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CONCEITOS DE ACIDOS E BASES

1. Introducéo

A primeira consideracdo que se deve ter arespeito dos acidos e bases é que as chamadas
"teorias’ de écido-base sdo, na realidade, conceitos de écidos ou de bases; elas ndo sdo teorias no
sentido da teoria da ligagdo de valéncia ou da teoria de orbitais moleculares. Na verdade podemos
fazer um &cido ser qualquer coisa que queiramos - as diferencas entre os varios conceitos ndo se
referem ao "certo”, mas ao uso mais conveniente em uma situagcdo particular. Todas as definicbes
do comportamento acido-base sdo compativeis umas com as outras. De fato, um dos objetivos na
apresentacdo que se segue, das vérias definicles diferentes, é enfatizar seus paralelismos e assim
dirigir o estudante na direcéo de uma atitude cosmopolita diante dos acidos e bases, 0 que dardaele
uma boa posi¢do para lidar com as vérias situaces quimicas, sgja solucdo aquosa de ions, reagdes
organicas, titulagbes ndo aguosas ou qualquer outra.

A palavra acido provém do latim acidus, que significa azedo ou adstringente. Foi
empregada originalmente para referir-se ao vinagre, fabricado desde as primeiras civilizagdes
mediante a fermentagdo de sucos de frutas, especialmente uva, produzindo assm o vinho, que
contém & cool etilico (CH3CH,OH). Ao deixar “azedar” o vinho, forma-se o vinagre, uma solucéo
aguosa diluida de &cido acético (CH3COOH). As bases, por outro lado, tém sabor amargo e déo a
Impresséo de serem escorregadias, como o sab&o. A palavra base vem do inglés arcaico debase, que
significa rebaixar, significando abaixar o valor de alguma coisa, por outro lado, a palavra dcali é
proveniente do arabe al-gali, que significa cinzas de plantas.

Acidos e bases podem ser reconhecidos, e, portanto, classificados, por um conjunto de
reacOes quimicas especificas. Estas classificagbes de acidos e bases sdo baseadas em reacOes
guimicas que muitas vezes tém uma aplicacdo geral, outras vezes se prestam para Situacdes
particulares de aplicacOes restritas. Mais comumente acidos e bases sdo classificados de acordo com
a teoria de Arrhenius (1884), Bronsted-Lowry (1923) ou de Lewis (1923). Para compostos
inorgéanicos, uma conceituacdo alternativa de acidos e bases é a classificagdo em duros e macios,
proposta por Pearson em 1963 que originamente foram identificados por S. Ahrlande, J. Chat e

N.R. Davies como classe a e classe b.
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2 Conceitos Elementaresde Acidos e Base

2.1 Definicdo de Arrhenius (1884)

A definicdo de Arrhenius de &cido € uma substancia que, em solucéo aguosa, origina
fons H z) . Bases sdo substancias que, em solugdo aquosa, originam ions OH™ (. Por exemplo, 0
acido cloridrico HCI e o hidroxido de sddio NaOH se comportam, respectivamente, como um écido
e uma base de Arrhenius, pois, ocorrem os processos de as dissociagdo iénica quando adiconados a

um volume de &gua.
HCleg — Hew + C [1]
NaOHey — Na'@ + OH(m [2]

De acordo com a defini¢do de acidos e bases de Arhhenius, uma reacdo entre um écido
e uma base, processo quimico denominado de reacdo de neutralizagdo, € descrita pela seguinte

equacao naformaiobnica

H ) +  OH () =  HO (3]

Uma equagdo ibnica é, logicamente, aquela que mostra ions. Nestes tipos de equaces,
no lado esquerdo sdo apresentadas somente as espéecies que, em solucdo, realmente reagem e do
lado direito as espécies que sdo formadas. Note que na equacio [3], em solugio aquosa, os ions Na'
e Cl ndo sdo escritos, isto ndo significa que eles ndo estdo presentes, somente que eles ndo sdo

consumidos ou formados na reagdo quimica, ou sgja:
H'@ + ClTa + Na@ + OH(y — HOp + Clig + Na [4]
De inicio, a definicdo de Arrhenius € bastante restritiva, uma vez que limita o

comportamento acido-base a solugdes aguosas. Para generaliza-la, novos conceitos surgiram e um

delesfoi formulado por Bregnsted e Lowry.
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2.2 Definicéo de Bransted—L owry (1923)

Em 1923 J. N. Bransted e T. M. Lowry, independentemente propuseram as seguintes
defini¢des para &cidos e bases:
Acidos s30 substancias que doam prétons ( HY).

Bases s30 substancias que recebem prétons ( H).

Ainda utilizando os exemplos do écido cloridrico e do hidréxido de sodio, teremos, para
adefinicdo de Bransted-L owry:

HCl(x) + HOn — HO" oy + Cl () [5]
acido; base, acido, base;

As espécies quimicas que diferem uma da outra pelo préton transferido formam um par
&cido e base conjugados. Portanto, na equacdo acima HCl/CE constitui um par de acido/base
conjugado, designados como &cido; e base;, assim como, HzO'/H,0 representam o outro par de
acido e base conjugados. Em todas as reagdes &cido—base de Bransted — Lowry, hé& necessariamente
aproducédo de dois pares écido/base conjugados.

Como um segundo exemplo, aaménia, NH3, € uma base de Bragnsted-Lowry porque em

solugdo aguosa ela recebe um préton da dgua como pode ser verificado na equacdo abaixo:

NHa(ag) + H>Oy) = NHs'apy +  OH (o [6]

base; acido, acido; base,

Os pares &cido/base conjugados na reagdo [6] sdo: NH;/ NHz e H,O/ OH™ .

No contexto da definicdo de Bransted-Lowry, hé a possibilidade de se ter uma espécie
capaz de doar ou receber prétons; esta € uma espécie denominada de anfiproética. Como exemplo de
compostos anfiproéticos tem-se a agua e o hidrogenocarbonato (bicarbonato). Podemos verificar,
pelas reacdes [5] e [6], que a dgua pode atuar como uma base (para formar o &cido conjugado HzO")
ou como um &cido (para formar a base conjugada OH). O mesmo ocorre com O

hidrogenocarbonato, cujas reacdes em gue ele funciona, respectivamente, como écido e base sdo:
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HCOswpy +  H3O') = <HCOs> + HOH [7]
base; acido, acido; base,
HCOswy +  OH() = CO" + HOHw [8]
acido; base, base; acido,

Outro exemplo de reagdo acido-base de Brensted—Lowry, é a reacdo entre o acido

cloridrico e aamonia:

HClwy + NHyg - NHi'g +  Cly [9]
acido; base, acido, base;

Os pares &cido/base conjugados na reagdo [9] sdo: HCE/ CL e NH,4" / NHs.

Mesmo na auséncia de um solvente podemos ter uma reacdo de &cido e base. Por
exemplo, areagdo acido-base entre HCE e NH3 ocorre na fase gasosa. Tanto o cloreto de hidrogénio
como a amdnia séo facilmente produzidos na fase gasosa: basta abrir um frasco contendo uma
solugdo concentrada dessas substancias em uma capela, para se observar a formagdo de uma névoa
branca, devido a formacéo do sdlido cloreto de aménio, NH4CE. A reacdo que ocorre € descrita pela
equacéo [10]:

HCLyy +  NHszg  —  NHClg [10]

Um processo de neutralizacdo, pode agora ser racionalizado como aguele em que ocorre
uma transferéncia de protons entre dois pares écido/base conjugados. Portanto, todas as reacfes
apresentadas para exemplificar as definicdes de Brensted—Lowry, podem ser chamadas de reagtes
de neutralizag&o.

3 ForcadosAcidos e Bases
3.1 Aspectosqualitativos
Do ponto de vista mecanistico, as reagdes descritas anteriormente, ocorrem na direcdo

da formac&o do acido e da base de um par conjugado mais fracos. Em cada par conjugado, o &cido

mais forte e a base mais forte reagem para formar o acido e a base mais fracos. A forca de um acido
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corresponde é a sua maior tendéncia para doar um proéton, enquanto que a forca de uma base é

medida por sua tendéncia para receber um préton. Como um exemplo, considere a dissolucdo de
acido sulfarico (H,SO,4) em &gua:

HeSOuey +  HOp -  HO'ay + HSOs () [11]
acido; base, acido, base;

Esta reacdo € quantitativa, ou sgja, apds a adicdo de H,SO, em agua nenhuma
guantidade apreciavel do &cido permanece em solugdo. Isto significa que o H,SO, tem uma
tendéncia maior em doar um préton para a agua do que o ion hidrénio HzO" em doar um préton
para o ion HSO, Portanto, o H.SO, é um &cido mais forte que o H3O". Esta andlise pode,
analogamente, ser feita com relacéo as bases presentes no meio reacional. Verificamos que a base
HSO, tem menor tendéncia de receber um préton do que H,O, a outra base presente na reacéo. Isto
nos permite concluir que o ion hidrogenosulfato, HSO, , € uma base mais fraca do que a agua.

Quantitativamente as forcas relativas dos &cidos e das base podem ser medidas e
gjustadas a uma escala adequada. Estas forcas relativas, de alguns pares de écido-base conjugados,
s80 apresentadas na Tabela 1. Examinando esta tabela, notamos que quanto mais forte for um &cido,
mais fraca sera a sua base conjugada e vice-versa. Por exemplo, o acido mais forte apresentado é o
acido perclérico, HCEO,, enquanto que a sua base conjugada, o ion perclorato CLO,4, € a base mais
fraca encontrada. Na outra extremidade, a base mais forte apresentada é o ion hidreto, H™, que tem
0 seu acido conjugado, a molécula de hidrogénio, como o &cido mais fraco, entre os acidos
apresentados.

Escolhidos um écido e uma base de interesse, essas espécies quimicas terdo uma maior

tendéncia de reagirem entre s quanto mais afastados forem suas posicoes relativas na Tabela 1.

Observe as reacdes abai xo:
HCley + HO»n —  HO @ + Cly [12]
HClay + NHxy o NHi @ +  Cf oy [13]
H:SOuay +  HOp -  HO'e +  HSOs () [14]
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Tabelal - Forcasrelativas de pares acido-base conjugados.

Acido Base
Mais Forte Mais

) Fraca_
Acido perclérico HCIO, |ClO4 ion perclorato
Acido sulfirico H.SOs |HSO, fon hidrogenossulfato
Acido cloridrico HCe |Cce” fon cloreto
Acido nitrico HNOs; |NOs; jon nitrato
fon hidronio H:O" |H.,O &gua
Acido sulfuroso H2SOs | HSO; fon hidrogenossulfito
fon hidrogenossulfato HSO, [SO4* ion sulfato
Acido fosforico HsPO, |H2PO4 ion diidrogenofosfato
Acido nitroso HNO, |NO, fon nitrito
Acido fluoridrico HF |(F jon fluoreto
Acido acético CHsCOOH | CH,COO™ jon acetato
Acido carbonico H,CO3; |HCO;3; ion hidrogenocarbonato
Acido sulfidrico H.S |HS ion hidrogenossulfeto
fon hidrogenossulfito HSOs | SOs* ion sulfito
fon aménio NH," |[NH;3 amonia
Acido cianidrico HCN |CN- fon cianeto
fon hidrogenocarbonato  HCOs;~ |COs* ion carbonato
Agua HO |OH fon hidroxido
fon hidrogenossulfeto HS™ |S% ion sulfeto
Ambnia NHsz |NHy™ ion amideto
fon hidroxido OH |0* fon oxido

| Hidrogénio Hy |H fon hidreto

Mais Fraco Mais

Forte

Pelas posi¢oes relativas na Tabela 1, o écido cloridrico tem uma maior tendéncia em
reagir com a amonia para formar os ions aménio NH," ag) € CE ~(aq) (reagdo [13]) do que reagir com

a propria dgua (o solvente) para formar os ions H3O" o) (hidrénio) e CE (), (reagdo [12]). Como
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uma segunda comparacdo, nas reacdes [12] e [14], pelas posicles relativas que ocupam na Tabela 1,

0 acido sulfarico H,SO, tem um poder maior parareagir com a agua do gque o écido cloridrico HCE.
Outra observacéo importante, acidos como o acido sulfurico, H,SO4, carbbnico, H,CO3
ou o acido fosforico, H3zPOy,, entre varios outros, podem, em solugdo aquosa, comportar-se como
&cidos de Brgnsted-Lowry doando mais que um préton. S0 os chamados &cidos poliproticos.
Porém, pela Tabela 1, podemos verificar que as forgas dos acidos sucessivamente formados séo
bastante diferentes. Por exemplo, o &cido sulfurico € um &cido relativamente forte (a segunda
posicdo na Tabela 1) para formar a base conjugada, o ion hidrogenossulfato ,HSO, . Esse ion, por
sua vez, pode atuar como um &cido para formar como base conjugada o fon sulfato, SO,%". O HSO,
€, entretanto, 0 sétimo &cido em forga na classificagdo da Tabela 1, enquanto que o ion hidrénio,
HsO", é o quinto, nesta classificagdo. Portanto, a rigor, muito pouco do ion HSO4~ é esperado reagir

com &gua para produzir ions SO,*". Esquematicamente temos:
H,SO, + 2H,0 — HSO, + HiO' + H.O « SO + 2Hi0 [15]

com as forcas faigo relativa de todos os acidos participantes do processo quimico, comportando-se
como :
facido(H2S04) > facido(H30") > faciao(HSO3") -

Em uma reacdo onde &cidos e bases participam, pode ndo ser integralmente completada
no sentido de que todo o reagente adicionado transforma-se em produtos. Normamente um
equilibrio quimico é estabelecido; ora ha uma predominancia de regentes ora dos produtos. Em
agua, essas situagdes sao esperadas para 0s casos em que um &cido que se encontra em uma posi ¢ao
inferior a0 fon hidronio HzO", na Tabela 1. Nestes casos, 0 par reagira fracamente, como no

exemplo a seguir:

CHsCOOH@wy +  HaOy = HO'@ + CHiCOO [16]

acido; base, acido, base;

Este comportamento € também esperado paraion HSO, do exemplo [14]:
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— + _
HSO4 (o) + H20) = HiO (g SO/ (e [17]

acido; base, acido, base;

Tratando-se de uma base, a mesma regra pode ser aplicada, porém, devemos observar a
posicdo relativa da base de interesse que deve estar, na Tabela 1, acima do ion hidroxila, OH™. O

exemplo [18] ilustra este caso:

NHa(ag) + H>Oy) = NHs o + OH’ (ag) [18]

base; acido, acido; base,

Nestes exemplos, a &gua reage em pequena extensdo com o &cido acético e com a
ambnia, embora suas posi¢des relativas na tabela (consulte a Tabela 1) ndo sejam favoraveis. Como
sabemos, 0 acido acético é um &cido fraco (ver Tabela 2) enquanto que a aménia é uma base fraca
(ver Tabela 3). Para essas espécies a dissociagdo em agua é pegquena.

Resumindo, ao observar a posi¢do dos acidos: HCLO,, H,SO,4, HCE e HNOg3, na Tabela
1, verificamos que eles estd0 acima do ion HzO" e que portanto, estes quatro &cidos tém maior
tendéncia em doar prétons do que o fon HsO". Ou sgja, estes quatro &cidos reagem completamente
com a &gua para formar o fon H3O". Portanto, em solug&o aquosa, o ion HzO" é o &cido mais forte
gue pode existir. Paralelamente, qualquer base mais forte do que o OH™ reage completamente com a
agua, formando OH". Portanto, em solucéo aquosa, o ion OH" é a base mais forte que pode existir.

Como em solucdo aquosa, os acidos HCLO,, H,SO,4 HCE e HNO; estdo totalmente
dissociados, podemos dizer que séo todos igualmente fortes e que o solvente, no caso a &gua, exerce
um efeito nivelador sobre suas forgas écidas.

Em um solvente menos basico do que a agua, como por exemplo, acido acético, €
possivel diferenciar as forcas de acidos fortes nele dissolvidos. Em um solvente menos basico, a

tendéncia de cada acido em transferir seu préton € menor.
3.2 Aspectos quantitativos

De acordo com Arrhenius e Brgnsted—Lowry, &cidos liberam ions H* ou H3O" em &gua.
Acidos fortes quando colocados em &gua estdo dissociados de modo essencialmente completo,

como descrito pela equacéo [19], desde que as solugbes ndo sejam muito concentradas.

-8-
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HCleg + HOp - HO' @ + Cl [19]
Acidos fracos s30 agueles que ndo estdo completamente dissociados em solug&o aquosa.

HFw  + HOp = HO'@ + Fu [20]

Segundo Brensted-Lowry, a equagdo correspondente a dissociagdo de um acido HA

qualquer, pode ser representada como:

HA@  + HOp = HO@ + A [21]

A constante de dissociacdo de um acido, K,, pode ser expressa em termos da constante
de equilibrio da respectivareagdo de dissociacdo. Para areagdo da equacdo [12] temos que:

_ B0 4]

Ra= —Tma

[22]

A concentracdo de H,O em solucdes diluidas permanece essencia mente constante e ndo
aparece na expressao [22].

A forca de um &cido, ou sgja, 0 seu grau de dissociagdo em solucdo, € indicada pela
magnitude de sua constante de dissociacdo. Portanto, quanto mais fraco for o acido, menor sera sua
constante de dissociacdo. A Tabela 2 apresenta valores das constantes de dissociagdo de alguns
acidos fracos. Quando o &cido é forte, vimos que a dissociagdo é praticamente total, portanto,
[HA] = 0eK,éigua ainfinito.

A dissociacéo de uma base em solugdo aquosa € semelhante a de um é&cido, exceto pelo
fato de que a atencdo é focada na producéo de ions OH™. Bases fortes quando colocadas em agua
estdo dissociadas de modo essencia mente completo, como descrito pela equagéo [23], desde que as

solugdes ndo sejam muito concentradas.

NaOH@y —  Na' (@) + OH () [23]
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Bases fracas sdo aquel as que ndo estdo compl etamente dissociadas em solugdo aguosa.

NHa(ag) + H>Oq) = NHy @ + OH™ (a) [24]

Segundo Bragnsted — Lowry, base € uma substancia que recebe prétons. Considerando B

como uma base, a equacao correspondente a dissociacado pode ser representada como:

Bap + HOp = HB'@ + OH [25]

A constante de dissociagéo de uma base, Kp, pode ser expressa em termos da constante

de equilibrio darespectivareacdo de dissociacdo. Para areacdo da equagdo [25] temos que:

[5iB*] [OF"]
Be= " [26]

A concentracdo de H,O em soluces diluidas permanece essencial mente constante e ndo
aparece na expressao [26].

A forca de uma base, ou sgja, 0 seu grau de dissociacdo em solucéo, € indicada pela
magnitude de sua constante de dissociacdo. Portanto, quanto mais fraca for a base, menor sera sua
constante de dissociacdo. A Tabela 3 apresenta valores das constantes de dissociagéo de algumas
bases fracas. Quando a base é forte, vimos que a dissociagdo € praticamente total, portanto, [B] = 0

eKp éigua ainfinito.

-10 -
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Tabela2 - Constantes de dissociacéo de acidos em solucéo aquosa a 25°C.

Nome HA A~ Ka*

Acido acético CHsCOOH CHsCOO™ 1,8x 10°
Acido carbdnico HoCO3 ** HCOs Ki=4,2x10"
fon hidrogenocarbonato HCOs COs* K,=56x 10"
Acido cloroso HCtO, CtO, 1,1x 107
Acido cianidrico HCN CN- 4,0x10™
Acido fluoridrico HF F 6,7 x 10
Acido hipocloroso HCeO Cto 3,2x10°
Acido nitroso HNO; NO, 5,0x 10*
Acido fosférico H3PO, H,PO, Ky=7,6x10°
fon diidrogenofosfato H.PO,~ H PO~ K,=6,3x 108
fon hidrogenofosfato HPO* PO~ Ks=4,4x10"%
Acido sulfidrico H.S HS Ki=11x10"
fon hidrogenossulfeto HS S K,=1,0x 10"
Acido sulfurico H,S0, HSO4~ K1 = muito grande
fon hidrogenossulfato HSO4 SO K,=1,2x 102

* Fonte: Quimica Geral, vol. 2, 1994, J. B. Russll

** H,CO3 = H,O + CO,

Tabela 3 - Constantes de dissociacao de bases fracas em solugdo aquosa a 25°C.

Nome B HB* Ky *
Amoénia NH3 NH, 1,8x 107
Hidroxilamina NH,OH NH3OH" 9,1x107°
Metilamina CHsNH, CHsNH;" 44x 107"
Fosfina PH; PH," 1x 10"

* Fonte: Quimica Geral, vol. 2, 1994, J. B. Russell

-11 -
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4. Definicio de Acidos e Bases pelo Sistema Solvente

De modo semelhante ao que ocorre com a agua, muitos solventes se autodissociam com

aformago de espécies catidnicas e anidnicas:

2H>0

2 NH3

280

= HsO" + OH" [27]
= NH4" + NH, (em amdnialiquida) [28]
=  so* + SOs>  (em SO, liquido) [29]

A &gua é um eletrélito muito fraco, estando dissociada em fons somente 2 x 107 % a

25°C. Como resultado, a agua pura ndo € um bom condutor de €l etricidade.
A amonia, que € uma substancia liquida abaixo de —33°C a 1 atm, dissocia-se formando

fon amonio (NH;") e ion amideto (NH,")., bem como o diéxido de enxofre, que se encontra no

estado liquido entre -75°C e -10°C a 1 atm, € um solvente ndo-proténico, sofrendo autodissociacdo

formando fons tionilo (SO*) e sulfito (SOs%).

A definicdo pelo sistema de solvente considera que um acido € uma substancia que

aumenta a concentracdo do cation caracteristico do solvente e base € uma substancia que aumenta a

concentragdo do anion caracteristico do solvente.

HCEO,

Acido

COs*

Base

HClO,

Acido

+

H>O - H;0" + CtO, [30]
cation
solvente Y
caracteristico
H,O ;‘* HCO;  t OH" [31]
solvente anion
caracteristico
NH; - NH," + ClO4 [32]
céation
solvente .
caracteristico
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Nos exemplos apresentados, equacdes quimicas [30] a[32], o HCLO, € um acido porque

aumenta a concentracdo de HzO" e NH," que sdo os cétions caracteristicos do solvente, &gua e
ambdnia liquida. O ion carbonato € uma base porque aumenta a concentracdo de OH ™~ que € o anion
caracteristico do solvente, no caso agua.

Quantitativamente, pode-se tratar as constantes de equilibrio caracteristicas de sistemas
formados por solventes ndo aquosos de forma analoga ao desenvolvido para os sistemas onde o

solvente é a agua. Por exemplo, se

Ky o= [H0%][0H7]= 107 [33]
€ a chamada constante do produto idnico daédgua, e
Kas = [ATT[B] [34]

¢ a constante do produto iénico de um solvente ndo-aquoso AB geral. Naeqg. [34], [A"] e [B] sdo
as concentracBes das espécies catidnicas e anibnicas, caracteristicas de um solvente AB de
interesse.

Escalas logaritimas andlogas a escala de pH (= —log[H"], onde [H'] é a concentracéo de
fons H* em solucgdo) utilizadas em sistemas aquosos podem ser construidas. Neste caso, 0 chamado
ponto neutro &, por definicdo, igual a—21og Kag . NO casos de sistemas aquosos, 0 ponto neutro
corresponde & concentracdo de fons H* igual 107" ( [H+] = 107"). Este ndmero corresponde &
concentragdo de ions H* presentes na dgua pura a temperatura de 25°C e pressio de 1 atm. Alguns
exempl os das caracteristicas acido-bases de solventes ndo aquosos sdo apresentados na Tabela 4.

Tabela 4 - Produtosionicos, intervalos de pH e ponto neutr o de alguns solventes.

Solvente Produtoibnico | IntervalodepH Ponto neutro
H2SO,4 10 0-4 2
CH3COOH 10" 0-13 6,5
H,O 0™ 0-14 7
C,HsOH 107 0-20 10
NHs 10 0-29 14,5
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5. Definicdo de L ewis (1923)

Em 1923, o quimico americano Gilbert N. Lewis prop0s a defini¢céo do comportamento
acido-base em termos mais fisicos, baseados em propriedades dos sistemas el etrénicos de d&omos e
moléculas. Os conceitos chaves ddo conceito de &cidos e base de Lewis é a capacidade de doagdo
ou recepcao de par de elétrons.

De acordo com Lewis, acido é uma espécie capaz de receber par de el étrons, enquanto
gue a base € uma espécie capaz de doar par de elétrons.

A capacidade de doar ou receber elétrons € formulada corretamente pelos resultados da
M ecéanica Quantica aplicada a sistemas atdbmicos ou molecul ares.

Alguns exemplos de reactes &cido-base de Lewis séo apresentados a seguir:

H* + HO —  HO [35]

Acido Base

Na reac&o quimica [35] o fon H* ndo possui elétron e pode, assim, receber um par de
elétrons; r outro lado, a molécula de &gua tem dois pares de elétrons ndo compartilhados. Um dos
pares de elétrons da &gua pode ser compartilhado entre o ion H* e a molécula de H,O, formando

umaligagio H,O—H, dando origem ao ion hidrénio (Hz0").

H
I
0 — > o®
.,
H® * H 4 H H S H
Um segundo exemplo € areagdo quimica:
H* + NH; — NH4" [36]

Acido Base

Nesta reacdo, a molécula de ambnia tem um par de elétrons ndo compartilhado, o qual é
compartilhado entre o fon H* e NH3, formando uma ligagdo HsN—H, dando origem ao ion aménio
(NHZ).
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Um exemplo mais elaborado tem o ion cobalto(ll1) como um &acido para receber 6
moléculas de aménia (base), ou sgja, seis pares de eétrons, e formar o complexo anibnico

hexaaminocobalto(l11):

Co’* + 6NHs —  [Co(NH3)e* [37]

Acido Base

Mais tarde, nesta disciplina, aprenderemos os fundamentos da chamada Teoria de
Ligacdo de Vaéncia (TLV) que ira fornecer um quadro tedrico simples e seguro para ser utilizado
nas previsoes e explicacdes para a formagao de ligagdes quimicas nestes complexos inorgani cos.

Como um ultimo exemplo, temos a formacao do tetrafluoreto de boro a partir da reacéo

do trifluoreto de boro, um &cido de Lewis, com o ion fluoreto, uma base de Lewis:

BFs, + F >  BFs [38]

Acido Base

Nesta reacdo,, 0 atomo de boro na molécula BF; apresenta uma deficiéncia de 2 elétrons
para ter seu nivel de valéncia completo com 8 elétrons e, assim, pode receber um dos quatro pares
de elétrons disponiveis no ion fluoreto, F-,, paraformar ion BF,4 .

Em geral, nas reagdes acido-base de Lewis, os &cidos sdo cations ou moléculas neutras
gue apresentam pelo menos uma vacancia no seu nivel eletrénico de valéncia que pode receber um
ou mais pares de elétrons. Bases sdo anions ou moléculas neutras com pelo menos um par de
el étrons disponivel para ser doado.

O conceito de &cidos e bases de Lewis, por ser mais abrangente, tem muitas aplicactes
na compreensdo da formagdo de ligagcbes quimicas, a estabilidade e formas geométricas de
moléculas e suas reatividades em processos envolvendo reagdes do tipo acido e base. Este conceito

engloba todas as reacdes incluindo ion hidrogénio ou interagdes com solventes, em geral, assim

-15-
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como a formacdo de adutos do tipo acido-base e complexos inorganicos, como veremos nas

proximas aulas.

6. Acidos e Bases Duros e Macios

Sabe-se, ha muito tempo, que os ions metdlicos podem ser divididos em dois grupos, de
acordo com as preferéncias, pelos diversos ligantes. Da mesma forma, os ligantes podem ser
classificados em dois grupos de acordo com as preferéncias, pelos diversos ions metalicos. A
classificagdo das substancias como &cidos e bases duros e macios foi introduzida por R. G. Pearson
e é uma generalizagdo da distingdo entre dois tipos de comportamento que foram identificados
inicialmente como “classe @’ e“classe b”.

As duas classes sdo identificadas empiricamente baseando-se no valor das constantes de
formacdo dos complexos (Kr) lembrando que quanto maior € o valor de Kr , mais estavel é o
complexo formado. A Tabela 5 apresenta a classificacéo dos metais.

Tabela 5 - Classificacéo dos ions metélicos

fons metalicos da classe a fons metdlicos da classe b
Metais alcalinos Metais de transicdo mais pesados
Metais alcalino-terrosos Metais de transicdo mais pesados com Nox

Metais de transicio mais leves com Nox | baixo como: Cu*, Ag", Hg" , Hg?*, Pd?*, Pt?*
elevado como: Ti*, cr**, Fe*, Co**

De acordo com suas preferéncias pelos ions metdlicos da classe a ou classe b, os
ligantes podem ser classificados, respectivamente, nos tipos (a) e (b). A estabilidade destes
complexos é apresentada de forma resumida na Tabela 6.

Tabela 6 - Classificacéo dos ligantes

Tendéncia a complexar com ions Tendéncia a complexar com ions
metalicos da classe (a) metalicos da classe (b)
N>>P>As>Sb N << P>As>Sb
O0>>S>Se>Te O<<S<Se~Te
F>Cl>Br>I F<Cl<Br<lI
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Esta ordenacdo empirica € muito Util para avaliar e, até certo ponto, prever as

estabilidades relativas de complexos. Por exemplo, fosfinas (R3P) e tioéteres (R,S) tém tendéncia
muito maior a se coordenarem com Hg>, Pd*" e Pt** enquanto que amdnia (NHs), aminas (RaN),
dgua e fluoreto preferem Be**, Cr¥*, Fe®* |

Pearson observou que seria possivel generaizar e incluir uma faixa mais ampla de
interacOes acido-base. Sugeriu 0 termo duro para descrever os membros da classe a e macio para
descrever os membros da classe b. Notou que os ions metdlicos do tipo (a) — acidos duros — eram
espécies peguenas, pouco polarizavelis com alta carga positiva e que preferiam ligantes também
pequenos, que apresentavam baixa polarizabilidade e alta eletronegatividade os quais foram
denominados de bases duras. Inversamente, os ions metélicos do tipo (b) — &cidos macios — eram
espécies maiores, mais polarizaveis com pequena carga positiva ou zero e que preferiam ligantes
também maiores, que apresentavam alta polarizabilidade e baixa eletronegatividade os quais foram
denominados de bases macias.

Uma explicacdo simples das interacfes duro-duro seria considera-las como interacdes
ibnicas ou eletrostaticas em principio, enquanto que, as interacbes macio-macio o fator
predominante € a covaléncia.

Uma regra simples, chamada Principio de Pearson ou Principio de Acidos e Bases
Duros e Macios, permite fazer uma previsdo qualitativa da estabilidade de complexos: acidos duros
preferem seligar a bases duras e acidos macios preferem se ligar a bases macias.

Provavelmente o primeiro a apresentar um exemplo da regra acima foi Berzelius que
tinha verificado que nos minerais, alguns metais tais como: magnésio, auminio e calcio sdo
encontrados como éxidos ou carbonatos enquanto gue outros como: cobre, mercurio e cadmio como
sulfetos. Aplicando o que foi visto, podemos dizer que os ions magnésio, aluminio e calcio sao
acidos duros por isso eles se combinam com 6xidos e carbonatos que sdo bases duras, enquanto que,
0s ions cobre, mercurio e cadmio sdo acidos macios e preferem se ligar ao ion sulfeto que € uma
base macia.

Outro exemplo interessante é quando se utiliza SCN™ como ligante. O ion tiocianato se
liga através do enxofre ao se complexar com a platina(ll) — [Pt{(SCN)4]* — a0 passo que, com
ferro(111) a coordenacao ocorre através do nitrogénio — [Fe(NCS)¢]*. A platina(ll) por ser um &cido
macio prefere o enxofre que é uma base macia, entretanto o ferro(l11) que € um écido duro prefere
uma base dura, no caso 0 nitrogénio.

As Tabelas 7 e 8 apresentam uma série de acidos e bases de Lewis que podem ser

classificados como duros ou macios. Naturalmente, como ha uma variagdo continua na dureza e na
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maciez, ndo ha uma linha divisoria nitida entre eles, portanto € necessaria uma terceira categoria

denominada de acidos e bases intermediarios ou de fronteira.
Tabela 7 - Classificagéo dos acidos

Acidosduros:

H, Li*, Na", K, (Rb*, Cs")

Be®*, Be(CHa)2, Mg?*, Ca*, Sr%*, (Ba®™) . S¢*, La™, ce*, Gd**, Lu®, Th*, u*", uo,*, Pu™
Ti**, zr™, Hf*, vO*, Cr*, Cr®, MoO*", WO, Mn?*, Mn™, Fe**, Co®

BF3, BCls, B(OR)s, Al**, AI(CH3)3, AICI3, AlH3, Ga™*, In**

CO,, RCO", NC*, Si**, Sn™*, CH3Sn*", (CH3),Sn*

N*, RPO,", ROPO,", As*

S0s, RSO, ROSO,*

C|3+, C|7+, |5+, I7+

HX (moléculas com ligac&o hidrogénio)

Acidosintermediarios:

Fe*, Co™*, Ni**, Cu™, Zn**
Rh*, 1Ir¥*, RU*, O
B(CHa)s, GaHs3

R3C+, C6H5+, Sn2+, Pb2+
NO+, Sb3+, Bi3+

SO,

Acidos moles

CO(CN)53', Pd2+, Pt2+, Pt4+
Cu*, Ag", Au*, Cd*, Hg", Hg**, CHsHg"

BH3, Ga(CHg)s, GaCls, GaBrs, Gals, TI*, TI(CH3)3

CHy>, carbenos

Aceitadores m: trinitrobenzeno, cloroanil, quinonas, tetracianoetileno, etc.
HO*, RO, RS", RSe!, Te™, RTe"

BR,, Br, I, 1", ICN, etc.

O, Cl, Br, I, N, RO*, RO,’

MP (&omos metdlicos) e metais volumosos
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Tabela 8 - Classificacéo das bases
Bases duras:
NHa, RNH, N2H,
H,0, OH", 0%, ROH, RO’, RO
CH3COO', COs*, NOs, PO,*, SO,%, ClO4
F (C)

Basesintermediérias
CsHsNH>, CsHsN, N3, N>
NO;, SO~

Br

Bases moles

T

R, CoH4, CsHs, CN7, RNC, CO
SCN’, RsP, (RO)sP, RsAs

R.S, RSH, RS, $,05”

-

6.1 - Forca do Acido e da Base X Dureza e Maciez

N&o se deve confundir a forga de um &cido e de uma base com o cardter duro e macio
gue se referem em especia a estabilidade das interacfes duro - duro e macio - macio. Osions OH™ e
F~ sdo bases duras, entretanto o ion hidroxido é uma base muito mais forte do que o fluoreto. E
possivel um &cido ou base forte deslocar 0 mais fraco, mesmo que isto pareca violar o principio de
Pearson. A reacdo [ 39 ] € um exemplo do que acabamos de afirmar.

SO% + HF —/— HSO; + F Keq = 10* [39]

Considerando apenas a dureza e maciez, seria esperado um valor de K menor, ou sgja,

que o equilibrio estivesse deslocado para o lado dos reagentes, uma vez, que o fon sulfito (SOs)
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uma base intermediéria teria dificuldade de deslocar o fluoreto uma base dura, de um &cido duro

(H"), para formar o ion hidrogenossulfito (HSOs"). Entretanto, o sulfito € uma base mais forte do
gue o fluoreto (Tabela 1), neste caso, a forca das bases € o fator preponderante fazendo com que o
equilibrio seja deslocado para a direita, apesar das consideracfes sobre dureza e maciez.

Quando se tem uma situacdo de competitividade nas quais ambas, forca e dureza-
maciez, estdo em jogo, a regra duro-duro / macio-macio predomina, como mostrado no exemplo
[40].

CHHG-OH + H-SO5 === CH:Hg-SO; + H-OH  Ke>10’ [40]

mole-duro duro-mole mole-mole duro-duro

De modo similar, a molécula dura BF; vai preferir se ligar a um outro ion fluoreto, mas
0 acido mole BH3 vai preferir o ion hidreto mais mole:
BFs + F e BF, [41]

BHe + 2H o 2BHJ [42]

Em uma reagdo competitiva, portanto, a seguinte reagcdo vai ocorrer paraadireita
BFsH  + BHsF o BF, + BH4 [43]
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