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Equilibrio lonico
O valor de uma constante de equilibrio independe dos
seguintes fatores:
Pressao;
Concentracao.

A temperatura altera a constante de equilibrio

Para certas reac;&')es, 0 aumento de temperatura aumenta
a constante.

Para outras, o aumento de temperatura diminui a
constante.

E ainda, a constante pode permanecer quase invariante
para algumas reagdes. o@ unis



Equilibrio lonico

* E preciso considerar no uso das constantes de equilibrio,
as temperaturas para as quais foram determinadas.

e As equacdOes abaixo sao rigorosamente aplicaveis
somente a sistemas com comportamento ideal:

g h
_ . _ pGXpH x...
K= [A]¢[B]Y .. ouK = 35 b o
Pag X DPp



Equilibrio lonico

* Tais equacOes sao derivadas a base de consideracoes
cinéticas, sem levar em conta todas as interacoes que
podem atingir os reagentes e os produtos da reacao.

e Os desvios em relacao ao comportamento ideal para
sistemas gasosos a pressdoes moderadas e temperaturas
elevadas é pequeno.

* O mesmo vale para sistemas formados por solucoes
diluidas. Por qué?



Equilibrio lonico

e |ssOo nhao ocorre no caso de sistemas envolvendo
participacao de ions.

 E preciso considerar a presenca de forcas coulombianas
de longo raio de acao atuando entre os ions.

* Este tipo de interacao influi sobre o comportamento dos
ions participantes do equilibrio, diminuindo a eficiéncia
de acao de cada espécie ibnica na determinacao da
posicao do equilibrio quimico.



Equilibrio lonico

 Assim, o valor da constante de equilibrio na forma do
simples quociente das concentracdes depende da
espéecie e numero de todos os ions presentes na solucao,
inclusive aqueles que nao tomam parte da reacao.

 Considerando, a presenca de interacoes semelhantes, foi
introduzido o conceito de atividade:

a; =7 [i]

* Onde a; é a atividade da espécie i, [i] € a concentragcao molar
da espécie i, e y ; o coeficiente de atividade (adimensional). ¢ “ e



Equilibrio lonico

* A verdadeira constante de equilibrio é dada pelo
guociente das atividades dos componentes:

ad+bB+ .. =gG+hH+ ..

ad x aly x -
K =

a b
ClA Xan *ee

A constante K é denominada constante de equilibrio
termodinamica.



Equilibrio lonico
 Para concentracdes muito baixas, os coeficientes de
atividade sdo aproximadamente igual a um (y ;~1).

e Assim, as concentracdoes molares sao iguais a atividade:

a; = [i]



Agua como solvente ionizante

A Jdgua é o solvente ionizante mais importante.

O solvente nao é apenas o “provedor” de espaco para
movimentacao das particulas do soluto.

* Possibilita ao eletrolito manifestar suas propriedades.

e Exerce papel ativo na producao, a partir do cristal
eletricamente inerte, liquido ou gas, das particulas
carregadas moveis no seio da solucao.



Agua como solvente ionizante

O que é uma solucao com eletrdlitos?

Solucdes que podem
conduzir eletricidade.

i)
A OH 000 g
Nio eletrolitica Eletrélito Forte Eletrolito Fraco
Solugfo de moléculas; Solugtio 16nica Solug#o contendo

sem fons - - moléculas ¢ fons
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Agua como solvente ionizante

* Eletrolitos fortes: ions sem quantidades significativas de
espécies moleculares (ndo condutoras).

* Eletrolitos fracos: parcialmente dissociados em ions em
concentracoes moderadas. Aumento da dissociacao em
concentracdes menores.



L . .
Agua como solvente ionizante

* (Os processos que ocorrem na dissolucao de eletradlitos sao:

- A separacao de ions pré-existentes no caso de compostos
ionicos;

- A ruptura de ligacao covalentes no caso de compostos nao-
idnicos que se dissolvam formando ions;

- A hidratacao de ions oriundos do soluto.



L . .
Agua como solvente ionizante

A elevada constante dielétrica do solvente enfraquece as atracdes
eletrostaticas entre os ions opostamente carregados do soluto
facilitando a separacao destes.

« Constante dielétrica: mede a capacidade de uma substancia
de isolar cargas umas das outras.

 Geralmente, a constante dielétrica (¢) de um solvente é uma
medida de sua polaridade. Quanto maior €, maior a polaridade e
maior € a capacidade do solvente para estabilizar cargas.



Agua como solvente ionizante

* As moléculas polares do solvente tendem a se alinhar entre
pares de ions opostamente carregados.

Alinhamento de moléculas polares de solvente entre ions
opostamente carregados.



Agua como solvente ionizante

e Quanto maior a constante dielétrica do meio, menor a
forca necessaria para separar dois ions com cargas opostas.

* A constante dielétrica da agua é 78,3 a 25°C, isso significa
gue duas cargas elétricas opostas se atraem, na agua, com
uma forca de mesma magnitude menor que no vacuo.



Agua como solvente ionizante

* Hidratacao dos ions e a dissolucao:

- A atracao eletrostatica entre os ions e as moléculas dipolares
da agua facilita a passagem dos ions para o meio do solvente.

- Os ions positivos atraem as extremidades negativas da
molécula de agua circunvizinhas. Algo semelhante ocorre com
0s ions negativos.

Interacdo  dipolo-dipolo: ,,-\JH 1 9.
~ 7 4. L Nat \’ @ A
atracdo eletrostatica entre

Na®
F e ¥ B o
ions do soluto e moléculas &@‘fu’j '&J
@ &
polares solvente. J;ﬂ-_, W *® yrG
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Agua como solvente ionizante

As atracdes do tipo dipolo-dipolo sao relativamente fracas.

A interacao é mais pronunciada quanto maior a carga do ion e
menor seu tamanho.

Em geral, a interacao é mais forte com ions positivos do que com o0s
negativos, pois costumam ser menores.

A ordem dos valores de hidratacao para cations monovalentes é:
Li* >Na*>K*>Cs">H?



Agua como

solvente ionizante

Bare ion Hydrated ion Ionic conductivity
Ion size (A) size (A) (S cm® mol )
H* 1.15% 2.807 350.14
Li* 0.60° 3.820¢ 38.69¢
Na* 0.95° 3.58%¢ 50.11¢
K' 1.33°¢ 3.31%¢ 73.5%
NH," 1.48%¢ 3.312¢ 73.7%
Mg** 0.72%7 4.28"° 106.12°
Ca2" 1.00? 4.120¢ 1194
Ba®" 1.35°¢ 4.04° 127.8°
Cl 1.81%¢ 3.320:¢ 76.31¢
NO; 2.64° 3.35° 71.42¢%
SO,* 2.90° 3.79° 160.0°
OH 1.76° 3.00%¢ 1984
clo, 2.92¢ 3.38° 67.37
PO,’ 2.23¢9 3.397 207
CO,” 2.66° 3.94¢ 138.6°

(H@e
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Agua como solvente ionizante

Muitos compostos nao-idnicos também se dissolvem em agua
originando ions.

A ionizacao envolve a ruptura de ligacdes covalente provocada por
reacao entre a molécula de soluto e o solvente.

Ao processo de ionizacao, se sobrepde a hidratacao dos ions
resultantes.

As substancias nao-ibnicas que se comportam assim sao
denominadas, pseudo-eletrolitos.

Exemplos: Acidos e sais ndo-idnicos (cloreto de berilio).



Teoria das solucoes ionicas

* A teoria da dissolucao eletrolitica de Arrhenius foi formulada como
uma tentativa para explicar as propriedades coligativas dos
eletrolitos e a condutividade elétrica das solucdes iOnicas.

* Ateoria postula os seguintes pontos:

a) Os acidos, bases e sais, quando dissolvidos em dgua se ionizam
espontaneamente em ions.

b) A carga total dos cations é igual a dos anions, permanecendo a
solucao eletricamente neutra.

c) O grau de dissociacdo é dado como dependendo da concentracao
e aumentando com a diluicao, sendo que somente na diluicao
infinita a ionizacao seria completa.

d) A condutividade da solucdo estd relacionada com a fracao
ionizada. S urG



Teoria das solucoes ionicas

A teoria da dissolucao eletrolitica teve enorme sucesso inicial na
descricao do comportamento dos solucdes de eletrolitos fracos.

 Permitiu determinar a constante de ionizacao de acidos e bases
fracos por medidas da condutividade da solucao.

* Considere uma solucao diluida de um eletrolito fraco univalente AB:

AB = AY 4+ B~
Temos que:
[A™][B™]

K = AB] a3 uES




Teoria das solucoes ionicas

 Se C for a concentracao molar total do eletrdlito dissolvido e a a
fracao ionizada, a constante de equilibrio fica (deducao):

_[4%[B7] _ (Ca)(Ca) _ Ca?

K = — —
|AB] Cl—a) 1—-a
2
A equacao K = f_ia é conhecida como a Lei de Ostwald,

usada para avaliar a constante de ionizacao de eletrolitos

fracos em funcao da concentracao molar e grau de
ionizacao.
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Teoria das solucoes ionicas

e Como determinar o grau de ionizacao («a)?

* Medidas de condutancia equivalente (A., ) para a

concentracao especificada e da condutancia equivalente
em diluicdo infinita (A).

 Para isso é necessario relembrar os aspectos teoricos da
Condutometria. O que é?
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Condotumetria

Para ocorrer a passagem de

corrente elétrica, deve haver

fluxo de espécies carregadas
(elétrons e ions)

cell

-

electric
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connecting
wire ’

filament / ?
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Conductor

Cross-sectional area



Condotumetria

Resisténcia (R) a passagem de corrente em um fio metalico

U L
R= p—

1 P

Fatores que afetam a resisténcia:

- Comprimento do eletrodo
- Espessura do eletrodo (Area)

- Material do eletrodo (Au, Pt,
Cu, etc)




Condotumetria

Condutividade elétrica em uma solucao contendo ions

Quando a fonte é ligada, ha M|‘| A velocidade de
movimentacao das Botite de Hittemng migracao se
espécies carregadas relaciona

linearmente com a
f.e.m aplicada e
inversamente com
a resisténcia da
solucdo (Lei de
Ohm)

Os ions sao responsaveis
pela condutividade elétrica
na solucao

Migracao dos ions até os
eletrodos polarizados
(cargas opostas)

Anodo Catodo

U
= — . @ UFG
I R Corrente que passa no sistema gt



Condotumetria

Condutividade elétrica em uma solucao contendo ions

&luias ge conduilividade

Fonte elétrica

A resisténcia depende:

- Distancia entre os eletrodos;
- Area do eletrodo;

- Quantidade de ions;

- Tipo de ions



Condotumetria

A mobilidade dos
ijons em dire¢ao
aos polos
depende do

tamanho, da
solvatacao, carga.

Células de condutividade

Fonte elétrica

d
C In solution, positive and
negative ions move and] ““ UFG
conduct a current o@




Condotumetria

Células de condutividade
Siemens (S) Ohm (Q)
Fonte elétrica t
+ i 1 L
A Condutancia (C): C = - mmmm) R = p yi

p = Resistividade especifica depende do tipo de ion

A condutancia especifica (k) € o inverso da resistividade especifica (p)

Depende 1
do tipo de K= — (S Cm_l)
ion p




Processos faradaicos

Migragéo dos lons

]
Condotumetria | onions a0 sietrods peation
anions ao eletrodo positivo

 Para medir a condutividade elétrica, é necessario
entao utililizar uma fonte para passar corrente.

 Essa corrente ndo pode ser
continua

J Pode ocorrer reacdo quimica
(redox)

d A condutividade serd alterada,
pois muda a quantidade de ions
(concentracao) ou pode formar
bolhas e impedir a passagem de
corrente elétrica.

Oxidacdo no dnodo e
reducdo no cdtodo

— elétrons fluem pelo

circuito externo

Alteracdo da solucdo

consumo

Reacao quimica: ;. .00

/ Cation: carga £a

Anion: carga =



Condotumetria

Corrente alternada: pode ser alternada com diferentes frequéncias

- Ocorre a inversao da direcao rapidamente

- Nenhum consumo de substancia

Processos nao-faradaicos = e .
- Minimizacao dos processos eletrodo-solucao

- Consumo desprezivel de analito

% Potencial de Corrente Alternada (AC)

Carga e Descarga da dupla camada
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) \-‘/ t
-£ Polarizagao invertida
a cada meio ciclo

F .
. Cation: carga +

Anion: carga =



Condotumetria

¢ Eletrodos de Pt, aco inoxidavel, etc por onde
passa a corrente

+* Distancia e area definidas

s Os parametros podem ser variaveis
dependendo da aplicacao

s Eletrodos muito proximos e de areas grandes:
solucoes diluidas

** Eletrodos mais distantes e com area menor:
solucdes concentradas



Condotumetria

Célula de condutdncia ~

Sensor de temperatura

Condutivimetro

3 |
: LA+ ciiiias de cansintine
Solugdo de A elulas ae conaurancia
calibragdo .

Condutivimetro

Solugdo de
calibragdo |




ondutancia equivalente (A_)

Para comparar a condutividade de diferentes ions é necessario
definir o conceito de condutancia equivalente.

Representa a capacidade de conducao de todos os ions produzidos
por um equivalente-grama (massa molar/ valéncia) do eletrdlito em
uma solucao.

A condutancia equivalente é a condutancia associada a 1 Faraday de
carga
1 Faraday é a carga de 1 mol de elétrons = 96485.33 C mol™!

N
_lé ) C—Ké

‘(}\/




Condutadncia equivalente (A,)

« A condutancia equivalente é aplicada quando se tem 1 equivalente
(eq) de ions em solucéao

» Considera-se que a distancia entre os eletrodos € de 1 cm.
Transformou litro em cm3 Fonte elétrica
~ 7 n 1 1 1000
o Aconcentracdo é; M = —quvalentes 21 _ A
V(litros) V(Litros) V(cm3)
L: 1cm
X0\ — _ — 1 1
Volume(solugao) =A.L =A.1=A4 M = 000 m—) 4 _ 000

N .

Substituindo o volume de solucao
na concentracao




Condutadncia equivalente (A,)

A

A
1000 - Neg =K
Substituindo A= 0 R Ao, =Kk ) Ao =Ki_Jo

Relacdao entre a concentracao da solucao e condutancia A

eq —
equivalente M

(S cm? equiv™1)



Condutancia equivalente limite (A_)

* Em solugdes muito diluidas, as condutancias equivalentes tendem
para um valor limite, representada por A

150 .
- KCI
I o
Condutividade do acido forte aumenta g °
com a diluicao, devido a maior B
[Fa]
velocidade dos ions. ;0
2 60
g
s 30
_ .. k- Acido acético
Condutividade do acido fraco aumenta 8

com a diluicao, devido ao maior grau ‘ : *'
i PPN 0 ,05 , . 2 :
de dissociagao. 0 0,10 015 020 0,25

Fig. 13.1. Condutancias equivalentes de solugées de cloreto de potdssio e de acido acético.

Ohlweiler
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>Bgéndutanua equivalente limite (A_)

e Solucdes diluidas: menores interacoes interidnicas

* Nesta condicao, de diluicao infinita os eletrolitos estao
completamente dissociados.

 Em solucao muito diluida os ions interagem menos entre si,
pois estao longe um do outro, tem-se que a condutancia

limite depende da condutancia equivalente do cation (kg_) e
do anion (A2).

Ao =21 +2%  equacdol



Condutancia equivalente limite (A_)

lonic Conductivities at Infinite

Li*
Na~
K-
Fe2*
Fed
NH,*

Baz*

Dilution at 25°C
sl e e
Wf
38.7 Gk 76.4
504 Br- 78.2
135 & 76.8
108.0 CH;COO0- 40.9
204 €O 138.6
73.4 NO 5 715
1273 502, 160.0

~

\
Por que a

condutividade
destas espécies
@ maior?




Condutancia equivalente limite (A_)

?-’-
- __ Sow
2. protonico .,
: = % O /H
- e = Ty - - =
SR T L
] : js=33
= S0 —H=
&
B scss ? - il -:,4()
O - @D — ()\
|
H H

Estes ions tem grande mobilidade, maior que a dos outros ions, pois os prétons
saltam de uma molécula para outra.



Teoria das solucoes ionicas

e (Cada espécie de ion contribui em regime de diluicdao infinita com
uma parte definida para a condutancia equivalente total,
independentemente da natureza dos outros ions presentes.

e Admitindo que a influéncia da diluicao sobre a condutancia
equivalente de um eletrdlito fraco seja unicamente a de aumentar a
ionizacao, tem-se que:

Aeg = ard + ak? = a(A] +12) equacio 2

Combinando as equacao 1 e 2:

Aegq

a = equacao 3 ®

|

8

@,
@
c
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Teoria das solucoes ionicas

e Para o acido acético a 25°C

= A

0,02801 210,38 0,5384 1,768
0,11135 127,75 0,3270 1,779
0,21844 96,49 0,2470 1,791
1,28031 48,15 0,1232 1,797
2,41400 32,22 0,08247 1,809



Teoria das solucoes ionicas

A teoria da dissociacdao eletrolitica explica apenas com boa
aproximacao as propriedades das solucdes de eletrolitos fracos.

Nao explica pequenos desvios, porque considera as solucdes
contendo ions como comportando-se a semelhanca de solucoes
ideais contendo moléculas neutras.

No caso de solucdes eletroliticas, as forcas eletrostaticas exercem
efeito consideravel sobre o movimento e a distribuicao dos ions.
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Teoria das solucoes ionicas

C (mol L™1) para KCl a Aeq
: : - - 25°C
* A teoria da dissociacao eletrolitica levou

a muitas incoeréncias quando aplicada 0.05 115,69
as solucoes de eletrolitos fortes.

0,01 122,37
A . ) N 0,005 125,34

A condutancia equivalente das solucoes
de eletrélitos fortes aumenta com a 0,001 127,27
diluicado, mas nao devido a uma 0,0005 128,94

ionizacao gradual do eletrdlito.

e A condutancia da solucao de um
eletrolito depende do numero de ions e
da mobilidade destes. S urG



Teoria das solucoes ionicas

0O aumento da condutancia equivalente das solucdes de eletrdlitos
fracos com a diluicao resulta de um aumento do grau de
dissociacao.

* No caso de eletrdlitos fortes, em que o eletrdlito se encontra
totalmente na forma de ions, o aumento da condutancia
equivalente com a diluicao deve-se a um aumento na mobilidade
dos ions. Por qué?



Teoria das solucoes ionicas

 Em solucdes diluidas, os ions estdao afastados, com pouca influéncia
entre si, € a medida que se aumenta a concentracao as interacdes
reciprocas tornam-se consideraveis.

A Teoria da Atracao Interidnica foi quantitativamente desenvolvida
por Debye e Hiickel (Teoria de Debye-Huckel).

Peter Debye Enrich Hickel



Teoria das solucoes ionicas

A teoria tratou de explicar o comportamento das solucdoes de
eletrolitos fortes admitindo uma distribuicao desigual dos ions
determinada por atracdes interidnicas.

F
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Distribuicao de ions em uma solucao



Teoria das solucoes ionicas

 As propriedades dos eletrdlitos sao determinadas pela interacao
dos respectivos ions com suas atmosferas envolventes (esfera de
solvatacao).

* A natureza da atmosfera é determinada pela concentracao e a carga
de todas as espécies presentes na solucao, a temperatura e
constante dielétrica do solvente.

* Para uma dada temperatura e solvente, as propriedades dependem
apenas da concentracao e carga do ion, e nao de sua natureza.



Teoria das solucoes ionicas

« Um ion divalente exerce maior atracao eletrostatica do que um
univalente.

* Os efeitos quantitativos da concentracao e carga foram introduzidos
por Lewis e Randall pelo conceito de forca idnica (mol/L):

1

1
U= E(clzlz + cyz5 + ..) = Ez c;zf (equacgio 3)

Em que c¢; é a concentragao molar dos ions i, e z; é a carga
correspondente.
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Teoria das solucoes ionicas

e Exercicio: Calcule a forca i6bnica de uma solucao de
A) KNO; 0,01 M

B) MgCl, 0,01 M

1

1
U= E(clzlz + cyz5 + ..) = Ez c;zf (equacgio 3)

Em que c¢; é a concentragao molar dos ions i, e z; é a carga
correspondente.



Teoria das solucoes ionicas

e A teoria de Debye-Hlckel foi desenvolvida para explicar o
comportamento de solucdes de eletrdlitos fortes.

e Mas se tornou indispensavel para tratamento quantitativo de
equilibrios envolvendo eletrolitos fracos.

* O efeito da forca i0Onica sobre o equilibrio quimica ¢é
guantitativamente descrito com o conceito de atividade.

a; =vli]



Teoria das solucoes ionicas

* Nao existe um meio experimental e o coeficiente de atividade de
uma especie idnica.

* Nao é possivel isolar uma espécie idnica.

* Para solucdes diluidas e forcas ionicas até 0,01 mol/L tem-se a lei
limite de Debye-Huckel:

—logy; = Az{\/ii

Onde v ; € o coeficiente de atividade, z ; é a carga do ion, u € a forga
ibnica da solucao, A € uma constante que depende da temperatura

3
absoluta (4 = 1,825 x 10°(eT) 2 = 0,511 para a 4gua a 25°C,
¢ € a constante dielétrica do solvente) S8 urG



Teoria das solucoes ionicas

* Para solucbes com forca idnica entre 0,01 e 0,05 mol/L, Debye-
Hickel deduziram uma lei estendida: Representa o efeito das forcas

coulombianas de longo alcance
AR
(1 + Ba/)
| J

—logy; =

Relaciona como tais forcas -
sao modificadas pelas interacdes
de curto alcance

Onde a é o raio efetivo do ion hidratado, B uma constante que

1
depende da temperatura absoluta ( B =50,3x 10°(eT) z =
0,329 para a agua a 25°C)



Teoria das solucoes ionicas

* A Figura abaixo mostra que os dados experimentais tendem para
valores previstos pela lei limite de Debye-Hlickel a medida que se
aproxima da diluicao infinita:

Fig. 2.4. Verifieagiio da lei hmite de Debye-Hickel. ®



Teoria das solucoes ionicas

« E preciso ainda considerar as interacdes de curto alcance entre os
ions e as moléculas de solvente, bem como outros tipos de
interacao de curto alcance entre ions.

* Cecil Davies prop6s uma extensao empirica da lei limite de Debye-
Hickel, relacionando o coeficiente de atividade de um eletrélito v ;
com a forca i6nica da solucdo menor do que 0,5 mol/L:

VH
—logy ; = Azf (1 +\/H_O'30“

b € um parametro ajustavel.
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Teoria das solucoes ionicas

—

TABLE 3.3 INDIVIDUAL ION ACTIVITY COEFFICIENTS

Approximate Applicability

Approximation Equation® [ionic strength (M)]
Debye-Hiickel log f = —Az2/1 (1 <10722
I
Extended = —Az? \é — 2 <10°!
Debye-Hiickel I+ Ba\/l
: i sl 1 Er
Giintelberg = —Az* — (3) <10 " useful in solutions
1+ /1 of several electrolytes
I
Davies = —AzZ? ( \/' —= — 0.21) @y <05
l + \//,

“ I (ionic strength) = 3 ) C;2}; A = 1.82 x 10%(eT)~¥? (where & = dielectric constant);
A =~ 0.5 for water at 25°C; z = charge of ion; B = 50.3(¢T)""?; B ~ 0.33 in Wwater at
25°C; a = adjustable parameter (angstroms) corresponding to the size of the ion. (See
Table 34.)

* Davies has proposed 0.3 (instead of 0.2) as a coefficient for the last term in parentheses.



Teoria das solucoes ionicas

* Coeficiente de atividade meédio y; é a meédia geométrica dos
coeficientes idnicos individuais.

* Para um eletrdlito A,,,B;,, tem-se

+
Y am, = TRYE = vy

(m+mn)logy + =mlogy 4 +n logyp
Para forcas iOnicas < 0,01 mol/L, as seguintes relacdes sao validas:

mlogy 4 = —0,51mz5\/u

nlogy g = —0,51nzi\/u



Teoria das solucoes ionicas

* A atividade i6nica média a . € a média geomeétrica das atividades
ionicas individuais.

* Para um eletrdlito A,,,B;,, tem-se
(m+n)

— M n __
Ag,B, = Q4.0 = Ay

ay = 7:C4

Sendo C; = (m+n,)/C£” [



Teoria das solucoes ionicas

* Exercicio 1: Calcule o coeficiente de atividade médio y . , e os
coeficientes individuais vy ;, usando a lei limite de Debye-Huckel para
uma solucao de K,50, 0,0001 mol/L.

* Exercicio 2: Calcule a atividade i6nica media a ; e a concentragdo
C+ para a solugao do item anterior.
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