibridos sao orbitais atomicos desbalanceados, permitindo uma interagao mais
efetiva com os orbitais atdmicos de atomos vizinhos.

* S3o obtidos por combinagao linear de orbitais atomicos.




Orbitais hibridos

* Orbitais hibridos sao orbitais atomicos desbalanceados, permitindo uma interagao mais
efetiva com os orbitais atdmicos de atomos vizinhos.

* S3ao obtidos por combinacao linear de orbitais atomicos.




Sem orbitais hibridos

* Os orbitais p encontram-se a 9o° uns dos outros.

* O parde elétrons no orbital s esta menos disponivel para interagao com os orbitais
atomicos de outros atomos, pois o orbital s nao e direcionado para fora da molecula.

PH3




Sem orbitais hibridos

Se o par de elétrons estiver no orbital hibrido sp3, do ponto de vista energético, ele estara mais
disponivel para interagao com os orbitais dos outros atomos.

Se o par de elétrons estiver no orbital s, do ponto de vista energético, estar menos disponivel para
interacao com os orbitais atdmicos de outros atomos.




Acidos e Bases

Acido é qualquer espécie quimica que: Conceito de Usanovich

Base e qualquer especie que:

reage com bases

doa cations que se ligam a outras substancias
ou ao solvente, em processos que nao
envolvem oxirreduc¢ao

recebe anions

recebe elétrons (pode ser apenas 1 elétron)

e E uma teoria que agrega
todas as anteriores.

As reacoes de oxirreducgao
passam a ser reacoes

g acido-base.
reage com acidos

doa anions que se ligam a outras substancias
ou ao solvente, em processos que nao
envolvem oxirreduc¢ao

recebe cations

doa elétrons (pode ser apenas 1 eletron)



Acidos e Bases

Conceito de Usanovich

503 + Na20 — Na2504
Fe(CN)2 + 4 KCN — Kg4[Fe(CN),]
As255 + 3 (NH4)2S — 2 (NH4)3[AsS4]

Vs Cl2(g) + K(s) — KCI(s)



Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI

HX(@0) ——> H'aq) +  X-(aq) Uma abordagem termodinamica

\I/A e Usando-se um ciclo de Born-Haber, o
processo de dissociagao pode ser
divido em varias etapas. Com base na

Lei de Hess, a soma das entalpias das
Etapas A, B, Ce D correspondem
entalpia do processo de dissociagao
do acido.

* O processo que for mais exotérmico

sera 0 mais espontaneo, uma vez que
a entropia deve ser
aproximadamente a mesma para

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI) qualquer dos acidos.

HX(g) + H,0(l) + H,0(l) +H,0(l)




Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI
Uma abordagem termodinamica

HX(aQ) ———> H*(aq) + X(aq)

A Etapa A (endotéermica):
« E oprocesso de retirar da agua (solvente) o
acido nao dissociado, levando-o para a fase
FX(g) + H,0(1) +H,0(1) + H,0(l) vapor, sem dissociacao.

* Como a agua é um solvente polar, quanto
mais polar for o acido, mais dificil sera retira-
lo da agua.

* Como o fluor e o mais eletronegativo, a
diferenca de eletronegatividade € maior no
HF, sendo essa a molecula mais polar, que
entdo é a mais dificil de retirar da agua.

* Por esta etapa, o Hl deve ser o acido mais
forte.

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCI), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)



Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI
Uma abordagem termodinamica

HX(aQ) ———> H*(aq) + X(aq)

\I/A Etapa B (endotérmica):
* E o processo de dissociagao do acido em fase

HX(g) + H,0O(l) + H,0(I) +H,0(l) gasosa, formando os ions H* e X".

* Principio geral: atomos pequenos formam
ligagoes quimicas mais fortes.

* Assim, o HF necessita de mais energia para
ser dissociado.

* Por esta etapa, o Hl deve ser o acido mais
forte.

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)



Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI
Uma abordagem termodinamica

HX(aQ) ———> H*(aq) + X(aq)

\I/A Etapa C (exotérmica):

 E o processo de solvatacdo do ion H* pelas
HX(g) + H,O(l) + H,0(l) + H,0(1) moleculas da agua (solvente).
* Essaetapa e idéntica para todos os acidos.

C D

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)



Acidos e Bases

HX(aQ) ———> H*(aq) + X(aq)

\I/A

+H,0(l)

D

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)

acidez HF < HCl < HBr < HI

Uma abordagem termodinamica

Etapa D (exotermica):

E o processo de solvatacdo do ion X pelas
moleculas da agua (solvente).

Principio geral: ions menores interagem mais
fortemente com um solvente polar (agua),
liberando mais energia.

Por essa etapa o HF deve ser o acido mais

forte.



Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI
Uma abordagem termodinamica

HX(aq) ———> H*(aq)

\I/A

HX(g) + H,0(l) + H,0(l)

+  X'(aq)

HF HCl  HBr HI
A 7? ? ? ?
B 7 1394 1357,4 1316,7
D -61,93 67,04 112,4 °?

+H,0(l)

C D

Valores em kJ/mol.

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)



Acidos e Bases

acidez HF < HCl < HBr < HI
Uma abordagem termodinamica

HX(aq) —> H'(aq) + X(aq)

\I/A  Pela falta de valores, torna-se dificil explicar
exatamente a sequéncia de acidez.
HX(g) + H,0O(l) + H,0(l) +H,0(l) * Mas pode-se perceber que os principios

envolvidos sao mais complexos do que

simplesmente atribuir a ordem de acidez a

C D diferenca de eletronegatividade dos
elementos ou a forga da ligacao.

* As energias de solvatacao do acido nao
dissociado e dos ions formados sao
importantes para explicar a ordem de acidez.

* Asexplicacoes dadas anteriormente, que
ignoram esses fatores sao, claramente,
simplificadas.

Valores de pKa: 3,15 (HF), -6,3 (HCl), -8,7 (HBr), -9,3 (HI)



Acidos e Bases

Conceito de Pearson

E uma teoria que considera a polarizabilidade das nuvens eletrdnicas dos acidos e

base

* Os acidos e bases sao classificados em duros e macios (ou moles).

* Asinteracdes mais efetivas sao entre acidos e bases de mesma dureza, ou seja,
duro-duro ou mole-mole.

* Trata-se de uma teoria secundaria, utilizada para explicar efeitos e tendéncias que

nao sao explicadas pelas outras teorias.

Principio geral:
* Atomos menores sao mais duros
 Cations com elevada carga positiva sao mais duros



Serie de Irving-Williams

» Considera as constantes de equilibrio para a formacgao de
complexos de metais +2, em ordem decrescente de raio
atomico.

M+ L= ML K=[ML]/([M][L])

Raios atdmicos (pm)
Baz* > Srz* > Ca?* > Mg2* > Mn?* > Fe2* > Co?* > Ni** > Cu?* < Zn?*

135 113 99 95 8o 76 74 72 70 74

Dureza das bases de Lewis (ligantes):
oxalato > glicinato > etilenodiamina > mercaptoetilamina

O O o)
\\ // il // H,C——CH,
C—C HoC C / \
eo/ \O@ Hz'}{/ \Oe A bl

Notar a sequéncia de dureza:
O>N>S

M
H2C_CH2
e
S NH



Serie de Irving-Williams

Notar a sequéncia de dureza
das bases:O>N>S

-
N

—m— oxalato :
—e— glicinato ' g Espécies mais duras:

—aA— etilenodiamina - - . -
—v— mercaptoetilamina Ba**>5r2*>Ca*" > Mg

RN
o
|

(00)
I

(0))
1

Especies mais moles por
terem mais eléetrons d que sao
mais polarizaveis: Mn?* > Fe?*
> Co?* > Ni2* > Cu?t < Zn?*

4 -

N
1

—~
O
©
©
O
O
©
—
(/)]
o
()
©
(O]
—
=
©
-+
(7))
[ o
@)
O
N
(@]
o

o
1

— Zn?* foge da sequéncia
Ba Sr Ca Mg Mn Fe Co Ni Cu Zn por ter raio maior




Acidos e Bases

Acidos duros (Tipo a): Conceito de Pearson

o H*
* metais alcalinos
* metais alcalinoterrosos
* metais de transicao mais leves em estado de

oxidacao mais alto: Ti4*, Cr3*, Fe3*, Co3* P S (I

Ac Sepgp| Dureza

Formam complexos com bases na sequinte ordem Sb Te |
de estabilidade:
* Sb<As<P<<N
* Te<Se<5<<O0O Moles
e |[<Br<Cl< F



Acidos e Bases

Acidos moles (Tino by Conceito de Pearson

* metais de transicao mais leves do 1° periodo,
com baixo estado de oxidagao: Cu*
* metais de transicao mais pesados: Ag*, Hg",
H92+, Pd2+, Pt2t
P S C
Formam complexos com bases na seguinte ordem As Se Br

de estabilidade: Sb Te |
 N<< (P As, Sb)

* O<<(S5<Se<Te)

e F<Cl<Br«l Moles

Dureza



Acidos e Bases

Conceito de Pearson
Acidos intermediarios:

° Fe2+l C02+I Ni2+l CU2+, Zn2+
* Rh3* Ir3*, Ru3*, Os?*

e SO2

Bases intermediarias: Ps dl Dureza
_ As Se Br

* ¢-NH2, N3, N2 Sh Te |

* NO27, 503~

* Br

Moles



Produto de solubilidade
K, = [cation(aqg)]"[anion(aq)]™

Kos(AgCl) = 1,56 x 107° (25 °C)
K,s(AgBr) = 7,7 x 103 (25 °C)
Kos(Agl) = 1,5 x 107 (25 °C)
P S Cl

K (AgOH) = 1,52 x 108 (20 °C) As Se Br
Sb Te |

Dureza

Kps(Agzs) =1,6 x 10749 (18 °(C)

Moles



Forca acida ou basica x Dureza e moleza

Forca da base: F < SO3* < OH-
Dureza: 503% < (OH, F)

SO3> + HF = HSO3* + F K =104

SO3* + H|F = H|SO3* + F P S C | Duress
mole duro|duro duro|mole duro As Se Br
Sb Te |

Explica-se pela forca da base SO3* > F

Moles
Reacao de deslocamento nucleofilico.



Forca acida ou basica x Dureza e moleza

Forca da base: F < SO3* < OH-
Dureza: 503% < (OH', F)
OH + (CH3)HgSO3" = (CH3)HgOH +S03*

OH- + (CH3)Hg|SO3 =

duro mole | mole mole [duro  mole

Explica-se pela for¢a da base OH™ > SO3*

Reacao de deslocamento nucleofilico.

(CH3)Hg | OH +S0O32

K

10

P S Ci
As Se Br
Sb Te |

Moles

Dureza



Forca acida ou basica x Dureza e moleza

Forca da base: F < SO3* < OH-
Dureza: 503% < (OH', F)

(CH3)HgF + HSO3 = (CH3)HgSO3" + HF K =103

(CH3)Hg|F + H|SO3" = (CH3)Hg|SO3" + H|F ns ser | DU
mole|duro duro|mole mole|mole  duro |duro 5; -|-:|r

Explica-se pela Teoria de Pearson.

Moles
Reacao de dupla troca.



Forca acida ou basica x Dureza e moleza

Forca da base: F < SO3* < OH-
Dureza: 503% < (OH', F)

(CH3)HgOH + HSO3 = (CH3)HgSO3" + HOH  K=107

(CH3)Hg|OH + H|SO3 = (CH3)Hg|SO3 + H|OH A Z‘; Dureza
mole |duro  duro|mole mole [ mole  duro|duro Sli T:Ir

Explica-se pela Teoria de Pearson.

Moles
Reacao de dupla troca.



Superacidos

Sao acidos 10° a 10%° vezes mais acidos do que as
solucoes concentradas de H2S0O4 e HNO3

Sao sistemas necessariamente nao aquosos.
Para se medir a acidez é necessario usar outras
escalas.



Acidez de Hammett

[BH™]
HO = pKBH+ — log Sabendo-se o valor de
[B] pK(BH*) e medindo-se
espectrofotometricamente

B + H+;‘ BH+ [B] e [BH*] determina-se H,

Seja B um indicador (base fraca)

Quanto mais acido o meio,

Considerando a reacdo de dissociagdo: BHY= B + H*  maior(BH]e mais
negativo o valor de H,

+ H, € uma extensao da
K = [B] [H ] escala de pH para valores
[BH"‘] negativos.

Para solugdes aquosas
pKBH+ — = log K diluidas, H, = pH



Superacidos

Exemplos
Ho
H2504 100% -11,93
12504 90% - 8,92
H25207=H2504 +503  -14,14
HF 100% -11,0
HSO3F =HF + 503 -15,07
HSO3F + 10% SbFg -18,94
HSO3F + 25% SbFg -21,0
CF3503H -14,7

HSO3F

acido fluorossulfonico
-89 °C < liquido < +164 °C
Nao ataca o vidro.

CF3SO3H ou S(CF3)(OH)O2
acido triflico
triflato = CF3S03-, OTf



4 u
Superacidos
Autoionizacao do acido fluorossulfonico -89 °C < liquido < +164 °C

2 HSO3F = H2503F* + SO3F K = 4,0x10% (25 °C)

O OH O

o
HO S F S=—— HO T F @Q S F

O O O




Superacidos

Acido magico HSO3F : SbFg (1:1)
2 HSO3F + SbF5 = H2SO3F* + SbF5(SO3F)

E
@) F OH Fyy, ) @\\\\\\F
\\\\\\\\F ’@ F/ Sb‘F
HO—S—F + F—Sb‘\ - HO—S—F + 0
F |
O F O 0—5
=

O H2SO3F* é capaz de protonar especies "nao protonaveis”, produzindo cations especiais em alta

concentracgao.
A obtencao e algumas reagoes do acido magico podem ser vistas em um video disponivel no link:

https://www.youtube.com/watch?v=pWB70Gbd8Yo



https://www.youtube.com/watch?v=pWB7oGbd8Yo

Superacidos
A adicao de SbFg ao HF anidro em excesso forma o

chamado acido fluoroantimonico, que na verdade contem o
cation superacido H_F*

2 HF(l) + SbF5(l) 2 H,F* + SbF,;

O H2F* é capaz de protonar espécies “"nao protonaveis”, produzindo cations
especiais em alta concentracao.

A manipulacao e diversas reagdes do acido fluoroantimonico podem ser vistas no video disponivel no
link: https://www.youtube.com/watch?v=UWBNcMyfiGO&t=1205s (acessado em 01/03/2022)



https://www.youtube.com/watch?v=UWBNcMyfiGQ&t=1205s

Superacidos

A reacao do HCl com SO3 produz o acido clorossulfonico,
menos acido que o acido fluorossulfonico, mas ainda
considerado um superacido.

HSO3Cl
acido clorossulfonico

HCl(g) + SO3(g) — HSO,CI R 90 < +151°C

A manipulagao e algumas reagoes do acido clorossulfonico podem ser vistas no video disponivel
no link: https://www.youtube.com/watch?v=sDuPYsHIdNs&t=250s (a partir de 3:42 min;
acessado em 01/03/2022)



Superacidos

O acido trifluorometanossulfonico, CF3SO3H, tambem
conhecido como acido triflico, € tambem um superacido
disponivel comercialmente.

CF35S03H
acido triflico
-40 °C < liquido < +162 °C

Este superacido tem a vantagem de ser bastante estavel, ndo sofrendo oxidagao ou redugao facilmente.
A sua base conjugada, CF3503, é chamada triflato, OTf.



Superacidos

Protonacao de hidrocarbonetos

H H
© S.A.
—

F F

TOH —>S'A' >‘@ + H,0



Superacidos

S,O(F, peroxido superacido

250, +F, = S,04F,




Superacidos

Cations especiais de iodo e calcogénios

HSO3F
21, + S,0.F, S, 21t +2 SO,F
2
o
2+
8
2+
Se,
2+
Te4

A formacao de uma solugao azul, provavelmente contendo o cation Sg2* formado pela adicao de enxofre solido
(Sg) ao acido magico, pode ser vista aos 8 min do video disponivel no link:
https://www.youtube.com/watch?v=pWB70Gbd8Yo



Superbases - Basicidade de Hammett

[B~]
[BH]

H_ = pKBH + 10g

Seja BH um indicador (acido fraco)

Considerando a rea¢do de dissociacdo: BH = B~ + HT

[B7][H*]
BH

K =

pKpgy = —logK

Sabendo-se o valor de
pK(BH) e medindo-se
espectrofotometricamente
[B] e [BH] determina-se H.

Quanto mais basico o
meio, maior [B'] e mais
positivo o valorde H.

H_.é uma extensao da
escala de pH para valores
positivos.

Para solugdes aquosas
diluidas, H. = pH



Superbases

Exemplos
H.

KOH (aq) 5 M 15, 4
KOH (aq) 10 M 16,90
KOH (aq) 15 M 18,23
96% DMSO + 5% EtOH + 102 M KOEt 20,68

[

S

N

H3C CH;
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