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LISTA DE SÍMBOLOS, ABREVIATURAS E CONVENÇÕES (UTILIZADAS NOS TEXTO)


			• Grandezas fundamentais 


			C – Coulomb, unidade de medida da carga elétrica no sistema MKS


			ºC - Grau Celsius, unidade de temperatura na escala Celsius


			K - Grau Kelvin, unidade de temperatura na escala absoluta ou termodinâmica


			kg – Quilograma, unidade de massa


			n – Mol, unidade de quantidade de matéria


			s - Segundo, unidade de tempo


			• Grandezas derivadas das fundamentais e outras específicas


			Å – Angström, unidade de comprimento


			c - Velocidade da luz no vácuo


			ε - Elétron


			E – Campo elétrico


			E - Potencial elétrico


			Eo - Potencial elétrico de eletrodo padrão


			EH - Potencial elétrico em relação ao eletrodo padrão de hidrogênio


			F – Constante de Faraday


			g – Aceleração da gravidade


			G - Energia livre de Gibbs


			h – Constante de Planck


			H – Entalpia


			κ = Constante dielétrica (letra grega)


			μ -Momento dipolar


			N – Número de Avogadro


			nc – Número de coordenação


			nox – Número de oxidação do elemento


			∆nox – Variação do número de oxidação


			R – Constante molar dos gases


			Z – Número atômico do elemento


			z+ - Carga elétrica da espécie positiva


			z- - Carga elétrica da espécie negativa


			S – Entropia


			S – Solubilidade de um soluto qualquer


			So – Solubilidade intrínseca


			• Símbolos de constantes relacionadas ao estado de equilíbrio de uma reação


			kai – Constante parcial de equilíbrio de dissociação (por etapas sucessivas) de um poliácido de Brönsted-Lowry


			Kai – Constante total de equilíbrio de dissociação (por etapa total) de um poliácido de Brönsted-Lowry


			kbi – Constante parcial de equilíbrio de dissociação (por etapas sucessivas) de uma polibase de Brönsted-Lowry


			Kbi – Constante total de equilíbrio de dissociação (por etapa total) de uma polibase de Brönsted-Lowry


			Ksi – Constante de equilíbrio de solubilidade (dissolução) de um soluto num solvente que contém o próprio ânion


			ki – Constante sucessiva (ou,parcial) de formação de complexos


			Ki – Constante total de formação de complexo


			• Grandezas e ou símbolos ligados à estrutura atômica


			Camadas da eletrosfera


 


			K, M, N, O, P, ... (correspondentes ao número quântico n = 1, 2, 3, 4, ...)


 


			Função de onda


 


			ψ - função de onda, grandeza que associada aos números quânticos descreve a forma, energia, e orientação dos orbitais atômicos ou moleculares.


			Números quânticos


			n - Número quântico principal


			l - Número quântico secundário: l = s, p, d, f, g, ..., ou, l = 0, 1, 2 3, ..., n-1


			m (ml) - Número quântico magnético


			s (ms) - Número quântico de spin


			• Grandezas ou símbolos ligados à estrutura molecular


			Orbitais moleculares 


 


			σ = OMLσ = Orbital molecular sigma ligante


			σ* = OMALσ =  Orbital molecular sigma antiligante


			π = OMLπ =  Orbital molecular pi ligante


			π* = OMALπ = Orbital molecular pi antiligante


			• Onda


			v = velocidade


			λ = comprimento de onda


			ν = frequência


			• Significado do uso de letras e números entre parênteses e ou colchetes na numeração sequencial de reações químicas e equações matemáticas no texto


			(R-X.Y) – Os parêntesis (   ) significam que os símbolos que então no seu interior identificam uma reação química que é citada pela primeira vez no texto.


			- A letra R significa uma reação química representada por uma equação química e serve para diferenciá-la da numeração das equações matemáticas que não têm R.


			- A letra X representa o número do capítulo em que aquela reação aparece.


			- A letra Y representa o número sequencial daquela reação química dentro do capítulo.


			[R-X.Y] – Os colchetes [   ] significam que os símbolos que estão no seu interior identificam uma reação química que já foi citada anteriormente no capítulo e agora está sendo repetida.


			- As letras R, X e Y têm o mesmo significado que foi exposto acima.


			(X.Y) – Os parêntesis (   ) significam que os símbolos que estão no seu interior identificam uma equação matemática, que é citada pela primeira vez no capítulo.


			- A letra X representa o número do capítulo em foi citada aquela reação.


			- A letra Y representa o número daquela reação química dentro do capítulo.


			[X.Y] – Os colchetes [   ] significam que os símbolos que estão no seu interior identificam uma equação matemática que já foi citada anteriormente no capítulo e agora está sendo repetida.


			- As letras X e Y têm o mesmo significado que foi exposto acima.


			• Abreviaturas


			OM – Orbital Molecular


			OMAL – Orbital Molecular Antiligante


			OML – Orbital Molecular Ligante


			TOM – Teoria do Orbital Molecular


			TV – Teoria da Valência


			PE – Ponto de ebulição


			PF – Ponto de fusão


			Valores das principais constantes utilizadas no texto


 


			

				

					

					

					

					

				

				

					

							

							Constante


						

							

							Símbolo


						

							

							Valor


						

							

							Unidade


						

					


					

							

							Aceleração da gravidade


						

							

							g


						

							

							9,80665 


						

							

							m s-2


						

					


					

							

							Constante de Faraday


						

							

							F


						

							

							9,64485309 x 104


						

							

							C mol-1


						

					


					

							

							Constante molar dos gases


						

							

							R


						

							

							8,314510


							1,987215


							0,0820578


						

							

							J mol-1 K-1


							cal mol-1K-1


							L atm mol-1K-1


						

					


					

							

							Constante de Planck


						

							

							h


						

							

							6,6260755 x 10-34
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							Equivalente mecânico do calor


						

							

							J


						

							

							4,1818


						

							

							kg m2 s-2


						

					


					

							

							Número de Avogadro


						

							

							N


						

							

							6,0221367 x 1023
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							Ponto de fusão da água


							(1 atm)


						

							

							

							273,15
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							2,99792458 x 108
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APRESENTAÇÃO


			A obra Ácidos e bases de Brönsted e Lowry: uma visão aplicada ao meio ambiente é um trabalho baseado num conceito simples de conhecimento de todo o leitor: ácido de Brönsted e Lowry é toda espécie química capaz de doar prótons e base é a espécie capaz de receber prótons.


			Os autores mostram no trabalho que este conceito passou a ser um princípio e hoje uma teoria com aplicações nos mais variados campos da vida humana e do meio ambiente.


			É constituída de três partes:


			PARTE 1 – ASPECTOS GERAIS DAS DEFINIÇÕES DE ÁCIDO E BASE


			Esta parte é apresentada em 2 capítulos. 


			• CAPÍTULO 1 – PRINCIPAIS DEFINIÇÕES DE ÁCIDO E BASE


			• CAPÍTULO 2 – A ÁGUA – O SUPORTE NATURAL DE REAÇÕES ÁCIDO-BASE


			Inicialmente são colocadas as principais definições de ácidos e bases. A seguir é analisada a água como suporte natural das reações ácido-base de Brönsted e Lowry na natureza.


			PARTE 2 – DETALHES DA DEFINIÇÃO DE BRÖNSTED E LOWRY 


			Esta parte está estruturada em 6 capítulos.


			• CAPÍTULO 3 – TEORIA ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY (BL) 


			• CAPÍTULO 4 – SUBSIDIOS PARA CÁLCULOS EM EQUILÍBRIOS ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY


			• CAPÍTULO 5 – CÁLCULOS EM EQUILÍBRIOS ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY DE SISTEMAS IDEAIS E POLIPRÓTICOS – Parte I


			• CAPÍTULO 6 – CÁLCULOS EM EQUILÍBRIOS ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY DE SISTEMAS IDEAIS E POLIPRÓTICOS – Parte II


			• CAPÍTULO 7 – SOLUÇÕES ESPECIAIS DE EQUILÍBRIOS ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED-LOWRY: SOLUÇÕES TAMPÕES E SOLUÇÕES ANFIPRÓTICAS


			• CAPÍTULO 8 – CÁLCULOS EM EQUILÍBRIOS ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY: SISTEMAS NÃO IDEAIS


 
 

			Nos 6 capítulos as palavras que traduzem a definição Ácido-Base (AB) de Brönsted e Lowry (BL) são transformadas em Reações e Equações deduzidas matematicamente, demonstrando que as variáveis estão relacionadas por equações matemáticas, segundo diz as Ciências da Natureza: Algo se transforma em Ciência Física e Química após suas variáveis serem relacionadas por uma expressão matemática e, esta, comprovada experimentalmente.


			Nesta segunda parte são colocados os passos ou etapas para se resolver exercícios, problemas, teórica e graficamente relacionados com o assunto, levando em consideração situações ideais e não-ideais. Os exercícios encontram-se resolvidos passo a passo no texto de cada capítulo.


			PARTE 3 – ASPECTOS DO MEIO AMBIENTE À LUZ DE BRÖNSTED E LOWRY


			Esta parte compreende 5 capítulos.


			• CAPÍTULO 9 – ÁCIDOS E BASES DE BRÖNSTED E LOWRY NUM CORPO DE ÁGUA NATURAL: I – ORIGEM DA ÁGUA E DOS SEUS ÁCIDOS E BASES


			• CAPÍTULO 10 – ÁCIDOS E BASES DE BRÖNSTED E LOWRY NUM CORPO DE ÁGUA NATURAL: II – QUANTIFICAÇÃO DA ACIDEZ


			• CAPÍTULO 11 – ÁCIDOS E BASES DE BRÖNSTED E LOWRY NUM CORPO DE ÁGUA NATURAL: III – EXEMPLOS E APLICAÇÕES


			• CAPÍTULO 12 – ÁCIDOS E BASES DE BRÖNSTED E LOWRY EM QUÍMICA DO SOLO


			• CAPÍTULO 13 – ÁCIDOS E BASES DE BRÖNSTED E LOWRY EM QUÍMICA DA ATMOSFERA


 
 

			Nesta parte, formada de 5 capítulos, é focalizada a água (hidrosfera), o solo (geosfera) e atmosfera com a respectiva origem dos ácidos e bases de Brönsted e Lowry. Nela também é quantificada a acidez com suas diferentes denominações e métodos de medida.


			É uma obra de interesse para estudantes, professores e ao público em geral. Ela apresenta, ao longo do texto, exercícios resolvidos e o caminho para resolvê-los.




INTRODUÇÃO


			Esta obra tem por objetivo trazer ao público professor, estudante, leitor, pesquisador, curioso do assunto a Teoria Ácido-Base de Brönsted-Lowry, envolvendo os aspectos teóricos, meio ambiente e ação antrópica.


			Em Ciências da Natureza um fenômeno ou um conjunto de variáveis para tornar-se Ciência deve ser passível de medida, quantificação e suas variáveis serem relacionadas por uma relação matemática.1


			A obra pretende mostrar que uma simples definição como a de Brönsted-Lowry envolve a Natureza como um todo: a Geosfera; a Hidrosfera; a Atmosfera com a participação da vida gerando a Biosfera. Por isto, é a Teoria Ácido-Base de Brönsted-Lowry e não apenas uma definição.


			Existem termos e expressões verbais que serão utilizados(as) no texto, ao longo da obra, dos quais se que necessita conhecer o respectivo significado, entre eles os que seguem.


			Noção


			A noção é uma ideia imediata, intuitiva ou um conhecimento sem muitos detalhes de “algo” ou de “alguma coisa”, baseada na observação parcial de suas propriedades e características.2


			Conceito


			O conceito é a formulação de uma ideia, um juízo, uma percepção ou uma opinião sobre “algo” ou de “alguma coisa”, utilizando suas propriedades e características.3


			Definição


			A definição é a explicação formal, concisa, clara, precisa e exata de “algo” ou de “alguma coisa”, utilizando os seus atributos essenciais e específicos de modo que o torne inconfundível.4


			Para “sentir” ou tornar palpável a diferença dos três termos – definição, conceito e noção – pode-se dizer que conceito é uma noção aprimorada de algo e definição é um conceito aperfeiçoado de “algo” ou de “alguma coisa”.


			Lei científica


			A lei científica é uma relação entre fatos, fenômenos, ou variáveis demonstradas pelo método das ciências indutivas ou das ciências dedutivas. Especificamente, nesta obra, das Ciências da Natureza: observação, hipótese, experimentação e generalização.


			São relações constantes e necessárias que derivam da natureza das coisas.5


			Teoria


			Teoria é um conjunto de ideias, hipóteses, princípios, relações, fundamentos dados, técnicas que têm por fim unificar um grande número de leis e generalizar um conhecimento. Por exemplo, a teoria atômica, a teoria ácido-base de Brönsted e Lowry, entre outras.


			Uma teoria para ser “boa”, deve: ordenar e explicar os fatos ou fenômenos do seu domínio; possibilitar a posição de problemas e resolvê-los; ter praticidade, simplicidade e funcionalidade.6 


			Uma teoria em Ciências da Natureza é um conjunto inseparável de dois subconjuntos: o subconjunto de fatos naturais, evidências necessariamente verificáveis, mas, ao contrário do que muitos pensam, não obrigatoriamente reprodutíveis; o subconjunto de hipóteses científicas adequadas à descrição destes fatos.7


			Ao longo do tempo as teorias sofrem modificações no sentido de seu aperfeiçoamento, ampliação, solidificação, e, conforme, até sua eliminação quando comprovada por fatos científicos mais convincentes e racionais que as desabonem.


			A obra em foco inicia visualizando as principais definições de ácido e base que surgiram ao longo do tempo. Após, detalha a definição de Brönsted-Lowry com seus principais corolários. Sempre que possível os aspectos de cálculos, com exercícios resolvidos passo a passo e suas representações gráficas fazem parte do texto.


			Na sequência, e, aos poucos, interpreta as suas principais interações na natureza e nas atividades antrópicas, sempre que possível baseadas num suporte matemático simples e compatível.


			O leitor pode observar, ao longo do texto, que:


 
 

			• As ilustrações, sempre que possível, dão um toque de arte e beleza aos dados frios da Ciência;


			• A maioria dos exemplos são retirados do dia a dia de cada um e preferencialmente da Natureza;


			• Sempre que possível, os exemplos apresentados, colocam o maior número de sentidos do leitor (visão, olfato, gosto, entre outros), pelo menos na lembrança, em contato com o fenômeno em foco.


 
 

			Ao final, em termos de Ciência da Natureza, o leitor percebe que atrás da simples definição de Ácido e Base de Brönsted e Lowry existe a Teoria Ácido-Base de Brönsted e Lowry, que está no dia a dia do ser humano.


			Referências 


			CHAGAS, Aécio Pereira. O ensino de aspectos históricos e filosóficos da química e as teorias ácido-base do século XX. Química Nova, v. 23, n. 1, p. 126-133, 2000.


			JOLIVET, Régis. Curso de filosofia. 3. ed. Tradução Eduardo Prado de Mendonça. Rio de Janeiro: Agir Editora, 1957. 


			VARGAS, Milton. História da matematização da natureza. Estud. av. Textos, São Paulo, v. 10, n. 28, 1996.


			WEBSTER’S DICTIONARY. Webster’s Encyclopedic Unabridged Dictionary of the English Language. New York: Gramercy Books, 1989.
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			Unidade molecular ácido-base de Brönsted e Lowry


			Fonte: Elaborada pelo professor Ervim.
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			CAPÍTULO 1


			PRINCIPAIS DEFINIÇÕES DE ÁCIDO E BASE


			1. Aspectos gerais


			O Conhecimento Humano é a bagagem científica e tecnológica que foi adquirida e armazenada ao longo dos anos e séculos. Ele é fruto das observações, hipóteses, experimentações, conclusões racionais dos fatos e fenômenos da natureza, da sociedade, do próprio homem ou meramente racionais, que se sucedem ao redor do ser humano ou nele mesmo.


			Nos primórdios do Conhecimento Humano, as pessoas que se dedicavam ao estudo (à futura Ciência e Tecnologia) eram poucas e, sempre, “estudavam” e “entendiam” de tudo: Filosofia, Matemática, Astronomia, Física, entre outras. A maioria das pessoas tinha que “buscar” a comida para sobreviver, isto é, trabalhar, dali o ditado latino: Primum viver e deinde philosophari1. Dedicavam-se, ao estudo, à filosofia etc., de um modo geral, as pessoas ligadas aos Reis, Imperadores, ou ao poder.


			A Ciência desenvolveu-se ao longo dos séculos juntamente com o crescimento, enriquecimento e necessidades da sociedade. No princípio alguns ramos da Ciência, como a Filosofia, a Matemática, a Física, entre outros, tiveram avanços mais significativos em relação a outros, como a Química, Farmácia, Medicina etc. Por exemplo, Pitágoras, filósofo e matemático grego (570-495 a.C.)2, postulou seu famoso “Teorema de Pitágoras”3; Arquimedes, matemático e físico grego (287-212 a.C.)4 ao gritar o seu “eureka” (encontrei) usou a física para distinguir ouro falso do verdadeiro5. Também usou a Física, especificamente o princípio da alavanca, ao dizer: “Dai-me um ponto de apoio que levanto o mundo”. 


			Acredita-se que este desenvolvimento diferenciado pode ser atribuído a alguns fatores, tais como:


 


			• O conhecimento ligado à vertente química, medicina, farmácia, entre outras, desde o começo da humanidade esteve envolvido à Alquimia. Esta foi uma prática pseudocientífica, um tanto mística, secreta, muitas vezes ligada à bruxaria, e, ao alcance dos “iniciados”. A Alquimia foi uma prática existente em todos os países e continentes6. Tinha como objetivos: 


			• Obter a Pedra Filosofal, pela qual haveria a transmutação dos metais menos nobres em ouro;


			• Obter o Elixir da Longa Vida. Isto significava a obtenção de um remédio ou uma droga que curasse todas as doenças e que prolongasse a vida das pessoas;


			• Obter vantagens no enriquecimento rápido e manutenção da riqueza e do poder.


			• A Química como Ciência, necessitava de equipamentos (vidraria, fornos, substâncias puras, padrões, controle das condições experimentais de pressão, temperatura, pH, atividade iônica, entre outras coisas) para produzir fatos e fenômenos observáveis e de carácter científico, os quais, não tinha.


 


			O Quadro 1, em suas partes (A), (B) e (C), apresenta os principais personagens que de uma ou outra forma estão associados direta ou indiretamente ao conceito de “ácidos e bases”. Até o período de 1600 imperava a Alquimia7, Parte (A) do Quadro 1.


			Robert Boyle (1627-1691), Parte (B), foi o que deu início à Química Moderna. Antoine Lavoisier (1743-1794) deu um final a estas teorias pseudoquímicas, entre elas, a teoria do flogístico de Georg Ernst Stahl (1660-1734)8. Os dois, juntamente com outros contemporâneos, resgataram o que realmente é Ciência Química e dentro dela a teoria ácido-base9-10-11. É conveniente dizer que a Alquimia, desde a sua origem, contribuiu em muitas coisas para Química Moderna.


			O que se observa, ao longo do tempo, é que, desde a origem da humanidade, de quando em quando, surgiram pessoas com capacidade intelectual, racional, emocional e moral, diferenciada dos demais, que criaram e fizeram momentos diferenciados dos outros. Marcaram épocas políticas, filosóficas, comportamentais, religiosas e científicas. A grande maioria das pessoas orbitou na sombra destes.
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							Rouelle, G. Francois


						

							

							1703-1770


						

							

							Francês


						

							

							Químico, farmacêutico, Professor de Lavoisier.


						

							

							(19)


						

					


					

							

							Berthollet, Claude Louis


						

							

							1748-1822


						

							

							Francês


						

							

							Médico, químico, colaborador de Lavoisier.


						

							

							(20)


						

					


					

							

							Davy, Humphry


						

							

							1778-1829


						

							

							Inglês


						

							

							Químico, eletroquímico, criador da lâmpada (lanterna) de Davy.
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			(A) Alquimistas; (B) Alquimistas e Químicos; (C) Químicos


			Quadro 1. Quadro de dados biográficos de alquimistas e químicos que, ao longo da história da humanidade, se envolveram direta ou indiretamente com o conteúdo ácido-base


			Fontes: http://bit.ly/38JgULK(8); http://bit.ly/2stHaJH(9); http://bit.ly/2rQZZX3(10); http://bit.ly/2YSL1Md(11); http://bit.ly/2YUVfvF(12); http://bit.ly/2ElvZp0(13); http://bit.ly/35qUVXV(14); http://bit.ly/2Ela55q(15); http://bit.ly/2PmXN2s(16); http://bit.ly/2qYGdsq(17); http://bit.ly/2POEPkw(18); http://bit.ly/34jtpdG(19); http://bit.ly/38H6BIg(20); http://bit.ly/38B04il(21); http://bit.ly/2PmIRkY(22); http://bit.ly/38JiLAa(23); http://bit.ly/38I2FqP(24); http://bit.ly/2PMqHYR(25); http://bit.ly/2YPdXVy(26); http://bit.ly/38Lu23l(27); http://bit.ly/38JSwcX(28); http://bit.ly/2LYfvr8(29); http://bit.ly/2S5DsRl(30); http://bit.ly/2PnHzGh(31); http://bit.ly/2PKgGeO(32); Germann, A. F. O. A general theory of solvent systems. J. Am. Chem. Soc., v. 47, n. 10, p. 2461-2868, 1925(33); http://bit.ly/36yZOhK(34); http://bit.ly/2S5DFUD(35); http://bit.ly/2YWmuWL(36); http://bit.ly/2qVRLg3(37). Acesso em: 5 set. 2016.


			No último século a Ciência e a Tecnologia cresceram de forma exponencial. A explicação deste desenvolvimento é variada e acredita-se que seja a seguinte:


 


			• O desenvolvimento tecnológico (tratores, caminhões, ceifadeiras, caixas eletrônicos, automação de processos industriais, enfim máquinas, entre outros), vieram substituir a mão de obra humana e animal nas atividades braçais, e esta, procurou uma atividade menos braçal;


			• O ser humano está consciente que o domínio da Ciência e da Tecnologia são formas modernas de dominação de uma nação sobre a outra. Ernest Rutherford (1871-1937) já dizia: Um povo sem Ciência não passará de picador de lenha e carregador de água para os que a possuem.


			• A ambição de “faturar mais” em termos de dinheiro, levou a humanidade a transformar Ciência Básica em Tecnologia.


			• As necessidades criadas pelo: crescimento demográfico, guerras, epidemias, crises, entre outras.


 


			O resultado que hoje aparece é fruto de muitos pesquisadores que aqui não são citados, os quais dedicaram-se ao desenvolvimento da ciência como um todo e seus aspectos tecnológicos.


			Neste caminhar, a Química também se desenvolveu em todos os seus campos, entre eles, o conteúdo “ácido-base”.


			Muitos termos e expressões relativas ao assunto surgiram na Antiguidade. Entre eles, têm-se: 


 


			Ácido – palavra originada do latim, acidus, significando azedo12;


			Álcali – palavra originada do árabe, al qaliy, significando cinzas de vegetais13-14;


			Sal – palavra latina, salis, significando sal marinho15;


			Base – expressão introduzida em 1736 pelo francês Duhamel du Monceau e popularizada por G. F. Rouelle (1754)16.


			2. Principais definições de ácidos e de bases


			A seguir serão abordadas algumas definições de interesse, entre elas, citam-se, conforme segue, por ordem cronológica17-18-19.


			2.1 Definição de Antoine Lavoisier (1789)


			Ácido é a substância que contém oxigênio na sua composição. Por exemplo, H2SO4 (ácido sulfúrico), HNO3 (ácido nítrico), H3PO4 (ácido fosfórico), entre outros. E definiu o oxigênio como “o gerador ou formador de ácidos”.


			Seu conceito de ácido surgiu ao estudar a combustão com a qual acabou com a base de sustentação da teoria do flogístico. Sua definição não é totalmente correta e está incompleta. Apesar de ser aceita por anos serviu para chegar a uma definição melhor. 


			Na época, Claude Louis Berthollet (1748-1822) e Humphry Davy (1778-1829) descreveram compostos ácidos, tais como, H2S, H2Te, HCl etc. apesar de não terem oxigênio na sua estrutura. Humphry Davy (1810) postulou sua definição de ácido: O carácter ácido não depende de nenhuma substância elementar, mas sim, do arranjo apropriado de diversas substâncias elementares.


			Andrew Ure (1778-1857) em 1823 afirmava: Não há elemento acidificador, nem critério absoluto da escala de força entre diferentes ácidos. Tudo depende do modo como os constituintes estão combinados e não da natureza dos constituintes em si.


			Neste período, Jöns Jacob Berzelius (1779-1835) complementou a definição do oxigênio de Lavoisier, e assim, postulou a nova definição, incluindo base na mesma: Ácidos são óxidos de não metais e bases são óxidos de metais.


			2.2 Definição de Justus von Liebig (1803-1873)20


			Segundo Liebig (1838): Ácido é uma substância que contém hidrogênio, na qual ele pode ser substituído por um metal qualquer. A sua definição foi baseada em seus extensos trabalhos sobre a composição química de ácidos orgânicos.


			2.3 Definição de Svante Arrhenius (1859-1927)21


			Segundo Arrhenius: Ácidos são substâncias que em solução aquosa formam ou liberam para a solução íons hidrogênios (H+), e, bases são substâncias que em solução aquosa formam íons hidróxidos (HO-).


			As Reações (R-1.1) e (R-1.2), exemplificam a definição.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							HCl + água ⇄ H+(aq) + Cl-(aq)


							Àcido clorídrico Cátion hidrônio Ânion cloreto


						

							

							(R-1.1)


						

					


				

			


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							KOH + água ⇄ K+(aq) + HO-(aq)


							Hidróxido de potássio Cátion potássio Ânion hidróxido


						

							

							(R-1.2)


						

					


				

			


 


			A reação de um ácido com uma base de Arrhenius, com apoio na teoria da dissociação das espécies ácidas e das espécies básicas, geram água e sal, conforme Reação (R-1.3).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							Ácido + Base ⇄ Água + sal


						

							

							(R-1.3)


						

					


				

			


 


			A Reação (R-1.4) exemplifica a teoria.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							HCl + NaOH ⇄ H2O + NaCl


							Ácido clorídrico Hidróxido de sódio Água Cloreto de sódio


						

							

							(R-1.4)


						

					


				

			


			2.4 Definição do sistema de solventes22-23


			Nesta definição participaram muitos pesquisadores. Iniciou com Edward C. Franklin (1905), a seguir com Albert F. O. Germann (1925), Hamilton Cady e M. Esley (1928)24-25, entre outros. Praticamente foi uma ampliação da definição de Arrhenius que se restringia ao solvente água, e agora, para qualquer solvente. 


			Assim, define-se: Ácidos são substâncias que aumentam na solução a concentração do íon positivo caraterístico do solvente. Base são as substâncias que aumentam na solução a concentração do íon negativo caraterístico do solvente.


			Esta definição se aplica a todos os solventes que apresentam a autoionização. As Reações (R-1.5) a (R-1.8) são exemplos, entre outros, de solventes que se autoionizam.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							H2O(líq) + Solvente água ⇄ H+(Solvatado) + HO-(Solvatado)


						

							

							(R-1.5)


						

					


				

			


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							2 NH3(líq) + Solvente amônia ⇄ NH4+(Solvatado) + NH2-(Solvatado)


						

							

							(R-1.6)


						

					


				

			


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							2 H2SO4(líq) + Solvente ácido sulfúrico ⇄ H3SO4+(Solvatado)+ HSO4-(Solvatado)


						

							

							(R-1.7)


						

					


				

			


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							2 POCl3 + Solvente cloreto de fosforila ⇄ POCl2+(Solvatado) + POCl4-(Solvatado)


						

							

							(R-1.8)


						

					


				

			


 


			Deve-se tomar cuidado para não confundir autoprotolizar com autoionizar. As Reações (R-1.5) a (R-1.8) são exemplos de reações de autoionização. As Reações (R-1.5) a (R-1.7) são exemplos de reações autoprotólise. Desta forma, na teoria do sistema do solvente, qualquer substância colocada num dos solventes considerados nas Reações (R-1.5) a (R-1.8) ou em outros, que gerar o cátion ou o ânion do solvente considerado será o ácido ou a base.


			Considere-se como solvente, a água. Esta se autoioniza conforme a Reação (R-1.5), liberando o cátion hidrônio, H+ e o ânion hidróxido, HO-.


			A Reação (R-1.9) apresenta a dissolução da substância NaOH no solvente água.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							NaOH + água ⇄ Na+(aq) + HO-(aq)


						

							

							(R-1.9)


						

					


				

			


 


			Esta substância libera o ânion HO-, como a água, Reação (R-1.5), logo, a substância hidróxido de sódio é uma base.


			Agora, observe-se a substância HNO3 dissolvida no solvente água segundo a Reação (R-1.10).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							HNO3 + água ⇄ H+(aq) + NO3-(aq)


						

							

							(R-1.10)


						

					


				

			


 


			Tem-se o aumento do íon H+, Reação (R-1.5), logo, a substância HNO3 no solvente água é um ácido.


			2.5 Definição de Brönsted e Lowry26-27 ou definição protônica28


			A definição de Brönsted e Lowry sobre ácido-base foi formulada em 1923 por dois pesquisadores simultaneamente, Johannes Nicolaus Brönsted, na Dinamarca e Martin Lowry, na Inglaterra. Assim foi definida: Ácido é toda espécie capaz de doar prótons, H+, base é toda espécie capaz de receber prótons.


			Esta definição é objeto desta obra. Ela será detalhada em outras Unidades que seguem.


			2.6 Definição Lewis29 ou definição eletrônica30


			Em 1923 Lewis definiu como: ácido toda espécie química capaz de receber par(es) eletrônico(s), e, base toda espécie química capaz de doar par(es) eletrônico(s).


			Esta definição enquadrou como ácido-base todos os compostos de coordenação, a grande família dos complexos que formam os compostos de adição. É uma reação entre uma espécie com orbitais vazios e outra com disponibilidade de pares eletrônicos. A reação forma um composto de adição ou de coordenação.


			A Reação (R-1.11) exemplifica a definição.


 


[image: Formula1_1_1]


 


			A definição ácido-base de Lewis levou a incluir os compostos de coordenação, denominados de complexos e explicados pela primeira vez por Werner, aos 26 anos de idade, o que lhe rendeu o Prêmio Nobel de Química


			2.7 Definição ácido-base de Lux-Flood 31-32


			A definição de Lux-Flood primeiramente foi apresentada em 1939 por Lux, depois, melhorada por Hakon Flood em 1947. É usada para explicar reações do tipo ácido-base em geoquímica, cerâmica, eletroquímica de sais fundidos e, mesmo, reações que acontecem no dia a dia. Ela descreve como ácido uma espécie que recebe íon óxido, O2-, e base como uma espécie que doa íon óxido.


			A Reação (R-1.12) que acontece até no endurecimento da argamassa nas paredes de um murro, exemplifica a teoria.
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							CO2
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							CaCO3


						

							

							 (R-1.12)


						

					


					

							

							Óxido de cálcio (base)


						

							

							

							Óxido de carbono (IV)


						

							

							

							Carbonato de cálcio


						

					


				

			


			2.8 Definição de Usanovich33


			Mikhail Usanovitch, físico-químico russo, por volta de 1936 a 1938 apresentou sua definição de ácido-base. Ela é uma generalização ou uma ampliação do conceito do que é um ácido e o que é uma base. Segundo ele: Ácido é toda espécie química que aceita, capta ou recebe espécies negativas, tais como: O2-, e (elétrons), HO-, S2-, pode doar espécies positivas, reagir com bases, entre outras características. Base é o inverso.


			As Reações (R-1.13) a (R-1.14) exemplificam a definição ácido-base de Usanovitch.


 


			[image: Formula1_1_2]


 


			Observa-se pelas Reações (R-1.13) a (R-1.16) que envolve diversas definições de ácido-base postuladas anteriormente. Conforme a Reação (R-1.13), até reações de óxido-redução podem ser enquadradas como reações de ácido-base.


			2.9 Definição de Pearson34


			Em 1963, o americano Ralph G. Pearson postulou sua definição dando-lhe o nome Teoria HSAB (Hard and Soft Acid sand Bases) – Teoria dos ácidos e bases moles e duros, conforme segue.


			Os ácidos são espécies com carga elétrica positiva formal (cátions) e alguns casos sem carga elétrica formal (espécies polares). As bases são espécies com carga elétrica negativa formal (ânions), muitas vezes sem carga elétrica formal (espécies polares). Tanto os ácidos quanto as bases são classificadas em espécies duras e espécies moles ou macias.


			Espécies duras (ácidos e bases)


			As espécies ditas “duras” (ácidos ou bases) correspondem a espécies pequenas (raios pequenos), pouco polarizáveis, quando cátions com carga elétrica positiva elevada e ânions com baixa carga elétrica negativa. As espécies ácidas estão associadas a cargas positivas formais e não formais (espécies polares) e as espécies básicas estão associadas a cargas negativas formais e não formais (espécies polares). Estas espécies (ácidos ou bases) são denominadas de espécies do tipo a. Exemplos de:


 


			Ácidos duros: H+, Li+, Na+, Ti4+, Cr3+, Fe3+, Ca2+, Sr2+, Sn4+, entre outros.


			Bases duras: HO-, NH3, F-, Cl-, CO3-, H2O, N2H4, NO3-, entre outras.


			Espécies moles ou macias (ácidos e bases)


			As espécies denominadas de “moles” (ácidos ou bases) correspondem a espécies grandes (raios maiores), muito polarizáveis, quando cátions com baixa carga elétrica positiva (estado de oxidação) e quando ânions com elevada carga elétrica negativa (alto estado de redução). As espécies ácidas estão associadas a cargas positivas formais e algumas não formais e as espécies básicas estão associadas e cargas negativas formais e às vezes não formais. Estas espécies são denominadas de espécies do tipo b. Exemplos de:


 


			Ácidos moles: Pt4+, Pd2+, Hg22+, Ag+, Cd2+, CH3Hg+, BH3, entre outros.


			Bases moles: (C2H5)3P, SCN-, I-, S2-, CN-, H-, R2S, entre outras.


 


			Em geral os ácidos (duros e moles) reagem com as bases (duras e moles). As interações mais estáveis são as que se dão entre ácidos duros e bases duras, e, ácidos moles e bases moles.


			Conclusão


			As diferentes definições de ácido-base apresentadas tiveram sua época e sua importância, correções e ampliações ao longo do tempo. 


			Algumas foram mais generalizadas como a definição de Usanovitch na qual até reações de óxido-redução foram enquadradas como reações do tipo ácido-base.


			No entanto, aquelas definições que saíram do estado de definição, isto é, tiveram sua expansão e aplicação nos diferentes campos da ciência e da tecnologia, tornaram-se teorias. Entres estas, está a Teoria Ácido-Base de Brönsted e Lowry que será objeto da presente obra.
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			CAPÍTULO 2


			A ÁGUA – O SUPORTE NATURAL DE REAÇÕES ÁCIDO-BASE


			1. A estrutura da água


			1.1 Estrutura atômica-molecular da água1-2-3-4


			Em geral, as propriedades das substâncias que se detectam e se observam no macromundo refletem consequências da própria estrutura atômica e molecular. Por isto, é importante conhecer primeiro estas, para depois detalhar as propriedades.


			Os átomos envolvidos na molécula de água são 2 átomos de hidrogênio (H) e um de oxigênio (O).


			O átomo de hidrogênio apresenta a seguinte estrutura eletrônica em seu estado fundamental.


 


			• Estado fundamental: 1H: 1 elétron – 1 s1.


 


			Pela Teoria da Valência (TV), nesta configuração, observa-se que o hidrogênio tem estado de valência 1. Isto é, tem a tendência de compartilhar com alguém um elétron.


			Por sua vez, o átomo de oxigênio apresenta a seguinte estrutura eletrônica em seu estado fundamental.


 


			• Estado fundamental: 8O: 8 elétrons - 1s2 2s2 2px2 2py1 2pz1


 


			Pela Teoria da Valência, nesta configuração, verifica-se que o oxigênio tem estado de valência 2, isto é, forma duas ligações que podem ser iônicas ou covalentes. As ligações covalentes, teoricamente, direcionadas num ângulo de 90o, segundo os eixos Y e Z, conforme mostra a Figura 1.


 


			[image: ]


			Figura 1. Visualização da formação da molécula de água pela Mecânica Quântica - Teoria da Valência


			Fonte: Lenzi et al., 20095; Huheey, 19756; Cotton; Wilkinson, 19787; Sebera, 19688.


			Sabe-se, por medidas de Raio-X, que o ângulo das duas ligações na molécula de água é de 105o aproximadamente, conforme Figura 2.
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			Figura 2. Visualização do ângulo entre as duas ligações O-H na molécula de água: modelo teórico da Mecânica Quântica (A) e o modelo experimental obtido por Raios-X (B)


			Fonte: Elaborada pelo professor Ervim.


			Este fato é explicado empiricamente pela eletrostática, em que cargas de mesmo sinal se repelem. Ao se analisar a linha (B) e a linha (C) da Figura 1 observa-se que a camada de valência do oxigênio tem dois orbitais completos de elétrons, 2s2 e 2px2, e, 2 incompletos, cada um com um elétron, 2py1 e 2pz1. O Oxigênio ao se combinar com os dois átomos de hidrogênio há o emparelhamento de um elétron desemparelhado do O com um elétron do H formando dois pares eletrônicos em dois orbitais moleculares ligantes do tipo sigma (OMLs), constituindo as duas ligações O-H. No final, tem-se 4 pares eletrônicos coordenados pelo átomo de oxigênio. Imaginando-se os 4 pares eletrônicos “livres”, sendo constituídos de mesma carga elétrica, se repelem e se posicionam a distâncias tais que mantenham o sistema em estado de equilíbrio. Nesta situação a geometria mais estável é a tetraédrica, conforme mostra a Figura 3.
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			Figura 3. Visualização da geometria tetraédrica formada pelos 4 pares eletrônicos da camada de valência do oxigênio


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Huheey, 1975; Sebera, 1968.


			A Mecânica Quântica para explicar de forma científica a formação da estrutura tetraédrica utilizou a Teoria da Valência com o modelo da formação de Orbitais Atômicos Hibridizados (OAH) através da técnica matemática da Combinação Linear dos Orbitais Atômicos que, em palavras, significa tomar as funções de onda dos orbitais atômicos da camada de valência, no caso: Ψ2s, Ψ2px, Ψ2py, Ψ2pz, isto é, de energias próximas entre si e combiná-las linearmente. Desta operação matemática surgem 4 Orbitais Atômicos Hibridizados (OAH), iguais entre si na forma e energia, diferenciando-se apenas nas direções espaciais, que conduzem a formação da geometria do conjunto dos 4 OAH. A Figura 4 visualiza o contexto.
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			Figura 4. Visualização da formação da geometria tetraédrica pela Teoria da Mecânica Quântica – Teoria da Valência


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Huheey, 1975; Cotton; Wilkinson, 19789; Sebera, 1968.


			Conforme a Figura 4, este estado origina a geometria tetraédrica na qual, entre os orbitais híbridizados, se estabelecem ângulos próximos de 105º.


			No estado hibridizado o oxigênio tem dois orbitais completos, com 2 elétrons cada, e, 2 orbitais com 1 elétron cada, conforme visto, possibilitando o compartilhamento de forma covalente de 2 elétrons de átomos de hidrogênio que, no conjunto, formam a molécula de água, ver Reação (R-2.1).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							O (estado atômico) + 2 H (estado atômico) ⇄ H2O(g)
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			Esta geometria da molécula de água faz com que a distribuição da carga elétrica negativa, formada por 8 elétrons do oxigênio, mais 2 elétrons dos 2 hidrogênios, total de 10 elétrons, não coincida no mesmo ponto da distribuição da carga elétrica positiva, 8 prótons do oxigênio e 2 prótons dos 2 hidrogênios. A somatória das cargas elétricas dá zero, isto é, as cargas elétricas se neutralizam. Contudo, a distribuição geométrica delas não tem o mesmo local. Isto faz com que a molécula tenha um ponto mais positivo (d+), afastado de uma distância (r), normalmente medido em Å, do ponto mais negativo (δ), originando dois polos. Por isto, é uma molécula polarizada com um momento dipolar m. A Figura 5 em suas partes A, B e C mostra este fato.
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			Figura 5. Estrutura da molécula da água e formação do seu dipolo: (A) Detalhes da formação da molécula de água; (B) Detalhes da formação do dipolo; (C) Visualização da molécula dipolar da água


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Barrow, 1968.


			A Figura 6 detalha e visualiza os momentos dipolares de cada ligação H-O e o momento dipolar total da molécula, que é uma soma vetorial. Este momento dipolar total é o observado e medido experimentalmente (µobs).


			O momento dipolar m é dado pela multiplicação da carga, positiva ou negativa, e a  distância entre elas, Equação (2.1). É dado em unidades de debye.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							m = |δ| r
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			Onde: m = momento dipolar; |δ| = carga elétrica em valor absoluto; r = distância entre as cargas. As unidades de medida da carga elétrica d, e da distância r, dependem do sistema de unidades utilizado. No CGS, para a carga elétrica, ues e para a distância, cm, tem-se para o momento dipolar o debye.
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			Figura 6. Visualização da geometria tetraédrica da molécula hibridizada da água: (A) Orbitais hibridizados formados com as respectivas direções e grandezas envolvidas; (B) Momentos dipolares das duas ligações H-O em ângulos de 105º com o momento resultante total observado da molécula e suas relações


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Barrow, 1968.


			A Tabela 1 apresenta o valor do momento dipolar da água comparado com o de outras substâncias mais comuns.


 


			

				

					

					

					

					

				

				

					

							

							Moléculas


						

							

							Momento Dipolar em Debye (D)


						

							

							Moléculas


						

							

							Momento Dipolar em Debye (D)


						

					


					

							

							H2O


						

							

							1,85
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							0,79
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							1,98
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							1,46
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							1,10
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							0,14
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							1,03
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			Tabela 1. Momentos dipolares de diferentes moléculas gasosas


			Fonte: Christen, 197710; Mahan, 197011.


			O centro de distribuição da carga elétrica negativa diferente, isto é, não coincidindo com o centro de distribuição das cargas elétricas positivas da molécula, cria na mesma dois polos, estabelecendo a polaridade e a denominação de espécie dipolar permanente.


			Esta propriedade estabelece entre as moléculas de água no estado líquido, ou sólido, uma ligação denominada de ponte de hidrogênio. A Figura 7 mostra como este fenômeno acontece.


			Como ponte de hidrogênio pode-se considerar toda a ligação química em que o hidrogênio está ligado a dois ou mais átomos, mais eletronegativos, ao mesmo tempo.
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			Figura 7. Moléculas de água ligadas entre si por pontes de hidrogênio


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Huheey, 1975; Horne, 1969.


			Portanto, as moléculas da água líquida, muito mais na água sólida, estão ligadas entre si por pontes de hidrogênio, que são também denominadas de forças de coesão.


			A polaridade da molécula de água faz com que, quando as moléculas de água encontram uma superfície carregada eletricamente, ou não, se estabeleça entre moléculas e superfície uma força de atração eletrostática, que são denominadas de forças de adesão, Figura 8. Estas forças tendem a um estado de equilíbrio que é influenciado pela temperatura e pressão ambientes. 


			Tomando como exemplo a superfície do íon Ca2+, no estado de equilíbrio medidas de Raios-X revelaram que o solvente água apresenta uma região mais próxima do íon cálcio de densidade mais elevada (A), da Figura 8, que é a camada de hidratação. As moléculas do solvente estão ordenadas pela força eletrostática do cátion cálcio. A seguir encontra-se uma região de moléculas de água (B), da Figura 8, que ainda são atraídas pelas forças do campo elétrico criado pelo cátion cálcio, contudo, não são suficientes para mantê-las organizadas na região estruturada. E, finalmente, encontra-se uma região de menor densidade (C) que é a região do solvente água que não sofre interações das forças do campo elétrico do cátion cálcio.
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			Figura 8. Hidratação do íon de cálcio: (A) Visualização da camada de hidratação; (B) Visualização da região desorganizada do solvente; (C) Região do solvente sem a influência do íon cálcio


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Horne, 1969; Cotton; Wilkinson, 197812.


			Portanto, o íon cálcio, na água, adquire uma identidade um pouco diferente. Agora, tem-se o íon Ca2+ com sua esfera de hidratação, conforme Figura 8. Ao número de moléculas de água (X) que acompanha o íon Ca2+ dentro da solução, denomina-se de número de hidratação. A Tabela 2 apresenta, para a família dos metais alcalinos, os valores de algumas propriedades que, direta ou indiretamente, comprovam o grau de hidratação dos íons. O íon hidratado tem um comportamento distinto do não hidratado, como pode ser observado pelas respectivas propriedades, conforme dados da Tabela 2.


			As forças de coesão e adesão são consequências da polaridade da molécula de água, quando esta estiver presente.


			As forças intermoleculares do tipo ponte de hidrogênio, interferem de forma marcante nas propriedades da água como serão vistas no item 3 deste capítulo.


 


			

				

					

					

					

					

					

					

				

				

					

							

							Propriedade


						

							

							Li+


						

							

							Na+


						

							

							K+


						

							

							Rb+


						

							

							Cs+


						

					


					

							

							Raio do íon (Å)


						

							

							0,60


						

							

							0,96


						

							

							1,33


						

							

							1,48


						

							

							1,69


						

					


					

							

							Raio do íon hidratado (Å) 


						

							

							3,40


						

							

							2,76


						

							

							2,32


						

							

							2,28


						

							

							2,28


						

					


					

							

							No de hidratação (aproximado)


						

							

							25,3


						

							

							16,6


						

							

							10,5


						

							

							10,0


						

							

							9,9


						

					


					

							

							Energia de hidratação (kJ mol-1)


						

							

							519


						

							

							406


						

							

							322


						

							

							293


						

							

							264


						

					


					

							

							Mobilidade iônica, diluição infinita, 18 ºC, (V cm2 s-1)


						

							

							33,5


						

							

							43,5


						

							

							64,6


						

							

							67,5


						

							

							68


						

					


				

			


			Tabela 2.  Hidratação e propriedades de alguns íons


			Fonte: Huheey, 1975; Cotton; Wilkinson, 1978.


			1.2 Estados físicos da água


			Aspectos gerais


			A água é uma das poucas substâncias que aparece com abundância na terra, nos três estados físicos: sólido, líquido e gasoso.


			No estado sólido forma o gelo das calotas polares, cobre os picos das montanhas mais altas, sendo encontrada em vários outros locais durante todo o ano ou parte deste. Como líquido cobre 3/4 da superfície terrestre. Só os oceanos possuem 28,3.1020 litros de água.


			Existe ainda grande quantidade de vapor de água em toda a atmosfera terrestre. Além disso, a água está presente na constituição química e física dos animais e vegetais, bem como água de hidratação, constituição, complexação e dissolução em minerais.


			A água, na forma sólida, líquida ou gasosa depende da energia que as moléculas possuem e a pressão que se exerce sobre elas. A Figura 9 mostra os diferentes estados físicos da água e os respectivos envolvimentos da energia.
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			Figura 9. Visualização do envolvimento da energia nos fenômenos físicos das mudanças de estado da água


			Fonte: Lenzi et al., 2004; Stoker, 199313.


			Pela Figura 9 observa-se que, conforme a energia absorvida pela água (+Q), ela passa do estado sólido para o gasoso, seguindo os segmentos de reta: a-b-c-d-e-f da Figura 9. Neste caminho existem dois pontos de transição ou de mudança do estado físico da água, (A) fusão do gelo e (B) vaporização da água. 


			Ainda no caminho, a-b-c-d-e-f da Figura 9 apresentam-se dois conceitos importantes:


 


			• Nos segmentos de reta a-b, c-d, e, e-f o calor ou energia absorvido pela água (+Q) provoca a elevação da temperatura da mesma, porque esta é absorvida e consumida na agitação térmica das moléculas de água, fato observado pela temperatura que aumenta, por isto, este calor é denominado de “calor sensível”.


			• No segmento b-c, contido em (A), o calor absorvido não provoca elevação de temperatura, este é utilizado pelo sistema para romper as pontes de hidrogênio da estrutura sólida, denomina-se de “calor latente de fusão”. 


			• No segmento d-e, contido em (B), o calor absorvido não provoca elevação de temperatura, é utilizado pelo sistema para romper as pontes de hidrogênio que ainda sobram na estrutura líquida da água, denomina-se de “calor latente de vaporização”.


 


			A mesma explicação é dada para o caminho f-e-d-c-b-a, onde o calor ou a energia é retirada da água, (-Q).


			Água no estado gasoso14


			A água no estado gasoso é constituída por moléculas isoladas (monômeros) H2O, Figura 5 (A, B e C). Em certas condições pode-se encontrar na água gasosa associações de moléculas de água na forma de dímeros, trímeros, polímeros, mas, não é comum. 


			No estado gasoso, a energia cinética das moléculas de água deve ser alta o suficiente para evitar a aproximação destas e a atração entre seus polos contrários. Portanto, a água gasosa não possui estrutura, a não ser, a estrutura molecular.
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			Figura 10. Estrutura do retículo cristalino da água sólida mostrando as moléculas ligadas por pontes de hidrogênio


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Horne, 1969.


			Água no estado sólido


			A passagem da água do estado de vapor a 25 ºC a 1 atm para o estado sólido a 0 ºC e a 1 atm, se faz através da perda de energia, Reação (R-2.2). 


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							H2O(g) 25 ºC, 1 atm ⇄ H2O(s) 0 ºC, 1 atm + 51,93 kJ mol-1
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			A Figura 10 visualiza a formação do retículo cristalino da água, comandado pelas pontes de hidrogênio e respectivos ângulos dos orbitais hibridizados das ligações H-O.


 


			Água no estado líquido


			A água é um líquido inodoro, insípido, incolor e transparente. Adquire a cor, o sabor e o cheiro de substâncias nela dissolvidas.


			A passagem da água do estado sólido para o líquido consome 6,01 kJ mol-1, que é o “calor latente de fusão” da água. Como na transformação da água gasosa em sólido ocorre uma liberação de 51,93 kJ mol-1, considerando que 51,93 – 6,01 = 45,92 kJ mol-1 de energia potencial, armazenada na estrutura da água líquida. Houve liberação de apenas 12% da energia potencial total. Isto significa que as moléculas de água líquida estão ainda ligadas por 88% do total da energia das “pontes de hidrogênio”.


			Horne15 entre as diversas teorias para explicar a estrutura da água líquida apresenta as teorias que seguem.


			• Houve apenas um afrouxamento igual de todas as pontes de hidrogênio, tornando-se mais flexível, contudo, não foram rompidas, conforme Figura 11.
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			Figura 11. Visualização do modelo de afrouxamento igual de todas as pontes de hidrogênio do cristal de gelo


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Horne, 1969.
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			Figura 12. Modelo dos aglomerados pulsantes (flickering clusters) de Frank-Wen para a água líquida


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Horne, 1969.


			• A teoria de Frank-Wen teoria admite que, na água líquida existem em estado de equilíbrio dinâmico moléculas livres (monômeros), dímeros, trímeros, polímeros etc., em equilíbrio com agregados pulsantes (flickering clusters), que seriam estruturas polimerizadas dinâmicas, Figura 12.


			Das duas teorias a mais próxima da realidade, confirmada por medidas de raios-X, é a Teoria de Frank-Wen. 


			1.3 Diferentes denominações de água na natureza


			Água associada aos compostos químicos


			A existência da água numa substância sólida, pode se apresentar de diversas formas. Segundo Skoog et al.16, Ayres17, Pombeiro18 e Ohlweiler19, estas formas são agrupadas em dois tipos: água essencial e água não essencial.


			Água essencial


			A água essencial faz parte da estrutura da substância. Ela tem relação estequiométrica com as demais partes do composto. Pode ser classificada em: 


			Água de cristalização ou reticular


			A água de cristalização ou reticular é a água que faz parte da estrutura cristalina da espécie química. A sua retirada decompõe o retículo cristalino, mas, a substância continua com suas propriedades químicas; 


			Água de constituição


			A água de constituição é a água que na sua retirada transforma o composto em outro, por exemplo, a Reação (R-2.3).
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			Figura 13. Visualização do tipo de água essencial: (A) Água de complexação; (B) Água de hidratação aniônica e catiônica


			Fonte: Huheey, 1975; Basolo; Jonhson, 196720.


			• Água de complexação, hidratação aniônica e catiônica


			A Figura 13 visualiza o conceito de água de complexação, água de hidratação aniônica e catiônica para o composto sulfato de cobre penta-hidratado, CuSO4∙5 H2O.


			A Figura 14 mostra a formação dos Orbitais Hibridizados (d1s1p2) do cobre (II) com a coordenação de 4 moléculas de água.
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			Figura 14. Formação dos Orbitais Hibridizados do tipo d1s1p2 do cobre (II) e suas ligações coordenadas com 4 moléculas de água


			Fonte: Huheey, 1975; Basolo; Johnson, 1967.


			Este tipo de água nos compostos químicos, segundo Ohlweiler21, é a água que se encontra na esfera de coordenação do átomo central, por exemplo, no composto CuSO4.5H2O, existem 4 moléculas de água coordenadas pelo cobre e uma ligada ao íon SO42- pelos hidrogênios da água.


			Água não essencial


			A água não essencial não se faz necessária na caracterização da composição da substância. Não ocorre em proporção estequiométrica. É retida no sólido como consequência de forças físicas do tipo de Van der Waals. Pode ser dividida em três tipos: 


 


			• Água de adsorção, caracterizando um fenômeno mais superficial; 


			• Água de sorção, caracterizando água de adsorção (superfície) e de absorção (no todo da substância, não apenas na superfície);


			• Água de oclusão 


 


			A água de oclusão corresponde a moléculas retidas em espaços vazios da estrutura do material e que, muitas vezes, pode ter aspectos estequiométricos com o restante da substância, como no caso dos clatratos, segundo Hagan22. Por exemplo: 6X.46 H2O, onde X = Ar, Kr, Xe, Cl2, CH4 e outros, conforme Huheey23.


			Ainda, dentro da água não essencial, está a água devida a umidade do material, que não apresenta relação estequiométrica nenhuma com a espécie química úmida e ao ser aquecida é a primeira a ser eliminada.


			Água no meio ambiente24-25-26-27-28


			A água, no meio ambiente, conforme o critério adotado, pode ser classificada e denominada de diferentes formas. Entre estes critérios podem-se admitir, entre outros:


 


			• Estado físico


			A água neste critério, dependendo das condições de temperatura e pressão, pode ser: água gasosa; líquida; e, ou sólida.


 


			• Teor de solutos


			Dependendo da concentração de certos solutos a água pode ser classificada em: água doce; salobra; salina; mineral. Todas estas formas de água podem se encontrar em ambientes: lênticos e ou lóticos; superficiais e ou subterrâneos.


 


			• Presença ou não da ação antrópica 


			No tocante à presença ou não da ação antrópica pode-se classificar a água em: águas naturais; e águas residuárias (ou, servidas, descartadas etc.).


 


			• Disponibilidade para as plantas29


			Quanto à sua disponibilidade para as plantas no solo a água pode ser classificada em: água higroscópica; água de capilaridade (assimilável e lentamente assimilável); e, água gravitacional. A água gravitacional é a que a ação da gravidade a desloca para uma menor energia potencial podendo chegar ao lençol freático.


			2. A água na teoria de Brönsted-Lowry


			2.1 A autoionização da água


			A água, no estado líquido, apresenta uma autoionização, na qual, a molécula de H2O doa um próton e este é recebido por outra. Nesta doação sobra o íon hidróxido, HO-, segundo detalhe em preto na Figura 15. Conforme visto, a água no estado líquido apresenta como estrutura mais provável a prevista pela teoria da nuvem pulsante, que também depende da temperatura e pressão do ambiente. A Figura 15 visualiza o fenômeno.


			Uma dissociação com formação de íons, que em condições definidas de temperatura e pressão alcança o estado de equilíbrio com as moléculas não dissociadas, conforme a Reação (R-2.4) de forma simplificada.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							H2O ⇄  H+ + HO-


						

							

							(R-2.4)


						

					


				

			


 


			Na realidade, esta autoionização é uma reação do tipo ácido-base de Brönsted-Lowry, conforme demonstra a Reação (R-2.5).


			No Sentido 1 da Reação (R-2.5) uma molécula de água doa um próton, caracterizando uma espécie ácida, que é recebido por outra molécula de água, caracterizando uma espécie básica. À medida que a reação se dá no sentido 1, inicia-se o processo no sentido 2 da reação, conforme Reação (R-2.5).
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							(R-2.5)
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			Figura 15. Visualização da teoria da “nuvem pulsante” da água, tendo, em detalhe, a reação de autoionização da mesma, que mostra seu carácter de ácido e base segundo Brönsted e Lowry


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Horne, 1969.
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							(R-2.6)


						

					


				

			


 


			A reação no sentido 1 e a do sentido 2 tendem a chegar a um estado de equilíbrio dinâmico, significando que, ao ser alcançado o estado de equilíbrio e as condições que o sustentam forem mantidas ele é constante, Reação (R-2.6). Ele é medido por uma constante de equilíbrio.


			2.2 A constante de ionização da água30


			A medida da constante de ionização é feita pela cinética, pela termodinâmica, e, ou pela eletroquímica. 


			No presente estudo será utilizada a termodinâmica, na qual são envolvidas as energias livres de formação das espécies reagentes e produtos da reação.


			A título de exemplo será tomada uma reação teórica qualquer, conforme Reação (R-2.7).
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							(R-2.7)


						

					


				

			


 


			Cada um dos reagentes e dos produtos tem uma energia livre própria de formação, representada por Gof(i), quando os reagentes se encontram em seu estado estandar ou padrão. No caso: Gfo(A); Gfo(B); ... Gfo(M); Gfo(N) ... são valores de energia livre medida experimentalmente.


			A Reação (R-2.7), ao se dar libera ou absorve energia livre de reação representada por ΔGReação. Nas condições padrões representa-se por ΔGoReação. O valor desta variação de energia livre padrão é dado pela Equação (2.2).
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							(2.2)


						

					


				

			


 


			Ou simplesmente, representa-se pela Equação (2.3).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							ΔGºReação = (Gfo)P – (Gfo)R 


						

							

							(2.3)


						

					


				

			


 


			A Equação (2.3), mais detalhada, torna-se a Equação (2.4).
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							(2.4)


						

					


				

			


 


			Onde: a, b, ..., m, n, ... são os coeficientes dos reagentes (R) e dos produtos (P) na Reação (R-2.7) balanceada estequiometricamente; Gof(i) = Energia livre padrão de formação da espécie “i”; R = Reagentes; P = Produtos.


			O valor de ΔGoReação, no instante inicial da reação, dependendo do tipo de reação, pode ser: ΔGoReação < 0 (zero) ou ΔGoReação > 0 (zero). Surgem aqui dois tipos de reações:


 


			• As que possuem ΔGoReação < 0 (zero)


			Estas são as reações que se realizam com liberação de energia livre, e, como consequência o somatório das energias livres de formação dos produtos é menor que o somatório das energias livres padrões dos reagentes. São as reações denominadas de espontâneas.


 


			• As que possuem ΔGoReação > 0 (zero)


			Estas são as reações que se realizam com necessidade de absorção de energia, e, como consequência o somatório das energias livres de formação dos produtos é maior que o somatório das energias livres padrões dos reagentes. São as reações denominadas de não espontâneas.


			A Termodinâmica, a Cinética e a Eletroquímica definem e detalham o estado de equilíbrio químico dinâmico de uma reação química. Os autores recomendam o leitor que não é da área a consultar algum texto sobre o assunto31-32.


			2.3 Determinação da constante de equilíbrio


			Neste estudo serão utilizados a Reação (R-2.7), abaixo reescrita, e, o método da Termodinâmica.
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							[R-2.7]


						

					


				

			


 


			Pela Termodinâmica demonstra-se a Equação (2.5) à Equação (2.7).


 


			

				

					

					

					

				

				

					

							

							ΔGReação = ΔGoReação + RT ln


						

							

							{M}m {N}n ⋯
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							{A}a {B}b ⋯


						

					


				

			


 


			

				

					

					

					

				

				

					

							

							Kpa =


						

							

							{M}m {N}n ⋯
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							∆GReação = ∆G0Reação + RT ln Kpa


						

							

							(2.7)


						

					


				

			


 


			Quando for alcançado o estado de equilíbrio dinâmico da reação tem-se que, ΔGReação = 0 (zero).


			Logo, tem-se que a Equação (2.7) se transforma nas Equações (2.8) a (2.11).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							0 = ∆G0Reação + RT ln Kpa
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							∆G0Reação = – RT ln Kpa
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							ln Kpa =


						

							

							– ∆G0Reação
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							Kpa = ∈


						

							

							[image: ]


						

							

							(2.11)


						

					


					

							

					


				

			


 


			Portanto, para se calcular a constante de um equilíbrio químico pela Termodinâmica, necessita-se conhecer: ΔGoReação, R e T.


			Tudo o que foi apresentado será aplicado na teoria da autoionização da água. A Reação (R-2.4), agora será apresentada dentro do ambiente água, conforme Reação (R-2.8). Este é o equilíbrio químico dinâmico existente no seio da água líquida.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							H2O (líq) ⇄ H+(aq) + HO-(aq)


						

							

							(R-2.8)


						

					


				

			


 


			Mediante um Handbook de Físico-química busca-se os valores das energias livres padrão de formação das espécies envolvidas na reação de autoionização da água. A Tabela 3 agrupa estes valores.


 


			

				

					

					

					

					

				

				

					

							

							Espécie


						

							

							Gfo (kJ mol-1)


						

							

							Hfo (kJ mol-1)


						

							

							Sfo (kJ mol-1)


						

					


					

							

							H2O (líq)


						

							

							-237,18


						

							

							-285,83


						

							

							69,91


						

					


					

							

							H+(aq)


						

							

							0,00


						

							

							0,00


						

							

							0,00


						

					


					

							

							HO-(aq)


						

							

							-157,29


						

							

							-230,00


						

							

							-10,75


						

					


				

			


			Tabela 3. Quadro de valores de energia livre, entalpia e entropia de espécies associadas a água


			Fonte: Stumm; Morgan, 199633; Glasstone, 196634; Leide, 2003-200435.


			Aplicando os dados apresentados até o momento à Equação (2.2), abaixo transcrita, à reação de autoionização da água, chega-se à Equação (2.12).
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							(2.12)


						

					


				

			


 


			Introduzindo os valores das respectivas energias livres de formação chega-se à Equação (2.13) e à Equação (2.14).
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							(2.13)


						

					


				

			


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							∆G0Reação = + 79,89 kJ mol-1 = 79.890 J mol-1


						

							

							(2.14)


						

					


				

			


 


			Para calcular a constante do equilíbrio químico de autoionização da água toma-se a Equação (2.11), na qual o valor de Kpa é a própria constante de autoionização da água, Kw, pois as concentrações de H+(aq) e HO-(aq) são pequenas (1,0.10-7) e seus coeficientes de atividade (γH+(aq) = γHO-(aq) = 1,0 mol L-1) são iguais a 1,0 mol L-1. Logo, a Equação (2.11) se transforma na Equação (2.15).


 


			

				

					

					

					

				

				

					

							

							Kpa = Kw = ∈
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							 (2.15)


						

					


				

			


 


			Onde o valor R = constante dos gases perfeitos é dado Equação (2.16).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							R = 8,3143 J/mol K


						

							

							(2.16)


						

					


				

			


 


			Substituindo na Equação (2.15) os valores das variáveis no SI – MKS, chega-se à Equação (2.17).
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							(2.17)


						

					


				

			


 


			Este valor, 1,00.10-14, é a medida quantitativa do valor da constante do equilíbrio químico dinâmico da autoionização da água a 25 ºC e a 1,0 atm de pressão, determinado pelo Método da Termodinâmica, baseado em dados teóricos e experimentais.


			Este valor é importante na Teoria Ácido-Base de Brönsted-Lowry, pois, com ele é estabelecida a escala de pH universalmente conhecida e aplicada aos mais variados campos das Ciências da Natureza.


			2.4 Efeito do íon comum e a constante de ionização da água36-37


			Conforme abordado, o Princípio de Le Chatelier é claro, um sistema em estado de equilíbrio, quando sobre ele atua uma ação, ele reage no sentido de compensar a ação e restabelecer um novo estado de equilíbrio.


			Denomina-se de íon comum ao íon adicionado quando no equilíbrio já existe o mesmo. Por exemplo, conforme Reação (R-2.8), na água líquida, tem-se dois íons, o H+(aq) e o HO-(aq), ao se adicionar uma solução de HCl (sol) se está adicionando o íon comum H+(aq). Ou, ao se adicionar uma solução de NaOH (sol), se está adicionando o íon comum HO-(sol).


			Imaginando a água, tranquila, a 25 ºC e a 1,0 atm de pressão, com o equilíbrio químico definido pela constante de autoionização, e, sobre ela é colocado um ácido forte, por exemplo, o ácido clorídrico. O que acontece?


			Nas condições de 25 ºC e 1,0 atm de pressão, o estado de equilíbrio da reação de autoionização da água é definido pela constante Kw, conforme Equação (2.18). Nas fórmulas a seguir não será representado o sufixo (aq), subentendendo que o meio é aquoso.


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							Kw = [H+]Total [HO-]Total = 1,00 . 10-14


						

							

							(2.18)


						

					


				

			


 


			Observa-se na Equação (2.18) que as concentrações de H+(aq) e HO-(aq) são as concentrações totais presentes no sistema em equilíbrio. Portanto, ao se adicionar HCl na água pura, o mesmo se ioniza totalmente e seus prótons devem ser adicionados aos da ionização da água para dar o total de H+(aq) presentes no equilíbrio.


			É evidente que a constante Kw = 1,00 . 10-14 é constante. Assim, introduzindo o ácido sobre o equilíbrio existente na água, a Equação (2.18) se transforma na Equação (2.19).
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							(2.19)


						

					


				

			


 


			A Figura 16, Parte A e B, mostra o que acontece.
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			Figura 16. Visualização do efeito do íon comum H+(aq) e manutenção do valor da constante de equilíbrio, Kw


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Butler, 196438.


			Ao se adicionar mais prótons ao meio ter-se-á um total maior de prótons que vai gerar um produto iônico maior que 1,00 . 10-14, porém, o valor é constante. Para mantê-lo constante o equilíbrio da reação química da Figura 16 desloca-se para a esquerda com formação de H2O (líq), até que se alcance o valor de Kw = 1,00 . 10-14.


			Agora, da mesma forma em que foi adicionado o íon comum H+(aq), é adicionado o íon comum HO-(aq). A Equação (2.18) transforma-se na Equação (2.20).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							Kw = ([H+] Água)Total ([HO-]Água + [HO-] Base)Total = 1,00 . 10-14


						

							

							(2.20)


						

					


				

			


 


			A Figura 17, Parte A e B, mostra a reação do equilíbrio ao acréscimo do íon comum HO-(aq).
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			Figura 17. Visualização da reação do equilíbrio da autoionização da água para manter constante o valor Kw com a adição do íon comum HO-(aq)


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Butler, 1964.


			Observa-se que num meio aquoso o produto da concentração de íons [H+(aq)] do meio e da concentração de íons hidróxidos [HO-(aq)], denominado produto iônico da água é constante. A água tem um efeito nivelador destes íons em seu meio. O fator que pode variar o valor Kw é a variação da temperatura em que se encontra o estado de equilíbrio em estudo.


			Tomando-se a água quimicamente pura, na temperatura de 25 ºC e na pressão de uma atm, tem-se o mesmo número de íons H+(aq) e HO-(aq) cujo produto das respectivas concentrações em mol L-1, dão o valor de Kw, conforme Equação (2.21) e Equação (2.22).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							Kw = [H+] [HO-] = x2 = 1,00.10-14


						

							

							(2.21)
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							(2.22)


						

					


				

			


 


			O valor de X corresponde às concentrações [H+(aq)] e [HO-(aq)], que são iguais na água pura, na temperatura de 25 °C, e, uma atm de pressão, conforme Equação (2.23).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							x = [H+] = (HO-) = 1,00.10-7 mol L-1


						

							

							(2.23)


						

					


				

			


 


			Tomando o resultado da Equação (2.23), em termos de pH, tem-se a Equação (2.24).


 


			

				

					

					

				

				

					

							

							pH = – log (1,00 . 10-7) = – (-7,00) = 7,00


						

							

							(2.24)


						

					


				

			


			3. Propriedades físicas da água39-40-41


			A posição geométrica dos dois hidrogênios, ligados ao átomo de oxigênio formando a molécula de água, com a distribuição caraterística das cargas elétricas negativas totais criam na molécula de água propriedades diferenciadas, tais como:


 


			• Ligações entre o H e O polarizadas com um momento dipolar permanente da molécula;


			• Capacidade de formar as pontes de hidrogênio;


			• Capacidade de formar forças de coesão;


			• Capacidade de “aderir” às superfícies originando as forças de adesão;


			• Capacidade do oxigênio da molécula de água captar prótons de outras moléculas de água dando-lhe a possibilidade de ser base, e a que deu, ácido de Brönsted-Lewis;


			• Capacidade de formar ligações coordenadas com cátions.


 


			Estas propriedades, entre outras, originam na água líquida comportamentos que se refletem no meio ambiente. Os autores recomendam ao leitor consultar obras pertinentes ao assunto42-43-44-45.


			4. A água na natureza


			4.1 Aspetos gerais46-47-48


			A estrutura molecular e as consequentes propriedades da molécula de água definem a maioria dos fenômenos físicos, químicos e biológicos que a mesma dá como suporte aos processos da Natureza. Entre alguns destes fenômenos e fatos, citam-se: 


 


			• a seiva das plantas que pela capilaridade sobe pelos vasos das mesmas;


			• a franja capilar do solo;


			• o gelo que flutua;


			• a água que dissolve as substâncias;


			• a tendência do controle e equalização de temperatura no meio ambiente;


			• a escala de pH baseada na constante de ionização da água e a definição de ácido base de Brönsted e Lowry.


 


			Porém, grande parte destes fenômenos macroscópicos da água, na Natureza, depende de um elemento externo ao Planeta Terra, o Sol, e ao movimento de translação e rotação da mesma em relação ao sol. O Ciclo Hidrológico é um exemplo. A Figura 18 é autoexplicativa e mostra o fato.


			Observando a Figura 18, verifica-se que a energia solar é que movimenta o Ciclo Hidrológico.


			O Ciclo Hidrológico é o conjunto de fenômenos que acontece com:


 


			• a evaporação e evapotranspiração da água sob a ação da energia solar; 


			• posterior condensação do vapor na atmosfera em forma de nevoeiros, e;


			• transporte dos mesmos por convecção e por advecção, com formação das nuvens; 


			• posterior precipitação sob a forma de chuva, neve, granizo, entre outras, com transferência de energia para a atmosfera;


			• a água precipitada na superfície da terra forma: rios, lagos, mares e oceanos;


			• a água no solo, sob a ação da gravidade se movimenta e inicia os processos: da erosão, infiltração, lixiviação, percolação. 


			• a água em contato com as substâncias componentes do ar, solo, rochas, entre outros, nestes processos acontece a dissolução de espécies químicas, entre elas, os nutrientes necessitados pela biota.


 


			Nesta interação do Ciclo Hidrológico entre Atmosfera, Hidrosfera e Crosta Terrestre (Geosfera), transportando massa e energia, há uma equalização da temperatura e a formação da Biosfera.
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			Figura 18. Visualização do Ciclo Hidrológico partindo da energia solar


			Fonte: Lenzi et al., 2009; Manahan, 1994.


			4.2 Fronteiras de estabilidade da água


			Além destes processos que o corpo d'água dá suporte e participa, existem condições no próprio corpo d'água em que a presença do oxigênio dissolvido na água, O2(dis), e o seu correspondente valor de H+(dis) (pH) provocam a oxidação da própria água. O assunto é abordado no Anexo A1.


			A Figura 19, Parte (1) mostra as Fronteiras de Estabilidade da água. Na parte superior, tem-se a “linha escura”, que é a representação da Equação, pe = 20,75 – pH. Nesta Equação varia-se o valor do pH e tem-se o valor do pe. Sua representação gráfica dá a “linha escura” que é a Fronteira: H2O|O2, correspondente à oxidação da própria água. Na parte inferior da mesma Figura 19, Parte (1), tem-se a “linha escura” que é a representação da Equação, pe = 0 – pH. Nesta Equação varia-se o valor do pH e tem-se o valor do pe correspondente. Sua plotagem dá a “linha escura” que é a Fronteira H2O|H2, correspondente à redução da água.


			Entre as duas Fronteiras tem-se a região (A) que dá a faixa clara (ou o intervalo) de valores de pH entre 4,0 a 9,0 em que se encontram as águas naturais: rios, lagos, mares e oceanos. A região (B) dá a faixa de estabilidade da água.


			Na Parte (2) da Figura 19, em formato de tabela, são apresentados os diferentes tipos de água com os respectivos intervalos de valores de pH que se encontram na Natureza, segundo os autores Radojevic e Bashkin49.


			Observando os dados da tabela, da Figura 19, Parte (2), verifica-se que a maior parte dos diferentes tipos de águas são ácidos e ou bases de Brönsted e Lowry. Nestas condições, dependendo da concentração de oxigênio dissolvido apresentam diferentes atividades eletrônicas. O leitor para entender melhor o assunto deve consultar o Anexo A1.
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			Figura 19. Visualização do intervalo de estabilidade da água e das fronteiras de oxidação e de redução da água, tendo em detalhes os principais tipos de águas do ambiente com os respectivos valores de pH


			Fonte: Lenzi et al., 2009(1); Manahan, 199450; Pankow, 199151; Sawyer et al., 199452; Radojevic; Bashkin, 199953.
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			Diagrama de Distribuição das espécies formadas pela dissolução do gás carbônico na água em função do pH do meio


			Fonte: Elaborado pelo professor Ervim.
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			PARTE 2 


			DETALHES DA DEFINIÇÃO DE BRÖNSTED E LOWRY
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CAPÍTULO 3


			TEORIA ÁCIDO-BASE DE BRÖNSTED E LOWRY (BL)


			1. Aspectos gerais


			Conforme colocado na Introdução, o Conhecimento Científico baseado na observação, hipótese, experimentação e generalização, ou na mera razão, inicia-se com um conceito, depois uma definição e finalmente uma teoria.


			Uma teoria, para ser “boa”, deve: ordenar e explicar os fatos ou fenômenos do seu domínio; possibilitar a posição de problemas e resolvê-los; ter praticidade, simplicidade e funcionalidade1-2. 


			A Teoria de Brönsted e Lowry é uma das teorias com maior aplicação na química, principalmente na química analítica, na agronomia, na química ambiental, nos processos bioquímicos e na indústria que envolve química.


			Os dois pesquisadores3-4 em meados de 1923, independentemente um do outro, propuseram uma definição de ácido e de base, que ampliava a de Arrhenius. Para eles, o conceito de ácido baseava-se na capacidade de doar (disponibilizar, liberar) prótons, íons H+, para o meio, e, o de base na capacidade de aceitar (receber, captar) prótons, íons H+, independente do meio aquoso ou não. 


			Na Natureza a água na forma gasosa, líquida e sólida faz parte do dia a dia na manutenção do equilíbrio da Biosfera. A forma líquida dá o suporte a grande número de reações, entre elas, do tipo: ácido-base; óxido-redução; precipitação e complexação.


			Na atmosfera, a água através do radical hidroxilo, HO, além das reações de transformação e eliminação de espécies indesejadas, tem o papel de limpeza da atmosfera pela varrição provocada pela precipitação – a chuva5.


			A água na Natureza é o suporte da vida. E neste processo todo, a definição de ácido-base segundo Brönsted e Lowry está sempre presente. Tome-se como exemplo a atividade protônica do meio (medida pelo pH), toda a biota depende dela.


			2. Definição de Ácido-Base6-7-8-9-10


			A definição de ácido e de base de Brönsted e de Lowry é simples e clara. Não deixa dúvidas.


			2.1 Definição de ácido


			Ácido é toda espécie química, ou reação, ou ambiente capaz de doar (disponibilizar, liberar) prótons, íons H+, para outra espécie química, meio ou sede (sítio), ou local (ambiente).


			A Reação (R-3.1) exemplifica a definição, quando uma espécie química doa um próton à outra espécie química.
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			As Figuras 1, 2 e 3 visualizam o experimento da Reação (R-3.1). Na Figura 1 têm-se os dois frascos fechados contendo em (A) a substância ácido clorídrico, HCl(g), em solução aquosa a 37%, m:m (massa : massa), e em (B) a substância amônia, NH3(g), em solução aquosa a 28%, m:m.


			A Figura 1 mostra os dois frascos fechados.
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			Figura 1. Visualização do frasco (A) com HCl(g) a 37%, e do frasco (B) com NH3(g) a 28 %, ambos fechados


			Fonte: Elaborada pelo professor Ervim.


			A Figura 2 mostra os dois frascos abertos emitindo vapores de cloreto de hidrogênio (HCl) em (A) e de amônia (NH3) em (B).
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			Figura 2. Visualização do frasco (A) com HCl(g) a 37%, aberto e do frasco (B) com NH3(g) a 28 %, aberto, ambos emitindo vapores


			Fonte: Elaborada pelo professor Ervim.
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			Figura 3. Visualização da aproximação dos dois frascos abertos com formação de fumaças esbranquiçadas resultantes da reação ácido-base de Brönsted-Lowry


			Fonte: Elaborada pelo professor Ervim.


			A Figura 3 apresenta os dois frascos sendo aproximados boca a boca com formação de fumaças esbranquiçadas densas, resultantes da reação ácido-base de Brönsted-Lowry, Reação (R-3.1).
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