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Observacao

Esta apostila ndo substitui a consulta e o estudo em livros textos de quimica. Ela ndo
tem a inten¢do de ser um trabalho publicado, nem auferir méritos de autoria para seu orga-
nizador. Os tdpicos sdo apresentados de forma sucinta e resumidos. Ela ¢ tdo somente um
guia preparado para auxiliar alunos com referéncia a assuntos apresentados em sala de aula.

E uma compilag¢do que se baseou em idéias obtidas em diferentes fontes.



1. AGUA NOS SISTEMAS BIOLOGICOS

Agua é importante como solvente, soluto, reagente ¢ como biomolécula. Ela estrutu-
ra proteinas, acidos nucléicos e células. Ndo existe vida sem 4gua na forma liquida. Agua é
o principal solvente das células e dos fluidos extracelulares de todos organismos. E o meio
no qual macromoléculas funcionam e corresponde a 2/3 da massa do corpo humano. Noutra
escala, agua ¢ o ingrediente basico das reagdes quimicas da crosta terrestre. A agua dos
oceanos cobre 71% do planeta com um volume de 1,4 10%! litros. A atividade biologica das
proteinas nao depende apenas de sua composi¢do, mas também da forma com que essas
macromoléculas se encontram estruturadas, o que depende das pontes de hidrogénio com
moléculas de dgua e entre diferentes partes da propria molécula. A 4gua proxima as
membranas e organelas se estrutura de modo diferente que no seio da solugdo e isso €
importante na forma das moléculas dos biopolimeros. A estrutura da dgua nessas regides ¢
definida apenas pela geometria das pontes de hidrogénio. Moléculas de dgua ndo formam
pontes de H apenas entre suas moléculas, mas também com outras moléculas que

apresentam grupos OH e NHa.

1.1. Ligac¢do quimica e estrutura da molécula

A agua ¢ formada por um atomo de oxigénio que se liga covalentemente a dois ato-
mos de hidrogénio. A ligacdo covalente na molécula ¢ polar devido a diferenga de eletrone-
gatividade entre os atomos, fazendo com que o oxigénio,
elemento mais eletrogenativo, tenha mais proéximo de si o par
eletronico compartilhado. A geometria da molécula faz com que
ela apresente um momento de dipolo elétrico, grandeza vetorial

com origem no centro de carga positiva, apontando para o centro

de carga negativa.

A geometria da molécula de agua ¢ explicada admitindo-
1045° se a hibridizagdo do orbital 2s com 3 orbitais 2p no atomo de

| oxigénio, ou seja hibridizagao sp3, formando 4 orbitais sp3. Dois
\3®. : desses orbitais sdo empregados para ligacdo com hidrogénio e

R
i L]
A 4 | dois sdo ocupados por pares de elétrons ndo compartilhados.
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1.2. Pontes de Hidrogénio

Ponte de hidrogénio ¢é essencialmente a ligagdao entre um atomo de hidrogénio pre-
sente numa molécula e outro atomo avido por elétrons presente numa segunda molécula.
Uma ponte de hidrogénio ocorre entre moléculas covalentes polares, mas ¢ de natureza ele-
trostatica. E uma forca fraca, comparada as ligagdes idnica e covalente, e sua natureza de
interacdo dipolo-dipolo a incluiria entre as for¢as de Van der Waals. Estas, contudo sdo de
natureza nao direcional, o que contrasta com a natureza orientada das pontes de hidrogénio.

De qualquer modo, a ponte de hidrogénio ¢ o tipo mais forte de interagdo dipolo-dipolo.
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Cada molécula de dgua ¢ capaz de formar pontes de hidrogénio com 4 outras molé-
culas. No gelo as pontes de hidrogénio resultam em estrutura cristalina bem definida e co-
nhecida.

Na agua liquida essa estrutura rigida do gelo se desmonta em parte e existe contro-

vérsia sobre o quanto dessa estruturagdo permanece. Deve-se imaginar a agua liquida como



uma massa “ativa” de moléculas de dgua na qual aglomerados de moléculas ligados por
pontes de H sdo continuamente formados, quebrados e formados de novo. Desde que esses
aglomerados tém existéncia da ordem de picosegundos (10'12 s) torna-se dificil considerar

uma estrutura permanente para a agua no estado liquido.
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Pontes de hidrogénio explicam a solubilidade em agua de moléculas polares como

uréia e a insolubilidade de hidrocarbonetos
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As pontes de hidrogénio aparecem como um fator fundamental na estabilizacdo da
dupla hélice da molécula do DNA explicando o pareamento entre as bases nitrogenadas

adenina-timina e guanina-citosina.

H
rr Silems

2'-deuxyrihu’se =
g

Z'-deoxyribose
adenina — timina

Note-se que nos casos dessas bases nitrogenadas o hidrogénio também esta ligado a

um elemento mais eletronegativo que € o nitrogénio.



Guanine

A égua ¢ provavelmente a Unica, dentre as mais de 15 milhdes de substancias qui-
micas, que apresenta densidade da forma s6lida menor que a da forma liquida. Essa expan-

sdo verificada entre -4 e 0°C se deve a formacdo dos chamados clusters.
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Essa propriedade ¢ que faz com que o gelo flutue na agua liquida e os lagos se con-
gelem de cima para baixo, isolando termicamente a agua no estado liquido, permitindo a

. . . , . 1
vida dos animais aquaticos .

! Para saber mais: http://www.gmec.ufsc.br/gqmcweb/artigos/agua.html




Ao redor de moléculas, superficies, ions, as moléculas de dgua tendem em muitos
casos a se orientar formado estruturas estaveis. O esquema a seguir ilustra as interagdes

ion-H,O.
Esfera de hidratacdo externa
(moléculas semi-ordenadas)

Esfera de hidratagdo interna
(moléculas quimisorvidas e ordenadas)

Moléculas de agua em distribui¢do aleatoria

1.3. Concentracao das solucoes

Uma solugdo fica caracterizada quando se discriminam o solvente, o(s) soluto(s) e a
concentracdo das espécies presentes.

As unidades comuns de concentragdo sio: mol L™, g L, mg L™

A unidade mol kg'l tem a vantagem de ser independente da temperatura e da pres-
sd0. Por molalidadentende -se a relagdo entre mol de soluto por kg de solvente.

Certas unidades que ndo sdo mais recomendadas podem aparecer em textos cientifi-
cos mais antigos:

Porcentagem peso/peso (% p/p): g/100g

Porcentagem peso/volume (% p/v): g/100mL

Partes por milhdo (ppm): mg L™

Exercicios:

1. Um homem de 70 kg tem aproximadamente 13 litros de fluido intersticial ou li-
quido extracelular, que se localiza nos espagos entre as células. Estas, por sua vez, contém
em seu conjunto um total de 26 litros de liquido intracelular. Existe uma diferenca grande
entre a composicao ionica da solucdo dentro e fora da célula. No liquido intracelular tem-se
150 mM K e 10 mM Na', enquanto que no liquido extracelular tem-se 159 mM Na' e 4

mM K. Calcular as massas de ions K" e Na'" no volume total daqueles liquidos.




2.Um certo meio deve conter 200 mg L™ N, sendo 30% na forma de nitrogénio a-
moniacal, 50 % como nitrogénio nitrico e 20% como nitrogénio organico. Quais as massas
de KNOs, (NH4),SO4 e alanina necessarias para se preparar 15 L deste meio?

KNOs, 101 gmol™; (NH4),SO4, 132 g mol™'; CH3-CH(NH)-COOH alanina, 89 g mol™
3. Calcule as concentracdes de todos os ions em solucao nesta “receita” de 4gua ma-

) o -1
rinha sintética, expressando-os em mol L.

Sal gL’
Cloreto de sodio 24.6
Cloreto de potassio 0.67
Cloreto de calcio di-hidratado 1.36
Sulfato de magnésio hepa-hidratado 6.29
Cloreto de magnésio hexa-hidratado 4.66
Bicarbonato de sédio 0.18

4.Comparar os dados obtidos no calculo anterior com uma analise de uma amostra

de 4gua do mar

Ton Concentracio (g L'I)
Cl- 19.4
Na" 10.8
S0,” 2.7
Mg"™ 1.30
Ca'? 0.41
K 0.39
HCO;5 0.14
Br 0.067
Sr? 0.008

1.4. Osmolaridade

Osmolaridade pode ser definida como a concentragio expressa em mol L' de todas
as particulas presentes em solucgdo, sejam ions ou moléculas. A osmolaridade independe da
natureza quimica dos solutos. Exemplos:

- solugdo 0,1 mol L™ de glicose tem osmolaridade de 0,1 mol L™

- solugdo 0,3 mol L KCI tem osmolaridade de 0,6 mol L™ (0,6 OsM) porque KCl
se dissocia em 0,3 mol L' K" ¢ 0,3 mol L CI".
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- solugdo 0,4 mol L' MgCl, tem osmolaridade de 1,2 mol L' (1,2 OsM) porque
MgCl, se dissocia em 0,4 mol L' Mg* e 2 x 0,4 mol L CI".
- solu¢do 0,1 mol L! glicose, 0,3 mol L! KCl, e 0,4 mol L! MgCl, tem osmolari-
dade 1,9 mol L (1,9 OsM).
Na formula da pressao osmotica:
n=1cRT
i ¢ o fator de Vant Hoff e ¢ a concentracdo molar do soluto. A osmolaridade k corresponde
ao produto c.i de modo que:
n= kRT
Célculos em solugdes reais sdo mais complexos: proteinas contribuem pouco para a
osmolaridade desde que ocorrem como poucas particulas grandes; nem todo volume de
solucdo ¢ aquoso, no plasma, por exemplo, existem proteinas e lipideos (7%); nem todos os
ions estdo livres em solugdo, cations podem estar ligados a anions ou proteinas. Para exati-

ddo total todos os constituintes deveriam ser incluidos no calculo.

1.5. [Especiacdo em solucgio

Quando se examina uma solucao preparada em laboratério pode-se ter conhecimen-
to de como ela foi preparada: quais os solutos e as massas empregadas. Esses solutos e seus
constituintes podem ser designados como componentes.

Uma vez em solugdo, esses componentes participam de equilibrios quimicos e dao
origem a novos constituintes designados como espécies. Em alguns casos as espécies pre-
sentes em solu¢do sdo essencialmente os componentes, pois ndo foram estabelecidos equi-
librios importantes, noutros um numero apreciavel de novas espécies aparecem em solucao.

Em solugdes de sacarose existem moléculas de sacarose ¢ em solugdes de NaCl e-
xistem ions Na" e CI” que ja existiam no reticulo cristalino do sal. Entretanto, no caso de
uma solu¢do de acido fosforico H;PO4 ocorrem muitas espécies quimicas resultantes dos
equilibrios de ionizagdo do acido: H+, OH’, H3PO,4, H,POy, HPO42', PO43', embora nem

todas elas se apresentem em concentragdo relevante.

1.6. Balanco de cargas

Toda solugdo ¢ eletricamente neutra, ou seja, a concentragao total de cargas negati-
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vas sera igual a concentracdo total de cargas positivas. Em outras palavras o balango de
cargas de uma solucdo real € zero.

Como exemplo, em uma solugdo de NaHCO; as seguintes espécies estdo presentes:
Na', H', OH", HCO5, H,CO; e CO:”. A concentragdo total de cargas positivas sera igual
aconcentragdo total de cargas negativas:

1 [Na']+ 1[H'] = 1[OH] +1[HCO57] + 2[CO5*]

As concentra¢des molares dos ions devem ser multiplicadas por suas respectivas

cargas elétricas para resultar em concentragdes de cargas. Como era de se esperar, a espé-

cie H,CO3 ndo entrou na equagdo por ndo ter carga elétrica.

Exercicio:
5.A tabela abaixo retine as contragdes de ions inorganicos dentro e fora de uma cé-
lula animal tipica. As duas solucdes atendem aos requisitos de balanco de cargas? Se algu-

ma delas ndo atender, qual a explicagdao? (Cuidado com as diferentes unidades empregadas)

fon Concentragao interna Concentracdo externa
K 546g L' 156 mg L™
Na' 276 mg L™ 334gL"
Mg2+ 19,2 mg L' 36 mg L'
Ca®" 40 pg L 72mgL’
CI 142 mg L 4,12 gL
HCOy 732 mg L’ 1,77 gL’

1.7. Balanco de massa

Uma solugdo de 0,15 mol L' H3PO, apresenta varias espécies contendo o elemento
fosforo, P, todas elas derivadas do componente inicial H;PO4. Assim é obvio que as con-
centracdes molares dessas espécies obedecam a seguinte equagao:

0,15 mol L' = [H3PO4] + [HPO4] + [HPO4™] + [PO, ]

Todas as espécies em solugdo contendo H, por sua vez, obedecem a equagao:

0,45 mol L™ = [OH] + [H'] + 3[H5PO4] + 2[H,PO,] + [HPO,*]

Esses sao dois exemplos de equacao de balango de massa. Tanto espécies iOnicas ou

moleculares presentes em solugdo entram na equagao de balango de massa.
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1.8. Forca ionica

Estudos referentes ao comportamento real dos ions em solugdo requerem que a con-
tribuicdo de todos os ions presentes seja considerada, ndo apenas em termos de suas con-
centragdes, mas também de suas respectivas cargas. O parametro que reune essas duas in-
formacdes para dar uma idéia sobre o campo elétrico na solugdo € a forga i6nica (p).

u=%2c.(z)’
=" [cr.z\> + c2.25° + €3.23° ...t Cn.Zn"]

Para uma solucdo 0,0025 mol L' em Na,SOy, 0,0012 mol L™ em KCl e 0,002 mol

L' em Ca(NOs), a forga idnica seria:
p="z (Na'].(+1)" + [SO".(-2)" + [K'].(+1)" + [CIT.(-1)” + [Ca™L.(+2)" + [NOyL.(-1)))
n="(0,0050.1 + 0,0025.4 + 0,0012.1 + 0,0012.1 + 0,0020.4 + 0,0040.1 )
p="%%(0,0294)=0,0147

A concentracdo que aparece na formula da forca idnica deveria ser expressa corre-
tamente em molalidade. Entretanto, a concentragdo em mol L é em geral usada. Convém
ressaltar que neste exemplo de calculo ndo se levou em conta a formagado de pares i0nicos
na solugdo, considerando-se que todos os ions estariam em sua forma livre.

Forga i6nica ¢ um parametro adimensional. Freqiientemente pode aparecer a unida-
de mol L™, ou menos freqiientemente mol kg'l, mas nesses casos esta se indicado que a

A . ~ -1 -1
forca ionica foi calculada com concentragdes expressas em mol L™ ou mol kg™

Exercicios:
6.Calcular a forga i6nica da amostra de dgua marinha sintética, empregando as con-
centracdes molares dos ions ja calculadas anteriormente.

7.Comparar a forga ionica da a4gua do mar com agua coletada num lago

Tons Agua do mar Agua de lago
mol L™
Na' 0,49 210"
Mg* 0,053 1,410
Ca*" 0,01 2,210
K 0,01 3107
Cr 0,57 9107
SO4* 0,028 1,02 10

HCO5 0,002 8,16 10
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A forca i0nica varia acentuadamente nos sistemas aquosos naturais: na agua subter-
ranea, valores da ordem de 10” mol L™ sdo encontrados, enquanto que a dgua do mar tem
uma forg¢a i6nica em torno de 0,7 mol L.

Um exemplo especifico da importancia da for¢a i6nica para a quimica da vida ¢ a
acdo da acetilcolina. Esta substancia, sob a forma de um ion carregado positivamente, serve
de ponte entre os neurdnios transmitindo impulsos nervosos de um para outro e atua como
start das contragdes musculares. A for¢a i0nica determina a intensidade com que a acetilco-
lina reage com outros compostos quimicos no organismo. Assim, em funcao da forca 16ni-
ca, a acetilcolina pode reagir mais rapido ou mais devagar e se unir mais forte ou mais fra-
camente a seus receptores para o organismo funcionar normalmente.

A forga ionica de uma solugdo afeta a atividade enzimatica principalmente quando
ela depende da interagcdo entre moléculas carregadas eletricamente. A influéncia na veloci-

dade da reacao pode ser expressa pela equagao:

log(k) =log(k )+ ZA.ZB.\/E
onde k ¢ a constante de velocidade na condi¢do de forga idnica real, kg ¢ a constante de
velocidade na condicdo de forga iOnica zero, za € zg sdo as cargas eletrostaticas das espé-
cies reativas e u a forca ionica da solu¢dao. Supondo um aumento na forga i6nica do meio,
se as cargas sdo de mesmo sinal sera observado um aumento na velocidade de reagdo; se as
cargas sao de sinais opostos ocorrera diminuicao na velocidade. A enzima produzida no
pancreas denominada quimiotripsina hidrolisa polipeptidios, transformando-os em oligo-
peptideos. A agdo catalitica da quimiotripsina envolve a aproximagado de dois grupos carre-
gados positivamente: *"histidina” e '*arginina”, observando-se um expressivo aumento na

velocidade da reagdao com a elevagdo da forga idnica.

1.9. Forca ionica e osmolaridade

O parametro osmolaridade envolve conjuntamente as concentracdes de todas espé-
cies i0nicas e moleculares em solucdo. A forga idnica envolve todas as espécies iOnicas €
suas respectivas cargas.

Quando ocorre uma diferenca de osmolaridade, e conseqiientemente de pressao os-
motica, entre os ambientes interno e externo da célula ela necessita ser ajustada para evitar

que a célula encolha ou expanda. Se esses ajustes na osmolaridade fossem resultantes de
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variagdes de concentracdes i0nicas, ou seja, de forca i0nica, alguns problemas poderiam
surgir. Enzimas sdo sensiveis a for¢a ionica e necessitam um ambiente onde a variagdo da
mesma nao seja intensa. O ajuste da osmolaridade ¢ entdo obtido por meio de substancias
como trealose, prolina, glicina betaina, que atuam como osmoprotetores.

A célula pode ter que se adaptar a uma pressao osmdtica menor no meio externo que
no citoplasma, caso contrario agua entraria na célula e a romperia. Assim, a célula teria que
diminuir sua concentragio em K', o que diminuiria a forga iénica e prejudicaria o funcio-
namento das enzimas. Nessa condi¢do de baixa pressdo osmotica externa a célula produz
putrescina:

H,N-CH,-CH,-CH,-CH,-NH,
cujos grupos amino no pH fisiologico (7,4) se apresentam com 2 cargas positivas:
"H;N-CH,-CH,-CH,-CH,-NH;"

Assim 4 fons K sdo excretados e substituidos por 1 molécula de putrescina na for-
ma catidnica 2+, contribuindo eficazmente para a osmolaridade baixar, sem que a forca
ionica se altere. Se a pressdo osmotica externa aumenta a célula excreta a putrescina e a

substitui por fon K.

1.9 Pressdo osmdtica e tonicidade

O conceito de pressdo osmotica se aplica a situagdo onde solugdes sdo separadas por
membrana impermeavel aos solutos e permeavel apenas a moléculas de solvente. Duas so-
lugdes A e B de mesma osmolaridade separadas por tal membrana sdo isosmoticas e nao
havera fluxo de solvente, no caso mais comum agua, de um lado para outro. Se a solu¢ao A
tivesse osmolaridade maior que B a agua fluiria de B para A ¢ a solug@o A seria hiperosmo-
tica em relagdo a solugdo B.

Assim parece que conhecendo o potencial osmotico pode-se determinar a diregao do
fluxo de solvente entre solugdes separadas por membranas. A rigor nao existem membranas
permedveis apenas ao solvente e totalmente impermeaveis a solutos. Na verdade, como ¢ o
caso das membranas celulares, a maioria das membranas ¢ impermeavel a alguns solutos, e
permeavel a outros.

O exemplo classico do soluto que atravessa membranas € a uréia. Quando um soluto

assim estd na solucdo, a osmolaridade deixa de ser um parametro seguro para determinar



rose separadas por membrana impermeavel a sacarose e permeavel a dgua e a uréia.

A B X Y
Sacarose Sacarose Sacarose Sacarose
0,5molL" | 1,0mol L 0,5molL" | 0,5molL"
Uréia Uréia
0,5 mol L 0,5 mol L
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fluxo de solvente. Considere-se o esquema a seguir, com solucdes aquosas de uréia e saca-

A solugdo A ¢ isomotica em relagdo a solucao B, mas como a uréia se difunde atra-
vés da membrana havera fluxo de dgua de A para B. Neste caso, a sacarose seria o soluto
que controlaria o potencial osmotico e diz-se que a solugcdo A ¢ hipotonica em relagdo a
solucdo B. Como a membrana nao ¢ totalmente impermeavel a solutos, a condi¢ao de os-
molaridade nao foi suficiente para determinar a ocorréncia ou ndo de fluxo de solvente.

No caso das solugdes X e Y, nota-se que a solugdo X ¢é hiperosmotica em relagdo a
solucdo Y, mas por outro lado sdo isotonicas, pois o soluto que realmente conta no caso ¢ a
sacarose. Somente quando as solu¢des forem isotonicas € que nao havera fluxo de solvente

Admite-se que fluidos bioldgicos tenham uma osmolaridade em torno de 300 mmol
L. Considerando-se a membrana celular impermeével a fons Na* e CI°, quando uma célula
for colocada em uma solugdo 150 mmol L™ de NaCl estara em que condigdo? Havera fluxo
de 4gua? A resposta é que a célula e a solugao de NaCl estardo em uma condig@o isosmoti-
ca e também isotonica e nao havera fluxo de agua através da parece celular. A célula nem
incha nem encolhe.

E se a célula for colocada em solugdo 300 mmol L™ de uréia, soluto ao qual a mem-
brana é permeavel? A célula e a solugdo de uréia estdo em uma condi¢do isosmotica, con-
tudo o liquido intracelular estd em uma condig@o hipertonica em relag@o a solugdo externa.
Entdo havera fluxo de agua através da parece celular e a célula ira aumentar seu volume.

Os termos isosmotico e isotonico nao sdo equivalentes. Uma célula colocada em um
meio isosmoético pode ou ndo alterar seu volume.A figura mostrada a seguir € por si s6 ilus-

trativa de uma situagdo comentada anteriormente
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globulos vermelhos no sangue (A) e em agua destilada (B)

Exercicios:

8. A embalagem de soro fisiologico indica que ele ¢ uma solu¢do aquosa de NaCl de
concentracdo de 0,9 % . Existe alguma justificativa para essa concentracao?

9. Para romper uma célula, visando estudar os componentes intracelulares, ela deve-

ria ser introduzida em um meio hiper ou hipotonico?
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2. ATIVIDADE IONICA

O conceito de atividade ionica surge da necessidade de se considerar as interagdes
eletrostaticas entre ions em solugao ¢ entre esses ions ¢ moléculas do solvente.

Considerando-se a dissolugdo de 0,12 mol L™ K5 SO4 em 1 L de 4gua, por exemplo,
pod- se imaginar uma solugio contendo 0,12 mol L™ K™ ¢ 0,24 mol L' SO,%. Em termos
propriedades coligativas, poder-se-ia estimar efeitos 3 vezes mais intensos para esta solu¢ao
em compara¢do com uma solucao 0,12 mol L' de glicose. Na verdade, como os ions em
solucdo nao se comportam como entidades totalmente independentes, o efeito citado anteri-
ormente ndo sera exatamente 3 vezes maior, mas menor que isso.

fons em solugdo estdo sujeitos a interagdes eletrostaticas com os demais ions
presentes na mesma. Nao havera uma distribuigdo homogénea dos ions em solugdo porque
ao redor de cada ion existirdo mais ions de carga oposta a ele que a média da solucao. No
exemplo dado, ao redor de cada ion K" existira uma atmosfera iénica negativa de ions SO,*
e ao redor de cada fon SO4* uma atmosfera idnica positiva devido aos fons K.

A formacdo dessas atmosferas i0nicas resulta que a concentragdo efetiva de um ion
em solucdo seja quase sempre menor que a concentragdo dissolvida desse ion. A essa con-

centragdo efetiva dos ions em solugdo da-se o nome de atividade ionica.

2.1. Atividade ionica e coeficiente de atividade

A atividade de um ion é um parametro que o considera sob a influéncia de todos os
demais ions em solugdo e, portanto, oferece uma descri¢ao real do seu comportamento em
solucdo. A atividade ¢ um conceito util porque muitos fendmenos que ocorrem em solucao
podem ser mais bem interpretados se for considera atividade no lugar da concentragao.
Uma boa defini¢ao “oficial” de atividade seria:

Atividade é parametro termodindamico que representa a efetiva concentrag¢do de um
soluto em uma solu¢do ndo ideal. Quando a concentragdo é substituida pela atividade, as
equacoes de: constante de equilibrio, potencial de eletrodo, pressdo osmotica, elevagdo do
ponto de ebuli¢do ou diminui¢do da temperatura de congelamento ou de pressdo de vapor
de solutos voldteis, sdo convertidas de aproximagoes validas para solugoes diluidas para
equagoes exatas validas para qualquer concentragao.

A atividade a; de um ion 1 ¢é calculada em fungdo da concentra¢do molar [i] desse
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ion pela equacao:
a; = fi [i]
onde f; € o coeficiente de atividade idnica. O coeficiente de atividade ¢ obtido pela equacao

conhecida como lei limite de Debye-Huckel:

logf, = —A.Zf.\/a

logf, =—-0,51z2\Ju  (25°C)

onde: A ¢ um parametro que depende do solvente e da temperatura, igual a 0,51 para 4gua a
25°C ; z; é a carga do ion considerado e p a forga i6nica da solugdo. Considera-se essa e-
quagdo valida para solugdes cuja for¢a idnica menor que 0,01 mol L™.

Examinando a equagdo anterior ¢ importante observar que:

- quanto maior a forca i6nica do meio, menor sera o valor do coeficiente f; e menor
o valor da atividade, pois serd maior a restricado a mobilidade de um determinado ion em
solugao.

- quanto maior a carga do ion menor serd o valor de f; e menor o valor da atividade.
Um ion divalente, por exemplo, sente mais os efeitos eletrostaticos que um ion monovalen-
te.

Desejando-se calcular as atividades dos ions presentes em uma solugao 0,0003 mol
L' em Na,SO, e 0,0002 mol L' em K3POy4, calcula-se inicialmente a for¢a i6nica p:

w=" (Na'l.(+1)* + [SO4”1.(-2)* + [K'].(+1)* + [PO4™1.(-3)*)

u="1% (0,0006.(+1)* + 0,0003.(-2)> + 0,0006.(+1)* + 0,0002.(-3)* )

n=4210°

logfy, =-Az} /u log faa = - 0,51.(+1)*.0,0042 fa = 0,926
logfyy, = Az, A1t log fsos = - 0,51.(-2)%.N0,0042 fso4 = 0,737
logf, =—-Az2.\u log fx =-0,51.(+1)*.0,0042 f = 0,926
108 po, = —AZ20, /10 log fros = - 0,51.(-3)%.N0,0042 fpos= 0,504

Nota-se que o ion fosfato ¢ bem mais afetado pelo meio que o ion sulfato e este

mais que os ions potéssio e sodio.
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A lei limite de Debye-Huckel é valida para forga idnica inferior a 0,01 mol L™ e,
portanto, tem uma aplica¢do limitada. Uma outra equagdo, denominada equacdo estendida
de Debye-Huckel foi proposta para incluir o efeito do tamanho finito dos ions, ou seja, o
seu raio 10nico hidratado, d;:

~0,51.22 \Ju .
= T (25°0)
1+0,33.10% di/u

logf,

Outras opgdes de calculo dispensam conhecer o raio i6nico:

Equacdo de Guntelberg:

-0,51.22/u
1+\/E

logf, =

Equagdo de Davies (para forga ionica até 0,5):

log T, =—0,51.z3.[ u +0,2.\/EJ

I+4/p1

Exercicio

10. O coeficiente de atividade do fon Na" é citado em diversos trabalhos como sen-
do 0,75 e a forca i6nica dos fluidos bioldgicos igual a 0,16 mol L. Esse coeficiente de ati-
vidade estd de acordo com o valor calculado pelas equagdes de coeficiente de atividade

fornecidas? Dado: raio idnico hidratado do s6dio = 4 10 cm.
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3. EQUILIBRIO QUIMICO

Qualquer reacdo quimica, representada por uma equacao balanceada, pode em prin-
cipio ocorrer, mas dois pontos importantes devem ser considerados:

- a tendéncia de mudanca € tao pequena que as quantidades de produtos formados ¢
desprezivel, ou seja, ¢ termodinamicamente desfavoravel. A tendéncia para mudanca ¢ go-
vernada apenas pelas propriedades dos reagentes e produtos e pode ser avaliada com base
nas leis da termodinamica.

- a velocidade com que a reacdo ocorre € tdo pequena e entdo se diz que a reagdo ¢
cineticamente desfavoravel.

Nos casos em que a reagdo quimica ocorre, a medida que as quantidades de reagen-
tes decrescem e as quantidades de produtos aumentam, eventualmente a reagdo para e a
composicao do sistema nao se altera mais. Nesse ponto a reacdo quimica atingiu seu ponto
de equilibrio e, a menos que o sistema seja perturbado, nenhuma mudanga ocorre. Para
muitas reagdes, quantidades significativas de reagentes e produtos estdo presentes no equi-
librio e a reacdo e designada entdo como reagao reversivel.

O estado de equilibrio ¢ independente da direcdo em que ele ¢ atingido e a designa-
cao de quem ¢ produto e quem ¢ reagente ¢ puramente convencional.

Qualquer mudanga quimica pode ser considerada como uma competi¢do entre uma
reagdo em um sentido e outra no sentido oposto. A velocidade com que esses processos
ocorrem ¢ governada pelas concentragdes das substincias que reagem. A medida que a mu-
danca quimica se processa, as velocidades dessas reagdes se aproximam uma da outra € no
equilibrio se tornam idénticas. O estado de equilibrio ¢ um processo dindmico no qual rea-
¢Oes direta e inversa ocorrem continuamente, mas a nivel macroscopico nenhuma mudanga
¢ observada.

Uma vez no equilibrio, qualquer perturbagao do sistema como alteragdes na tempe-
ratura, pressao, adi¢do ou remocao de componentes desviara o sistema em dire¢do a um
novo ponto de equilibrio. O principio de Le Chatelier estabelece que a resposta do sistema a
perturbagao sera no sentido de minimizar essa mesma perturbagao

Muitas das reagdes que ocorrem nos organismos vivos sdo reguladas pelo principio
de Le Chatelier, por exemplo:

O transporte de O, até as células na respiracdo aerdbia ¢ efetuado pela hemoglobina:



21

Hemoglobina + O, <> Oxi-hemoglobina

Como o gas O, ocorre no ar sob pressao parcial relativamente elevada, o equilibrio
se desloca para direita e a hemoglobina se liga o molécula de oxigénio. No final dos capila-
res que levam sangue aos tecidos, a concentragcdo de O, cai devido ao consumo deste pelas
células e este abaixamento faz com que o equilibrio seja deslocado para esquerda e o O,
seja entdo liberado e difundido para as células.

O monodxido de carbono CO se liga a hemoglobina muito mais intensamente que o
oxigénio e isso bloqueia o transporte de mesmo.

Oxi-hemoglobina + CO < CO-hemoglobina + O,
O envenenamento por mondxido de carbono ¢ tratado eficientemente, colocando a

vitima em camara hiperbarica sob elevada pressao de O,.

Exercicio:
11. Dados os equilibrios a seguir, quais seriam os efeitos das agdes indicadas?
CO; + H, «> H20(g) + CO(g)
adi¢ao de um agente dessecante
H>(g) + L (g) < 2 HI(g)
adi¢do de N, gasoso
NacCl (s) + H2SO4 (1) «» Na,SO4 (s) + HCI (g)
areagdo ¢ conduzida em sistema aberto
HCN & H' + CN’
a solucdo ¢ diluida
AgCI(s) <> Ag'(aq) + CI'(aq)

adi¢ao de NaCl ao meio

3.1. Constante de equilibrio
Suponha-se a equacdo quimica balanceada:
aA+bB < cC+dD
Quando quantidades arbitrarias de componentes de uma reagdo quimica sao reuni-

das, a composi¢ao do sistema dificilmente coincidird com um estado de equilibrio. Assim
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uma transformagado “liquida” num determinado sentido ou no sentido reverso serd observa-
da ate que o estado de equilibrio fosse atingido.

O estado inicial da mistura de quantidades arbitrarias de componentes pode ser ca-
racterizado por um quociente de equilibrio Q, definido pela equacao:

_[AT.[B]’
[CJ*.[D]’

Q

Quando o sistema atinge o equilibrio as concentragdes de reagentes e produtos nao
se alteram mais e definem um valor especial de Q que se denomina constante de equilibrio
K.

A comparacdo de Q com K fornece uma idéia ndo apenas de qudo longe o sistema
esta do equilibrio, mas ainda a dire¢do em que a transformagdo devera se proceder para que
ele seja atingido.

Em geral, quocientes e constantes de equilibrio sdo expressas em termos de concen-
tragdes molares (K¢), ou ainda em fragdes molares (Kx) ou molalidade (Km).

A reagdo de esterificagdo entre acido acético e alcool etilico:

CH;3-COOH + CH3-CH20H « CH;3-COOC;Hs + H,O
tem como constante de equilibrio:
_ [CH, -COOC,H;].[H,0]
¢ [CH, - COOH].[CH3 - CH,OH]

Uma outra formulagao ¢ adotada quando os componentes da reagdo se encontram
no estado gasoso e a constante de equilibrio é expressa em termos de pressdes parciais.

Na(g) + 3 Hx(g) <> 2 NH3 (g)

_ (me)2
Pra-(Pra )3

P

No caso de reagdes quimicas como:
CO;(g) + OH (aq) «» HCO;3 (aq)
uma expressao hibrida ¢ usada:
[HCO, ]
[OH" ].pco,

Todas essas formas de expressao de constante de equilibrio sdo aproximagdes, que

podem ser usadas quando reagentes e produtos estdo a baixas concentragdes e pressdes. A
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unica constante de equilibrio que ¢ verdadeiramente constante ¢ expressa em atividade ¢
denominada constante termodinamica (Kr), a qual s6 varia com a temperatura.
A constante em termos de concentragdo pode ser “corrigida” com auxilio dos coefi-

cientes de atividade para fornecer a constante de equilibrio termodinamica, ou vice versa.

aA +bB < cC +dD

ke [CIIDI @) (ay)’
[A]*.[B]° (a,)"(ap)"
mas como aa= fa.[A]
g, < QOGP ()" ()"
(f,[AD".(f5[B]) (f)"(f,)"

Estritamente falando, constantes de equilibrio ndo tem unidade e sdo adimensionais
porque atividades sdo definidas em relacdo a um estado padrao e assim unidades se cance-
lariam. Por esse mesmo motivo, as atividades de solidos e de solventes liquidos tém ativi-
dade unitaria e ndo sdo incluidas nas equacdes de constante de equilibrio. Note-se que a
agua na reagdo de esterificagdo anteriormente mostrada entrou na equagao porque era um
produto e ndo um solvente. Em certas situagdes, sdo encontradas constantes de equilibrio
Kp ou Kc ou expressas em unidades como atm™ ou mol™ L e, nestes casos, as indicagdes
podem ser uteis para eliminar qualquer duvida sobre quais as unidades empregadas nos
calculos das constantes, sobretudos naquelas que envolvem pressdes parciais € concentra-
¢oes.

Os exemplos abaixo sdo de alguns equilibrios heterogéneos onde mais de uma fase

estdo presentes no equilibrio:

CaCO;(s) <> CaO (s) + COx(g) Kp =pcos
L(s)< L (g Kp= P
H,O (1) +> H,0(g) Kp=po,

CaFy(s) « Ca*"(aq) + F(aq) K=[Ca*].[F ]’
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3.2. Magnitude das constantes de equilibrio

O valor das constantes de equilibrio informam muito sobre o processo a que elas se
referem. Embora ndo exista uma regra definida, pode-se dizer que reagdes cujas constantes
de equilibrio se enquadram no intervalo entre 0,01 a 100 indicam que quantidades significa-
tivas de todos os componentes estdo presentes no sistema, ou que o processo € incompleto

ou reversivel.

Exercicios:

12. A reagdo abaixo ocorre nos motores de automoveis, produzindo um gas poluen-
te. Como poderiam ser relacionado: temperatura das camaras de combustao dos carros € o
controle de poluigdo atmosférica?

Na(g) +02(2) »2NO(g) Kc=510"" (25°C) Kc=0,0013 (2100°C)

13. O que se pode comentar sobre a decomposi¢ao da agua como fonte de oxigénio?

H,O(l) & H, (g) + 02 (g) Kc=8,4110" (25°C)

As constantes de equilibrio podem ser manipuladas de diferentes maneiras. Seja, por
exemplo, a reacao:

A+B« C Kec=4

A constante da reagdo inversa tera por constante de equilibrio 1/Kc:
C—A+B Kc= 1/4=0,25

Multiplicando os coeficientes por n a nova constante sera (Kc )"

2A+2B «2C Kc=4"=16
Quando uma reagdo ¢ resultado da soma de duas outras, a constante de equilibrio da

reagdo global ¢ obtida pelo produto das constantes das reagdes individuais:

A+BoC K=4
C 2D K=102
A+Bo 2D K=0,8

Exemplo:
- Dadas as seguintes constantes de equilibrio:
CaCOs(s) « Ca’" (aq) + COs™ (aq) K1=4,0 10” (1)
HCO;(aq) <> H'(aq) + COs> (aq) K2= 50 10" Q)
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Calcular a constante de equilibrio da reacdo
CaCOs(s) + H'(aq) <> Ca*" (aq) + HCO5 (aq)

Invertendo a reacdo 2 e somando a mesma a 1 tem-se a reagdo desejada:

CaCOx(s) <> Ca®* (aq) +265" (ag) K1=4,0 10°
H' (aq) + S8 (aq) <> HCOs(aq) K2’ = 1/K2 = 2,0 10

CaCOs(s) + H'(aq) < Ca*" (aq) + HCOs (ag) K= K1x K2’ =80

3.3. Dissolucido de gases em agua — Lei de Henry

Um tipo de equilibrio heterogéneo muito importante ¢ o equilibrio de uma fase ga-
sosa em contato com uma superficie liquida. Esse tipo de equilibrio esta envolvido na oxi-
genacao das aguas naturais, da dissolugdao do gas carbonico, entre outros.

A dissolugdo e a evolucao do oxigénio dissolvido no sistema dgua-ar pode ser repre-

sentado pela equagdo:

0,(g) ¢> 0, (aq) (1)
cuja constante de equilibrio é:
K — a02 (aq) (2)
fo, (g)

onde apy(aq) € a atividade do oxigénio em agua e fo, (g) ¢ a fugacidade ou atividade do
oxigénio na fase gasosa.

Quando a fugacidade é tomada como sendo aproximadamente igual a pressdo parci-
al (Po2) e a atividade do oxigénio em agua ¢ tomada como sendo igual a sua concentragao

[O2(aq)], entdo a equagdo da constante de equilibrio expressa a Lei de Henry:

KH — [Oz(aq)] (3)
Poa

A constante Ky se aproxima de K em solugdes diluidas e para gases perfeitos e a lei
de Henry ¢ geralmente considerada como aproximacao valida para dguas naturais em equi-
librio com a atmosfera.

A temperatura constante a pressao parcial do oxigénio ¢ dada pela equagao:

Py, =FV, (PT - PHZO) 4)
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onde FVq; ¢ a fracdo do volume total do ar seco ocupado pelo oxigénio; P € a pressao total
da fase gasosa e Puyo € a pressao de vapor d’agua. Em geral, como o ar atmosférico contém
cerca de 21% O, fo, seria 0,21. Sob condigdes atmosféricas normais a corre¢do de pressao
de vapor d’agua ¢ desprezivel.

A medida que a forca idnica cresce devem ser consideradas as diferencas entre con-
centragdo e atividade para o oxigénio dissolvido, os quais estdo relacionados pelo

coeficiente de atividade:

a0 (aq) =15, -[02 (aq)] (5)
Para ndo-eletroélitos € relacionado a forga idnica pela equacao empirica:
In(fo,)=K,p (6)

onde o fator Ks para nao eletrdlitos ¢ em geral tomado como 0,1.

Generalizando, a lei de Henry ¢ empregada em calculos que relacionam a concen-
tracdo de um gés em solu¢do como a pressao parcial desse gas na superficie de separagdo

entre as fases. Alguns valores da constante da lei de Henry para alguns gases sdo apresenta-

dos a seguir
Gas Constante Ky (25°C)
(atm'1 mol L)
He 3,49 10
0, 1,32 107
N, 6,25 10"
H, 8,14 10™
CO, 0,0338
CH,4 2,36 10
NH; 0,0176
Exercicio

14. Sabendo-se que a pressao parcial de N,O na atmosfera sobre o mar da Arabia ¢
10%°° atm, qual a concentracdo de N,O na agua superficial em mol L. A constante da lei
de Henry para N,O a 25°C é Kyy = 10"’ mol L™ atm™.

15. O gas dos pantanos ¢ produzido por bactérias metanogénicas a partir de substra-
tos como 4cido acético:

CH;COOH (aq) <> CH; (g) + CO» (g)
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Qual a composi¢ao do gas produzido?

16. O ar atmosférico na Terra contém 21% de oxigénio. Respirar um ar mais rico
em oxigénio pode causar problemas pela maior quantidade desse gas que se dissolveria no
sangue. Nas primeiras viagens espaciais era levado um suprimento de oxigénio puro para
economizar peso. Como os astronautas puderam respirar oxigé€nio puro sem serem prejudi-
cados?

17. Os dados da tabela abaixo indicam a solubilidade de oxigénio no perfluorocabo-
no, que sao estudadas como possivel substituto de sangue. O perfluorocarbono obedece a

Lei de Henry? Em caso positivo qual a constante Ky para esse composto em atm™ mol L™

pO, (mm Hg) 100 200 300 400 500 600 700
mL O,/100 mL de “sangue” 0,91 1,74 | 2,61 3,51 4,39 | 5,19 | 6,11

18. A solubilidade de oxigénio no plasma ¢ 0,0304 mL L'.mm Hg"'. A presséo par-
cial de oxigénio nas artérias ¢ 95 mm Hg. Qual a concentracdo de oxigénio dissolvido no
plasma?

19. Um mergulhador respira ar contendo 80% de nitrogénio a profundidade de 120
m. O que ocorre quando esse mergulhador retorna rapidamente a superficie? Cada 10 m de
dgua corresponde a 1 atm de pressdo e a temperatura é constante e igual a 25°C. 1 mol de
gis a 298 K ocupa 24,45 L ¢ a constante da lei de Henry (Ky) do gas nitrogénio ¢ 7,23 10™

mol L atm™.

3.4. Armazenamento de oxigénio pela hemoglobina

A mioglobina ¢ uma proteina a qual o O; se liga nos musculos vermelhos, o que in-
clui o coragdo, 6rgdo aerdbio de funcionamento continuo e os musculos do esqueleto usa-
dos nos exercicios aerdbios ou de resisténcia Células que ndo contém mioglobina tem o
armazenamento de O, limitado pela solubilidade do oxigénio.

A capacidade de a mioglobina armazenar oxigénio pode ser tratada como um pro-
blema de equilibrio quimico. Cada molécula de mioglobina carrega uma molécula de O, e a
cinética do processo obedece a lei de agdo das massas:

Mb + O, & MbO,
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[MbO, ]
~ [Mbl[0,]

A concentragdo total de mioglobina (CMb) ¢ constituida pela molécula na forma o-

xigenada e ndo oxigenada:
CMb = [Mb] + [MbO:]

e a porcentagem de saturacao em oxigénio pode ser definida como:

% S = [MbO,]/CMb

[MbO, ] CMb.%S %S
[Mb].[0,] ~ (CMb — CMb.%S).[O 5] ~ (1-%S).[0 5]

K.(1- %S).[04] = %S

K.[01] - K.%8.[04] = %S

K.[0,] = %S.(1 + K.[04])
[O2] = pO

g~ K01 _ KpoO,
1+K.[0,] (1+KpO,)

Quando %S = 0,5, entdo: pO,=Psy e 1/K=Psg

pO,

%S = ———=——.
(pso +PO,)

100
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e essa equagdo em termos graficos € mostrada na figura a seguir:

100 T %
90 | mitocondria Sangue venoso

80 -
70 -
60 -
50 1= p50 = 2,75 torr
40 -
30 -
20 -
10 -
0 ‘ ‘ ‘ ‘

0 5 10 15 20 25 30

PO, (torr)

% saturagao

O valor psyp da mioglobina corresponde a pressdo parcial a qual 50% das moléculas
de mioglobina (ou 50% dos sitios de ligagdo da mioglobina) estdo ligados a O,. Isto ¢ ana-
logo ao parametro K;, de uma enzima. Nos niveis venosos de pO, a mioglobina esta prati-
camente totalmente saturada. Nos niveis de pO2 da mitocondria uma pequena queda em

pO2 faz com que a mioglobina libere a maior parte de seu O, para utilizagdo (parte mais

inclinada da curva).
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4. CALCULOS DE EQUILIBRIO QUIMICO IONICO

Para caracterizar um sistema aquoso, as concentracdes das n espécies quimicas em
equilibrio presentes em solucao necessitam ser conhecidas. Este pode ser considerado como
um problema matematico, cuja solu¢do exige resolver um sistema de n equagoes, obtidas a
partir de equagdes de balango de massa; balango de cargas e de constantes de equilibrio.

Considere-se um exemplo relativamente simples: solu¢do 0,25 mol L' H-COOH.
Sabe-se que o acido foérmico ¢ um &cido fraco e, portanto, parte de suas moléculas perma-
nece ndo ionizada em solugdo aquosa. As moléculas que se ionizam produzem fons H' e
fons H-COO’, que participam de um equilibrio quimico cuja constante é Ka = 1,8 10™

H-COOH «> H-COO "+ H"

Nao se deve esquecer que também a agua também participa de um equilibrio, cuja

constante é Kw = 10"*:
H,0 & H +OH

As espécies em solucdo serdo, portanto: H, OH, H-COO™ e H-COOH

As concentracdes dessas 4 espécies sao desconhecidas, tem-se, portanto 4 incogni-
tas e se necessita de um sistema de 4 equagoes:

Equagao de balango de cargas

[H']=[OH]+ [H-COO] (1)
Equacdo de balanco de massas:
0,25 = [H-COOH] + [H-COO] (2)
Constantes de equilibrio

_[H'][H-COO]
~ [H-COOH]

Ka

(3)
Kw = [H'].[OH]] 4)
Num caso mais complexo, uma solugao de 0,1 mol L' de NaHCO:s, as seguintes es-

pécies podem ser consideradas como mais importantesz: Na', H', OH, HCO5, H,CO; e

2- A - L, . . -
COs™. Tém-se entdo 6 incognitas que exigem um sistema de 6 equagdes:

2 Na verdade, o sodio forma pares i6nicos: 2,72% de sua concentragio total ocorre como NaHCO; e 0,64%
como NaCOy’



31

Equacgao de balango de cargas

[Na']+ [H']=[OH] + [HCO5] +2 [CO5™]

Equacgdo de balango de massas:

0,1 = [H,CO3 ]+ [HCO3] + [CO5™]

0,1 =[Na']

Constantes de equilibrio

As duas constantes de ionizagdo do acido carbonico fornecem duas equagdes que re-
lacionam varias das incognitas do problema em questdo: Kal =4,5 107 ¢ Ka2 =47 107"

O equilibrio de ionizagdo da 4gua fornece outra constante: Kw = 10"

_[HCOSLH,07) o [COTIHOT vy 1 10K ]

Ka, -
[H,CO,] [HCO, ]

Considerando o equilibrio do géas carbonico com a solugdo, inclui-se a concentracao

da espécie CO, (g) resultando em 7 incognitas. Mais uma equagao seria necessaria:

_[CO, (aq)]
[CO, (2)]

Este ¢ um sistema de equagdes ndo lineares que pode ser resolvido mais facilmente

com auxilio de computador. Nos calculos manuais de equilibrio quimico sdo introduzidas
diversas simplifica¢des para facilitar a resolucao.

E interessante ressaltar que na resolucio desses sistemas basta empregar equacdes
de constantes de equilibrio que incluam as variaveis do sistema, ou seja, as concentracdes,
sem se preocupar em estabelecer “a reagdo que ocorre”.

Programas de computador especialmente elaborados efetuam célculos de equilibrio
quimico. Um desses € o programa Minteq cuja versao para ¢ Windows, denominada Visual
Minteq, esta disponivel para ser baixada da INTERNET.

Exercicio:

20. Estabelecer um sistema de equagdes para uma solugdo 0,005 mol L™ de H,SOs.
A ionizacdo do acido se da em duas etapas:

H,S04 + HoO <> HSO4 + H;0"  Kal = muito elevada

HSO4 + H,0 <> S04~ + H;0" Ka2 =13 10"

? http://www.lwr.kth.se/English/OurSoftware/vminteq/
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5. EQUILIBRIO ACIDO-BASE

Os compostos quimicos sdo classificados em fungdes quimicas visando agrupa-los
segundo suas propriedades caracteristicas. A vantagem disso ¢ que sempre que uma subs-
tancia for classificada como éacido, por exemplo, pode-se esperar um comportamento tipico
desse tipo de composto quimico.

Para classificar algo € necessario estabelecer regras. O conceito de acido e base esta
relacionado presenca dos fons H™ ¢ OH em solugdo. A razdo desse destaque é que esses
ions sdo relacionados a dgua, o solvente dos sistemas naturais. A variagdo na concentracao
desses ions determina se: um ion precipita, um microrganismo se desenvolve, a velocidade
de uma reacdo quimica ¢ acelerada, uma rocha se intemperiza.

No caso de acidos e bases, os conceitos mais conhecidos sdo os de Arrehnius,
Bronsted-Lowry e Lewis. Conceitos sdo uteis conforme a situagdo. E assim que se deve
pensar neles e nao se esse ou aquele conceito ¢ mais correto. Todo conceito estabelecido
apresenta limitacdes, mas elas podem ser irrelevantes conforme o problema considerado e
dai ndo ha necessidade de se usar um conceito mais complexo. O conceito de Lewis, por
exemplo, ¢ o mais abrangente dos citados anteriormente e isso pode ser uma desvantagem.
Entretanto, noutros casos ele serd imprescindivel. Assim, usa-se o conceito de Lewis se for

conveniente.

5.1. Conceito de Bronsted-Lowry

Este ¢ um conceito interessante para ser adotado no presente curso. E mais abran-
gente que o conceito de Arrehnius, podendo, ao contrario deste, ser usado para qualquer
solvente. Isso deixa de ser uma grande vantagem, pois o solvente agua ¢ o que serd sempre
considerado.

A idéia basica do conceito de Bronsted-Lowry ¢ a transferéncia de protons entre es-
pécies quimicas que reagem entre si, sendo algo similar a transferéncia de elétrons nas rea-
¢des de oxi-redugdo. Proton ¢ o nome que se da ao cation H', ou seja, o nicleo do atomo de
hidrogénio. Em solucio aquosa o cation H' é representado na forma associada a uma molé-
cula de agua, o ion hidronio H;O".

Segundo Bronsted-Lowry, acido ¢ toda espécie quimica que pode doar prétons a ou-

tra espécie. Base € a espécie que recebe protons. Disso se conclui que ndo existe uma espé-
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cie se comportando como 4cido ou base isoladamente: um 4cido s6 se comporta como tal
na presenca de uma base.
Acido cloridrico é acido, assim como o fon NH,  também ¢, porque ambos doam
préton a dgua. Esta, por sua vez, atua nos dois casos como base porque recebe proton.
HCl + H,0 < H;0" + CI
acido base 4cido base
NH;" + H,0 <> H;0" + NH;
acido base acido  base
Ao doar um proéton, o acido HCI se transforma em uma espécie desprotonada, CI',
que se torna apta para receber proton, e assim atuar como base. Sempre existird uma asso-
ciacdo entre um acido e uma base, formando o que se denomina par conjugado, como:
HCI/Cl; H,O/H;0"; NH; '/ NH;. Par conjugado ¢ formado por duas espécies quimicas que
diferem entre si por um proton. Outro ponto € importante a destacar ¢ que acidos e bases
podem ser espécies moleculares ou idnicas.
Exercicios:
21. Quais das duplas abaixo sdo efetivamente pares conjugados?
H,S/S™; HoPO4 /PO, H,CO5/CO5™; HCO5/CO5™; HSO47/S04™; HF/F'; H,SO3/SO5™
22. Quais espécies deveriam ser associadas as espécies abaixo para formarem pares
conjugados?

H,PO4; CH3-COOH; NH3; OH'; HCO3™; H,SOs3; H,O

5.2. Equilibrio acido-base na agua

Como se percebe, o solvente tem participacdo ativa no comportamento acido-base
de espécies em solucdo. As moléculas de dgua participam de um equilibrio 4cido-base, sen-
do a 4gua ¢ uma espécie anfiprotica, que pode tanto doar como receber protons:

H,0 + H,0 «> H30" + OH

Como para cada molécula de agua que doa proton existira uma que recebe, as con-
centragdes de H;O" e OH sdo iguais. Essa situagdo define a condigio de neutralidade para
solugdes aquosas, ou seja, [H30'] = [OH]. Uma solugdo ou um meio sera acido quando
[H30'] > [OH] e sera alcalino ou basico quando [OH] > [H30"]

A constante de equilibrio ¢ denominada constante do produto ionico da aguce tem
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por simbolo Kw
Kw = an+ . aon-
ou desprezando as correcoes de atividade:
Kw = [H;0'].[OH]=10" (25°C)
da qual se deduz que na condi¢do de neutralidade:
[H;0]=[OH]=10"mol L" (25°C)
Exercicio
23. A constante do produto i6nico da agua ¢ Kw = 51,3 10 a 100°C. Qual a con-

centragdo de fons H3O" e OH™ da 4gua pura nessa temperatura?

5.3. Forca de acidos e bases — Constantes de ionizacao

A extensdao com que uma espécie doa ou recebe protons define em tultima andlise
sua forca como acido ou base. Um equilibrio quimico € caracterizado numericamente por
sua constante de equilibrio e assim esse parametro informa de modo preciso a extensdao em
que um reagente se converte em produto.

Os 4cidos e bases fortes ndo tém uma constante de equilibrio tabelada porque em
esséncia eles se ionizam totalmente. Assim se um acido tem uma constante de equilibrio ele
tende a ser considerado como fraco. Constantes de equilibrio de acido sdo designadas como
Ka e constante de base como Kb.

A constante de ionizagdo do acido formico, H-COOH, ¢ 1,8 10

H-COOH + H,0 <> +H;0"
Um calculo tipico de equilibrio quimico pode ser aplicado a solugdo 0,1 mol L' de

acido foérmico:

Etapa [H-COOH] | [H-COOT] | [H:0']
mol L
Inicio 0,1 0 0
Mudanga - X + X + X
Equilibrio 0,1-x X X

Ka — [H-COO ].[H,0"] 18107
[H-COOH]
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2
X

T 01-x%)
x+1,810°x+1,8 10"

1,8107°

A resolugdo desta equagdo do segundo grau fornece o valor de x = 0,0136 mol L™.

Assim, uma concentracdo de 0,0864 mol L' de 4acido formico estd em equilibrio
com 0,0136 mol L' H-COO™ e 0,0136 mol L H;0". Em termos liquidos, 13,6% das molé-
culas de acido formico se ionizam e esse valor pe denominado grau de ionizagao (o )

O grau de ionizacdo o pode ser estimado em fun¢do da concentracdo total dissolvi-

da doa cido ou da base, Ca ou Cb:

0c=1/& 100 ou 0c=1/K—b.100
Ca Cb

O é4cido formico ¢ denominado 4dcido monoprdtico por se ionizar em apenas uma e-
tapa, ou seja, doa apenas um proton para a agua. Outros acidos tém mais de um proton para
doar e sdo denominados acidos poliproticos. Cada uma das etapas de ionizagdo tem uma
constante:

Acido carbénico:

H,CO; + HO < HCO; + H;0" Kal=4,2 10"

HCO; + H,0 «» CO;” +H;0" Ka2=4,810"
Acido fosférico

H;PO, + H,0 <> HoPO4 + H;0' Kal=7,5 10"

H,PO4 + H,0 <> HPO4* + H;0" Ka2=6.210*

HPO,” + H,0 <> PO, +H;0" Ka3=4810"

5.4. Constantes de equilibrio de pares conjugados
As constantes de equilibrio sdo obtidas em tabelas de livros textos de quimica. Con-
tudo, nem sempre se encontra diretamente um valor desejado. O fon NH4" se comporta co-
mo acido de Bronsted-Lowry conforme o equilibrio:
NH," + H,0 <> NH3 + H;0"
contudo, ao se buscar a constante Ka desse equilibrio, ela ndo vai ser encontrada. Encontra-
se, por outro lado, a constante Kb da base conjugada NH3, Kb =1,8 10°. E uma norma nos

textos fornecer apenas a constante de um dos constituintes de um par conjugado porque a
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constante do outro pode ser obtida através da equacao:
Ka.Kb=Kw=10"
Ka (NH;") . Kb (NH3) = Kw = 10"

. 1 -14 1 -14
Ka(NH,") = 0 _ 10 —=5510"
Kb(NH,) 1810

. , . + ~ . .

Assim como pH ¢ definido como —log [H30 '] essa notacgao foi aplicada a outros ca-
sos e qualquer representagdo pX passou ser entendida como -log X. Isso também ocorreu
com as constantes de equilibrio, as quais numa notacao mais compacta podem ser expressas

em termos de pK:

Kw=10" pKw = -log 10 pKw = 14
Ka=5,510" pKa = - log 5,5 10 pKa =726
Kb=1,6 10" pKb= - log 1,6 10" pKb= 10,79
Exercicio

24. Preencher o quadro abaixo:

Acido conjugado Ka pKa Base conjugada Kb pKb
HF 7,110™
CH;-COOH 1,8107°
CeHs-NH;" C¢Hs-NH, (anilina) |3,8 1077
H,PO, 6,2 10°
H,S 9,510°
CsHs-NH;" C¢Hs-NH, (Etilamina) |5,6 10™
HCO5 4,810™M

5.5. Solucoes de sais

Neste curso, a analise do comportamento 4cido-base se efetuara sempre a partir das
espécies presentes em solucdo aquosa. Deste modo ao se considerar uma solucdo de NaCl
ou KOH, o aluno devera ter em mente ndo o cristal de NaCl ou o hidroxido KOH sélido,
mas imediatamente imaginar uma solugio contendo fons Na"e Cl ou K" e OH",

O comportamento 4cido base de uma solugdo salina decorre do comportamento aci-
do-base dos ions produzidos a partir da dissolugao do sal.

Qual o comportamento acido-base de uma solugdo aquosa de Na,CO3? Nao ¢ o

Na,COs3, mas os ions que ele produz em solug¢do que devem ser analisados:
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Na' + H,0 < ndo ha reagao
Na,CO3;
CO5” + H,0 «» HCO5 + OH

A solucao de Na,COj3 tem natureza alcalina devido ao ion CO32‘ ser uma base. O ion
COs” recebeu 1 préton da dgua que neste caso atou como acido, formando um par conjuga-
do CO32'/HC03'. Quanto ao ion Na', ele ndo tem tendéncia alguma de doar ou receber pro-
tons, ndo interferindo no comportamento acido-base da solugao.

Solucao de NH4NO;

NO;™ + H,0 <> ndo ha reagdo
NH4NO;
NH;" + H,0 <> NH; + H;0"

Uma solugio de NH4NOj; tem natureza acida, pois o ion aménio, NH,', se comporta
como doador de préton, um 4cido, portanto, sendo o par conjugado neste caso NH; /NHs.
O ion NOs", a exemplo do fon Na', é uma espécie que ndo age como 4cido ou como base e
pode ser desconsiderado na avaliagao da solugao.

Uma solug@o de NaNOs ndo estabeleceria nenhum tipo de equilibrio acido-base em
solucdo aquosa de modo que sua solugdo ¢ neutra.

A presenga dessas espécies inertes do ponto de vista acido-base, que podem ser de-
nominadas de espécies aproticas, facilitam a analise da solugdo salina porque restringe a
analise a uma unica espécie na maior parte dos casos. Mas qual a origem das mesmas?

O equilibrio envolvendo o acido cloridrico foi mencionado anteriormente na defini-
¢do de acido pelo conceito de Bronsted-Lowry:

HCI + H,0 <> H;0" + CI’
acido base 4acido base
e agora deve ser dito que tal representacao nao ¢ adequada.
Sabe-se que o HCI ¢ um acido forte que se ioniza totalmente, de modo que em solu-

¢do aquosa ndo existira praticamente molécula alguma de HCI. Deste modo, a equagdo an-

terior cima ndo poderia ser escrita com o simbolo <> e ficaria melhor escrita como:

HCl+H,0 ——> H;0" +Cl
é
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Praticamente nao existe um estado de equilibrio porque a reagdo estd quase que
completamente deslocada em diregdo aos produtos. Se isto € verdade, ¢ devido ao ion CI°
ndo receber um proton do fon H3;O" para reverter a ionizagdo do HCI. O ion cloreto seria
uma base extremamente fraca e ¢, em termos praticos, um ion aproético.

O HCI s6 pode ser um acido forte porque o ion Cl” € aprdtico e ndo € surpresa que o
ion NOs seja também aprdtico ao lembrar que ele faz parte de um 4cido forte, o HNO;.

Um 4cido fraco ndo poderia ser constituido por uma espécie aprotica, pois se assim
fosse ele nao seria fraco. Se um 4cido ¢ fraco, existe um equilibrio de ionizagao envolvido:

CH;-COOH + H,0 « CH;-COO™ + H;0"
acido base base acido

O acido acético ¢ considerado fraco porque o ion acetato produzido ndo € aprotico e
comporta-se efetivamente como uma base, revertendo a ionizacdo e a producdo de ion
H;0".

Exercicios:

25. De acordo com o conceito de Bronsted-Lowry, indicar a natureza (acida, basica
ou neutra) das solugdes dos compostos: KOH; MgS0s4, CaCl,, K,COs, NH4Cl, NH3,
NaNOs, MgCl,, NaF, Ca(NOs3),, K3PO4, NaHCOs. Justificar mostrando as reagdes de doa-

¢do e recepgao de protons.

5.6. Espécies anfiproticas
As espécies quimicas podem atuar tanto como acido, ao doar prétons, como base, ao
receber protons, e algumas nao demonstram tendéncia alguma para doar ou receber protons.
Outras espécies, denominadas anfiproticas, quando em solugdo aquosa participam de equi-
librios simultaneos, doando e recebendo prétons. E o caso do ion hidrogenofosfato:
HPO,” + H,0 <> PO, + H;0" Ka
HPO,” + H,0 <> H,PO, + OH Kb
Qual seria a natureza de uma solugdo de K,HPO,4?
Em solugio os fons presentes seriam K, que ¢ aprotico, e HPO,™, que é anfiprotico.
A primeira vista parece que a solugdo teria um comportamento neutro, ja que um equilibrio
produtor de H;O" coexiste como outro que produz OH". Essa afirmacio, contudo, supde
como verdadeiro algo que na realidade pode ndo ocorrer: os dois equilibrios serem

igualmente eficientes em produzir H;O" e OH". A magnitude das constantes Ka e Ka é que
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mente eficientes em produzir H3O" e OH". A magnitude das constantes Ka e Ka é que vai
determinar a resposta a questao proposta e, no caso, a solugdo ¢ alcalina porque Kb>Ka.
Essas espécies anfiproticas resultam da neutralizagdo parcial de acidos poliproticos,

podendo ser citados como exemplos os ions: HCO3; HS'; H,PO4', entre outros.

5.7. A questdo do HCI no estomago

O suco géstrico contém 4cido cloridrico e o pH ¢ suficientemente baixo para que-
brar polipeptidios em oligopepitideos. Para entender como o HCI ¢ produzido ¢ necessario
analisar o que ocorre ns células parietais que revestem o estomago. Elas estdo em contacto
com o interior do estdmago de um lado e com o plasma sanguineo do outro.

Sendo o HCI um 4cido forte, que se ioniza totalmente, a rigor ndo existem molécu-
las de HCI na solugdo aquosa que ¢ o suco géstrico, mas sim fons H" e CI". Na verdade, HCI
nunca existiu em momento algum! As etapas de formagao do HCI no estdmago sao:

- no interior das células parietais do estdbmago, o gas carbonico CO, reage com agua
para produzir ions bicarbonato, HCO3', que se ioniza em ions H30" ou H', numa reagao
catalisada pela enzima anidrase carbonica:

CO; + H,O <> H,CO;
H,COs+ H,0 <> H30" + HCO5”
e esta &, portanto a origem do fon H™ que ira produzir a acidez no interior do estomago.

- 0 ion HCOs' ¢ transportado para fora da célula parietal num processo de troca com
ion CI, efetuado na membrana da célula. Entra ion CI” e sai ion HCOy'.

- fons K" do interior da célula parietal sdo enviados para o interior do estdmago por
canais localizados na membrana da célula.

- 0s fons K” que sairam acabam voltando para dentro da célula parietal num proces-
so de troca com fon H', no local chamado bomba de prétons. Assim o potassio volta ao
interior do estdbmago para a célula parietal e o fon H' vai para dentro do estomago. Neste
processo de troca, é consumido ATP e o fon K* é continuamente reciclado.

- A concentragdo de fon H' ndo poderia aumentar dentro do estomago porque isso
violaria o balango de cargas do suco gastrico. O ion CI que tinha entrado na célula parietal
na troca com ion HCOs', entra por canais apropriados para o interior do estomago.

. . . A , + -
- finalmente tem-se assim no interior do estdmago os ions H e CI" em concentra-
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coes adequadas para satisfazer a condicao de eletroneutralidade.
. . r e + A .
- ¢ 0 mais curioso de tudo, ¢ que o ion H™ do suposto HCI do estdmago veio mesmo

do acido fraco H,COs.

entrando
@

-4

figura adaptada®

Esse exemplo ¢ importante para ajudar a se desvincular as espécies presentes em um

. , . I ~ , +
meio de sua possivel origem. E importante se ter uma concentragao alta de ions H' para se
efetuar a digestdo e os ions Cl™ estdo 14 para contrabalangar carga. Nao ¢ importante consi-

derar a substancia HCI, que so6 existe realmente na auséncia absoluta de agua.

5.8. Conceito de pH - Calculo do pH de solu¢des aquosas
As concentragdes de ion H' nas solugdes podem variar de diversas ordens de gran-
deza, o que causa algum incomodo para representa-las. A ado¢ao de uma transformagao

logaritmica de concentragdes permitiu contornar esse problema.

1
pH =log————
[H,0"]

E preciso esclarecer que o conceito de pH foi alterado apds sua defini¢do original

* http://www.vivo.colostate.edu/hbooks/pathphys/digestion/stomach/parietal.html
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para adotar o conceito de atividade no lugar de concentracdo. Considera-se normalmente a
escala de pH variando de 0 a 14, embora valores negativos possam existir.

A escala de pH ¢ logaritmica e assim a quantidade de ions H;O" necessaria para bai-
xar o pH de uma unidade, varia conforme a posi¢ao na escala de pH.

Exercicios:

26. Desde o ano 1800 até os dias atuais o pH dos oceanos baixou em 0,1 unidades.
E provavel que em 2100 o pH tenha abaixado mais 0,5 unidades. O que isso representa em
termos de altera¢do na concentrac¢io de ions H' ?

27. Calcular a concentragio de H;O" em duas amostras que apresentam pH 8, uma
de 4gua doce, forca idnica (2 10'4) e outra de agua do mar (forca i6nica 0,72).

28. Calcular a massa de fons H' necessaria para que o pH de 1 litro de uma solugao
baixe de: 6 para 5. Ede 3 para 2.

29. Se o pH do sangue humano se desviar mais do que 0,4 unidades, para mais ou
para menos, do valor normal 7,4 pode ocorrer a morte. Qual a faixa de concentragao de ions
H" em mols L™ em que a vida humana pode ser mantida?

30. Qual a varia¢do de pH numa solugio na qual a concentragdo de ions H' passa de
0,00025 para 0,0150 mol L'?

31. Calcule o pH de uma solugao 0,005 mol L' H,S04a partir dos calculos ja efetu-

ados no problema 20.

Efetuando-se os calculos exatos por meio de um sistema de equagdes, como ja dis-
cutido anteriormente, os fons H" e OH™ sdo apenas duas dentre as vérias espécies em solu-
¢ao. Deste modo, o célculo do pH consiste apenas na aplicagdo da defini¢do a atividade ou
a concentracdo do ion H'.

Calculos simplificados sdo baseados na concentragdo inicialmente dissolvida Ca do
acido ou Cb da base e muitas vezes sdo desprezados os efeitos de equilibrio. No caso de
acidos fortes que se ionizam totalmente em solugdo aquosa, a concentragdo Ca de acido
fornece diretamente a concentragdo de fons H' e, portanto, o pH. Para as bases fortes a con-
centracdo Cb fornece diretamente a concentracdo de ions OH’, a partir da qual se calcula a
concentragio de fons H' e dai o pH.

No caso dos acidos e das bases fracas, respectivamente as constantes de equilibrio
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Ka e Kb tém que ser consideradas nos calculos. Numa solu¢ao 0,05 mol L' de (NH4)2SOq4
o fon SO4* se comporta como aprético, enquanto o fon NH, " se comporta como é4cido.
NH;" + H,0 < NH; + H;0"
Observe-se com atengdo, que a concentragio do acido NH4 ¢ 0,1 mol L. A cons-
tante Ka desse equilibrio ndo aparece nas tabelas nos textos de quimica, mas se pode obter

a constante de ionizacdo do NH;: Kb =1,8 10”. Entio:

—14 —14
1o _ 10 =5,5.10"

Ka =
Kb 1,8.107

A equacdo de balanco de massas é:
Ca = [NH;] + [NH;]

Para cada molécula de NH; formada, um ion H;O" também ¢é, portanto, [H3;O'] =

[NH;]
Substituindo essas variaveis na equacao da constante de equilibrio:
+ +72
Ka = (NH; HH,O'] Ka= O]
[NH, ] Ca—[H,0"]

Nota-se que a concentragdo de fon H' pode ser obtida a partir da constante Ka, re-
solvendo-se uma equagao quadratica:
[H;0']* + 5,5 10", [H;0]-5,510""'=0
[H;0']1=7,4210°mol L' pH=5,13

Calculando-se o grau de ionizagao:

-10
a:‘/ﬁ x100 o= &XIOO a=0,007%
Ca 0,1

. ~ . , + .
Verifica-se que uma fracdo muito pequena dos ions NH4 efetivamente se converte

em NH; e H;O". Sempre que o < 5%, admite-se que (Ca - [H30']) = Ca e assim:

+72
o [H;0']
Ca
[H,0"]=+/Ka.Ca (0<5%)

[H,0"]=+/5,5.10"°.0,1 =7,42 10° mol L'

No item 5.3 foi efetuado um calculo similar para o acido férmico, para o qual o =

13%. Neste caso, a simplificagdo (Ca - [H;0']) = Ca ndo poderia ser efetuada.
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Para solugdes de bases fracas, pelo emmso raciocinio:
[OH ] =+vKb.Cb (a<5%)
Exercicio

32. Calcular o pH de uma solugdo 5,8 g L' NaF sendo Ka HF =71 10"

Em muitos textos, o calculo de pH de solucdes contendo concentragdes significati-
vas das espécies do par conjugado HA/A™ ¢ efetuado pela Equacio de Henderson-

Hasselbach:

[A7]
H =pKa +1lo
pH=p g[H 1
Esta equagdo consiste em uma mera aplicacdo da definicdo de pH a equacdo da

constante de equilibrio Ka.

5.9. Espécies em um equilibrio acido-base em funciao do pH

O pH ¢ uma variavel importante e facilmente medida em laboratdrio. Assim, ¢ bas-
tante Util que as concentragdes das espécies em solucdo aquosa possam ser relacionadas ao
pH do meio, pois ao se determinar o pH serd conhecido o sistema. Esse problema sera a-
bordado usando como base um sistema muito importante na natureza que € o sistema car-
bonato.

Sistema carbonato

O sistema carbonato ¢ constituido na sua fase liquida pelas seguintes espécies:

- Acido carbonico, H,CO;: um 4cido fraco que pode doar 2 prétons;

- fon bicarbonato, HCO3™: fon anfiprético que pode doar ou receber protons;

- fon carbonato CO3>: uma base que pode aceitar 2 protons

Alem das espécies em solugdo, um importante componente sélido deve ser conside-
rado: carbonato de célcio.

O estudo do sistema carbonato pode ser feito segundo dois modelos

Sistema aberto

Considera que a agua esta em equilibrio com a pressao parcial do CO, atmosférico.
Esse modelo ¢ adotado quando se define um grande periodo de tempo, suficiente para que a

solugdo seja saturada como CO,. E empregado no estudo de lagos, torres de resfriamento e
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formacdes geologicas.

Sistema fechado

Neste caso, admite-se que as reacdes acido-base sdo muito mais rapidas que o equi-
librio de dissolu¢ao do CO,. Os sistemas naturais tendem a se alterar de modo relativamen-
te rapido e ndo se atinge um equilibrio com a atmosfera circundante. O sistema fechado ¢
usualmente empregado nas aplicacdes ambientais, quando o equilibrio com a atmosfera ¢
ignorado.

Dissolu¢ao do CO; gasoso

COx(g) <> COx(aq)

COy(aq) + H2O <> H,CO; (aq)

Em geral costuma-se reunir as concentragdes do gas carbonico dissolvido tanto na
forma de gés como na forma de acido carbonico numa tnica variavel:

H,CO;' (aq) = H,CO; (aq) + CO»(aq)
de modo que o equilibrio de dissolucdo passa ser considerado como:
CO,(g) + HoO > H,CO3 (aq)  pKu= 1,5 (25°C)

Equilibrios acido-base

Numa solugdo de 4cido carbdnico de concentracdo Ca mol L' destacam-se os equi-
librios:

H,COs + H,O «» HCOs + H;O0™  Kal=4,210"7 pKal =6,38
HCO5 + H,0 & CO;*” +H;0" Ka2=4,810"" pKa2=10,32

Ao considerar o sistema carbonato pode-se aproveitar a ocasido para introduzir o

calculo das concentragdes de espécies quimicas envolvidas em solugdo em fungao do pH.

Pela equagdo de balango de massas:

Ca=[H,CO;3 ]+ [HCO5 ]+ [CO5”] (1)
A proporg¢ao da espécie H,COs no equilibrio pode ser definida como a ¢ :
[H,CO,]
L arsd 2
0 Ca )

Dividindo a equagdo 1 por [H,COs] tem-se:

Ca _[H,CO,]+[HCO, ].[H,CO,]+[CO,> ].[H,CO,]
[H,CO,] [H,CO,]
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Ca__, [HCO/] [CO,"] .
[H2CO3] [HZCO3] [HZCO3]

Fazendo algumas manipulagdes com as constantes de equilibrio:

[HCO, ].[H,0"]

Kal =
[H,CO;]
Kal+ _ [HCO, ] "
[H,O0"] [H,CO,]
Ka2 = [CO32_]'[H30+]
[HCO, ]
Kal Ka2 = [HCO37]'[H3O+]'[Coszf]-[HaoJr]
[H,CO,] [HCO,™]
Kal Ka2 = [CO,™ L.[H,0 T’
[H,CO;]
Kal Ka2 _ [CO32*] o

[H,0"]* [H,CO,]
Substituindo as equagdes 4 ¢ 5 na equagdo 3
Ca Kal Kal.Ka2

+ +
[H,CO,] [H,0"] [H,0'T

Ca [H,0"]* + Kal.[H,0" ]+ Kal .Ka2

[H,CO,] [H,0*]

[H,0]*
[H,0"]* + Kal.[H,0"]+Kal .Ka2

o,

Através de procedimento similar podem ser deduzidas as equagdes para se calcular

. _HCO. ] o\ - Kal.[H,0"]?

: Ca ' [H,0"]* +Kal.[H,0"]+Kal Ka2
“ _[CO,*] o - Kal.Ka2

* Ca > [H,0"]* +Kal.[H,0"]+Kal Ka2

As fracdes oo, a; e opreferentes ao acido carbdnico podem ser calculadas em fungao

do pH no intervalo entre 0 e 14 para fornecer um grafico da distribuicao das mesmas.
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Observando o grafico a seguir, nota-se que os pontos de cruzamento das curvas cor-
respondem a solugdes onde pares conjugados estdo presentes na propor¢ao de 1:1. Nesses
pontos o pH corresponde exatamente ao pKa dos pares envolvidos. Na figura em questao, o

primeiro e no segundo cruzamento respectivamente:

pH=pKal=6,38  [H,COs]=[HCO;]
pH =pka2 = 10,32 [HCO;3]=[CO5"]

(0 1y) (05]
B -2
038 H2C03 CO3
.2
3
o 056 n
&
<
o
Q
S04
s
(=
0,2
0 1 1 1 1 1
2 4 6 8 10 12
pH
Exercicios:

33. Existem concentracdes apreciaveis das espécies H,COs e CO32' na agua de um
lago cujo pH ¢ 8,767
34. Sabendo-se que o pH do sangue humano ¢ 7,4 ¢ que ele contém ion fosfato, qual

seria a forma em que esse ion se encontra dissolvido?

5.10. Distribuicao das espécies em solucdes de aminoacidos

Os aminoacidos apresentam grupos carboxilicos e amino em suas moléculas o que
permite considera-los como acidos poliproticos e aplicar a eles o mesmo tipo de calculo
efetuado para o H,COs. Um grafico similar ao anterior foi elaborado para um aminoacido

simples, a alanina, que atua como um acido diprético:
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COOH COO
H;N' — é -CH; +H,0 < H)N'-— C‘ —CH; +H;0" pKal=2,35
H "
zwitterion
C00"~ C00~
H,N" — |C -CH; +H,0 & H,N- (‘: —CH; +H;0" pKa2= 10,35
H H

A figura a seguir mostra a ocorréncia das diferentes espécies do aminoacido em
funcdo do pH e define o seu ponto isoelétrico, que € o pH em que a molécula tem uma car-
ga liquida zero. No pH 6,01 as moléculas da alanina se encontram totalmente numa forma
carregada com uma carga negativa e outra positiva, que se denomina zwitterion.

Outro exemplo ¢ o aminoacido acido glutdmico que atua como um 4cido triprético:

o 2] 100%
5) . .
‘é« 0.6 Zwitterion
(]
<
o
2 0,4
&
&=

0,2

0

o 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 11 12 13 14
pH

COOH COO

\ |
H;N"-C-CH,-CH,-COOH <« H;N"-C-CH,-CH,- COOH pKal=2,04
| |

H H
(A7) (A"
CoO0" Co0"

| |
H;N' - C-CH,- CH,-COOH <> H;N'-C-CH,-CH,-COO"  pKa2=4,07
| |
H H
(A7) (A"



COO~ COO~
| |

H;N" - C—CH,- CH,- COO" ¢« H,N-C-CH,-CH,-COO"  pKa3=10,25
| |
H H

(A7) (A7)

Neste caso, o zwitterion ¢ formado a pH 3,12 conforme mostra o gréafico.

A" A A" A~
1 .
0,8
L
3 b
2 0,6 -
Q
c@ -
=
S 0,4 -
S ]
3]
0,2
0 i T T i T T 1
0 2 4 6 8 10 12 14
pH
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Eletroforese ¢ a técnica de separagdo que emprega a migragdo de moléculas carre-

positivo na eletroforese, possibilitando a separagao dos dois aminoacidos.

gadas em um campo elétrico, no qual ¢ importante o controle do pH do meio. Na analise
uma mistura de alanina e acido glutdmico sob pH 6, a alanina, com carga liquida zero (zwit-

terion) ficaria imével. O &cido glutdmico tem carga negativa a pH 6 e migraria para o polo

Na tabela a seguir ¢ efetuada uma sistematizagdo do calculo das espécies em equili-

brio em fun¢do das etapas de ionizagdo de diferentes tipos de acidos.

ACidO HA o = [H*]
0 +
monoprotico [H"]+Kal
HA A” o, = Kal
[H"]+Kal
H+]2
o HA o = [
Acido ° " IH'’ + Kal [H" ]+ Kal Ka2
diprético i ;
HA o, = : [H"].Kal . Ka2
[H'] +Kal.[H" ]+ Kal Ka2
H>A
2 A2- a, Kal .Ka2

“[H' +Kal [H ]+ Kal Ka2
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+13
H:A oy =—— L
, [H']’ +Kal.[H"]* + Kal.Ka2.[H" ]+ Kal Ka2.Ka3
Acido +72
o H,A" o = 3 . [H"]" Kal
triprotico [H']' + Kal.[H"]* + Kal.Ka2.[H" ]+ Kal.Ka2 Ka3
HA" o, = : 2[H ].Kal.Ka2
H;A [H*]® +Kal.[H*]* + Kal.Ka2.[H* ]+ Kal Ka2 Ka3
A* Kal Ka2.Ka3
o, =

2

[H'] +Kal.[H']* + Kal Ka2.[H" ]+ Kal Ka2.Ka3

5.11. Sistemas tampiao

O pH ¢ uma variavel importante, que define a extensao de reacdes e a ocorréncia de
espécies quimicas. Sendo assim, ¢ facil entender porque manté-lo constante também ¢ mui-
to importante.

Os sistemas naturais dispde de mecanismos para evitar alteragdes bruscas de pH,
Solugdes que resistem a variagdo de pH sob adi¢do de fons H' e ions OH™ sdo denominadas
sistemas tampao.

Sistemas tampao podem ser definidos como solugdes que contém concentragdes si-
milares de espécies constituintes de pares conjugados. Uma base ¢ um acido conjugados
participam de um equilibrio quimico, mas nem sempre estdo em igualdade de concentracao,
como, por exemplo, ocorre em uma solugdo pura de acido acético. Entretanto, ao se mistu-
rar 0,1 mol de acido acético com o 0,1 mol do sal acetato de amonio e ajustar o volume a
1000 mL tem-se uma solugao contendo aproximadamente 0,1 mol L' de CH3-COOH e 0,1
mol L CH3-COO, os quais correspondem a uma reserva de dcido ¢ uma reserva de base ,
respectivamente. Essa reservas serviriam para contrapor a adi¢io de ions OH e H' e impe-

diriam que o pH do meio se alterasse significativamente.

OH H

N e

<

CH;-COOH +H,0 <« CH;-COO + H;0"
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Ka =18.10° = A JHLOT]
[HAc]

Na condigdo 6tima de sistema tampdo [HAc] = [AcT] e disso resulta que [H3;0'] =
1,8 10° mol L. Observa-se entio, que quem define o pH que um sistema tamp3o vai man-
ter constante ¢ sua constante de equilibrio. Em outras palavras, numa solu¢do tampao onde
as espécies quimicas em equilibrio tem concentragdes iguais, o pH serd igual ao pKa.

As concentragdes do acido e da base conjugada devem ser mantidas similares, pois
um tampao ideal devera resistir com igual eficiéncia as tentativas de elevar ou baixar o pH.
Um sistema tampao que tivesse uma concentracdo de base conjugada muito maior que a
concentragio de acido iria resistir melhor a adi¢io de fons H que OH™ e ndo seria um tam-
pao completo. A eficiéncia de um tampao ¢ definida pelas concentragdes relativas do aci-
do e da base conjugada, sendo maxima a eficiéncia quando a relagdo entre concentragdes de
acido e de base conjugada ¢ 1.

Diferentes solugdes tampao podem ter eficiéncia méxima como:

Solugdo A: 0,005 mol L™ NHj e 0,005 mol L™ NH,"

Solucdo B: 0,01 mol L' NH; e 0,01 mol L' NH,"

Solugdo C: 0,1 mol L NH; e 0,1 mol L™ NH,"

A diferenga entre essas solugdes ¢ que, embora tenham a mesma eficiéncia, elas t€ém
diferentes niveis de capacidade tampao, ou seja, a solu¢do C mantém o pH constante sob
adicao de quantidades de acido ou de base relativamente elevadas, maiores que as que a
solugdo A suporta. A capacidade tampao, portanto, depende da concentragdo absoluta de

acido e de base conjugada.

5.12. Sistemas tampao biolégicos

Reagodes bioquimicas sdo especialmente sensiveis ao pH. A maioria das moléculas
“biolodgicas” contém grupos de dtomos que apresentam cargas negativas, positivas depen-
dendo do pH do meio. O fato dos grupos de uma molécula estarem carregados ou da carga
liquida dela ser neutra tem grande importancia na atividade bioldgica das moléculas

Nos organismos multicelulares, os fluidos internos das células e o liquido que as
circunda tem um pH caracteristico e constante. A manutencdo de pH constante nas células

dos organismos ¢ efetuada, dentre outros, pelos sistemas fosfato e carbonato.
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Sistema fosfato

H,PO4 + H,O <> HPO4 + H;0" Ka2=6,210% pKa2=17,2

Uma solucdo contendo concentragdes iguais de ions H,PO4 ~ ¢ HPO4 tem pH =
pKa, = 7,2. Como o fluido interno das células dos mamiferos tem pH entre 6,9 a 7,4 o sis-
tema fosfato ¢ adequado para manter a constancia de pH requerida.

Sistema carbonato

O plasma sanguineo ¢ outro fluido bioldgico importante cujo pH deve ser mantido
dentro de estreitos limites, e isto ¢ resultado da acdo tampao do sistema:

H,CO; + H,0 <> HCO; + H;0" Kal =7,9 107 (36,5°C) pKal=6,10

Para uma solug¢ao onde as concentragdes dos pares conjugados H,CO3; e HCO; fos-
sem iguais o pH seria 6,10 (35°C). No plasma, contudo, a concentragdo do ion HCO; ¢

muito maior que a do H,COs, isto €, 0,024 mol L contra 0,0024 mol L'l, respectivamente.

Kal

_ [HC[OI;Zé'g}IjOW [H,0"]= 0%002142 79107 = 4,0 10% mol L

pH 7,4
sendo a concentragdo de H,COs ¢é controlada pela respiragdo e a concentragdo de HCO3”
controlada pelos rins.

Observa-se que este sistema tampao foge a regra que requer concentragdes similares
de pares conjugados para se obter a maxima eficiéncia tampao. No caso, o plasma tem uma
reserva de base maior que a de 4cido a qual se adequa a necessidade do plasma superar a
entrada de substancias acidicas como 4cido lactico.

A sigla HEPES vem do nome 4-(2-hydroxyethyl)-1-piperazineethanesulfonic a-
cid composto usado no preparo de uma solucdo tampao largamente empregada em cultura
de células para manter constante o pH. O sal na forma de &4cido tem foérmula bruta
CsH304N,S, massa molar de 238,5 g mol™ e pKa de 7,55.

O uso de HEPES ¢ recomendado durante o congelamento de solugdes de enzimas
para protegé-las de variagdes de pH induzidas pelo congelamento.Como muitos tampdes,
uma solucao tampao de HEPES pode ser preparada de duas maneiras:

- a solugdo do composto na forma acida ¢ titulada até metade da quantidade total em
mols necessaria para a neutralizagdo total, empregando-se NaOH ou KOH nesse processo.

Ajustes finais de volume finalizam o preparo.
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- quantidades equimolares de HEPES na forma de 4cido e de HEPES na forma de

sal de sodio sdo dissolvidas em agua e o volume final ajustado.

A o
|
HO—CH-CH—H f—CH- CH— ﬁ_ OH

-

[}

“ HEPES

u]
HO—CH:CHe /Y %
Ma M—CH-CH—5—0

e i

[}

Tanto num caso como em outro, 0 objetivo ¢ conseguir uma solugdo contendo con-

centragdes similares de constituintes do par conjugado.

Exercicios:

35. Uma solugdo foi preparada com o reagente HEPES na forma é4cida (pKa = 7,35;
238,21 g mol™) dissolvendo-se 12 g do composto em 4gua. Quantos mililitros de uma so-
lugdo 0,5 mol L' de KOH devem ser adicionados antes do volume ser completado a 500
mL para se obter uma solugao tampao de pH 7,35?

36. Massa de 20,8 g do sal de sodio de HEPES (260,29 g mol™) e 12 gramas de
HEPES na forma 4cida (238,21 g mol™; pKa= 7,35) sdo dissolvidos em 4gua e o volume
completado a 1 L. Qual o pH da solugao final?
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6. EQUILIBRIO DE PRECIPITACAO-DISSOLUCAO

Espécies em solugdo estabelecem equilibrios entre si. Foi visto anteriormente espé-
cies em solucdo mantendo equilibrios com gases, mostrando que diferentes fases podem
participar de um equilibrio quimico.

Neste capitulo serdo considerados equilibrios de espécies em solucdo com fase soli-
da, em geral um sal ou um hidréxido pouco soltvel, envolvendo processos de dissolucao e
de precipitacdo. Esse tipo de equilibrio envolve apenas compostos pouco soluveis, pois para
um composto bastante soliivel como NaCl, por exemplo, ndo existiria possibilidade de se
estabelecer um equilibrio.

Equilibrios de precipitagdao-dissolu¢do regulam a composicao das solugdes aquosas
nos sistemas naturais e tém papel importante na biodisponibilizagao de nutrientes e elemen-

tos tOX1COS aos Seres vivos.

6.1. Calculo de Solubilidade

A dissolu¢do do mineral anidrita ¢ um bom exemplo para introduzir os conceitos de
dissolucao de um composto pouco soltivel. Tem aqui um equilibrio heterogéneo, pois en-
volve fases solida e liquida:

CaS04(s) <> Ca*'(aq) + SO4™(aq)
A constante de equilibrio neste caso recebe o nome de constante do produto de so-
lubilidade, Kps:
Kps = a(Ca’") . a(SO4Y)
ou assumindo que os coeficientes de atividade podem ser considerados como 1:
Kps = [Ca®"].[SO4*]=3,2 107 (25°C)

Note-se que no denominador ndo se considera nada em relacdo ao reagente, porque
a fase solida tem atividade igual a 1 (um). Somente as concentragdes na fase aquosa entram
na equacao.

Uma solugdo que esta em contato e em equilibrio com uma fase sélida pouco solu-
vel esta saturada em relacdo aos ions constituintes dessa fase solida. Essa solucdo saturada
contém maxima concentracao possivel de ions a uma dada temperatura. No caso da anidrita
quais seriam as concentragdes de Ca®*" ¢ SO4* na solugdo saturada?

Quando o cristal de CaSO4 se dissolve, para cada fon Ca®" produzido, também é
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produzido um ion SO4* e na solugdo saturada [Ca2+] = [SO42'] =X

Kps=3,2 10" = [Ca’"].[SOs ] =x . x =x*
X = /Kps =+/3,2.10° =5,6 10~ mol L

E preciso notar que o valor de x calculado tem 3 significados para o problema:
Solubilidade do CaSO4=x = 5,6 10° mol L
Concentragdo de ion calcio na solucdo saturada = x = 5,6 10° mol L™ Ca**

Concentragao de ion sulfato na solugdo saturada =x = 5,6 10° mol L SO4*

Exercicio:
37. Qual a solubilidade e as concentragdes (mg L'l) de ions numa solugdo saturada

de CaF,. Dados : Kps CaF, = 3,9 10™""; Ca =40, F = 19.

6.2. Efeitos sobre a solubilidade
Como ponto de partida, considere-se o trecho a seguir, retirado de um trabalho cien-
tifico’ que discorre sobre a solubilizacdo do gesso em 4gua desionizada e em agua do mar.

Nele sao citados efeitos de for¢a i0nica e de ion comum e que serdo discutidos a seguir.

RESULTS AND DISCUTION

Gypsum dissolution

The solubility of gypsum in triple deionised water (approximately 2,9g/L) was found
to be lower than that in seawater (approximately 3,8 g/L). The higher gypsum solubility in
seawater is attributable to the effect of ionic strength, with gypsum solubility increasing
with increasing salt concentration. However the observed solubility of gypsum in seawater
(ionic strength (I) = 0.7) was lower than the 6 g/L reported for a 650 mM NaCl solution
(I=0.7). This solubility reduction observed in seawater when compared to NaCl is due to

common ion effects with Ca’* (10,6 mM) and SO, (26.8 mM) both present in seawater.

6.3. Efeito de ion comum

Quando se tenta dissolver um sal pouco soluvel em uma solug¢@o que ja contém um

> KOPITTKE et al. Gypsum solubility in sea water, and its application to bauxite amelioration. Austr. J. Soil.
Res. 42:953-960, 2004.
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ion que faz parte do sal (ion comum ao sal) nota-se que a solubilizagdo ¢ mais dificil em
relacdo a 4dgua pura. Esse resultado ¢ uma simples manifestacdo do efeito de Le Chatelier
sobre o equilibrio quimico. Quando o sal CaSO4 de dissolve em uma solugao que ja contém
ion calcio, ion sulfato ou ambos, essa concentragdo adicional desloca o equilibrio para a
esquerda diminuindo a dissolucao do sal:
CaSO4(s) & Ca™ (aqfft SO (aq)

Exercicio

38. Qual a solubilidade do hidroxido de calcio Ca(OH), em 4gua pura e em solucao
0,1 mol L' CaCl,

39. Em certas cavernas forma-se gesso que fica em contato com carbonato de calcio
(calcita). O que se pode comentar em relagdo a solucao saturada em contato com essas duas

fases solidas? O Kpg do CaCOs (calcita) € 4,5 10° eo Kps CaS04.2H,0 (gesso) € 2,4 107

6.4. Efeito da forca ionica

Quando os ions resultantes da dissolucao de um sal pouco solivel encontram em so-
lucdo uma concentra¢ao de ions ndo comuns relativamente elevada, estes contribuem para
aumentar a atmosfera ionica em torno dos ions em solugdo. Isto faz com que a atividade
dos ions diminua e assim se torne mais dificil uma possivel reaproximag¢@o para recompor o
cristal do sal na forma sélida. Em resumo, o aumento da forca i6nica do meio causa um
aumento da solubilidade de um sal pouco soluvel.

Considerando o equilibrio da solubilidade do gesso, discutido no trabalho mencio-
nado anteriormente:

CaS04.2H,0 (s) <> Ca*’(aq) + SO47(aq)  Kps=2.4 107
Kps = a(Ca®") . a(SO4™)
Kps = [Ca”'] fca. [SO4] fsoa

Levando-se em conta os coeficientes de atividade dos ions calcio e sulfato e sendo a

solubilidade x = [Ca*"] = [SO4]
wo | Kos
fCa f SO4

Em uma solucao de NaCl cuja forca idnica fosse igual a 0,7:
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~0,51.22.Ju _ ~0,51.(2)%.4/0,7 _
1+\/H 1+\/0,_7

fi=0,118

logf, =

0,929

’ 2+ 2- ~ . . .. , .
Os ions Ca” e SO, sdo divalentes e o coeficiente de atividade ¢ igual para ambos:

. 2,4.107 B -1
Solubilidade =x = | —————=10,0415mol L™ ou 7,1 gL
(0,118)

Esse valor concorda com a solubilidade citada, medida experimentalmente, 6 g L™

No trecho considerado se faz mencdo a dois efeitos simultaneos sobre a solubilidade
do gesso na agua do mar: por um lado, a alta concentracdo salina do meio eleva a for¢a
idnica e aumenta a solubilidade, mas por outro, os teores de fons Ca’" e SO4> da agua do

mar se opdem a esse aumento em funcdo de seus efeitos como ions comuns.

6.5. Efeito de pH
Examine-se o equilibrio de dissolucao do hidroxido de cobre, Cu(OH),:
Cu(OH)y(s) &> Cu*" +2 OH
Qual o efeito da variagcdo de pH sobre a solubilidade do hidroxido?
Considerando-se um aumento de pH, aumento da concentragao de ions OH’, o efeito
pode ser considerado como efeito do ion comum: o equilibrio se desloca para a esquerda e a
solubilidade diminui. O aumento da concentragdo de fons H', abaixamento de pH, causa o
consumo dos ions OH" e pelo principio de Le Chatelier a solubilidade aumenta, pois mais
ions OH™ devem ser introduzidos na solugdo para compensar seu consumo.
E na dissolucdo do sulfeto ferroso? Existe algum efeito de pH?
FeS (s) <> Fe*" + §*
Neste caso o efeito parece ndo ser tdo evidente, sendo necessario lembrar que o ion
S* atua como uma base. O efeito do pH se manifesta quando dois equilibrios sdo conside-
rados conjuntamente:
FeS (s) <> Fe*" + 8%
S* + H,0 <> HS + OH
Uma elevagio de pH causa aumento de concentragio de S* e como conseqiiéncia a

diminuigao da solubilidade do sal FeS.



58

40. Por que uma diminui¢do de pH nao teria um efeito marcante sobre a solubilida-
de do CaSO4?

41. Explique a formagao de caries nos dentes e sal prevencao, sabendo que:
- alimentos sob a a¢do de bactérias na boca promovem a formac¢ao de acidos

a hidroxiapatita, Ca;o(PO4)s(OH),, constitui o esmalte dos dentes e é um com-
posto pouco soluvel:

Cai0o(PO4)s(OH); (s) «<>10 Ca’" + 6 PO4 "+ 2 OH
0 fon PO,>” é uma base fraca e o ion OH™ é uma base forte;

a hidroxiapatita reagindo com o ion fluoreto, F°, forma um composto menos so-
lavel, a fluorapatita, Ca;o(PO4)cF2;

o ion F~ é uma base fraca

42. A formagdo de um tipo de calculo renal constituido por MgNH4PO, (estruvita)
s0 ocorre associado a infeccdo por bactérias que produzem urease para metabolizar uréia.

Por que o controle da infec¢do € a chave para controle do célculo? As equagdes a seguir
ajudam a resolver a questao.

MgNH4PO; (s) <> Mg®" + NH," + PO,
NH,;CONH,; + 2H,0 (urease) <> 2 NH;3 + H,CO;
2NH; + 2H,0 <> 2 NH;" + 2 OH
H,PO4 + 2H,0 <> HPO,* + H;0"
HPO,* + H,O <> PO,> + H;0"

6.6. Efeito da formacao de complexos

O equilibrio de complexacdo compete com o equilibrio de precipitacdo por um de-
terminado ion, aumentando a solubilidade de um composto pouco soluvel do qual ele faz
parte:

MOH (s) <> M'(aq) + OH™ (aq)
M+ L < [ML]
Uma aplicacdo desse processo pode ser verificada na atuacdo de compostos deno-
minados sideréforos (do grego: carregadores de ferro) que apresentam baixo peso molecu-

lar e alta capacidade de complexar ferro. Microrganismos produzem sideréforos para dis-
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ponibilizar o ferro essencial para seu crescimento, ja& que o micronutriente ¢ encontrado na

natureza na forma de compostos altamente insoltiveis como Fe(OH)s.

6.7. Condicao de precipitacao

Alem de se avaliar em que extensdo os compostos pouco soluveis se dissolvem, na
dire¢do oposta os calculos de equilibrio de precipitagao-dissolugdao permitem avaliar a pos-
sibilidade de forma¢do de um composto pouco soltuvel.

Suponha-se uma amostra de 4gua subterrdnea que contém 5 10> mol L™ Ca*" ¢ 7
10° mol L™ SO4*". Existe a possibilidade desta solugdo estar em equilibrio com fase solida?
Essa agua esta saturada em relacao a anidrita CaSQOu(s)?

Deve-se considerar aqui um parametro que ja foi introduzido anteriormente, o quo-
ciente de equilibrio Q:

Q =[Ca*"1.[SO47]=(5107).(710%)=3,5 10"

Apenas quando Q > Kps 0 sistema tem condi¢des de formar uma fase solida. Para o

exemplo em questdo conclui-se que existem condig¢des para precipitagdo de gesso. A anali-

se do problema também pode ser efetuada com base num indice de Saturacdo (IS) definido

como:
3,5.107
IS= Q _3 -=109
K,s 3,2.10°
Em resumo, as possiveis situagdes para um sistema solido insoluvel-solugao seriam:
Solugdo insaturada Solido se dissolve Q<Kps| IS<0

Solucao saturada (equilibrio) | Sélido em equilibrio com solugdo saturada | Q = Kpg | IS=1

Solugdo supersaturada Solido em condigdes de se precipitar Q>Kps | IS>0

O indice de saturacdo também pode ser definido pela expressao:

-4
IS= log{&} - 1%%} = log10,9 = 1,04
Ko 3,2.10

como acontece no programa Minteq. Neste caso, uma solu¢do supersaturada terda um valor

positivo de IS, uma solugdo insaturada valor negativo e no equilibrio IS sera igual a zero.

Exercicios:
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43. Um dos primeiros compostos a se precipitar na agua do mar ¢ o gesso. Com ba-
se na composicao abaixo, calcular os indices de saturacdo de gesso (CaS04.2H,0, Kps =
2,63 107 ) na 4gua de rio e dgua do mar. Trabalhar com atividade. Quanto de evaporagdo

deve ocorrer na d4gua do mar para ter inicio a precipitagcdo de gesso?

fon Agua doce Agua do mar
mmol L

Ca®" 0,374 10,4
Cr 0,22 5542
K"’ 0,0588 10
Na" 0,274 4752
SO~ 0,115 28,4
Mg 0,169 54
HCO;5 0,954 2,38
CO5™ 0,00726 0,269

44. Uma amostra de dgua subterranea apresenta as seguintes concentragdes: 40,3 mg
L' Ca2+; 110 mg L' HCO;s. O pH ¢ 6,2, atemperatura 15°C, e a forga ionica ¢ 5,0 107~
Ignorar a formagao de complexos/pares i6nicos neste problema.
a. Calcular a atividade do fon Ca*".
b. Calcular a atividade do ion HCOx5'.
¢. Calcular a atividade do fon CO5>
d. Calcular o indice de saturacao, log (Q/Kps), para calcita na dgua subter-
ranea a 15 °C [og K ps = - 8,22)

e. A calcita se precipitara no aqiiifero ou se dissolvera?

A solubilidade do CaCO3 aumenta em profundidade devido a condi¢des de tempera-

tura e pressao (a 1 km de profundidade a pressao ¢ 100 atm).

Temperatura Pressao [CO;”] na solugdo saturada ( mol L)
Calcita aragonita
24 1 46107 6,6 107
2 1 4,810° 6,9 10°
2 250 7,110” 1,01 10
2 500 1,06 10 1,52 10




61

Na figura a seguir, observa-se a variagao do indice de saturacdao de duas formas cris-

talinas de CaCQOs, calcita e aragonita, nos oceanos Atlantico e Pacifico.

ERReT: ] “—“*W
1 ‘L —
=g i r
1r 1r
2 | <__ Morth Atlantic | ,_.,2 f(_ Morth Atlantic
g %ﬁ.'__ Morth Pacific 5 Morh Pacific
<3t T+ £3t -
5| o 8 .
] J: |I | O | I|
4r Y 4 . T
o ] !
o .
57 %I: 504
3 § ’ °|
E_ — J 6 — ¥ —
2 4 6 o 1 2 3 4
{1 (Calcite) L2 (Aragonite)

No exemplo, o indice de saturagao esta representado pela letra grega Q.

in_situ in_situ

s @ - @ _[Ca"],,[C0."]
Kps [Ca“]cq.[CO3 e
Admite-se que na agua do mar, [Ca2+] ¢ praticamente constante e func¢do da salini-
dade. A saturagdo em CaCOj, entdo, passa a ser funcdo exclusiva da concentragdo do ion
carbonato:

n situ

[CO," 1,

2
IS (Q) = LCOs™ Ju s

Essa aproximacao ¢ importante porque se pode discutir o equilibrio de precipitagdo-
dissolugao dos carbonatos na d4gua do mar em fun¢ao do sistema carbonato.

Existe uma profundidade denominada profundidade de compensacio de carbonato
(CCD — carbonate compensation depth) que marca um limite acima do qual o carbonato de
calcio se acumula e abaixo do qual ele se dissolve. Os organismos marinhos crescem numa
profundidade dos lagos e oceanos em que a luz penetra e ao morrerem se depositam no
fundo, formando um sedimento, (0oze em inglés). Essa camada em geral ¢ de sedimentos

calcérios, mas podem ser também sedimentos silicatados. Os sedimentos calcarios so se
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acumulam acima da CCD. O termo, lisoclina, também relacionado a esse topico, ¢ definido

como a profundidade na qual a solubilidade de CaCO; comega a aumentar rapidamente.

6.8. Sistema carbonato — a fase solida CaCO;

No capitulo 5 foi abordado o sistema carbonato do ponto de vista dos equilibrios em
solucdo aquosa e entre esta e a fase gasosa com a qual estd em contato. Neste ponto sera
considerada uma situag@o de equilibrio entre 3 fases: solugdo aquosa; fase gasosa (a atmos-
fera) e fase solida, CaCOs;. Essa abordagem ¢ interessante porque se aproxima de situagdes
reais como a questdo da conservagao dos recifes de corais em decorréncia do aumento da
concentragdo de CO, na atmosfera.

Os recifes de coral utilizam o fon COs> para a constru¢do do seu esqueleto. Com o
aumento do CO, na atmosfera a concentragao de carbonato nos oceanos diminui, afetando o
processo de crescimento dos recifes de coral.

Mudangas na quimica da 4gua do mar devido altas concentracdes de CO, acarreta-
rdo mudancas de pH e do estado de saturacdo dos carbonatos nos oceanos. O aumento da
acidez das aguas superficiais, devido a maior concentracdo do &cido carbonico, poderd di-
minuir as taxas de deposi¢ao de carbonato de célcio pelos corais, afetando o crescimento.
Por outro lado, devera estimular o crescimento ¢ aumento populacional de muitas algas,
afetando a relagdo competitiva entre elas e os corais.

A tabela a seguir fornece a composi¢@o calculada pelo Minteq, da solugdo em equi-
librio com 0,2 mol L! CaCO;s solido em fungdo da pressao parcial de CO, na atmosfera.

Na 4gua do mar existe disponibilidade de Ca*" ¢ a formagdo de CaCOs solido esta
limitada pelo suprimento de COs”, fon que faz parte do sistema carbonato que envolve
também os equilibrios com o CO, atmosférico.

2HCO; <> CO5™ +CO, + H,0

Quanto mais aumenta a concentragdo de CO; na agua, mais baixa a concentra¢ao de
COs> e menos favorecida a precipitagdo, ou, em outras palavras, fica favorecida a dissolu-
¢do do CaCOs. No sentido contrario, quando o CO, na dgua diminui, mais alta a concentra-
¢do de CO32' e a precipitagdo de CaCOj; ¢ favorecida. A concentragdo de CO; na agua di-
minui em fun¢do: da diminui¢ao de pressdo, aumento de temperatura, agitacao e fotossinte-

se. Aguas rasas, quentes, e agitadas (ondas) favorecem a precipitagdo de CaCOs.
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Espécies Pressao parcial CO; (atm)
6,65 107 * 0,00035 0,00042  0,000525 0,00063
mol L™

Ca* 1,17 10 4,99 10" 53110% 57310% 6,0910*
CaCoO; (aq) 5,49 10° 54910°  54910° 54910° 54910°
CaHCO;" 1,13 107 5,2510° 59210° 6,8710° 7,7510°
CaOH" 1,77 107 1,5610°%  1,4710% 13610°% 1,2810°
COs*> 3,39 107 9,34 10°° 8,9210° 83810° 79610
H 1,26 10°7'° 5,84 107 6,5910° 7,6410° 8,62 107
H,CO3* (aq) 2,2510° 1,18 107 1,4210° 1,77 10° 2,13 107
HCO5 8,32 107 9,83 107 1,0510° 1,1310° 121107
OH 8,31 107 1,87 10° 1,66 10° 14410° 1,2810°
pH 9,91 8,25 8,20 8,14 8,08
mol dissolvido (%) 0,061 0,255 0,271 0,293 0311

* sistema fechado

Mas falta algo! Mesmo quando existem condi¢des favoraveis para ocorrer uma rea-
¢do quimica ela pode ndo ocorrer. Isso porque a Termodinamica prevé a tendéncia das rea-
coes, mas nao informa nada sobre as velocidades com que elas ocorrem, que ¢ de compe-
téncia da Cinética Quimica.

Os organismos produtores de conchas sdo capazes de aproveitar as condigdes favo-
raveis a precipitagdo de CaCOs e aceleram-na. Portanto, 4reas rasas, movimentadas quen-
tes, aliadas a disponibilidade de luz e nutrientes, que favorecem a vida, sdo importantes

para a precipitacdo de carbonatos.

6.9. Supersaturacio

A condicao teorica para o inicio da precipitagdo de um composto ¢ que o parametro
Q iguale o valor de Kps, 0 que equivale a dizer que o indice de saturagdo ¢ igual a 1. Essa
condigdo indica que, do ponto de vista termodindmico, existe, condi¢ao para a formagao de
um composto pouco soluvel. Entretanto, existem restri¢gdes de natureza cinética que podem
impedir que isso ocorra. Em condigdes reais, mesmo para um valor de IS maior que 1, a

precipitacdo de um composto pode ndo ocorrer e se diz entdo que a solugdo esta supersatu-

rada.
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Uma solucao supersaturada ¢ um sistema instavel, que tende a retornar a situagao de
equilibrio Q = Kps promovendo a precipitagdo do composto. Isso pode ser desencadeado
por um cristal semente ou por elevar a supersaturacdo a niveis bem altos.

Estromatdlitos sdo estruturas laminares semelhantes a corais formados pela precipi-
tagdo de carbonato de calcio por cianobactérias. Estima-se que a precipitacio de CaCO;
nessa condi¢do exija uma supersaturagdo onde Q seja de 9,5 a 15 vezes maior que o Kps.
Por esse motivo, pesquisadores trabalham com uma condi¢ao ndo de IS = 1, mas de IS = 10

nos estudos de formagao dos estromatolitos.
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7. EQUILIBRIO DE COMPLEXACAO

Os metais desempenham um papel importante nos sistemas biologicos sob varios
aspectos. Os exemplos classicos sempre lembrados sdo a ocorréncia do ferro na hemoglo-
bina, magnésio na clorofila, cobalto na vitamina B12 e zinco em diversas enzimas.

Os metais, sobretudo os metais de transi¢do, como Cu2+, Zn2+, Fe3+, bem como Al’ °
Ca2+, entre outros, ndo ocorrem em larga escala sob a forma i6nica livre. O fato de estar
livre ou ndo tem implicagdes importantes para comportamento de um ion, pois define as-
pectos como sua biodisponibilidade, essencialidade ou toxicidade aos seres vivos.

Mesmo em solug¢do aquosa os metais ndo estdo exatamente livres, mas estao associ-
ados a moléculas de agua participando de um equilibrio de complexacao:

Cu®" + 6 H,O <> [Cu(H,0)6]*"

Pode-se dizer que em solugdo aquosa todos os ions metélicos estdo associados a mo-

léculas de dgua. O processo ¢ tdo banal que ndo ¢ considerado ao se escrever as reagdes

quimicas.

HZO ,., -D Hz

23
H0™" :L

Outras espécies, ions ou moléculas também podem ocupar o lugar da agua nessas
entidades que sdo chamadas de complexos. Define-se um complexo como uma espécie
caracterizada por uma estrutura geométrica na qual um metal, em geral na forma de cé-
tion, se situa na posicao central rodeado de espécies quimicas (moléculas ou ions) denomi-
nadasligantes . Metal e ligantes se associam através de ligagdes coordenadas.

Metais e ligantes se associam porque a energia da nova espécie formada, o comple-
x0, € menor que as das espécies reagentes. Em outras palavras, através da formagao do
complexo atinge-se um nivel de maior estabilidade.

Como a agua ¢ um ligante praticamente compulsorio a formacdo de complexos

sempre envolve substituicao de ligantes. Um ligante substitui outro quando apresenta maior
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afinidade para com o metal e, conseqiientemente leva a formacdo de um complexo mais
estdavel que o anterior. Cvomo exemplo tem-se para alguns complexos de cobre:
Cu*" + 6 H,0 © [Cu(H20)6]*"
[Cu(H20)6]*" + 4 CI" <> [CuCly]*
[CuCL]* + 4 NH;3 <> [Cu(NH3)4]*"
[Cu(NH;)s)*" + EDTA <> [Cu-EDTAT*
ordem de estabilidade de complexos
[Ca EDTA]* > [Cu(NH3)s)*" > [CuClLy)* > [Cu(H20)6]*
ordem de afinidade dos ligante em relaciio ao ion Cu’*:

EDTA > NH; > Cl > H,O

7.1. Pares ionicos

Na formacao de complexos as ligagdes coordenadas requerem a participacao de pa-
res de elétrons dos ligantes. Esses complexos sdo denominados as vezes como complexos
verdadeiros ou complexos de esfera interna. Quando a associacdo entre metal e ligante se
da de uma forma menos acentuada, a interacao ¢ essencialmente de natureza eletrostatica,
sao formados os pares ionicos ou complexos de esfera externa. Neste caso, a interagdo com
o ligante ndo ¢ suficientemente forte para deslocar as moléculas de agua inicialmente asso-
ciadas ao metal. Os pares i0nicos também ndo apresentam uma geometria definida. Apesar
de uma relativa transitoriedade, a associacdo ¢ mais forte que uma simples aproximacgao
entre cargas opostas ¢ efetivamente se forma uma espécie. Alguns exemplos que podem ser
citados sdo: CaHCO; " ; CaSO,° ; CaOH"; MgCO;° ; MgS04°

Em agua pura, a pH abaixo de 11, ions célcio estdo essencialmente livres e ndo es-
tao ligados sendo a moléculas de 4gua. Na agua do mar, contudo, a situagdo ¢ mais compli-
cada. Embora a maioria dos ions célcio esteja livre, cerca de 10 a 15% estdo presentes co-
mo par iénico CaSO4’. Estes pares sio formados e desfeitos rapidamente, mas ainda assim
tem impacto sobre as propriedades quimicas da d4gua do mar.

fons calcio também formam pares idnicos com fons carbonato e bicarbonato. Embo-
ra esses pares constituam uma fragdo pequena do calcio eles constituem uma fracdo impor-
tante do ion carbonato. Esses pares i0nicos entdo tendem a baixar a concentragdo de ion
COs™ livre e assim inibir a precipitagdo de CaCO; e, conseqiientemente, aumentam a sua

+1: I 2+ ’ A s - - ,
solubilidade. Ions Ca” também formam pares ionicos com F, OH e PO4 e outros ions em
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~ ~ ~ s r 2+ ~
menores propor¢des que ndo sdo importantes para o ion Ca”', mas sdo importantes para

esses outros ions.

7.2. Ligantes

Os ligantes sdo espécies quimicas que tem pares de elétrons nao compartilhados que
podem ser usados em ligagdes coordenadas e sdo, portanto, bases de Lewis. O ion metalico
central ¢ um 4cido de Lewis.

Moléculas de dgua, amonia e ions cloreto atuam como ligantes que s@o denomina-
dos monodentados, pois cada unidade deles contribui com apenas um par de elétrons para
o complexo e cada unidade do ligante se une através de um tinico ponto ao metal.

Quando os ligantes sdo moléculas, a carga do complexo ¢ a mesma do ion metalico.
Se o ligante ¢ um ion, a carga do complexo ¢ a soma algébrica das cargas dos constituintes.
A formagio de um complexo pode alterar o comportamento de um fon metalico. O fon Cd*"
¢ divalente positivo, o que lhe permite ser adsorvido a uma superficie carregada negativa-
mente, por exemplo. Ao ser complexado pelo ion Cl, forma complexos como [CdACI],
[CACL,]° ou [CACI;] cujo comportamento € bastante diferente do ion livre cd*.

Compostos organicos sao ligantes eficientes através de seus grupos doadores de elé-
trons carboxilicos, fendlicos e amino. fons Cu*"; Zn**, Fe**, Co*" se encontram organica-
mente complexados nos oceanos e isso afeta a mobilidade e o transporte deles.

Uma molécula de ligante pode participar de complexos doando mais de um par de
elétrons para o metal. Quando sdo doados dois os pares de elétrons, situados em atomos
distintos na molécula do ligante, ele ¢ denominado bidentado e assim por diante. Os amino-
acidos contém grupos carboxilicos e amino nos quais respectivamente o oxigénio € o nitro-

génio podem doar elétrons. A glicina €, portanto, um ligante bidentado. Na histidina um

M- Aicitato M-histidina M- cisteitiato

hidentado tridentado tridentado
H H
MH... __ | 0 0

HLC (M) CH—C—¢ CH—C—C%
R 1—( HLH Do
£-0 / \ 0 JHN 4

H . _ 5.
0 va -H""-,\..’_hll N T AT AN

atomo de nitrogénio do grupo R atua como atomo doador e ela ¢ um ligante tridentado. Na

cisteina um atomo de enxofre faz esse papel.
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Numa proteina os grupos amino e carboxilico da cisteina estariam comprometidos
numa liga¢do peptidica, de modo que sobra apenas o enxofre para atuar como ligante mo-
nodentado.

De maneira geral, quanto mais dentes um ligante tem, mais estavel ¢ o complexo
formado. Ligantes hexadentados, capazes de doar seis pares de elétrons a um ion metalico;
mostram elevada capacidade de complexar metais. O ligante hexadentado EDTA (4cido
etilenodiaminotetracético) ¢ um dos mais conhecidos e estudados pelas suas aplicagdes
industriais, agricolas e em Quimica Analitica. Um mol de EDTA, complexa um mol de ion

Ag+, Ca* Mg%, Zn2+, Cu2+, A13+, entre outros, nao, importando a valéncia do ion.

Q 0
AEY I
Cc—OH C
/ 2\
H.C 9] CH» o
) \ // I '|:.".'-|'|;|F--":I'I2
HO\ ff N—C'I\-Iz CHQ-C\ o -
A 2 L L
C—CH, H,C—N3 OH =Cl 5" /e
o” \CH | "o—ye=e
2 o CH
/ NS
HO—C C
oY) \\ "

]
=}

7.3. Numero de coordenacio — Geometria

O numero de pontos de ligagdo em que um metal participa num complexo ¢ seu
numero de coordenacdo.

Um ponto que alunos ndo entendem bem ¢é que metal e ligante ndo se associam para
satisfazer as regras classicas de valéncia. A féormula do sal cloreto de célcio ¢ CaCl,, porque
o calcio ¢ um ion divalente positivo e o ion cloreto ¢ monovalente negativo. Por outro lado,
no fon complexo [CuCly]*, o numero de coordenagdo do cobre é 4 ¢ a carga liquida do
complexo ¢ -2. Essa dificuldade também afetou os pesquisadores que primeiro se interessa-
ram por esses compostos, dai a origem do nome complexo.

O numero de coordenagao ¢ um resultado de um compromisso entre caracteristicas
do metal e do ligante, como por exemplo: [Fe(CN)s]> e [FeCly]. Entretanto, certos metais

formam complexos com um niimero de coordenagdo mais comum.
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Numero de coordenacdo e estrutura geométrica do complexo estdo relacionados

conforme se observa na figura apresentada a seguir:

Complexo Numero df Geometria
coordenacéo
. 2 Li
[Ag(TH:):] e
[Zn(CTT,]* 4 Tetraedrica
[TR(CIT T 4 Quadrado planar
[MR(TH: 6 & Crctatdrica
Hhfozalate), 4 Ciadrade palnar
EBipiramide
Fe( CC;s 5 irigonal
[Fe(EDTA)] 6 Octaédrica

Nem todos os ligantes precisam ser do mesmo tipo, como no complexo [Pt-

CLy(NH3),]. Esse complexo de geometria quadrado planar exibe isomeria cis-trans. O nu-
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mero de coordenagdo 4 pode ocorrer tanto em estrutura tetraédrica como quadrado planar.

7.4. Estabilidade de complexos
O equilibrio de complexagao ¢ representado no sentido de formag¢ao do complexo:
metal + ligante <> complexo
e a constante desse equilibrio ¢ denominada constante de formacio ou constante de
estabilidade. A constante de formacao ¢ freqlientemente representada na forma de log K.
Para complexos que contém mais de um ligante, especificam-se constantes indivi-

duais (stepwise) para as diferentes etapas sucessivas de introducdo de ligante:

Hg”" + ClI" «> HgCl" log Ky =7,15 ou K; = 1,41 10’
HgCl™ + CI'«> HgClL,*  logKy,=6,9 ou K, =7,94 10°
HgClL° + CI' < HgCls™  log K3 =2,0 ou K3=100
HgCly + CI'> HgCly  logK4=0,7 ou K4=5,01

A reacdo global ¢ a somas dessas etapas e a constante de equilibrio global é a soma

dos logaritmos das constantes individuais:

Hg’" +4 ClI < [HgCly]  logK = 16,75

K= LH8CLI 5040
[Hg™ J.[C1"]

Quanto maior a concentragdo de cloreto posta para reagir com o fon Hg™*, maior se-
ra a propor¢ao de HgCly formada. Com auxilio dessas constantes € possivel estabelecer um
grafico onde as diferentes espécies de complexos sdo postas em fungdo da concentragao de
CI livre no equilibrio. O elevado valor da constante de equilibrio indica que a concentragao

r 2+ 1 r . r -
de ion Hg"" livre ¢ extremamente baixa na presenca de ion CI'.

Exercicio
45. Sao misturados 20 mL de solug¢ao 0,05 mol L' Hg2+ e 10 mL de solugdo 0,2
mol L™ CI" e o volume é completado a 250 mL com 4gua destilada. Qual a concentracio de

Hg*" livre, uma vez atingido o equilibrio? Constante de formagdo HgCly = 5,6 10'°
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46. Uma amostra de 4gua do mar apresenta as seguintes atividades: Ca*" = 0,005 ¢
SO4* =0,0126. A constante de estabilidade para a formacao de CaSO, ¢ K = 169,8.

a. Calcular a proporc¢ao do par idnico CaSO4° em relacdo ao fon Ca®" se aquela es-
pécie for tnico complexo importante formado.

b. Como a formagdo do par i6nico afeta a solubilidade da anidrita (CaSO4) na agua
do mar?

c. Se a amostra de dgua for diluida de modo que a atividade do ion sulfato decresce
de um fator 2 qual sera o decréscimo da atividade do par i6nico em relacdo a do ion

calcio?

7.5. Constante de estabilidade condicional
A constante de equilibrio termodinadmica (Kr) ¢ definida em termos de atividade e €
independente das condi¢des do meio como pH, forca idnica, entre outros. Constante de e-
quilibrio s6 deve variar com a temperatura.
Na pratica ¢ comum expressar constantes de equilibrio em termos de concentragdo
(Kc¢) e entdao os fatores citados anteriormente interferem no valor da mesma. Ou seja, K¢
nao ¢ tdo constante assim!
Suponha-se a complexagao de um metal M por um ligante L™
M+ nL < [ML,]
__[ML,]
CIMILT
e ainda que esse ligante L™ participa de um equilibrio acido base:
HL + H,0 > L+ H;0"
Fica claro que a concentragdo de L depende do pH do meio. Representando por C a
concentracdo a total do ligante livre, no equilibrio tem-se a equagao de balango de massa:
CoL=[HL] +[L]
Lembrando que a fracdo a da espécie L™ pode ser calculada em fun¢do do pH do
meio :
[L°]

o=—
CL

= func¢do (pH)
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[ML,] _ [ML,]

[MTLIL]" [M']C, .o

ML,
[M*].C,

_ [ML,]
cond [M+]CL
O nome de constante condicional deriva do fato de K¢ong depender de o que por sua
vez ¢ funcdo do pH. O EDTA ¢ um é&cido tetraprotico que pode ser representado por HsY.
A complea ¢do do ion Ca®" pela forma desprotonada de EDTA ¢ expressa pela equagao:
Ca® + Y* & [CaY]”

2—
K=Y 1 4900
[Ca™ ].[Y™]

O 4cido H4Y em funcdo do pH se distribui entre diferentes espécies HaY, HiY';
H,Y*, HY> e Y*. Assim:
Cepra= [HaY] + [H3Y] + [HoY?] + [HYY] + [Y4]

4—
o, Y]
CEDTA
2—
Kcond = K.(X4 = [C;Jra;]
[Ca™ ].Cpra

ApHS, o4=3,7 107 ¢ entdo:
Kcono = 4,9 101°x 3,7 107 = 1,8 10*
O valor 1,8 10* sera empregado quando o EDTA complexa o fon Ca®" sob pH 5. Os

dados da tabela a seguir ilustram como o pH afeta a complexagao de calcio pelo EDTA.

pH oy Keond
3 2,6 10" 1,27
8 5,610 2,7 10°
10 0,36 1,710"
12 0,98 4,810"

O EDTA ¢ um ligante organico, que atua na complexacdo de metais através dos
grupos carboxilicos € amino. A medida que o pH se eleva esses grupos se ionizam € a com-

plexacdo se torna mais eficiente. Esse comportamento ¢ tipico dos ligantes organicos para
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7.6.  Complexos naturais
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Na mioglobina e hemoglobina, respectivamente o armazenamento e transporte de

oxigénio nos seres vivos estao relacionados com o processo de complexagao.

HOOC

COOH

Histidine Residue
AL

.-"f_-‘-\-

O grupo heme ¢ um grupo prostético que contém o ion Fe’ no centro de um anel de

. , ~ r ’ 2+
porfirina. Os quatro 4tomos de N estdo num plano e doam pares de elétrons ao ion Fe™. O

anel de porfirina atua, portanto, como um ligante polidentado. Um residuo de histidina da

hemoglobina fornece um par de elétrons para ocupar a quinta posi¢ao de coordenacao do

s + . .
fon Fe**, abaixo do plano da porfirina.

A sexta posi¢ao de coordenagdo ¢ ocupada pelo oxigénio da molécula de O, trans-

r 2+ ~
portada pelo grupo heme. Em resumo, o ion Fe*  apresenta numero de coordenacdo 6 e

geometria octaédrica, sendo que diferentes grupos atuam como ligantes.

H
/

Histidinec“;_\

H— \N//c““‘“H

e

Heme is domed
(nonplanar).

Deoxygenated

H
i

W N
Histi dlw iy
H \N//CH“‘H

|
Y —

-
Heme is |

planar. o\o

Oxygenated

O anel de porfirina s6 adquire a geometria planar quando a molécula de oxigénio se
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liga a o grupo heme.
A molécula de mioglobina armazena oxigénio nos musculos, contém 1 grupo heme
e assim armazena 1 molécula de O,. A molécula hemoglobina com 4 grupos heme ¢ capaz

de transportar 4 moléculas de O,

M-erminus C-ferminus

Cotarminus
M-iermings

heyaglotin Hemoglabin

O anel de porfirina aparece em outra molécula importante que ¢ a clorofila e atua

. . It 7o +
agora como um ligante polidentado para complexar o ion magnésio, Mg2 .

CH4CH5 CHy

/N CHAEH L0 LCH,CHEGCH ,CH,CH, CH) o1
CHy CHa CH,

3

CH3

Na vitamina B12 tem-se novamente o anel de porfirina como ligante do ion cobalto.

7.7. Metais e matéria orgianica — uma relacido complexa
Os metais podem ter um papel duplo na natureza: her6i e vilao. Podem ser essenci-

ais ou ndo essenciais aos seres vivos. Ser essencial ndo significa ser compulsoriamente be-
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néfico: mesmo metais que sdao nutrientes, como Cu, Zn, Mn, podem ter a¢do toxica depen-
dendo da dose. Quanto aos metais nao essenciais eles podem quando muito ser tolerados.

Seja num papel ou noutro, ndo ¢ exagero dizer que o comportamento dos metais no
ambiente esta ligado de maneira notavel aos equilibrios de complexacdo que eles partici-
pam. E no ambiente, os complexos formados com a matéria organica dissolvida nos siste-
mas aquosos naturais sao os mais importantes.

A matéria organica ¢ uma denominac¢do ampla para uma gama de compostos orga-
nicos mais ou menos complicados. Contudo, considerando os grupos carboxilicos, fenoli-
cos ¢ amino que eles contém, complicadas macromoléculas podem ser encaradas simples-
mente como eficientes ligantes prontos para se coordenar aos metais. Quando se analisa
uma amostra de dgua ¢ importante determinar o seu teor de carbono organico dissolvido
para se avaliar a importancia da formacao de complexos metalicos naquela amostra.

Na figura a seguir ¢ mostrado o resultado de um bioensaio® com Thalassiosira pseu-
donana, no qual foi avaliado o nimero de células apo6s um periodo de crescimento logarit-
mico sustentado e expresso como porcentagem do controle. Ao meio foram introduzidas

~ 2+ A s . e g K -1
concentragdes crescentes de Cu>” na auséncia e na presenga de histidina (5 107 mol L'™).
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% Davey, Earl W., Myra J. Morgan and Stanton J. Erickson. 1973. Biological Measurement of the Copper

Complexation Capacity of Seawater. Limnol. Oceanogr. 18(6): 993-997.
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Observa-se que a toxicidade do cobre foi significativamente reduzida na presenca de
histidina, o que foi atribuido a formac¢ado de complexo entre esse ligante e o metal, diminu-
indo a disponibilidade do elemento ao microrganismo. Também a presenga de matéria or-
ganica resultante da poluicao contribuiu para diminuir a toxidade de cobre.

Deve ser ressaltado que a complexacao de metais por matéria orginica ¢ um proces-
so dependente de pH, nos moldes em que foi discutido para o EDTA. Assim, em condigdes

de pH baixo, os ligantes podem ter sua capacidade de complexacao bastante diminuida.
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8. EQUILIBRIO DE OXIDACAO REDUCAO

Reagdes quimicas podem ocorrer sem que haja alteragdo alguma do niimero de oxi-
dacdo das espécies participantes, evidenciando que ndo ha transferéncia de elétrons no pro-
cesso. E o caso, por exemplo, das reagdes acido-base.

Por outro lado existem reagdes quimicas nas certas espécies perdem enquanto outras
que ganham elétrons.

Muita energia nos sistemas biologicos e armazenada ou liberada através de reagdes
de oxi-reducdo. A fotossintese ¢ uma reacao de oxi-reducao na qual CO, ¢ reduzido a agl-
cares ¢ a agua ¢ oxidada a O, gasoso. Na respiracdo, que ¢ a reagao reversa, agucares sao
oxidados a CO; e agua.

Na redugdo uma espécie recebe ou ganha elétrons, enquanto que na oxidagdo uma
espécie perde elétrons. Nao existem elétrons livres em solugdo e eles sdo apenas transferi-
dos. Assim, para haver reducao tem que haver oxidag¢ao dai o nome de oxi-reducao.

A terminologia empregada no equilibrio de oxi-reducdo ¢ a seguinte:

Oxidagao = perda de elétrons (e )

Redugdo = ganho de elétrons (e-)

Agente oxidante = ¢ a espécie que oxida outra e para tanto ela deve ganhar e— du-
rante a reacao e sera entdo reduzida.

Agente redutor = ¢ a espécie que reduz outra e para tanto ela deve perder elétrons
durante a reacdo e sera oxidada.

Forma oxidada = forma da espécie que esta deficiente em elétrons

Forma reduzida = forma da espécie que esta com elétron adicional

N . , ~ y . . .« g ~ 7
A transferéncia de elétrons ndo ¢ imediatamente visivel numa reagdo como’:

+ +
acetaldeido + NADH + H — etanol + NAD
mas, para tanto, basta desmonté-la em duas semi reacdes para perceber a transferéncia de

elétrons do NADH para o acetaldeido:
+ —
Acetaldeido + 2 H + 2e — Etanol

+ + -
NADH — NAD +H +2e

+ T
Acetaldeido + NADH + H — Etanol + NAD

" NAD = Nicotinamida Adenina Dinucleotideo
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Pode-se também elaborar um diagrama de transferéncia de elétrons:

acetaldeido NAD"

etanol NADH + H

Atomos presentes nos compostos das reagdes de oxi-redu¢do mudam seu nimero de

oxidagdo e para detectar essa mudanga € necessario conhecer algumas poucas regras.

Exercicios:

47. Especificar quem se oxida, quem se reduz e identificar os agentes oxidante e re-
dutor na reacdo: H, + I, <> 2HI

48. O processo de nitrificacdo ¢ realizado em duas etapas, primeiramente as bacté-
rias Nitrosomonas convertem amonia a nitrito. Em seguida as bactérias Nitrobacter conver-
tem nitrito a nitrato. O que esses processos tem a ver com oxi-redu¢ao?

49. A decomposicdo da matéria organica pode se dar em meio aerdbio produzindo
gas carbonico e metano. Considerando matéria organica como celulose, (C¢H;20¢), , quais

os processos de transferéncia de elétrons envolvidos?

8.1. Potencial de oxi-reducio

Na tabela apresentada a seguir nota-se que existem varias semi-reagdes dispostas
numa seqiiéncia especial. Ela relaciona a tendéncia de reducdo de diferentes sistemas qui-
micos de interesse bioldgico. Essa ordenagdao em termos de tendéncia de ganho de elétrons
(redugdo) € convencional.

A tabela citada ¢ uma tabela de potenciais redox. Os valores de potencial redox sdo
uma medida quantitativa do poder de oxidagdo ou de reducdo. Os agentes oxidantes fortes
como o oxigénio molecular apresentam potencial de oxidagdo positivo e os bons agentes
redutores tem potencial negativo. Os elétrons se movem espontaneamente em direcdo a

compostos de potenciais redox mais positivos.
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Potenciais Redox E', (25°C, pH 7)

Semi-reacdes

(V)

W20+ 2H +2 e = H0 0.816
Fe™ + g = Fe™ 0.771
NOy +6H +6e” = 102 N2+ 3 H:0 0.75
MO +2H"+2e” =  MNOs + H20 0.421
MO +10H +8 e = MNHs +3 HO 0.36
NO: +8H +6e” = MNHs +2 H:0 0.34
CH:OH+2H " +2¢e” =  CHs+ HO 0.17
fumarate + 2 H* + 2 e~ = succinate 0.031
2H*+2¢e = Ha (pHO) 0.00
oxaloacetate + 2H  + 2 ™ — malate -0.166
CH:O+2H +2e =  CHs0OH -0.18
pyruvate + 2H" + 2 e” = lactate -0.185
acetaldehyde + 2H +22~ =  ethanol -0.197
SO +8H +6e = S+4H0 -0.20
SOy +10H +8¢e” =  HsS+4H0 -0.21
FAD+2H*+2¢ =  FADH- -0.219
CO:+8H"+8¢e = CHa+ 2 H-0 -0.24
S+2H"+2e = H:5 -0.243
Mo+ BH +6e =  2ZNH4s -0.28
MNAD® +H*+2e” =  MNADH -0.320
NADP*+H ' +2¢e” = MADPH -0.324
ZH"+2e = Ha (pHT) -0.414
CO:+4H" +4e = 1/6 glucose + HaO -0.43
Fe™ +2e — Fe --0.85

Como s6 pode haver tendéncia relativa de ganhar ou perder elétrons € necessario se
estabelecer um sistema de referéncia. A tendéncia dos fons H' em serem reduzidos a gas Hy
¢ essa referéncia, sendo atribuido a esse sistema um potencial elétrico padrdo E° igual a
zero. Como os sistemas da tabela estdo ordenados em relagdo a essa referéncia torna-se
facil estabelecer uma comparacao entre qualquer par.

As tabelas de potencial redox que aparecem nos textos de quimica geral se aplicam
a sistemas na condi¢io padrdo: a atividade de reagentes e produtos é 1. Se o H' est4 envol-
vido na reagdo, E° corresponde portanto a pH = 0.

Nos seres vivos, animais ou vegetais, o pH do citoplasma esta ao redor de 7 e os po-
tenciais padrao referidos a pH 0 ndo sdo os mais adequados. Pode-se definir um potencial
formal definido para um conjunto determinado de variaveis como for¢a idnica, pH, concen-

tracao de complexantes, entre outros. Nas tabelas usadas em bioquimica sao tabelados valo-
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res de potencial formal definidos para pH 7 e representado por em geral por E’, como for-
ma de distingui-lo do potencial padrio E°. Evidentemente, para as semi-reagdes que ndo
envolvem o ion H' ndo tem sentido distinguir E° de E’,.

Ao serem combinadas duas semi-reacdes em uma reagao global faz-se a soma algé-
brica dos potenciais padrdo individuais E°. Para uma reagdo espontinea deve-se obter um
valor positivo para a variagdo AE’. Sejam as seguintes semi-reagdes:

NO, + 8H" + 6" «> NH," + 2H,0 E’,= 034V
SO + 10 H +8¢ <> HyS +4H,0 E’0=-021V

Para haver uma transferéncia de elétrons entre esses dois sistemas deve existir uma
semi-reagdo de oxidacdo associada a outra de reducgdo. Essa questao ¢ resolvida da seguinte
forma: uma das semi-reagoes devera ser escrita em termos de perda de elétrons e entdo de-
vera ser invertida. Nesse processo o sinal de E° serd igualmente invertido.

Lembrando-se que a soma algébrica dos potenciais padrdao individuais devera ser
positiva, a Unica possibilidade de isso acontecer ¢ inverter a semi-reacao referente ao ion

SO,%:

NO, + 8H" + 6¢ <> NH4 " + 2H,0 E’x= 0,34V
H,S + 4H,0 <> SO4> + 10 H' + 8¢~ E,=021V
AE°=0,55V

Essa regra de se obter valor positivo para AE° pode ser justificada lembrando que
AG = -n F AE° e, deste modo, fica-se coerente com a exigéncia de diminuigdo de energia
livre nos processos espontaneos.

Para a reagdo global ser escrita de modo correto devem ser igualados os niimeros de
elétrons ganhos e perdidos. Por mais esquisito que possa parecer, os valores de E° ndo sdo

altea dos quando do acerto dos coeficientes.

4NO, +32H" +26 ¢ <> 4 NH,; + 8 H,O E’»= 034V
3 H,S + 12 Hy0 <> 380,27 + 30 H + 24 ¢ E’»=0.21V
4NO; +3H,S+2H +4Hy0 >4 NH; +3 SO~ AE’,=0,55V

Ao combinar semi-reagdes aquela que esta mais acima na tabela se mantém como
reducdo se o processo ¢ espontineo, ou seja, ocorre com diminui¢cdo de energia livre. A
reacao global de oxi-redugdo espontanea libera energia para o meio e pode realizar traba-

lho. O exemplo mais representativo desta situacdo € a respiracao:
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Glicose + 6 O, <> 6 CO, + 6 H,O
Considerem-se as semi-reagdes envolvidas na reagdo global da respiragao:
CO;, + 4H" +4e- <> 1/6 glicose + H,0 E’0=-0,43V
% 0y + 2 H' + 2e- <> H,0 E’,=0,816V
Invertendo a semi-reagdo da glicose e acertando os coeficientes para se igualar o

numero total de elétrons cedidos e recebidos:

glicose + 6 H;O0 > 6 CO,+24 H +24 e- E’,=043V
60,+24H +24e- 2H,0 E’,=0,816
Glicose + 6 O, <> 6 CO, + 6 H,O AE’,=1,246 V

A reagdo de respiragdo corresponde como se espera a um valor positivo de AE® ca-
racteristico de um processo espontaneo. Essa mesma reacao poderia ocorrer com um valor
negativo de AE° ? A resposta é sim, mas neste caso o processo nio seria espontaneo. E exa-
tamente o que acontece na fotossintese, que requer uma grande quantidade de energia para
ocorTer.

Na fotossintese ocorre uma variagdo positiva de energia livre (AG® > 0) obrigatoria
nos processos nao espontaneos. Para isso deve haver um fornecimento de energia e a ener-
gia dos produtos sera maior que a energia das reagentes. Em ultima analise essa ¢ exata-
mente a finalidade da fotossintese: armazenar energia radiante, luz, como energia quimica
das ligacdes das moléculas da glicose.

Nas consideracdes efetuadas anteriormente sempre se trabalhou em condi¢des pa-
drdo: atividade (concentragdo) de reagentes em solucdo igual a 1 mol L, pressdo 1 atm;
solidos na sua forma mais estavel. Na condi¢dao padrao as concentragdes das formas oxida-
da e reduzida s3o iguais, pois uma espécie estara 50% na forma oxidada e 50% na forma
reduzida.

E fora das condi¢des padrao? A variacdo de potencial AE em uma condi¢do qual-
quer de concentragdes de reagentes e produtos ¢ expressa pela equagdo de Nernst, onde
entra o quociente de reacao Q.

Para uma semi-reagao M(ox) + n e- <> M(red):

o RT In [M(red)]

E=E .
nF [M(ox)]

Para uma reagao de oxi-redugao:
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A(ox) + B(red) <> A(red) + B(ox)

R.T In [A(red)] E, —E - R.T In [B(red)]
nF [A(ox)] nF [B(ox)]

_RT [A(red)]j ~ (E% _RT [B(red)]j
nF [A(ox)] nF [B(ox)]

E, =E; -

(EA - EB) = (EZ
(E. —E,)=(ES —E%)— RT( [A(red)] | [B(red)]
A B A B nF [A(0x)] [B(0x)]

AE - ape - RT (m [Ared)] | [B(red)]j
nF (" [A(ox)]  [B(ox)]

[A(red)]
RT| [A(ox)]

AE = AR = e M B lred)
[B(ox)]
AE - ape _ RT [m [A(red)].[B(red)]j AE = AE° ~ R 1o
nF [A(ox)].[B(ox)] nF

A 25°C (298K) e mudando-se de logaritmos naturais para decimal tem-se:

AE — AE® — 0,059
n

logQ

As conseqiiéncias da aplicagdo de equagdo de Nernst s3o muito importantes. Por e-
xemplo, as semi-reagdes a seguir® apresentam potenciais padrio praticamente iguais:
NAD +H'+2e-<>NADH E’,=-0,320V
NADP'+ H' + 2¢- <> NADPH E’,=-0,324V
No ambiente de uma célula, contudo, ndo se estd nas condi¢des padrao:
[NADPH] >>> [NADP']
NADH = 0,4 NADP
e os valores de potencial efetivo serdo bem diferentes, pois dependerdo da proporcao das

concentracdes das formas oxidada e reduzida.

¥ NADP= Nicotinamida Adenina Dinucleotideo Fosfato
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Exercicios:

50. A semi-reagio NAD" + H' + 2e- <> NADH apresenta E’,=-0,320V a 25°C ¢
pH 7. Calcular o potencial redox quando se tem:

a- 90% da forma reduzida em solugéo

b- 10% da forma reduzida em solugao

51. Vitamina C (4cido ascorbico) ¢ rapidamente oxidada a acido deidroascorbico.

Tendo-se um valor de E’, = 0,062 V a 30°C e pH 7 para a semi-reagao:

CH,OH CH;0H
0 0

|
HO—( 0 HO—C 0
-~ -~
H T i —>  H ”
M2 2
:"'/- Xl:

( 1 Hy OH
acido dehidroascorbico acido ascorbico

calcular a fragdo de vitamina que estard reduzida em uma solugdo onde E = 0,019 V.

Quando um sistema atinge o equilibrio tem-se AE = 0. Esta ¢ uma situac¢do familiar,
pois ¢ o que acontece quando uma pilha comum acaba: AE = 0 corresponde a AG =0 ¢ ao

fim da capacidade do sistema produzir trabalho. Entdo:

0=aE° - RTk
nF
mK = Age
RT

E interessante se destacar a posicdo que o oxigénio ocupa na tabela de potenciais

redox. O oxigénio ¢ um avido receptor de elétrons, ou seja, € um eficiente agente oxidante.

8.2. Efeito de pH no valor de potencial redox

O acido ascorbico ¢ um acido diprético (pKal= 4,1 e pKa2 = 11,8) se oxida facil-
mente a acido dehidrascorbico. Representando o acido ascorbico por H>A e o acido dehi-
droascorbico por B

B+ 2e-+2H" = HA + H,0O E°=0,390 V
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Ao escrever a equacdo de Nernst o valor de potencial padrdo E° é 0,390 V para a
condicao padrao de pH=0
. H,A . H,A
°—RT.ln H,A] RTln [H,A]

E=0390———.
nF  [BLIH'] nF  [B][H']

E=E

Para qualquer outro pH, as condi¢des ficam dependentes da concentracio de H' do
meio, inclusive a concentragao da forma H,A.

Para se usar a equacdo de Nernst em diferentes valores de pH devem ser feitas al-
gumas consideragdes que envolvem o equilibrio acido-base.

Da concentracao total Cipa de um acido H,A, apenas uma fragdo o, estara na forma
H,A . Essa fracdo o, ¢ fungio da concentra¢io de H' no meio:

[H']

[H*]* +Kal.[H"]+Kal .Ka2

oy

[HQA] =0 . CHZA
Para pH 7, Kal = 7,94 107 ¢ Ka2= 1,62 10™"*
(107)’
Ay =73 5 107 s 12
(107)? +7,94.107°.107 +7,94.107°.1,62.10

=0,00126

Assim, a equagdo de Nernst ficaria:

0,059 | 0.00126C,,,

E = 0,390
n S B0 T
£ - 0300- 2059 100 0,007}426 L0059 | Cuny
2 10 n [B]
£ - 0300- 2059 100 0,007}426 _0059 | Cuny
2 10 n [B]
E=0,390-0,328 — 0,059 log Cua
n [B]
E =0,062 - 0,059 log SITE
n [B]

Portanto, o potencial formal E’, a pH 7 para a oxidagdo do acido ascorbico ¢ 0,062
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A variagdo do potencial redox do acido ascérbico em fun¢do do pH do meio € mos-

trada na figura a seguir:

E° (aH =1, pH=0)
0.40 - 0,390V

E’, (aH™=10", pH =7)
0,062 V

E'o
=
&
Il

pH

8.3. Equilibrios de oxireducio e precipitacio combinados

A atividade microbiologica regula a precipitagdo e a dissolugdo de CaCOs. A redu-
¢do de sulfato desde ha muito tem sido relacionada a precipitacdo de CaCOs. Bactérias re-
dutoras de sulfato tém sido reconhecidas como reguladoras da precipitacdo de CaCOs3 em
leitos microbiologicos e outros depdsitos sedimentares. O ion sulfato € usado como alterna-
tiva ao O; na respiragao anaerobia.

O processo da reducdo de sulfato induzindo a precipitagdo de CaCOs estd indicado
pelas equagdes a seguir:

- a matéria orgénica representada por CH,O ¢ oxidada pelo fon SO4”> e produz CO3™

2 [CH,0] + S04 «> COs* + CO,+HS + H'+ H,0
- fon CO;™ participa do equilibrio de precipitagdo do CaCOs
CaCO; <> Ca™" + CO3™

8.4. Potencial de membrana

Uma utilizagdo comum da equag@o de Nernst em biologia ¢ relacionar as concentra-
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coes de um ion em cada lado de uma membrana ao potencial elétrico que se desenvolve
nela :
_RT C,

Ay =——.In—
v zF Gy

onde Ay ¢ o potencial da membrana em volts, R ¢ a constante dos gases perfeitos (8,31 J

K" mol '1); T ¢ a temperatura absoluta, C4 e Cg sdo as concentragdes idnicas de cada lado
da membrana; z é carga elétrica do ion, F é a constante de Faraday (96500 Coulomb mol™).

Suponha-se duas solugdes de KCl de concentragdes Cx

B A e Cg, sendo Cx>Cg, separadas por uma membranas permeével

apenas ao fon K. No inicio fons K" irdo se difundir através a

KCl membrana semipermeavel de A para B em funcdo do gradiente

Ce de concentracdo existente, mas os ions Cl” ndo. Isso leva a um

desbalango de cargas que gera um potencial elétrico que se
opde a difusdo dois ions K.

Quando se atinge o equilibrio, a tendéncia dos fons K em se difundir de A para B é
exatamente contrabalangada pelo potencial elétrico da membrana. O sinal do potencial de
membrana muda se a orientacdo do gradiente de concentragdo se inverte, ou se a carga da
espécie difusivel muda de sinal.

Na membrana de uma célula também se desenvolve um potencial elétrico devido a
esse mesmo processo, quando fons K™ passam de do interior da célula para o exterior. No
interior de uma célula a concentracio de potassio é maior que no exterior, 140 ¢ 5 mmol L™

respectivamente, assim:

8314 x 298 5
Ay = . In

1 x 96500 140

Ay =-86,1 mV

A membrana da célula é permeavel a varios ions e nas discussoes anteriores apenas
o equilibrio de um ion foi considerado. Mesmo assim esse conceito pode ser util porque
existem situagdes onde a membrana da célula torna-se muito permeével a um ion em parti-

[ . . 9
cular que as permeabilidades dos demais se torna irrelevante.

® Para saber mais : http://www.cerebromente.org.br/n09/fundamentos/transmissao/electrical.htm
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FIM

http://ocw.mit.edu/NR/rdonlyres/Biology/7-014Spring-2005/9BDAF44A-A9F0-4170-92BE-
092C316DFF11/0/117_redox_handou.pdf

http://lessons.harveyproject.org/development/nervous_system/cell neuro/memb_potl/K_electrode/

Nernst.html

http://sky.bsd.uchicago.edu/lcy ref/synap/resting.html#nernst

http://www.physiol.usyd.edu.au/daved/teaching/nernst.html

http://www.panda.org/news_facts/newsroom/features/index.cfm?uNewsID=2593 &ul.angID=1

http://www.bmb.leeds.ac.uk/illingworth/oxphos/physchem.htm

http://www.swarthmore.edu/NatSci/echeevel/Ref/HH/BioWriteUp.htm

http://www.medicalcomputing.net/action potentials2.html




