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QUIMICA DE ACIDOS E BASES

Conceitos de acido-base

A primeira consideragdo que se deve ter a respeito dos acidos e bases € que as
chamadas "teorias" de acido-base sao, na realidade, definicbes de acidos ou de bases; elas nao
sdo teorias no sentido da teoria da ligagdo de valéncia ou da teoria de orbitais moleculares. Na
verdade podemos fazer um acido ser qualquer coisa que queiramos - as diferencas entre os varios
conceitos nao se referem ao "certo" mas ao uso mais conveniente em uma situagao particular.
Todas as definicdes do comportamento acido-base sao compativeis umas com as outras. De fato,
um dos objetivos na apresentagdo que se segue, das varias definicdes diferentes, é enfatizar seus
paralelismos e assim dirigir o estudante na direcado de uma atitude cosmopolita diante dos acidos e
bases, o0 que dara a ele uma boa posi¢cao para lidar com as varias situagdes quimicas, seja

solugédo aquosa de ions, reagdes organicas, titulagbes ndo aquosas ou qualquer outra.
DEFINICAO DE BRONSTED - LOWRY

Em 1923 J.N. Bronsted e T.M. Lowry sugeriram, independentemente, que acidos sao
definidos como doadores de prétons e bases aceitadores de protons. Para solugbes aquosas, a
definicdo de Bronsted-Lowry ndo difere apreciavelmente da definicdo de Arrhenius de ions
hidrogénio (acidos) e ions hidréxidos (bases):

2 H,O —— H30" + OH (1)
Solvente puro Acido Base

A utilidade da definicdo de Bronsted-Lowry esta na sua habilidade de lidar com qualquer
solvente, como aménia liquida ou acido sulfurico:
NH,® + NHy I 2 NH3 (2)
Acido Base Produto de Neutralizacéo
HsSO," + HSO, o 2 HySOq4 (3)
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Além disso, outras reacdes de transferéncia de protons que normalmente ndo seriam

chamadas de neutralizacdo mas que obviamente sdo de carater acido-base, podem ser tratadas

de imediato:
r\|1H4+ + S* ___ o 2NH; + HS (4)
| |
Acido Base Base Acido

As espécies quimicas que diferem uma da outra apenas pelo préton transferido séo
chamadas conjugadas (conectadas na equacgéao 4). Reagbes como as acima, ocorrem na diregao
da formagao das espécies mais fracas. Em cada para conjugado, o acido mais forte e a base mais
forte reagem para formar o acido e a base mais fracos. A énfase que a definicdo de Bronsted-
Lowry coloca na competicdo por prétons € uma das vantagens deste contexto, mas limita a
flexibilidade do conceito. Entretanto, em se tratando de sistema com solvente proténico, a
definicdo de Bronsted-Lowry é util como nenhuma outra. As definigdes acido-base dadas a seguir
foram formuladas como uma tentativa de estender os conceitos de acido-base para sistemas que

nao contém proétons.
DEFINICAO DE LUX - FLOOD

Ao contrario da definicdo de Bronsted-Lowry, que enfatiza os prétons como as principais
espécies nas reacdes acido-base, a definicdo proposta por Lux e estendida por Flood, descreve o
comportamento acido-base em termos do ion oxido. Este conceito foi desenvolvido para tratar
sistemas n&o proténicos que nédo se enquadram na definicdo de Bronsted-Lowry. Por exemplo, em
fundidos inorganicos a altas temperaturas, ocorrem reagbes como:

CaO + SiO, R CaSiOs; (5)

base acido

A base (CaO) é um doador 6xido e o acido (SiO;) € um aceitador 6xido. A utilidade da
definicdo de Lux-Flood é limitada a sistemas 6xidos fundidos.

Esta abordagem enfatiza os aspectos de anidridos acidos e basicos da quimica de acido-
base e certamente é util, embora muitas vezes negligenciado. A base de Lux-Flood € um anidrido

basico:
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Ca®* + 0% + H,O __ 5 Ca® + 20H (6)
e o acido de Lux-Flood é um anidrido acido:
Si0, + HO — H>SiO4 (7)

(Esta ultima reacdo € muito lenta na diregdo em que esta escrita e a inversa, a reagao de
desidratacéo, é mais importante). A caracterizagao destes 6xidos de metais e de ndo-metais como
acidos ou bases ajuda em trabalhos de racionalizagdo, como por exemplo, o conversor basico de
Bessemer na producdo de acgos. A identificacdo destas espécies acida e basica mostra ser Uteis
no desenvolvimento de uma definicdo geral do comportamento acido-base.

Uma escala de acidez foi proposta, na qual a diferenca dos parametros de acidez do 6xido
metalico e do 6xido ndo-metalico (as - aa) é a raiz quadrada da entalpia de reagao do acido e da
base (a agua foi escolhida para calibrar a escala, tendo como valor 0,00). Portanto, para a reagao
(5), a entalpia de reacdo é -86 kJ mol”' e os valores de "a" do CaO e do SiO, diferem de

aproximadamente 9 unidades. Alguns valores de "a" estao listados na Tabela 1.

Tabela 1 - Parametros acidos, a, para 6xidos acidos, basicos e anfoteros

Oxido a Oxido a Oxido a Oxido a
H,O 0,0 FeO -3,4 LasO3 -6,1 SiO; 0,9
Li2O -9,2 Fe>O3 -1,7 LuoO3 -3,3 N2O3 6,6
Na,O -12,5 CoO -3,8 TiO, 0,7 N2Os 9,3
K20 -14.,6 NiO -2,4 ZrO; 0,1 P4O10 7,5
Rb,O -15,0 CuO, -1,0 ThO- -3,8 As,0s5 54

Cs,0 -15,2 CuO -2,5 V205 3,0 SO, 7,1
BeO -2,2 Ag.O -5,0 CrO; 6,6 SO3 10,5
MgO -4.5 ZnO -3,2 MoO3 5,2 SeO, 5,2
CaOo -7,5 CdO -4.4 WO; 4,7 SeO; 9,8
SrO -9,4 HgO -3,5 MnO -4.8 Cl 2,07 11,5
BaO -10,8 B2O3 1,5 Mn,O; 9,6 1,05 7,1
RaO -11,5 Al,O3 -2,0 Tc,07 9,6
Y.0° 6,5 CO; 55 Re,07 9,0
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Como podemos observar, o 6xido mais basico € o Cs;0, os 6xidos anfoteros apresentam

valores proximos de zero e o 6xido mais acido é o Cl 07, que é o anidrido do acido percldrico.
DEFINIQAO DO SISTEMA SOLVENTE

Muitos solventes se autoionizam com a formacédo de espécies catibnicas e anibnicas,

como faz a agua:

2H,0 ——= HO" +  OH (8)
2NH; ——=  NH/ +  NHy (9)
2H,S0; ——=  H;S0," +  HSO/ (10)
2 _—= OPCl,Y + OPCly (11)
OPCl 5

Para o tratamento de reagbes acido-base, especialmente de neutralizagdo, muitas vezes é
conveniente definir acido como espécie que aumenta a concentracdo do cation caracteristico do
solvente e base como a espécies que aumenta a concentracdo de anion caracteristico. As
vantagens deste enfoque sdo as de conveniéncia. Pode-se tratar solventes ndo aquosos por uma
analogia com agua. Por exemplo:

Kw = [Hs0"] [OH]= 10" (12)
Kag = [A"] [B] (13)
onde [A’] e [B] sdo as concentracdes das espécies catidnicas e anidnicas, caracteristicas de um
solvente particular. Escalas analogas a de pH da agua podem ser construidas por similaridade,
com o ponto neutro igual a -1/2 log Kag, embora na pratica, se tenha feito pouco trabalho deste
tipo. Alguns exemplos de dados deste tipo, para solventes ndo aquosos estdo na Tabela 2.
Entretanto, sob o ponto de vista, o efeito de "nivelagao" surge naturalmente. Todos os acidos e
bases mais fortes que o cation e o anion caracteristicos do solvente, serdo "nivelados" pelos
ultimos. Acidos e bases mais fracos que os do sistema do solvente permanecerdo em equilibrio
com eles. Por exemplo:
HO + HCIO,4 . H;0" + CIO4 (14)

mas,

OH O
HO + HSCKO ~—— HO" + Hc=< (15)
0
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da mesma forma:

NH; + HCIOs, ___ 5  NHs + ClOf (16)
e

NH; + HC,H30, - NH4+ + CoH305° (17)
mas,

NH; + H>NCONH, — NH,* + H,NCONH" (18)

TABELA 2 - Produtos idnicos, intervalos de pH e pontos neutros de alguns solventes

Solvente Produto ionico | Intervalo de pH | Produto Neutro
H,SO, 10 0-4 2
H;CCOOH 10" 0-13 6,5
H,O 107 0-14 7
C,HsOH 10 0-20 10
NH; 10 0-29 14,5

O conceito do sistema solvente tem sido extensivamente usado como um método de
classificacdo de reagdes de solvolise. Por exemplo, pode-se comparar a hidrolise de haletos nao

metalicos com suas solvadlises por solventes ndo aquosos:

3H,O + OPCl; ___ o OP(OH); + 3 HCI () (19)
3ROH + OPCl; ___ 5 OP(OR); + 3HCI g (20)
6NH; + OPCls ___ 5 OP(NHp); + 3NHCI 21)

Tem sido feito um uso consideravel destas analogias, especialmente no que se refere a
compostos de nitrogénio e suas relagdes com amobnia como solvente.

Uma critica ao conceito do sistema solvente € que ele se concentra em reacdes idnicas
em solugdes e nas propriedades quimicas do solvente, negligenciando as propriedades fisicas.
Por exemplo, reagcdes em oxicloreto de fésforo (=cloreto de fosforila) foram sistematizadas em
termos de autoionizagao hipotética:

OPCI 3 — OPCIl ;" + Cl- (22)

ou
2 OPClI 5 —= OPCl,* + OPCl/ (23)
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Substancias com maior concentragdo de ion cloreto podem ser consideradas basicas e
substancias que retiram ion cloreto do solvente, com a formagao do ion diclorofosforila, podem ser
consideradas acidas:

OPCI 3 + PCl5; — QOPCI 2+ + PClg (24)

Estudos extensivos de reacdes entre doadores de ions cloreto (base) e aceitadores de ion cloreto

(4cido) foram conduzidos por Gutmann', que as interpretou em termos do equilibrio acima. Um
exemplo é a reacado entre cloreto de tetrametilamébnio e cloreto de ferro(lll), que pode ser

acompanhada por titulagdo ou por condutometria:
(HsC):N'Cl - + FeCl3 OPCly  (H;C)4N*FeCl 4 (25)

que foi interpretada por Gutmann em termos de:

dissolve em

(HsC)N*CI - oPoL (HsCuN*  +  CI- (26)
FeCls + OPCl3; — OPCl,* + FeCly (27)
OPCl ;" + Cl- = OPCI 3 (28)

Meek e Drago2 mostraram que a reacao entre cloreto de tetrametilaménio e cloreto de
ferro(lll) ocorre de imediato em trietilfosfato [OP(OEt)s], assim como em oxicloreto de fésforo
[OPCIs]. Eles sugeriram que as similaridades nas propriedades fisicas dos dois solventes,
principalmente na constante dielétrica, sdo mais importantes nesta reacdo do que as diferencgas
nas propriedades quimicas, como a presenga ou auséncia de autoionizacdo para formar ions
cloretos.

Uma das principais dificuldades do conceito do sistema solvente € que na auséncia de
dados, tenta-se forga-la mais do que seria justificavel. Por exemplo, pode-se esperar que a reagao
de haletos de tionila com sulfitos em didxido de enxofre liquido ocorram da seguinte forma,
assumindo que ocorra a autoionizagao:

2 SO, —= S0, + SO0 (29)

De acordo com isto, sais de sulfitos podem ser considerados basicos pois aumentam a

concentracado de ion sulfito. Pode-se esperar entdo que os haletos de tionila se comportem como
acidos devido a dissociagao para formar ions tionila e haletos:
SOCI ; —= SO, + 2CI° (30)

' V. Gutmann, Z. Anorg. Allegen. Chem., 270, 179 (1952); Monatsh. Chem., 85, 1077 (1954); J. Phys. Chem., 63, 378 (1959); V. Gutmann, M.
Baaz, Monatsh. Chem., 90, 729 (1959); M. Baaz et al., ibid., 91, 548 (1960).
2 D.W. Meek, R.S. Drago, . Am. Chem. Soc., 83, 4322 (1961).
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A reacao entre sulfito de césio e cloreto de tionila pode agora ser considerada como sendo uma

reacdo de neutralizacdo na qual os ions de tionila e os ions sulfito se combinam para formar
moléculas de solvente:

SO* + S0& ____ 5 2SO0, (31)

Além disso, solugdes de sulfito de césio e de cloreto de tionila em didxido de enxofre liquido geram
os produtos esperados:

CsySO; + SOCl, 5 2CsCl + 280, (32)

Além disso, o comportamento anfotero do ion aluminio pode ser verificado no diéxido de
enxofre tdo prontamente quanto na agua. Assim como o Al (OH); é insoluvel em agua mas
dissolve de imediato em solugbes acidas ou basicas, o Al »(SOs3), € insoluvel em diéxido de
enxofre liquido. A adigdo de base (SOs%) ou de &cido (SO?*) faz o sulfito de aluminio se dissolver
e ele pode ser reprecipitado por neutralizagao.

A aplicagédo do conceito do sistema do solvente na quimica do diéxido de enxofre liquido
estimulou a elucidagao de reagdes como a do sulfito de aluminio. Infelizmente ndo ha nenhuma
evidéncia direta da formagdo de SO?* em solugdes de haletos de tionila. De fato, ha evidéncia do
contrario. Quando solucdes de brometo de tionila ou de cloreto de tionila sdo preparadas em
didxido de enxofre marcado, *S, quase n3o ha troca. A meia vida para a troca é de cerca de dois
anos ou mais. Se ocorresse ionizacao:

2 $*0, —  S$*0* + S*04% (33)
SOCl, —= SO* + 2ClI° (34)

deveria-se esperar uma rapida mistura de enxofre marcado e ndo marcado nos dois compostos. A

falta desta mistura rapida indica que a Eq. 33 ou a 34 (ou ambas) estéo incorretas.
O fato do brometo de tionila marcado fazer troca com o cloreto de tionila indica que talvez
a ionizagado mostrada na Eq. 34 realmente ocorra como:
SOCl; —= SOCl* + CI° (35)

Em um solvente com permissividade baixa como o diéxido de enxofre (¢ = 15,6¢, a 0°C), a
formacao de ions altamente carregados como SO?* é desfavorecida energeticamente.

Quando as espécies ibnicas formadas em solugdo sdo conhecidas, a abordagem do
sistema do solvente pode ser util. Em solventes que ndo conduzem a formacao de ions e dos
quais pouco se conhece acerca da sua natureza ou da existéncia de ions, deve-se tomar cuidado.

Nossa familiaridade com solugbes aquosas de alta permissividade (ey,0 = 88,0¢,), caracterizada
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pelas reagdes idnicas, tende a criar atitudes preconcebidas com relagdo a outros solventes e a

tentar estender o conceito do sistema do solvente.
DEFINIC}AO DE LEWIS

Em 1923, G. N. Lewis propOs a definigdo do comportamento acido-base em termos de
doacao e aceitacado do par de elétrons. A definicdo de Lewis €, talvez, a mais amplamente usada
devido a sua simplicidade e larga aplicabilidade, especialmente no campo das reagdes organicas.
Lewis definiu uma base como um doador de par de elétrons e acido como um aceitador de par de
elétrons. Além de todas as reacgdes ja discutidas, a definicdo de Lewis inclui reagées nas quais

nao ha formagéo de ions e nem ions hidrogénio, ou outros ions s&o transferidos:

RsN +  BF3 B R3N-BF; (36)
4CO + Ni o Ni(CO)4 (37)

2L + SnCl, ___ 5 SnCl 4L (38)
2NH; + Ag' e Ag(NH3)?* (39)

A definicdo de Lewis engloba todas as reagdes incluindo ion hidrogénio, ion 6xido ou
interacbes com solventes, assim como a formagao de adutos acido-base como R3N-BF3; e todos

os compostos de coordenagéo.
DEFINICAO DE USANOVICH

A definicdo de Usanovich de acidos e bases nao foi amplamente utilizada, provavelmente

devido a:
1) relativa inacessibilidade do original aos quimicos que nao Iéem russo e
2) maneira confusa e cheia de meandros da defini¢do original de Usanovich.

A definicdo de Usanovich inclui todas as reacbdes de acidos e bases de Lewis e amplia o
conceito removendo as restricbes de doagao e aceitagao de elétrons como compartilhamento de
pares. A definicdo completa é a seguinte: um acido é qualquer espécie quimica que reage com
bases, fornece cations ou aceita anions ou elétrons e, em contrapartida, uma base é
qualquer espécie que reage com acidos, fornece anions ou elétrons, ou combina com

cations. Embora, talvez desnecessariamente complicada, esta definicdo simplesmente abrange
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todas as reagdes acido-base de Lewis mais as reacdes de oxido-reducio, que podem consistir na
transferéncia completa de um ou mais elétrons. Usanovich também tratou da insaturagdo em
certas reagoes acido-base:

OH + 0=C=0 ___ o HOCO, (40)

Infelizmente, muitas vezes a definicdo de Usanovich de acidos e bases € casualmente
confundida com a afirmativa que ela inclui de que "quase tudo da quimica e o termo "reacéo acido-
base" ndo é mais necessario; o termo "reacao" é suficiente". Se certas reagdes quimicas fossem
chamadas de reagdes "acido-base" simplesmente para distingui-las de outras reagbes nao-acido-
base, esta critica seria valida. Entretanto, muitos pesquisadores que gostam de falar em termos de
uma ou mais definigdes de acidos-bases, o fazem devido ao grande poder de classificagdo que
elas podem fornecer. Como exemplo, Pearson mostrou que a inclusdo de muitas espécies,
mesmo compostos organicos normalmente ndo considerados acidos ou basicos, em seu principio
de acidos e bases duros e moles, ajuda na compreensdo da natureza das reagdes quimicas.
Infelizmente os quimicos mostraram uma certa dose de obscurantismo e provincianismo nesta
area. Como cada novo conceito que surge, este sofreu oposigao daqueles que se sentem mal com
definicdes novas. Por exemplo, assim que o sistema do solvente foi proposto, alguns quimicos se
recusaram a chamar as espécies envolvidas de acidos e bases e insistiram que elas deveriam ser
chamadas "analogos a acidos" e "analogos a bases"! Isto € semantica, ndo quimica. Uma
controvérsia similar ocorreu quando a definicdo de Lewis tornou-se amplamente usada e quando o
conceito de Usanovich foi popularizado. Como este ultimo inclui reagdes de oxi-redugao, a critica a
ele foi especialmente veemente. Que a linha divisoria entre doagao - aceitacdo de par de elétrons
(definicdo de Lewis) e oxidagao - redugao (definicdo de Usanovich) nédo é clara, pode ser visto
pelo exemplo seguinte. O composto CsHsNO, é6xido de piridina (piridina-N-6xido), pode ser
formado pela oxidagao da piridina. Ela pode ser considerada um aduto de Lewis, de piridina com

oxigénio atdbmico:

Ja ninguém nega que esta é uma reagcdo de oxi-redu¢gdo, mesmo pensando que nao ocorreu
nenhuma transferéncia de elétrons entre espécies ibnicas.
Um exemplo dos diferentes pontos de vista e diferentes gostos no assunto acido-base foi

fornecido ao autor na pos-graduagéo, quando assistia palestras de dois professores sobre quimica
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de acido-base. Um dizia que o sistema do solvente era muito util mas que o conceito de Lewis ia
mais longe por incluir a quimica de coordenagdo. O segundo usou a definicdo de Usanovich por
ela incluir quimica de oxi-reducao! Ao ultimo deve-se creditar o fato dele ter notado que a
separacgao era artificial e sugerido o exemplo da piridina-N-6xido acima.

Na presencga de tal pletora de definicdes, pode-se bem perguntar qual a "melhor". Cada
conceito, usado adequadamente, tem pontos fortes e fracos. Nao ha nada melhor a ser feito do
que citar as observacdes conclusivas de uma das melhores discussdes sobre os conceitos de
acido-base: "Realmente cada abordagem é correta até onde ela vai e é essencial conhecer os

fundamentos de todas elas".

UM CONCEITO ACIDO-BASE GENERALIZADO

Uma justificativa para a discussdo de um grande numero de definicbes de acido-base,
incluindo algumas que sao pouco usadas hoje, € ilustrar suas similaridades fundamentais. Todas
definem acido em termos de doador de espécies positivas (um ion hidrogénio ou o cation do
solvente) ou aceitador de espécies negativas (um ion 6xido, um par de elétrons, etc). Uma base é
definida como doadora de espécies negativas (um par de elétrons, um ion 6xido, um anion do
solvente) ou aceitadora de espécies positivas (ion hidrogénio). Podemos generalizar todas estas
definigbes definindo:

1) acidez como um carater positivo de uma espécie quimica que diminui pela

reagcdo com uma base;
analogamente,

2) basicidade é um carater negativo de uma espécie quimica, que diminui

pela reacao com um acido.
As vantagens destas generalizacbes sao de duas ordens:
3) incorpora o conteudo informativo de varias outras definicdes de acido-base;
4) fornece um critério util para a correlacdo da forga acido-base com densidade
eletrbnica e estrutura molecular.

Alguns exemplos podem ser Uteis para ilustrar esta abordagem. Deve-se ter em mente
que os conceitos de acido-base nao explicam as propriedades observadas; elas repousam em
principios de estrutura e ligagdo. Os conceitos de acido-base ajudam a correlacionar observagdes

empiricas.
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1. Basicidade de 6xidos metalicos.

Num grupo da tabela periodica, a basicidade dos 6xidos tende a aumentar de cima para
baixo. Por exemplo, no Grupo 2, BeO € anfétero mas 6xidos mais pesados (MgO, CaO, SrO, BaO)
sdo basicos. Neste caso, a carga do ion metalico € a mesma em todas as espécies, mas o ion
Be?* esta comprimido num volume muito menor, e seu efeito € mais pronunciado. Como resultado,
BeO é mais acido ou menos basico que os Oxidos dos metais maiores. Neste caso, a
"positividade" é uma questao de carga e tamanho do cation. Isto esta intimamente relacionado, de
certo, com a habilidade de polarizacdo de Fajans. O mesmo efeito é verificado nos éxidos do

Grupo 13: B,O3 é acido, Al,O3 é anfétero e do Grupo 3, onde o Sc,03 € muito basico.

2. Reagébes de hidratagéo e hidrolise.

A razdo de uma elevada carga por tamanho de um cation, resulta num aumento da
energia de hidratagdo, intimamente relacionado com a hidratagdo, e de fato, inseparavel dela,
exceto no grau, estda o fendmeno da hidrolise. Em geral, falamos de hidratagdo se nao ocorre
reacao além da coordenagao de moléculas de agua com o cation:

Na* + nH,O __ o [Na(H0)J" (42)
Neste caso de reagdes de hidrolise, a acidez (razao carga/tamanho) do cation é tado grande que

causa a ruptura das ligagdes H-O com a ionizag&o do hidrato para produzir ions hidrénio:
Al +6H,0 5 [Al (H0)]* _HO _  H;0" + [Al (H0)sOH* (43)
Cations que hidrolizam s3o os menores (por ex., Be?*), ou os mais carregados (por ex.,
Fe*, Sn*"), ou ambos, e tém alta densidade carga/tamanho. Valores de pK;, (log negativo da
constante de hidrélise) sdo comparados com a razdo (carga)®/(tamanho) na Tabela 3. A correlagéo
é boa para elementos do grupo principal e La**, mas n3o tdo boa para elementos de transigao,
especialmente para os mais pesados. A razao para o comportamento aparentemente anémalo de
ions metalicos, como HgZ+, Sn** e Pb*, ndo estd completamente clara, mas pode estar
relacionada com as suas "molezas".
O conceito de hidrélise pode ser estendido ao fendbmeno bastante préximo da reagao de
haletos ndo metalicos com agua:
PCl; +6HO0 ___ 5  H3PO3 + 3H;0" + 3CI° (44)
Neste caso, a agua ataca e hidrolisa ndo um cation, mas um centro altamente carregado e

pequeno, (o atomo de fésforo trivalente) devido ao efeito indutivo dos atomos de cloro.
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Tabela 3 - Constantes de hidrdlise, pKn'®, e funcdes cargalraio.

Elementos dos

Metais de transicao

Metais de transicao

Z%Ir grupos principais e | mais leves e de | mais pesados e de
lantanideos pos-transicao pos-transicao
C’m'x10%® | &?A"
2.0 0,78 Ag' =6,9
22 0,86 Na® = 14,48
2.8 1,11 Li*= 13,82
6,9 2,68 Ba’* = 13,82
7.8 3,03 Sr*t=13,18
8,9 3,45 Hg** = 3,70
9,0 3,51 Ca’* =12,70
9,4 3,67 Cd** = 11,70
10,3 4.0 Pb** = 7,78
10,6 4,12 Mn®* = 10,70
11,2 4,35 Fe* =10,1
11,6 4,52 Co’*=9,6
11,7 4,55 Zn** = 9,60
11,8 4,60 Cu’*=7,53
11,9 4,65 Mg”™ = 11,42
12,4 4,82 Ni* = 9,40
17 4 6,78 Be’* = 6,50
19,7 7,68 La>* =10,70:
19,7 7,69 Bi** = 1,58
19,8 7,73 Lantanideos: U = 1,50
20,3 7.89 Pu®* =6,95
22,5 8,78 TP =115
23,1 8,99 Lu** = 6,6
24.6 9,57 In°* = 3,70
26,1 10,2 Sc** =46
294 14,5 Fe’* =2,19
29,6 11,5 V3 =292
30,4 11,8 Ga>* = 3,40
30,6 11,9 Cr** = 4,01
34,2 13,3 APt =514
41,1 16,0 Pu** =16
47,7 18,6 Zr*t =0,22
48,3 18,8 Hf** = 0,12

Ordem crescente de tendéncia a hidrélise devido a estrutura eletronica ———

Ordem crescente da tendéncia de hidrélise - Causa: fungado carga / raio

Valores de pKy de K. B. Yatsimirks(, V. P. Vasil'ev, "Instability Constants of Complex Compounds", Pergamon, Eimsford,
NY, 1960, exceto para Bi, Hf, Lu, Pu, Sc e Tl, que sdo de J. Bjerrum, G. Schwarzenbach, L. G. Sillen, ed., "Stability Constants of
Metal-lon Complexes: Part Il, Inorganic Ligands", The Chemical Society, Londres, 1958. Para muitos elementos ha consideravel
incerteza nas constantes de hidrdlise ndo somente como resultado de erros experimentais, mas também por ndo terem sido

corrigidos para diluigao infinita.
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3. Basicidade de aminas substituidas.

Em agua, a amoénia € uma base fraca, mas trifluoreto de nitrogénio n&do mostra basicidade.
Na molécula de NHs3;, o atomo de nitrogénio tem carga parcial negativa devido a efeitos indutivos
dos atomos de hidrogénio, mas na molécula de NF3 ocorre o inverso. A substituicdo de um atomo
de hidrogénio na molécula de amébnia por um grupo que retira elétrons como -OH ou -NH;, também
resulta em decréscimo de basicidade. Como todos os grupos alquilas sdo normalmente elétrons-
doadores (mais que o hidrogénio) com relagéo a elementos eletronegativos, podemos esperar que
a substituicdo de um atomo de hidrogénio por um grupo metila aumente a basicidade do atomo de
nitrogénio. Este efeito esta mostrado na Tabela 4.

Tabela 4 - Basicidade da amoénia (pKy = 4,74) e aminas:

Substituicao elétron-retirante Substituicdo elétron-doadora
menos basico mais basico

N

NH,OH =\7,97 NHoNH, = 5,77 MeNH; = 3,36 MexNH = 3,29 MesN = 4,223
EtNH, = 3,25 Eto:NH = 2,90 EtsN = 3,25
-PrNH, = 3,28 i-ProNH = 2,95
-BuNH, = 3,51 -BusNH = 3,32 i-BusN = 3,58

Como esperado, a substituicdo de grupos alquila no lugar de um hidrogénio, na molécula
de amonia, resulta em um aumento da densidade eletrénica no atomo de nitrogénio e um aumento
da basicidade. A substituicdo de um segundo grupo alquila também aumenta a basicidade,
embora menos do que o esperado para o efeito substitucional anterior. As trialquilaminas nao
mantém esta tendéncia e surpreendentemente sido tdo fracas ou ainda mais fracas que as
monoalquilaminas. Embora a explicacdo desta aparente anomalia seja bastante simples, ela nao

depende da densidade eletrénica.

4. Acidez de oxiacidos.
A forga de um oxiacido depende de varios fatores que se relacionam com o efeito indutivo
do atomo central do grupo hidroxila:
1) a eletronegatividade inerente do dtomo central. Acido perclérico, HCI Oy, €
acido nitrico, HNOg3, estdo entre os acidos mais fortes conhecidos; acido sulfurico,
H,SO,4, € apenas ligeiramente mais fraco. Ao contrario, acido fosforico, H3PO4, é
consideravelmente mais fraco e o acido carbénico, H,CO3, e 0 acido bérico, H;BOs3, sao

ainda mais fracos;
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2) o efeito indutivo dos substituintes. Embora o acido acético, CH3COOH, seja
fraco, a substituicdo sucessiva de atomos de cloro no grupo metila aumenta a
dissociagao do préton até por exemplo, o acido tricloroacético que € consideravelmente

mais forte que o acido fosforico.

Para os oxiacidos inorganicos, o numero de atomos de oxigénio que circunda o atomo
central € mais importante. Assim, na série dos oxiacidos de cloro, a for¢a do acido aumenta na
sequéncia HOCI < HOCI O < HOCI O, < HOCI Os.

Os valores de pK, dos oxiacidos de formula X(OH),,O,, podem ser obtidos por:

pKa=10,5-5,0 n - yx (43)
onde yx é a eletronegatividade do atomo central. Tanto o efeito (a) como o efeito (b) estdo
incluidos na Equacéo 45.

A tendéncia a acidez dos oxiacidos de formula H,XOp, podem ser correlacionadas em um
conjunto de regras:

(a) Os valores sucessivos de pK; de um oxiacido diferem em cinco unidades: pK; = pKy + 5;
pKs; = pK; + 5, etc.

(b) Para os varios valores de a e b, o valor de pK1 podem ser estimados da seguinte forma:
Se a = b, pK; ~ 7, acido muito fraco, por ex., HCIO, pK, = 7,48; H3BO3, pK; = 9,24.
Sea=b-1, pK=2, acido fraco, por ex., HCIO,, pK; = 2,02; H,SO3, pK; = 1,997; H3PO,, pK; = 2,12.

Sea=b-2, pK=-3, acido forte, por ex., H,SO,, pK; = -3, pK, = 1,9; HNO3;, pK; = -3, pK, = 1,4.
Se a=b -3, pK; = -8, acido muito forte, por ex., HCIO,.

5. "Acidos e bases fundamentais”

A familiaridade com a idéia de que a acidez e a basicidade estdo relacionadas com a
densidade eletrbnica dos sitios reagentes e com a razdo carga / tamanho, deve levar-nos a
perguntar se existe uma espécie acida ou basica mais forte que todas as demais. Uma pequena
reflexdo sugeriria que o préton tem a maior razao carga/tamanho. De certo, o préton nunca ocorre
nao coordenado ou n&o solvatado em sistemas quimicos. Ele € um acido muito forte para coexistir
com qualquer base sem reagir. Mesmo um atomo de gas nobre, normalmente n&o considerado
uma base, combinara com os protons acidos em excesso. A escolha do préton como a espécie de
troca "caracteristica" do conceito de Bronsted-Lowry nao é fortuita.

Com relacédo a base fundamental, poderia se escolher varios ions pequenos, altamente

carregados como H’, F" ou 0%, que s3o basicos. Entretanto, o elétron parece ser o complemento
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do préton. No entanto, o elétron isolado tem ainda menos justificativa como entidade quimica que
o préton, mas sdo conhecidas solugdes nas quais elétrons (solvatados, € l6gico), sdo as espécies

anidnicas! E, ainda mais interessante, estas solu¢des sdo muito basicas.

MEDIDAS DA FORCA ACIDO - BASE

Nao ha um método universalmente satisfatério para medir a forga de acidos e bases e que
se aplique a todos os sistemas. Em solventes proténicos como agua, a forga de acidos e bases
pode ser tratada adequadamente através de constantes de ionizacdo em um contexto de
Bronsted-Lowry. Uma das vantagens desta abordagem é a énfase dada a natureza competitiva do
equilibrio acido-base em solventes proténicos. Como o ion hidrogénio solvatado é o acido mais
forte que pode existir nestes solventes, a base conjugada de cada acido compete por ele. A base
mais forte reage com o ion hidrogénio para formar o acido mais fraco, nao dissociado. Além disso,
como ja vimos, os valores de pK, e pKy de acidos e bases podem ser correlacionados com a
eletronegatividade e com os efeitos indutivos, especialmente se os compostos que estdo sendo
comparados sdo estruturalmente semelhantes. Entretanto, os efeitos de solventes podem
prejudicar seriamente as conclusdes baseadas em dados em solugdo. Mas se houver mais
interesse na natureza da reacdo do que em outros fatores, o uso adequado de valores de pK,
capacitara o usuario a fazer predicoes.

A comparagao direta dos valores de pK; da somente uma estimativa qualitativa da forga
relativa de acidos fracos e nao permite uma comparacdo com acidos fortes. Em 1974 foi
apresentada uma escala quantitativa da forca de acidos e bases em qualquer sistema de
solventes. A comparagao entre dois acidos ou duas bases é feita comparando-se as fragdes, a, de
eletrdlito ionizado, somadas sobre todas as concentragées molares, de 0 a 1. Isto é feito tomando-
se a integral (S) da lei de diluigdo de Ostwald neste intervalo. Esta fungéo é igual a unidade para
um acido ou base forte e tende a zero para acidos e bases muitos fracos. Por exemplo, uma
comparacgao entre acido hidrocloridrico e acido acético (HOAc) pode ser feita da seguinte forma:
em agua, Shxcl = 1 € Shoac = 8,4x10, de modo que Shc/SHoac = 110 e estima-se que o acido
hidrocloridrico € cem vezes mais forte que o acido acético. Para acidos fracos, S¢/S, é

aproximadamente equivalente a (K1 / Kz)"2.
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EFEITOS ESTERICOS

Nas reagdes entre acidos e bases de Lewis, como aminas e boranos ou haletos de boro,
substituintes volumosos em uma ou todas as espécies podem afetar a estabilidade de adutos
acido-base. Talvez o tipo mais direto de efeito seja o impedimento estérico simples entre
substituintes de um atomo de nitrogénio e substituintes volumosos similares do atomo de boro. A
Figura 1 mostra um esquema de um aduto entre moléculas de tripropilamina e trietilborano. Este
fendmeno é conhecido como "pressao-F" ou frontal e pode ter um consideravel efeito sobre a
estabilidade do aduto, uma vez que os grupos alquilas tendem a varrer volumes grandes por

fazerem rotacao aleatoria.

CH,

Figura 1 - Aduto de tripropilamina-trietilborano ilustrando o impedimento estérico

entre os substituintes volumosos nos atomos de nitrogénio e boro.

Um segundo efeito, similar, € conhecido como "pressdo-T" ou traseira. Resulta de uma
necessidade estrutural dos atomos de nitrogénio das aminas de serem aproximadamente
tetraédricos (sp°) para efetivamente se ligarem pelo par isolado. Se os grupos alquila do atomo de
nitrogénio forem suficientemente volumosos, presumivelmente eles podem forcar os angulos de
ligacdo das aminas a abrirem, aumentando o uso de carater s nestas ligagdes e mais carater p é

deixado para o par isolado. O resultado extremo é a formagcdo de uma molécula trigonal plana,
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com o par isolado em um orbital p puro, pouco capaz de doagdo para um acido (Ver Figura

abaixo).

z

N O ONO

& G

(a) (b) (©)

Figura 2 - Aminas substituidas com tensao traseira.
a) Substituintes pequenos, sem tensao, boa base;
(b) tensao moderada devido a substituintes de tamanho moderado e alguma hibridizagao;

(c) substituintes extremamente volumosos, o atomo de nitrogénio é forcado a uma hibridizagéo plana, sp2 + p, base fraca.

Relacionada com a tensao traseira, mas menos compreendida, esta a tensao-| (interna).
Em aminas ciclicas e éteres como (CH3),O, a basicidade varia com o tamanho do anel. Nestes
compostos a hibridizacdo (e assim a eletronegatividade e a capacidade de sobreposi¢cdo) nao
somente do centro basico (N, O, etc) mas também dos atomos de carbono no anel, vao variar com
o tamanho do anel, e ndo havera uma regra simples para prever os resultados.

Quando o centro basico € um exociclo, como as lactamas, lactonas, etc, os resultados
podem ser interpretados de um modo direto, analogo ao argumento usado anteriormente para

bifenileno. Considere a série de lactamas:
O 0

HC\ 37\

Como o tamanho do anel é reduzido, os angulos de ligag&o internos devem ser reduzidos
e a hibridizagcdo de atomos ciclicos tem menos carater s e eletronegatividade mais baixa. Devido

ao atomo de oxigénio exociclico, o centro basico, o atomo de carbono do ciclo deve mostrar
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carater s maior e eletronegatividade mais alta. Os grupos carbonila em compostos com anéis

pequenos sao portanto, menos basicos.
EFEITOS DE SOLVATACAO E "ANOMALIAS" ACIDO - BASE

Deve-se considerar a tensdao-F e a tensdo-T, ou ambas, como responsaveis pelo
comportamento ndo usual da redugao de basicidade em trialquilaminas quando comparada com
amoénia e aminas mono- e bi- substituidas. A adigdo de trés grupos alquila deve criar problemas
estéricos para um atomo de nitrogénio pequeno. A tensao-F ndo pode ser responsavel pela
reducdo de basicidade de aminas terciarias, pois os valores de pK,; sdao medidos em solugao
aquosa e representam o equilibrio:

Il?
RN + 2H,0 ——= OH + R_'TILH (46)
R

e o préton que esta sendo adicionado a base nao tem requisitos estéricos por ser muito pequeno.
Entretanto, a tensdo-T pode estar envolvida, pois ela resulta de tensao intramolecular em uma
molécula particular e esta explicacdo tem sido dada por conta do decréscimo da basicidade de
trialquilaminas. Neste aspecto é interessante o fato de que se as basicidades de metilaminas
forem medidas em fase gasosa, elas aumentam regularmente na ordem NH3; < H3;CNH, <
(H3C)2NH < (H3C)3N. Portanto a "anomalia" da basicidade da trimetilamina deve estar em algum
efeito de solugdo. A solvatagéo através da ligagado hidrogénio tendera a aumentar a forga aparente
de todas as aminas porque os ions aménio, carregados positivamente, serdo solvatados mais
extensivamente. (AH de dez a cem vezes maior) do que as aminas nao carregadas. Assim, a
basicidade das aminas € aumentada em proporcdo a extensao da solvatacdo do ion amébnio
conjugado e as energias de solvata¢do sdo RNH3z" > RoNH," > RsNH. Este é o inverso da ordem
de aumento de basicidade que resulta de efeitos eletrénicos (indutivos). Duas tendéncias opostas
nao lineares dardo um maximo e um minimo. Portanto ndo é surpresa encontrar um maximo de
basicidade (medida em solu¢ao aquosa) para dialquilaminas.

", H
OH +  R-N—HwO (47)

R

RsN + 2H,0




Defini¢des de Acidos e Bases - Quimica Inorganica — Prof. José Danilo Ayala -19 -

H H
\ /
Q
oM
RNH, + 4 H,0 OH +  R=N=HwO_ (48)
H
0
H H

Quando estas reacdes sdo analisadas pelo ciclo de Born-Haber, o efeito de solvatacao
pode ser facilmente notado. Quando cada ligagéo de hidrogénio, do atomo positivo de nitrogénio
do ion aménio é substituido por um agrupo alquil, o ion perde aproximadamente 30 kJ mol™” da
energia de hidratagdo.

Muitas das "anomalias", recentemente verificadas, sao histéricas: dados experimentais
precisos para espécies em solugdo foram acumulados por décadas e teorias correspondentes
foram sendo propostas muito antes de serem coletados os primeiros dados em fase gasosa. Por
exemplo, verificou-se que a acidez da agua e de alcoois segue a ordem H,O > R(1°)OH >
R(2°)OH > R(3°)OH e a explicacdo dada foi de que grupos alquila liberadores de elétrons
aumentam a densidade eletronica do atomo de oxigénio da base conjugada, tornando-a mais
basica. Mas observe que as eletronegatividades de grupos alquila ligados e nao ligados sao
praticamente idénticas, e se houver alguma tendéncia, os grupos com mais atomos de carbono
serao ligeiramente mais eletronegativos: Me = 2,30, Et = 2,32, i-Pr = 2,34, t-Bu = 2,36. Estes
grupos diferem entre si significantemente, apenas nas suas capacidades de carga. Assim, grupos
altamente ramificados sdao melhores doadores (quando ligados a centros eletronegativos) e
também melhores aceitadores (quando ligados a centros de baixa eletronegatividade).
Paradoxalmente o O" é pouco eletronegativo: o atomo de oxigénio sera estabilizado se a carga
aniénica for deslocalizada. Isto pode ser melhor acompanhado pelos grupos com maiores
capacidades de carga. Em relagdo ao atomo de hidrogénio (1,0), as capacidades de carga dos
grupos sdo Me = 2,8, Et = 3,4, i-Pr = 3,9 e -Bu = 4,2. O resultado é que em reagdes de fase
gasosa, sem energias de solvatagdo complicadoras, a ordem de basicidade ¢ OH > R(1°)O" >
R(2°)O" > R(3°)0O".

Entdo, por que a ordem de basicidade é invertida quando se passa de fase gasosa para
solugdo ? Novamente, efeitos de solvatagdo vencem efeitos eletrénicos inerentes. Como no caso

das aminas, a ligagcdo de hidrogénio é o fator predominante e, conforme crescem as porgdes
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organicas dos ions, ele aumenta como uma bola de neve. O anion perde a estabilidade especial
de solvatacdo normalmente usufruida pelas moléculas neutras e assim aceita o préton mais
facilmente. O aumento da basicidade do ion t-butdxido ocorre, ndo por causa de maior densidade
eletrbnica no oxigénio (ela € menor), mas porque falta ao anion a estabilizacdo da solvatagao.

Apesar de algumas dissonéncias com "regras" aprendidas em cursos anteriores, é 6bvio
que a melhor medida da basicidade, inerente de uma espécie, € sua afinidade proténica em fase
gasosa. Ela é definida como a entalpia da reagao:

By + BH' 9 —= BH'g + By (49)

Ela pode ser obtida por uma técnica conhecida como espectroscopia de ressonancia
ciclotronica ibnica e por métodos relacionados com ela, que medem a competicdo de duas bases
por um proton em fase gasosa. Portanto ndo é afetada por efeitos de solvatacdo. Até
recentemente poucos dados deste tipo eram disponiveis, mas a técnica tem sido usada

atualmente com bastante sucesso, numa ampla variedade de compostos.
INTERACOES DE LEWIS EM SOLVENTES NAO POLARES

De grande interesse corrente sdo as tentativas de calcular e correlacionar as forgas de
acidos e bases de Lewis. Muitas delas tem sido medidas em fase gasosa e muita mais em
solventes nao polares, apréticos, nos quais, espera-se que.os efeitos do solvente sejam
minimizados. Ha varios métodos disponiveis para calculo das forcas de acidos e bases.

E comum igualar a extensdo da interagdo de um &cido e de uma base com a entalpia da
reacdao. Em alguns casos esta entalpia € medida por calorimetria direta: AH igual a "q" para um
processo adiabatico a pressao constante.

Muitas vezes a entalpia da reacao € obtida pela medida da constante de equilibrio de uma
reagao acido-base sobre um intervalo de temperatura. Se for tragado o grafico de In K contra 1/T,
a inclinacao sera igual a -AH/R. Assim, varios métodos experimentais tém sido propostos para
medir a constante de equilibrio por métodos espectroscépicos. Qualquer absorgao diferente das
absorgdes dos reagentes (do acido ou da base) e do aduto acido-base € uma fonte potencial de
informagdo da magnitude da constante de equilibrio que da a concentracdo de duas das trés
espécies envolvidas no equilibrio diretamente e a terceira indiretamente, a partir do conhecimento
da estequiometria da reacgao. Por exemplo, considere a reacdo extensivamente estudada entre

compostos organicos de carbonila e iodo. A frequéncia de absorg&o no infravermelho da carbonila
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tem um deslocamento de frequéncia no aduto com relagdo ao composto de carbonila livre (Figura
3). Assim, a mistura em equilibrio mostra duas bandas de absor¢géo na regido da carbonila no
espectro e pode-se obter as concentracbes relativas da carbonila livre e do aduto.
Alternativamente, pode-se observar a absorgao da molécula de iodo, |, em 300-600 nm, na regiao
visivel. De novo, o aduto absorve em uma frequéncia diferente do iodo livre e os dois maximos de

absorcao dao informacao acerca das concentracdes relativas das espécies presentes.

Isosbestic
point

Absorbance

LB Sk L

1.0

o 1 1 1 ] i i

L 1 1
1690 1680 1670 1660 1650 1640 1630 1620 1610 1600
Frequency (cm™")

Figura 3 - Espectro de absorgao na regido do infravermelho do sistema iodo-dimetilacetamida:

(1) somente dimetilacetamida; (2-6) concentrac¢des crescentes de iodo.
Pico a 1662 cm™' é da dimetilacetamida livre, o que esta em 1619 cm™ é do aduto DMA.I,.

Duas complicagcbes podem impedir uma determinacédo simples da concentragdo de cada
espécie em uma medida de absorbancia na freqiéncia escolhida. Embora a maioria das reacdes
acido-base de interesse resulte em uma estequiometria um para um, nao se pode assumir isto a
priori, € adutos dois para um e trés para um também podem estar presentes. Felizmente, este &
geralmente um ponto facil de ser resolvido. A presengca de um ponto isosbéstico ou ponto de
absorgcao constante (Figura 3) é geralmente um critério confiavel de que apenas duas espécies
absorventes (o acido ou a base livre € um unico aduto) estédo presentes.

O segundo problema é um pouco mais dificil. A separagcéo entre 0 maximo de absorg¢ao do

aduto e do acido (ou da base) livre raramente € grande e assim ha consideravel sobreposi¢céo de
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bandas. Se as absortividades (¢) de cada espécie, em cada frequéncia, fossem conhecidas, seria
simples atribuir uma proporgdo da absorbancia total em uma dada frequéncia a cada espécie.
Geralmente é relativamente simples medir a absortividade de um acido (ou base) livre na regido
de trabalho. Como frequentemente é impossivel preparar o aduto puro (na auséncia de
concentragcbdes de equilibrio de acido e da base livres), sua absortividade ndo pode ser medida.
Entretanto, se o equilibrio é estudado em duas concentragdes diferentes de acido (ou base), é
possivel estabelecer duas equagdes simultaneas em termos de duas incognitas K e ¢ e resolvé-
las.

Métodos alternativos, de medidas de entalpia de reagdes acido-base, envolvem medidas
de alguma propriedade fisica que dependa da forca da interacdo. Em geral, estes métodos devem
ser calibrados com relacdo a um dos tipos prévios de medidas, mas uma vez feito, ele pode
muitas vezes ser estendido para reacdes que dificilmente podem ser medidas por outros meios.
Um exemplo é o estudo de fenol como um acido de Lewis. Fenol forma ligagbes de hidrogénio
fortes com bases de Lewis, especialmente as que tém um atomo doador com carga negativa alta.
A formacado da ligacdo de hidrogénio altera a densidade eletrénica do grupo O-H do fenol e a
frequéncia de estiramento do grupo OH na regido do infravermelho. Uma vez que as frequéncias
de uma série de adutos fenol-base foram usadas para calibragcédo (Figura 4), é possivel estimar a
entalpia de formagcao do aduto de bases com grupos funcionais similares diretamente a partir dos

espectros de absorg&o na regiao do infravermelho.
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Figura 4 - Relacao entre a entalpia de formagao de adutos base-fenol

e frequéncias de estiramento da ligagdo O-H no fenol.

Bases: (a) acetonitrila, (b) acetato de etila, (c) acetona, (d) tetrahidrofurano,

(e) dimetilacetamida, (f) piridina, (g) trietilamina.
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Um segundo método envolve a relagao entre o carater s e as constantes de acoplamento
de RNM. Drago3 e colaboradores, mostraram que ha uma boa correlagao entre as constantes de
acoplamento de '"°Sn-H em adutos de clorotrimetilestanho-base e a forca da ligagdo estanho-
base. Sugeriram que as bases mais fortes forgam o estanho a re-hibridizar até uma extensao
maior (= sp® no MesSnCl livre, = sp°d no limite do aduto de base forte) que as mais fracas e a

mudancga no carater s das ligagdes Sn-C é refletida nas constantes de acoplamento.
SISTEMATICA DAS INTERACOES DE ACIDO - BASE DE LEWIS

Drago e colaboradores propuseram varios meios de se expressar entalpias de reagdes em
termos de parametros contribuintes de acidos e bases. O primeiro foi:

-AH = Ep Eg + Ca Cg (50)
onde AH é a entalpia de formacdo de um aduto acido-base de Lewis; Ex € Ca sdo parametros
caracteristicos do acido, e Eg e Cg sao parametros caracteristicos da base. Os parametros E sao
interpretados como as susceptibilidades das espécies sob interagdo eletrostatica ("ibnica" ou
dipolo-dipolo) e os parametros C sado as susceptibilidades para formarem ligagdes covalentes. A
partir disto, esperamos que acidos que se liguem bem eletrostaticamente (Ea grande) formem os
adutos mais estaveis com bases que se liguem eletrostaticamente (pois o produto EAEg sera
maior). E inversamente, acidos que se liguem bem covalentemente tenderdo a formar adutos mais
estaveis com bases que se liguem bem covalentemente. A Equagao 50 funciona satisfatoriamente
na predicdo da entalpia da reagcdo de muitos acidos e bases e €, de fato, a equacgao preferida para
lidar com acidos e bases neutros. A aplicacdo da Equacido 50 pode ser ilustrada com a reacao
entre piridina (E = 1,78, C = 3,54) e iodo (E = 0,50, C = 2,00):

-AHcaic = EA Eg + Ca Cg
= (0,50 x 1,78) + (2,00 x 3,54) (51)
= (7,97 kcal mol™") = 33,3 kJ mol

~AHexp = (7,8 kcal mol™) = 32,6 kJ mol™

As publicagdes originais4 devem ser consultadas para detalhes dos calculos destes

parametros.

3TF. Bolles, R.S. Drago, J. Am. Chem. Soc., 88, 5730 (1966).
‘RS, Drago, B.B. Wayland, J. Am. Chem. Soc., 85, 3571 (1965); R.S. Drago et al., J. Am. Chem. Soc., 93, 6014 (1971); R.S. Grago, Struc.
Bond., 15, 73 (1973); R.S. Drago, et al., J. Am. Chem. Soc., 99, 3203 (1977).
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Se uma ou ambas as espécies mudam, a formagdo do aduto sera acompanhada de

consideravel transferéncia de densidade eletronica da espécie negativa para a positiva.

ACIDOS E BASES DUROS E MOLES

Durante algum tempo os quimicos de coordenagcao tém se preocupado com certas
tendéncias na estabilidade de complexos metalicos. Uma das primeiras correlacdes foi a série de
estabilidade de Irving-Williams. Para um dado ligante, a estabilidade dos complexos com metais
di-positivos segue a ordem: Ba?* < Sr** < Ca** < Mg?* < Mn?* < Fe*" < Co?* < Ni** < Cu?** > Zn*".
Esta ordem surge em parte devido ao decréscimo no tamanho dentro da série e em parte devido a
efeitos do campo ligante. Uma segunda observagao € que certos ligantes formam seus complexos
mais estaveis com metais como Ag*, Hg** e Pt** e outros parecem preferir ions como Al**, Ti** e
Co”*. Ligantes e ions metalicos foram classificados como pertencentes ao tipo (a) ou (b) de acordo
com suas ligagdes preferidas.

fons metalicos da classe (a) incluem os ions de:

a) metais alcalinos,
b) metais alcalinos terrosos e
c) metais de transicdo mais leves em seus estados de oxidagdo mais altos como Ti**, cr¥,
Fe®*, Co® e oion H'.
fons metalicos da classe (b) incluem os ions de:
d) metais de transi¢do mais pesados e
e) os estados de oxidacdo mais baixos, como Cu*, Ag*, Hg*, Hg**, Pd*" e Pt*".

De acordo com suas preferéncias pelos ions metélicos das classes (a) ou (b), os ligantes

podem ser classificados, respectivamente, nos tipos (a) e (b). A estabilidade destes complexos

pode ser resumida da seguinte forma:

Tendéncia a complexar com ions Tendéncia a complexar com ions
metalicos da classe (a) metalicos da classe (b)
N>>P>As>Sb N<<P>As>Sb
0>>S>Se>Te 0<<S<Se~Te
F>CI>Br>| F<CI<Br<I

Por exemplo, fosfinas (RsP) e tioéteres (R,S) tém tendéncia muito maior a se

coordenarem com Hg?*, Pd** e Pt** enquanto que amdnia, aminas (RsN), agua e fon fluoreto
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preferem Be?, Ti** e Co**. Esta classificagdo mostrou ser muito Gtil na avaliagdo e previsdo das
estabilidades de compostos de coordenacéo.
Pearson sugeriu os termos "duro" e "mole" para descrever os membros das classes (a) e
(b). Assim, um acido duro é um ion metalico do tipo (a) e uma base dura é um ligante como
amonia ou o ion fluoreto. E vice-versa, um acido mole ¢ um ion metalico do tipo (b) e uma base
mole é um ligante como fosfina ou o ion iodeto. Uma discusséo sobre os fatores operacionais nas
interacbes de dureza e moleza sera temporariamente adiada, mas deve-se notar que espécies
duras, tanto acidos como bases, tendem a ser espécies pequenas, pouco polarizaveis e que
os dacidos e bases moles tendem a ser grandes e mais polarizaveis. Pearson sugeriu uma
regra simples (chamada principio de Pearson) para a predicdo da estabilidade de complexos
formados entre acidos e bases:
acidos duros preferem se ligar a bases duras e
acidos moles preferem se ligar a bases moles.
Deve-se notar que esta afirmativa ndo € uma explicagdo nem uma teoria, mas uma
simples regra pratica que nos permite predizer qualitativamente a estabilidade relativa de adutos

de acido-base.
CLASSIFICA(}AO DE ACIDOS E BASES COMO DUROS OU MOLES

Além das espécies (a) e (b) discutidas acima e que fornecem um nucleo para um conjunto
de acidos e bases duros e moles, € possivel classificar qualquer acido ou base como duro ou mole
pela sua aparente preferéncia por reagentes duros ou moles. Por exemplo, uma dada base, B,
pode ser classificada como dura ou mole de acordo com seu comportamento no seguinte

equilibrio:
BH" + CHzHg" — CH3HgB® + H° (52)

Nesta competi¢gdo entre um acido duro (H*) e um acido mole (CHsHg"), uma base dura
fara a reacao ir para a esquerda, mas uma base mole fara a reacgao ir para a direita. O cation
metilmercurio é conveniente por ser um acido mole tipico e, sendo monovalente, como o préton,
simplifica o tratamento do equilibrio. Listas completas de acidos e bases duros e moles estdo nas
Tabelas 5 e 6.
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Tabela 5 - Classificacdo dos acidos duros e moles.

Acidos duros:

H*, Li*, Na*, K*, (Rb*, Cs™)

Be?*, Be(CHs),, Mg?*, Ca®*, Sr**, (Ba*") . Sc**, La**, Ce**, Gd**, Lu**, Th*, U**, UO,**, Pu**
Ti**, ze**, HE*", VO#, Cr¥*, Cr®*, MoO®*, WO*", Mn?*, Mn™*, Fe**, Co™*

BFs, BCls, B(OR)3, AI**, AI(CHs)s, AICIs, AlH3, Ga**, In®*

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

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

S0s;, RSO,*, ROSO,"

CIP, cI™, I°*, I

HX (moléculas com ligagao hidrogénio)

Acidos intermediarios:

Fe®*, Co®*, Ni**, Cu*, zn**
Rh*, Ir**, Ru®*", Os**
B(CHs)s, GaHs

RsC*, CeHs", Sn**, Pb**
NO*, Sb*, Bi**

SO,

Acidos moles

Co(CN)s™, Pd**, Pt*, Pt**

Cu*, Ag*, Au*, Cd**, Hg*, Hg®*, CHsHg"

BH3, Ga(CH3)s, GaClz, GaBrs, Gals, TI*, TI(CH3);

CHa, carbenos

Aceitadores = trinitrobenzeno, cloroanil, quinonas, tetracianoetileno, etc.
HO*, RO", RS", RSe*, Te*', RTe"

BR., Br', I, I, ICN, etc.

O, Cl, Br, I, N, RO*, RO,’

M° (4tomos metalicos) e metais volumosos
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Tabela 6 - Classificacdo das bases duras e moles
Bases duras:

NH3;, RNH;, NoH4

H,O, OH’, 0%, ROH, RO, R,0

CHsCOO", CO3*, NO3, POs*, SO4%, CIO4

F (CI)

Bases intermediarias
CsHsNH2, CsHsN, N37, N2
NO,, SO5*

Br

Bases moles

0

R’, C2H4, CeHs, CN', RNC, CO
SCN’, R3P, (RO)3P, R3As
R2S, RSH, RS, $,05*

r

Quando se considera a informacéo destas tabelas, um ponto importante a ser lembrado é
que os termos mole e duro ndo tém uma linha divisoria nitida entre eles. Isto é ilustrado a parte,
numa terceira categoria, para acidos e bases "intermediarios”. E mesmo dentro de um grupo
duro ou mole, nem todos os seus componentes tém dureza ou moleza equivalentes. Assim,
embora todos os ions de metais alcalinos sejam duros, o ion césio maior € mais polarizavel, é
mais mole que o ion de litio. Analogamente, embora o nitrogénio seja normalmente duro devido ao
seu tamanho pequeno, a presenca de substituintes polarizaveis pode afetar seu comportamento.
Piridina, por exemplo, é suficientemente mais mole que a amoénia para ser considerada

intermediaria.
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FORGA DE ACIDO - BASE E DUREZA E MOLEZA

Dureza e moleza se referem em especial a estabilidade das interacées duro-duro e mole-
mole e devem ser cuidadosamente distinguidas da forga acido-base inerente. Por exemplo, OH e
F~ sdo0 bases duras; ja a basicidade do ion hidroxido é cerca de 10" vezes a do fon fluoreto. Do
mesmo modo, SOs* e EtsP podem ser consideradas bases moles mas a segunda é 10’ vezes
mais forte (com relacdo a CH3Hg"). E possivel para um &cido ou base forte deslocar o mais fraco,
mesmo que isto pareca violar o principio de acidos e bases duros e moles. Por exemplo, o ion
sulfito, uma base mais forte e mais mole, pode deslocar o ion fluoreto, uma base dura e fraca, de

um acido duro, o proéton:

SO + HF ——= HSO; + F Keq = 10* (53)

Do mesmo modo, o ion hidroxido, uma base dura e muito forte, pode deslocar o ion sulfito,

uma base mole e mais fraca, do cation metilmercurio, um acido mole:

OH + CH3HgSO; ———  CHzHgOH + SOs* Keq = 10 (54)

Nestes casos, as forgas das bases (SOs* > F; OH > SO5%) sdo suficientes para forcarem
estas reacdes para a direita, apesar das consideragdes acerca de dureza-moleza. Entretanto, se
ocorrer uma situacdo de competitividade na qual ambas, forca e dureza-moleza, estdo em jogo, a

regra do duro-mole funciona:
CHsHg-F + H-SOj5 ~——~  CHzHg-SO; + H-F Keq ~ 10° (55)
mole-duro duro-mole mole-mole duro-duro

CHgHg-OH + H-S07 =  CHiHg-SOs + H-OH  Keg>10"  (56)

Ao considerar as interagdes acido-base, € necessario considerar ambas, a forca e a
dureza-moleza. A Tabela 7 contem as forgas de varias bases com relagéo ao préton (H') a ao
cation metilmercurio (CHsHg*). Bases como sulfito (S%) e trietilfosfina (EtsP) sdo muito fortes com
relagcao ao ion metilmercurio e ao préton, mas é cerca de um milhdo de vezes melhor com relagao

ao proéton e, portanto, é dura. O ion fluoreto, F', ndo € uma base particularmente boa em relagéo a
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estes acidos, mas é ligeiramente melhor em relagdo ao proéton como esperado devido ao seu

carater duro.

Tabela 7 - Basicidade em relagédo ao proton e ao cation metilmercurio.

Base Atomo que faz a ligacao pKin®, (CH3Hg") pKs®, (H)

F F 1,50 2,85
Cr Cl 5,25 -7,0
Br Br 6,62 -9,0

I | 8,60 -9,5
OH o) 9,37 15,7
HPO, o) 5,03 6,79
s* S 21,2 14,2
HOC,H,S S 16,12 9,52
SCN S 6,05 ~4
S05” S 8,11 6,79
S,05™ S 10,90 Negativo
NH3 N 7,60 9,42
p-NH2C6H4SO5 N 2,60 3,06
$2PCsH4SO3" P 9,15 ~0
Et,PC,H,OH P 14,6 8,1
EtsP P 15,0 8,8
CN’ C 14,1 9,14

(

% pKyn = log [CH3HgB] / [CH3Hg'1 [B] ; © pKy = log [HB] / [H'] [B]

A importancia da acidez inerente e de um segundo fator duro - mole esta bem mostrada

na série de Irving - Williams e em alguns quelatos com oxigénio, nitrogénio e enxofre (Fig. 5). A

série de Irving-Williams de estabilidade crescente do Ba** ao Cu®* é uma medida de acidez

inerente crescente do metal (em grande parte devido ao tamanho decrescente). Sobrepondo-se a

isto ha o fator dureza-moleza segundo o qual espécies mais moles, que vém no final da série,

(quanto maior o numero de elétrons d) favorecem ligantes S > N > O. Quanto mais duro os ions de

metais de transicdo iniciais e os alcalino terrosos (poucos ou nenhum elétron d) se ligam

preferencialmente na ordem O > N > S.
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Figura 5 - O efeito Irving-Willians: a estabilidade crescente na série Ba - Cu decresce em Zn.
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SIMBIOSE

Conforme destacado acima, a dureza ou moleza de um sitio acido ou basico ndo é uma
pro
priedade inerente de um atomo em particular naquele sitio, mas pode ser influenciado
pelos atomos substituintes. A adicdo de substituintes moles, polarizaveis, pode amolecer um
centro duro e a presenca de substituinte elétron-retirantes pode reduzir a moleza de um sitio. O
atomo de boro acido € intermediario entre duro e mole. A adi¢cao de trés atomos de fluor duros,
eletronegativos, endurece o boro e o torna um acido de Lewis duro. E inversamente, a adigéo de
trés atomos de hidrogénio, moles, pouco eletronegativo, amolece o boro é o torna um acido de
Lewis mole. Exemplos da diferenga na dureza entre estes dois acidos de boro:
R.SBF; + RO 5  ROBF; + R.S (57)
R:OBH; + RS ___ 5  R;SBH3; + RO (58)

De modo similar, a molécula dura BF3 vai preferir se ligar a um outro ion fluoreto, mas o

acido mole BHj; vai preferir o ion hidreto mais mole:
BF; + F  a BF4 (59)
BoHs + 2H o 2 BH4 (60)

Em uma reagao competitiva, portanto, a seguinte reagao vai ocorrer para a direita:
BFsH + BHsFF o BF4 + BHj4 (61)

Os metanos fluoretados, isoeletrdnicos com os acima, se comportam de maneira similar:
CF3H + CHsF — CF,4 + CH,4 (62)

Jorgensen referiu-se a esta tendéncia dos ions fluoretos em favorecer a coordenagao por
um quarto fluoreto (0 mesmo é verdade para hidretos) como "simbiose". Embora outros fatores
possam funcionar se opondo a tendéncia simbidtica, ele tem efeito amplo na quimica inorgéanica e
ajuda a explicar a tendéncia dos compostos serem substituidos de modo simétrico em vez de

terem substituintes misturados.
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BASES TEORICAS DE DUREZA E MOLEZA

Embora a regra de duro-mole seja basicamente pragmatica e permita a previsdo de
propriedades quimicas, € interessante verificar as bases tedricas deste efeito. Neste aspecto nao
ha unanimidade entre os quimicos que se preocupam com a importancia relativa dos varios
fatores possiveis que devem afetar a forca das interagdes duro-duro e mole-mole. Além disso, é
provavel que varios fatores possam ter importancias diferentes; dependendo da situagcdo em
particular. As discussdes seguintes devem ser consideradas como idéias preliminares em areas
de interesse relativamente novas; trabalho mais amplo provavelmente esclarecera o quadro.

Uma explicagdo simples das interacbes duro-duro seria considera-las como interagdes
ibnicas ou eletrostaticas em principio. Para a maioria dos acidos e bases duros tipicos, espera-se
que fagam ligagbes idnicas como Li*, Na*, K" e OH". Como a interagéo eletrostatica ou energia de
Madelung de um par ibnico € inversamente proporcional a distancia interatbmica, quanto menores
os ions envolvidos, maior a interagdo entre o acido e a base duros. Como uma explicagao
eletrostatica ndo pode valer para a aparente estabilidade das interagcbes mole-mole, sugeriu-se
que o fator predominante aqui fosse o covalente. Isto tem boa correlagdo para os metais de
transicdo, Ag, Hg, etc, visto que geralmente se assume que ligagdes como Ag-Cl sé&o
consideravelmente mais covalentes do que as correspondentes com metais alcalinos. Neste
aspecto o poder de polarizacdo e a polarizabilidade dos elétrons d se tornam importantes. Foi
destacado que os acidos realmente moles sdo os metais de transicdo com seis ou mais elétrons d,
sendo que aqueles com configuracdo d'® (Ag*, Hg?*) sdo extremamente bons. Sob este ponto de
vista, os efeitos de polarizacado nas interagcdes mole-mole parecem, em alguns aspectos, com as
regras de Fajans, embora haja notaveis diferengas.

A ligacdo n tem sido sugerida como possivel contribuinte das interagbes mole-mole. A
ligacdo m ocorre mais prontamente com os metais que tem estados de oxidagao baixos e grande
nimero de elétrons d. fons metalicos da classe (b) (4cidos de Lewis moles) satisfazem este
critério. Além disso, a importancia dos ligantes ©, como monodxido de carbono, fosfinas, fosfitos e
os halogénios mais pesados, séo todos bases moles. A presenga de orbitais d nos ligantes nestes
casos, exceto no monoxido de carbono, aumenta a ligagdo n. Assim, os elementos do segundo
periodo (N, O e F) estao excluidos deste tipo de interacao.

Finalmente, deve-se destacar que as energias de dispersdo de London aumentam com o
aumento do tamanho e da polarizabilidade e assim deve estabilizar a ligagdo entre dois atomos

grandes, polarizaveis (moles).
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ELETRONEGATIVIDADE E DUREZA E MOLEZA

Em geral, espécies com eletronegatividade relativamente altas sdo duras e aquelas com
eletronegatividade baixas s&o moles. Deve-se lembrar que estamos considerando ions e que
embora Li, por exemplo, tenha eletronegatividade baixa, o ion Li* tem eletronegatividade
relativamente alta, devido ao segundo potencial de ionizagdo extremamente alto. Ao contrario,
metais de transicdo em estados de oxidacgdo baixos (Cu®, Ag®, etc) tém energias de ionizagéo
relativamente baixas e baixas eletronegatividades. O mesmo pode ser dito de bases duras e
moles. Esta relagcdo entre dureza e eletronegatividade ajuda a explicar o fato do grupo
trifluormetila ser consideravelmente mais duro que o borano.

Pearson chamou a atengcdo para uma anomalia interessante entre a regra dos acidos e
bases duros e moles e o método original de Pauling de definigdo de eletronegatividade. De acordo
com este ultimo, a energia de ressonancia ibnica é proporcional ao quadrado da diferenca de
eletronegatividade entre os atomos constituintes. Literalmente, isto implicaria que quanto maior a
estabilizagcdo que ocorre quando as ligagdes entre os elementos sdo formadas, maior a diferenga
de eletronegatividade, como em césio e fluoreto. Pode-se entdo prever a seguinte reagado baseada
na pressuposta estabilidade dominante resultante da energia de ressonancia i6nica Cs-F:

Csl + LIF o Lil + CsF (63)

Experimentalmente verificou-se que o inverso € verdade - que a reagao ocorre realmente:
Lil + CsF LiF + Csl AH =~ -63 kJ mol'1 (64)

Observe entretanto que a regra de acido - base duro - mole funciona: as duas espécies
mais duras (Li*, F) preferem uma a outra a as duas espécies mais moles (Cs’, I') também se
preferem mutuamente.

A analise deste aparente paradoxo pode ser abordada em dois niveis. O mais simples é
olhar os calores de atomizagdo dos quatro compostos da primeira equacgao: LiF = +573, CsF =
+502, Lil = +347, Csl = +335 (kJ mol™). Embora a interacéo duro-duro (LiF) forme a ligacdo mais
forte como esperado, a interacdo mole-mole é a menos estavel. Parece que a forca diretora na
segunda reacgao é a interagao duro-duro e que isto faz a reagao ocorrer para a direita, apesar da
fraca interacdo mole-mole prejudicar. Pode-se obtemperar que a segunda reacao representa
espécies predominantemente idnicas, nas quais as interagdes mole-mole "covalentes" ndo podem

ocorrer, 0s mesmos resultados podem ser obtidos considerando as reacdes envolvendo espécies
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mais tipicas mole-mole:
HgF, + Bel, BeF, + Hglz  AH=-397 kJ mol” (65)

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

Os calores de atomizagao das espécies envolvidas s&o: BeF, = +1264; HgF, = +536; Bel,
= +578; Hgl, = +291 (kJ mol'1). A forca diretora da reacéo ilustrada na Equacéo 65 consiste quase
em sua totalidade das altas energias de ligagdo no BeF,, portanto, somos levados a crer que, pelo
menos nestes exemplos, que a energia presumivelmente eletrostatica da interagédo duro-duro € a
principal forga diretora.

Um exame mais profundo da situagdo envolve uma tentativa de particdo da energia de
ligacdo de uma molécula entre os varios tipos de energia: "covalente", "idnica", etc. Obviamente
esta abordagem é um tanto artificial, mas como os quimicos estdo acostumados a pensar em
termos destas energias, este tratamento pode ajudar a ilustrar o problema criado pelo "paradoxo
de Pearson - Pauling”.

Em um primeiro passo, podemos considerar as ligagdes que sao completamente
covalentes (no sentido em que ambos os atomos tém carga parcial zero). A Figura 6 contem um
grafico das energias de algumas ligagdes homopolares comuns contra as suas distancias. O fator
que mais se destaca nestes dados é a notavel correlagédo entre energia e distancia de ligagdo. Em
geral, atomos pequenos formam ligagdes covalentes fortes e atomos grandes formam ligagdes
covalentes mais fracas. Excecdes aparentes a esta tendéncia sao as ligacdes fracas O-O, N-N e
F-F. Nestas moléculas, pares isolados em atomos pequenos e adjacentes causam repulsdes
fortes. Se ndo fossem estas repulsdes as energias destas ligagdes seriam cerca de 350 - 400 kJ
mol™'. Como evidéncia de que a relativa instabilidade destas ligagdes resulta de repulsbes entre
pares isolados e ndao de alguma fraqueza inerente na habilidade de formacao de ligacbes destes
atomos, pode-se observar que a ligacgo tripla N=N é mais forte (941 kJ mol™") e mais curta (109,8
pm) que a ligagao tripla C=C (837 kJ mol™; 120 pm), como esperado. Deve-se notar que mesmo
ligacdes entre atomos maiores contendo pares de elétrons isolados (Cl, S, Br, etc) sdo um pouco
mais fracas que entre atomos comparaveis sem repulsdes entre pares isolados (Si, Ge, Sn),
embora presumivelmente as repulsdes relaxem com o aumento da distancia entre os atomos que
se ligam.

Os dados da Figura 6 indicam que a interpretacdo das interagées duro-duro (ligagdes
entre atomos pequenos) como puramente eletrostaticas e entre atomos maiores (interagdes mole-

mole) como ligagcbes covalentes fortes ndo € precisa. A ligacdo covalente € mais forte entre
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atomos pequenos que permitem uma boa sobreposigcédo (a ligagdo homopolar mais forte € H-H,

431 kJ mol™).
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Figura 6 - Relac&o entre energia e distancia de ligagéo para ligagdes homopolares.

A linha superior € somente para elementos do Grupo 14, a linha inferior € para o conjunto todo.

Ao estimar as contribuigbes para as energias de ligagdo em uma molécula (ou par iénico)
como o LiF, devemos considerar a possibilidades destes dois atomos poderem formar uma ligagao
covalente forte, assim como a possibilidade de estabelecerem uma atragdo de Madelung forte (em
um par iénico Li'F’). Isto ndo deve implicar que o fluoreto de litio possa formar uma ligacéo
covalente além de uma ligag&o i6nica, mas ao invés dela, se for energeticamente mais factivel, ou
de forma mais real, uma ligacdo com carater parte ibnico e parte covalente, o que maximiza a
energia da ligacdo. Tentativas de calcular as importancias relativas destes dois métodos de

ligagcdo sao somente aproximadas, mas indicam que cada uma contribui em apreciavel extensao

para o LiF.
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Da energia total da ligagao LiF (573 kJ mol™), aproximadamente um quarto vem da ligagdo
covalente, metade da atracdo de Madelung (eletrostatica) entre as cargas parciais dos atomos de
Li e F (aproximadamente dois tergcos da carga eletrbnica) e cerca de um quarto vem da
transferéncia de carga parcial do atomo de litio - menos eletronegativo - para o atomo de fluor,
mais eletronegativo (isto corresponde grosseiramente a energia de ressonéncia ibnica de Pauling).

O principio de acidos e bases duros e moles (ABDM) e o sistema EsEg-CaCp foram
propostos e desenvolvidos nos anos 60. Assim, como o principio de ABDM emprega as nogdes de
ligacao eletrostatica e covalente ao considerar dureza e moleza, € natural tentar uma correlagao
com os parametros E e C. O inicio dos anos 70 mostrou repetidas tentativas de se correlacionar
as duas idéias, verificar qual a melhor ou melhorar suas bases tedricas. Por exemplo, Drago e
Pearson discutiram a possivel quantificagdo do principio de ABDM com o sistema E-C, mas
chegaram a conclusdes diametricamente opostas. Drago sugeriu que o modelo de ABDM néo se
manteria mais.

Parte das dificuldades encontradas na comparagao entre estas duas abordagens resulta
dos diferentes modos que tém sido usados. A abordagem E-C trata a interagdo de somente duas
espéecies de cada vez; tanto que quando sao usados solventes néao polares nestes estudos, os
efeitos de solvatacdo sdo minimizados e os resultados sdo comparaveis as afinidades protdnicas
em fase gasosa. Ao contrario, o principio de ABDM é geralmente aplicado nas reag¢des de troca ou

de competicdo do tipo:

A4B + AB, N AB2 + AoB (66)

Ja vimos que em fase gasosa, a estabilidade de todos os haletos metalicos segue a ordem
F*> CI'> Br > I, ao contrario da interpretacdo mais simples possivel da regra de ABDM. Talvez
este deva ser re-estabelecido como: acidos moles preferem se ligar a bases moles quando os
acidos duros estao preferencialmente ligados a bases duras. Embora a regra de ABDM
funcione em fase gasosa, até agora sua maior utilidade esta no entendimento dos complexos em
solugdo aquosa. Estes ions serdo sempre hidratados, apesar disto ndo estar estabelecido
explicitamente. Sob estas circunstancias € surpreendente que a regra de ABDM funcione tdo bem.
Numa analise recente de ambos os enfoques, ABDM e E-C, concluiu-se que o principio de ABDM
funciona razoavelmente bem quando aplicado a complexag¢do, mas nao no conjunto de acidos e
bases de Drago-Wayland.

McDaniel e colaboradores apresentaram um meio grafico de retratar algumas idéias
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discutidas neste capitulo. Para a reacéo de acidos e bases duros e moles:
AdBm + Ade e AdBd + Ame (67)

Pode-se mostrar que a entalpia da ligacéo desta reagao, AH,, pode ser relacionada com as
afinidades das bases para os dois acidos como mostrado na Figura 7. Se as afinidades para um
acido duro (por ex., H') e um éacido mole (por ex., CHs") forem langadas em grafico e forem
desenhadas por elas, linhas de inclinagdo um, AH,,. para a reacédo pode ser medido pela distancia
entre as linhas ao longo das dire¢des x ou y. Além disso, se duas bases cairem na mesma linha,
elas podem ser igualmente moles. Se a linha para uma dada base esta acima de outra, a primeira
base sera mais mole e a segunda mais dura. Finalmente, como a forga esta relacionada com a
magnitude das interagdes acido-base, quanto mais distante uma base esta da origem, mais forte

ela é.
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Figura 7 - Diagrama de McDaniel ilustrando os parametros ABDM.
No eixo vertical, a afinidade por acidos moles; no eixo horizontal, a afinidade por acidos duros. An,
€ a diferenca entre as afinidades das duas bases, By, e By para o acido mole, A. A4 € a diferenca
entre as afinidades das duas bases, B, e Bg, para o acido duro, Aq. A entalpia da reagao € dada

pela distéancia horizontal (ou distancia vertical) entre as duas linhas de inclinagdo um.
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Algumas bases tipicas foram colocadas em um grafico com suas afinidades protdnicas e
suas afinidades pelo cation metil (Figura 8). A linha sdlida foi tracada pelos pesquisadores
originais como 0 minimo quadrado apropriado de todos os dados e a linha tracejada foi adicionada
para esta discussao, tomando-se como base os ions F* e OH", com inclinagéo unitaria. O leitor é
compelido a encontrar pares analogos como I e F', SH e H, CN" e NHy e interpretar suas

posi¢cdes neste grafico em termos de forga inerente, dureza e moleza.
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Figura 8 - Afinidade do cation metalico contra afinidade protdnica em espécies neutras.

O cation metil pode ser considerado um acido mais mole que o préton.

Recentemente Staley e colaboradores forneceram medidas diretas dos efeitos ABDM em
energias de dissociacdo em fase gasosa entre metais de transicdo (onde o principio sempre
provou ser Util) e varios ligantes, duros e moles. Como esperado, Cu* (d'°) é significantemente
mais mole que Co* (d®), que por sua vez é mais mole que Mn* (c). Outros metais de transigdo
como ferro e niquel mostram resultados similares. Uma comparacéo destes resultados para Co* e
Mn* esta representada na Figura 9. Ha a esperada correlagdo das energias de dissociagdo para

uma grande série de bases de oxigénio, a variagdo ao longo da linha resultante de diferengas em
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substituintes, hibridizagdo, eletronegatividade, etc. Entretanto, tdo logo as bases de oxigénio sao
substituidas por bases mais moles como MeSH, EtSH, Me,S e HCN, uma nova linha é gerada
com o ion mais mole Co* mostrando energias de dissociacdo ~30 kJ mol” maiores. O leitor
interessado deve buscar os artigos originais que contém muito mais dados e figuras interessantes
do que pode ser apresentado aqui. Resumindo, todos estes dados sédo consistentes com o efeito
ABDM atuando na auséncia de efeitos de solvente complicadores, para estabilizar tanto interacées

duro-duro como interagcdes mole-mole, ou ambas.
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Figura 9 - Energias relativas de dissociagdo de ligantes para Mn* e Co".
Pontos zero para as escalas foram escolhidos arbitrariamente. Observe que para ligantes moles, MeSH,
HCN, EtSH e Me,SH, os pontos estdo acima e a esquerda dos correspondentes para as bases de oxigénio.

Isto indica ligagdo duro-duro (O-Mn"*) ou ligagdo mole-mole (S-Co*) ou ambas, relativamente mais fortes.

Resumindo, a quimica de acido-base é conceitualmente bastante simples, mas a
multiplicidade de fatores envolvidos faz o tratamento mais elaborado. Até que mais conceitos
unificadores sejam desenvolvidos, como sem duvida acontecera, sera necessario aplicar a cada

problema encontrado as idéias, regras e (quando houver) os parametros disponiveis para ele.



