Equilibrio Ionico da Agua



A agua pura, que consiste basicamente em moléculas de H, O, apresenta condutividade elétrica,
comprovando a presenca de ions. Porem, sob temperatura ambiente (25 C), verifica-se que
apenas duas moleculas de agua por bilhio (10°) estéo ionizadas, conduzindo eletricidade em
uma escala muito pequena. Medidas experimentais demonstram que a agua pura ou mesmo em
solucéio se ioniza fracamente seguna/o a equacao.

—~ .t -
Hy,0qy + HyOy = H30 gy + OH (4
ou, simplesmente,

H,00) = Haq) + OH (qq)

Essas especies - moleculas de H, O e ions H™ e O H ~ - coexistem em um estado de equilibrio
dinamico conhecido como autoionizacio da agua.
Considerando esse sistema reversivel, & possivel escrever a expressio da sua constante de
equilibrio.

[H*]-[0H7]
[H0]

K, =



Como a agua pura tem concentracio constante, o denominador [H, O] na expressio da constante
de equilibrio deve ser incluido no valor do proprio K .

HY]-[oH™ _ _
K, =0 K, - [H0] = [H*]-[0H™] = Ky, = [H*]-[OH]

Ky
A 25 %C, 0 produto idnico da agua - K, (w de water) - ¢ igual a 1 - 10~1*

"Por ser uma constante de equilibrio, o produto

ionico da agua (K, so ¢ afetado pela variagao da 1 2
temperatura. Sendo a reacio de autoionizacio 20
endotérmica, pode-se afirmar que K.,, aumenta com 20
a elevacio na temperatura. gg




Ao aplicar o logaritmo em ambos os lados do produto ionico da agua, tem-se que:

Ky = [H*]-[OH™]
logK,, =log[H"] + log[OH ]
-logK,, = (—log[H™]) + (—log[OH™])

Como, a 25 C, K, e igual a 1 - 10~ 1%, entito:
-log 107 = —(log[H*] + l0g[OH™]) K, = [H*]-[0H7]-1 - 107
14 = —log[H*] + (=log[OH™]) pH +pOH = 14

4= pH + pOH

Como a autoionizagio produz quantidades iguais de fons H (le )€ OH aq) pode-se concluir

que, na agua pura, a concentracio de fons H (le q) € igual & concentragao de ions OH 4.,
sendo considerada um meio neutro.
[H*] = [OH7]
[H*]=1 - 107" mol/L . pH =7
[OH"]=1 - 107" mol/L -~. pOH =7



of. o . + —_ B
0 equilibrio entre os ions H g, ,ve OH 44y pode ser perturbado pela presenca de ions
adlicionais. Com isso, & medida que a concentraciio de um desses ions aumenta, a concentragio
do outro deve diminuir, de maneira que o produto das concentracdes, a 25 <C, se mantenha
1- 10714
A adicao de um acido, por exemplo, aumenta a concentragio de ions H ™ e, segundo o

"Principio de Le Chatelier, para se opor a esse aumento, o equilibrio & deslocado no sentido da
reacéo inversa.

Reacao direta

Lot -
H;0q ; > H gy + OH (aq)

Reacao inversa

E£m consequeéncia, ocorre uma diminuico na concentracao de ions O H ™ para que o produto
ionico (K.,,), a 25 C, sejaigual a 1 - 10™%, Fo final, um novo estado de equilibrio ¢ atingido
com quantidede de H ™~ maior queO H ~. Assim, em meio acido:

[H*] > [OH™]
[HT]>1 - 107" mol/L - pH <7
[OH"]1<1 - 10~7 mol/L » pOH > 7



Ey:
[H*] =1 -10"°%mol/L ~ [OH ] =1 -10"3mol/L

[H*] =1 -1073mol/L ~ [OH"] =1 - 10" 1mol/L

De maneira semelhante, a adicio de uma base aumenta a concentracio de ions OH ~. "Pelo
"Principio de Le Chatelier, o eguilibrio ionico e deslocado no sentido da reacio inversa para se

O,DOI” a esse aumento.
Reacao direta

Lot -
H;0q ; > Hagy + OH (aq)

Reacao inversa

0 aumento da concentracéio de ions O H ™ acarreta uma diminuiciio na concentraciwo de ions
H " ate atingir um novo estado de equilibrio. "Portanto, em meio basico:
[H*] < [OH7]
[H*] <1 - 107" mol/L «. pH > 7
[OH"]>1 - 1077 mol/L - pOH < 7

by
[OH" ] =1 -10"Ymol/L « [H*] =1 - 10" 3mol/L

[OH"]=1 -10"*mol/L ~ [HT] =1 - 10" %mol/L



Como o produto ionico [H™] - [OH ~] e sempre constante, conclui-se que, quanto maior a
concentragiio de H™, menor o pH da solugio e, consequentemente, maior o pOH . Q) inverso
tambem ¢ valido: quanto menor a concentragio de H™, maior o pH e menor o pOH.

Equilibric lénico dog acides e bages fracos

"Por meio de numerosas experiéncias relacionadas a passagem de corrente eletrica em solucdes,
Arrhenius formulou a hipotese de que acidos e bases deveriam conter particulas com cargas
positivas e negativas - ions. A existéncia de cargas eletricas livres seria responsavel pela condugio
de corrente eletrica.

Ao testar a condutividade eletrica de substancias em soluciio, Arrhenius percebeu que solugoes
acidas de mesma concentragio apresentavam intensidade diferente no brilho de uma lampada.
Isso ocorria em razo da forca dos eletrolitos, medida pelo grau de ionizagao ou dissociagao (1)
As substancias que conduzem corrente elétric da substancia.

quando dissolvidas em agua sao chamadas de
eletrolitos.

0 grau de ionizagio ou dissociacio indica o percentual de moleculas que, ao
serem dissolvidas em agua, se ionizam ou dissociam.



De acordo com o o, os eletrolitos podem ser:

*  fortes - com grau de ionizacio/dissociagéio superior a 50% (o> 50%)
*  moderados - com grau de ionizacao/dissociacio entre 5% e 50% (5% < o= 50%)

*  fracos - com grau de ionizacio/dissociacao inferior a 5% (0 < o< 5%)

Quanto mais intenso € o brilho da lampada, maior ¢ a quantidade de ions livres em solugio,
maior ¢ o sey grau de ionizagéio e mais forte ¢ o eletrolito.

A ionizagiio de acidos fortes e a dissociacio de bases fortes sio processos irreversiveis e, como
nesses casos a reacio inversa nio se processa, nio ha equilibrio entre as moleculas e seus ions.

"Para acidos e bases fracos, ha equilibrio que envolve a participacio de ions. Esse tipo de sistema
dinamico & denominado equilibrio ionico. Observe os seguintes equilibrios entre moleculas e ions.

HZS(CLC[) <~ 2H30(CLCI) + S(aq)
NH,OHqq) = NH4 (aq) T OH('aq)



Congtante de ionizacde acida e congtante de
digseciacae basica

A maioria das substancias acidas ¢ acido fraco, isto e, nem todas se ionizam em agua na mesma
extensao. "Para expressar a dimensio na qual um acido fraco se ioniza, utiliza-se a constante de
equilibrio. "Porem, como a concentraciio do solvente - [H, O]- ¢ omitida da expressiio da
constante de equilibrio, de acordo com a equag&o generica, tem-se.

H A(aq) + XHZO(I) = XH20 (aq) + Ax
oy

(aq)

H A(aq) = H7 (aq) + (aq)
[H;07 ] - [A*7] [HF]* - [A*7]
K. = ow K.=
|H,A] [H,A]

"Para denominar o tipo de equacio ao qual a constante de equilibrio se refere, troca-se o indice
inferior. Assim, K, e chamado de constante de ionizagio acida.

N 212 ik Vi IR o il G

H,A [H, Al




Ey: [H*]-[CN7]

—_ + — —_
HCNyag = Hypy + CNGg K =—Thcn
H+]2 . [SZ—]
H>S@a) = 2Hag) + Sag) K, =
: [HS]

Com os valores das constantes de ionizacio dcida, e possivel avaliar a intensidade de ionizagio dos
acidos e, consequentemente, a forca desses eletrolitos

Quanto maior a constante de ionizagio de um acido (K ), maior a forca do eletrolito e
maior a [H ™| na soluco.

ALGUNS ACIDOS EM AGUA A 25 °C

Equilibrio f /D\

Acido sulfuroso (H;S0,) HpS050g == 2 H' oy + 505 g 16107 S
f -2 X
f:\mdo cloroso (HCLO,) HCEOpy == H'py + CEO, e 1,010 : S
#cido fosférico (H,PO,) H3PO4,[aq;, = 3H"y+ PO4 ) 7610 <
Acido nitroso (HNO,) HNO g = H g+ NO 4 43.107 '%‘h
Q. o e - -4

f:\mdoﬂucjmdnca (HF) HF(aq}l =H g T F (o) 35 10 ;:"
Acido carbonico (H,CO,) HoCOgy = 2 H iy + COs™ 4y 43107 z
o ) P - -8

f:\mda hipocloroso (HCLO) HCEOy == H" gy + CLO 3010 %
Acido borico (HyB0,) HyBOgpy = 3H"y+ B0 72107 =

Acido cianidrico (HCN) HON gy == HY i + CN‘ » 49107



Muitos acidos apresentam mais de um hidrogeénio ionizavel e, por isso, a ionizacio ¢ representada
em varias etapas. Conhecidos como acidos poliproticos, cada uma das etapas desse eletrolito tem
a respectiva constante de ionizacéo.

By Etapas envolvidas em cada uma das ionizacdes do écido suluroso (H,SO5);

HyS0300q) = Higg + HSO3 (4py Ko =1-1077

HSO3 (aq) = Hlagpy + SO05 (agy Koz =64 - 1078

Em razio da atragio eletrostatica, o proton e mais facilmente perdido da molecula neutra de
H,S03do que do ion HSO3 carregado negativamente. "Pode-se concluir que K ;¢ muito
menor que K, .

Em geral, ¢ sempre mais facil remover o primeiro proton de um acido poliprotico do que o
segundo, e assim sucessivamente. Em razéo disso, os valores de K, tornam-se menores &
medida que os protons sio removidos. A primeira ionizacio acontece de forma mais intensa que
as subsequentes e isso ocorre porgue, a partir da segunda etapa, a atracio eletrica do ion que
ainda pode ionizar & mais forte que a anterior, sendo mais dificil formar outro cation hidrogénio



A escala logaritmica tambeém pode ser usada para comparar a forca dos eletrolitos. “Para
acidos, por exemplo, pK, = —log K,.

Dessa forma,

[ Quanto maior o valor da constante de ionizacio acida, menor o DK, e mais forte o eletrolito. ]

Assim como 0s acidos {racos, as bases fracas tambem apresentam equilibrio entre moleculas e
ions, e tambem ¢ possivel expressar a dimensao da dissociacio deste eletrolito pela constante de
equilibrio.

C(OH)y(s) + x Hy0y = Cx(;q) + x OH "4
ou

C(OH)y(s) = Cx(;q) + x OH "4

[C*] - [0H ]

Ke ="Tcom,]




A base fraca mais comum & a amdnia - dnica base que nao tem ion OH ™ na sua formula. “Pelo
fato de néo apresentar metal em sua composicio, ao contrario das demais bases que se dissociam,
a amonia se ioniza na agua.

A expressio da constante de equilibrio para essa reacio ¢ representada da seguinte maneira:

[NH{] - [OH7]
[NH;]

N + -
NHS(ClCI) + HzO(l) < NH4_ (aq) + OH (ClCI) Kb —

EmK,, o indice inferior b indica que essa constante de equilibrio se refere a um tipo particular de
reacio - a ionizacéio ou dissociaciio de uma base fraca em agua. Jem-se, entio, que a constante
K ¢ chamada de constante de dissociacio basica.

Quanto maior a constante de dissociacio de uma base(K,)), maior a forca do eletrolito e
maior a [OH ™ na solugiio.

As constantes de ionizagiio acida (K ) e de dissociacao basica (K, ) tambem podem ser
generalizadas por K; - constante de ionizaciio ou constante de dissociagao ionica.



