


Lei de Diluicae de Ostwald,

ssim como as constantes de ionizacao oy de dissociacio ionica oy , 0 gray ae ionizagao
A tantes d %0 ou de d (K, ou Ky), 0 grau d
ou de dissociacao (o) tambem pode ser utilizado para comparar a forca entre os eletrolitos.
"Porem, alem da temperatura, seu valor depende da concentragio da solugio analisada.

A expressio matematica que relaciona a constante de

ionizagao (K ;) com a concentragiio em quantidade de

materia por volume ([ ]) e o grau de ionizagao (1) de

um acido ou uma base {oi deduzida pela primeira vez
no final do seculo XIX, pelo quimico germanico

Friedrich Wilhelm Qstwald (1853-1932),

Friedrich Wilhelm Ostwal esfudou as
constantes de afinidade de acidos e bases e
as velocidades de reacio.



Ao estudar os equilibrios ionicos de monoacidos e monobases fracos, Ostwald estabeleceu a
Lei da Diluicao. "Para deduzir a expressao que traduz essa lei, considere o equilibrio simplificado
de um monodcido:

gt —~
HA(aq) = H (aq) + 4 (aq)

Assim, no equilibrio hé:
[HAl =[] -(1-a)
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Independentemente do equilibrio que representa um acido ou uma base, a
concentragio dos ions & determinada por meio da multiplicacao do grau de ionizagio
pela concentragao (em mol/L) inicial do eletrolito. Assim, [ions] = o - [ ].



"Para eletrolitos cujo grau de ionizagao ¢ inferior a 5% (0 < o< 5%), considera-se que o valor de
(1 - o) seja aproximadamente igual a 1, simplificando a Equacio de Ostwald,

Em qualquer constante de equilibrio, o seu valor esta diretamente relacionado a temperatura do
sistema. Dessa maneira, pela expressao matematica da Lei de Diluicao, verifica-se que, sob
mesma temperatura, o produto o - [ ] deve permanecer constante. Consequentemente,

quando uma soluciio de um monodacido fraco ou de uma monobase fraca & diluida, a
concentrago em quantidade de materia ([ ]) diminui, € o grau de ionizagio ou de dissociagao
() aumenta.

Quanto mais diluida a solucito, ou sgja, quanto menor a concentraciio de um monodacido fraco ou de
uma monobase fraca, maior o seu grau de ionizacéo ou de dissociacio, a dada temperatura.




Hidrélige Salina.

Em geral, quando os sais se dissolvem em agua, dissociam-se completamente em ions. Muitos
desses ions sio capazes de reagir com o solvente e, como consequéncia, determinar o
comportamento acido ou alcalino da solucio aguosa do sal. A interaciio entre os ions

provenientes do sal com a agua e denominada hidrolise salina.

Como os sais, originalmente, sio formados por reacdes acido-base, considera-se que a hidrolise
de um sal & um processo inverso ao da neutralizacéo.

Hidrolise ,

Sal + H,0 - >Acido + Base

Neutralizagio
A hidrolise & uma reaciio de equilibrio que ocorre em pequena extensio entre a agua e os
cations elou anions provenientes da dissociacao de um sal. Assim, para prever o comportamento
de um sal hidrolisado, & imprescindivel conhecer a forca dos principais acidos e bases.




Em Funcoes Inorganicas, estudou-se que:

De maneira simplificada, ¢ possivel verificar a forca de um acido inorganico por meio de regras
praticas.
 Entre os hidracidos, séo considerados fortes. HCl, HBr, e HI. HF & moderado e os demais,
fracos.

* “Para os oxiacidos, a forca pode ser prevista pela diferenca entre o niamero de oxigenios
presentes na formula (y) e o namero de hidrogénios ionizaveis ().

HLEO,

>y —x=3ou?2 - forte, £x. HBr0,,H,S50,, HClO3,e HClO,.
>y—x=1 - mOderado; EX H3P04_, H2503,HN02 e HCZOZ
>y —x =0 - fraco. £x.. H;BO5 e HCIO.

Essa regra e baseada em observagies experimentais e funciona bem para a maioria dos
casos, excegio ao H,C O3, que nio & moderado. “Por ser instavel, esse acido se decompae
em gas carbonico e agua. Como a decomposico ocorre mais facilmente que a ionizagéo,
Ot € baixo, ou seja, esse écido e considerado fraco.



A forca de uma base esta relacionada ao seu grau de dissociaczo. Simplificadamente:

*  Bases fortes — em geral, com grau de dissociacao superior a 50% (o> 50%). Dependendo
das condicdes de temperatura e diluicio, esse valor pode chegar a 100%.
Ex.. bases de metais alcalinos (grupo 1) e as de alguns metais alcalino terrosos (grupo 2),
como Ca(OH),,Sr(OH), e Ba(OH)5,.

e Bases fracas —> em geral, com grau de dissociacio igual ou inferior a 5% (ou= 5%).
Ex.. bases dos metais de transigio (grupos 3 a 12), dos metais dos grupos 13, 14 ¢ 15 ¢ de
alguns alcalino terrosos (grupo 2), como 0 Mg(OH),, € o hidroxido de amonio.

A interagao entre um dos ions provenientes do sal e as moleculas de agua faz com que as
propriedades da solucto salina sejam indicadas pelo comportamento do seu cation elou anion
constituinte. Com isso, o pH de uma solugiio aquosa de um sal pode ser previsto qualitativamente
considerando-se os fons dos quais o sal & composto.



De acordo com essa interagao, os sais podem ser agrupados da seguinte maneira.
* Sal derivado de acido forte e base fraca
Ao se dissolver o brometo de amonio na agua, por exemplo, seus ions se dissociam do reticulo

cristalino, conforme a equacio:

HZO(I)

NH,Brsy — NH4+(aq) + Briaqg

"Porem, deve-se considerar a presenca de ions H* ¢ OH™ provenientes da autoionizacio da
agua.
g+ -
H200) = H (aq) + OH(ag)
A agua, ao interagir com os ions liberados na dissociacéio do sal, forma um dcido e uma base,

conforme a seguinte hidrolise;
+ —_
NH4BT(S) + HZO(I) = NH40H(aq) + H (aq) + Br(aq)

0 dcido bromidrico, por ser forte, se mantem ionizado. E o hidroxido de amonio, base fraca,

prevalece na forma associada. Com isso, a solucio formada apresenta maior concentragio de

ions H™* do que ions OH ™, ou seja, seu carater ¢ acido (FH < 7). Esses fatos comprovam que

ocorre a hidrolise do cation derivado da base fraca. A equacao ionica do processo representa
melhor a reagéio com a agua, justificando a acidez da solucéo.



NH,Br) + H;0y @ NH4OHqq) + H 0y + Brgg

NH, gy + H200) 2 H (4gy + NH,OH 4
o Sal derivado de acido fraco e base forte
"Para esse caso, considere a dissolucéio do cianeto de sodio na agua, conforme a equacio:
Hz0() _
NaCNy — Na () + CNgg
A presenca de ions H e OH ™, provenientes da autoionizacito da agua, produz, com os ions
liberados do reticulo cristalino, um écido e uma base.
H0y = H (aq) + OH(aq)
NaCNqqy + H;0qy @ Na (4g) + OH(ypy + HCN(qq)

Nessa hidrolise, o acido cianidrico, fraco, se mantem na forma molecular. £ o hidroxido de
sodlio, base forte, se dissocia. "Por apresentar concentracio de fons O H~ maior que a
concentracéio de ions H™, a solucio tem carater basico (/ﬂ’/ >3).

"Para melhor representar a hidrolise do anion derivado do acido fraco, tem-se a seguinte
equaco ionica, que justifica a alcalinidede da solucéo.

Na (g + CNigg + H20y @ Na {0y + OH () + HCNiqq)

+ —_
CN (aqp) T H,04) < OH (ag) T HCNqq)



* Sal derivado de acido fraco e base fraca

A dissolugio do cianeto de amonio na agua exemplifica essa situagio;
H 0( )

NH,CN 5y — NH4 @) T CNag
H00) = H (ag) + OH(ag)
A analise da solugao aguosa de cianeto de amonio indica a presenca de um anion e de um

cation, ambos capazes de reagir com a agua.
NH,CNeaq) + H,0qy 2 NH,OH(aq) + HCN(qq)

Dessa maneira, pode-se dizer que a interacio entre os ions existentes na solugio e nas moleculas
da agua ocorre pela hidrolise do cation e do anion, derivados do acido e da base, ambos fracos.
NH, gy + CNeagy + H200) 2 NH, OH(qqy + HCNig,

K,=18-10"° K, =4,9 -1071°
"Para definir, nesse tipo de hidrolise, o carater da solugio, & necessario comparar as constantes
de ionizagio do acido (K ;) e da base (K,). No exemplo, como a constante da base & maior que
a constante do acido, a solucto & basica.

(aq



* Sal derivado de acido forte e base forte
"Para sais de dcido e base, ambos fortes, os ions se encontram cercados pelas moleculas de agua

em um processo chamado de solvatacéo.
o , Hz 0@y + _
Dissociagao do sal. NaBrsy —— Na 50y + Brige

Autoionizacao da agua. Hy Oy = H (th) + OHqq
Os ions Na™, .y e OH ™, praticamente niw se associam, pois o hidroxido de sodio & uma
base forte. Da mesma forma, os ions H, .y € BT, hao se agregam, pois o acido
bromidrico ¢ forte.
£m raziwo disso, néwo ocorre hidrolise significativa nem do cétion nem do @nion, e o meio
permanece neutro (FH = 7).
NaBrqq) + H0qy @ Na (gpy + OHgoy + H (o) + Brigg
+ - + - + -
Na (aq) + BTaq) T H200) 2 Na (aq) + OH(aq) + H (aq) T BT(aq)
H0y = H (JEuI) + OHqg)

Como as concentracoes de H™ e de O H ™ st iguais entre si, confirma-se gue a solugéio & neutra.



Sigtema-lampae
£m quase todos os processos biologicos, em medicamentos e em muitos processos quimicos, é

importante que o PH nio desvie muito de determinado valor, mantendo-se praticamente
constante.

Um sistema (em geral, solugao) com a propriedade de manter o fFH praticamente constante
mesmo quando ¢ adicionado a ele um acido ou uma base forte & chamado de tampio.

Muitas das reacdes que ocorrem nos seres vivos sao extremamente sensiveis ao fH. "Por essa
razéo, o corpo humano mantém um consideravel e complexo sistema de tampdes.

Os tampaes sio geralmente formados por um acido ou uma base fraca e o sal correspondente.
* Tampao acido — acido fraco e o sal do acido
£x.. acido carbonico (H., CO3)hidrogenocarbonato (HCO3)

* Tampito basico — base fraca e o sal da base
£x.. hidroxido de amonio (N H, 0 H Vion amonio (NH})



"Para compreender o funcionamento de um sistema-tampio, considere as equacdes
genericas que representam uma solugio formada por um écido fraco (HA) € o sal
desse acido (CA).

HA@q) @ Hag) T A (aq)

CAwag) @ Clag) + A ag)

Ao adicionar a esse tampao uma base forte, o ion OH ~, proveniente dessa base,
consome 0 fon H* do equilibrio. Isso faz com que o acido naw ionizado se ionize

para repor o H* consumido e evitar grandes variagdes de pH.

Ao contrério, ao adicionar um acido forte, a concentracio de ion Ht aumenta.
Dessa maneira, o H™, proveniente do acido que foi acrescentado, consome o ion
A~ do sal, originando o acido nao ionizado para evitar grandes variagdes de pH.



