


1. ACIDEZ E BASICIDADE DE COMPOSTOS ORGANICOS
Na definicao de Brgnsted-Lowry um acido é uma espécie que doa um préton e base
€ uma espécie que aceita um préton. De acordo com sua definicdo, qualquer espécie
gue tem hidrogénio pode potencialmente agir como um acido e qualquer substancia

que possui um par de elétrons livres pode potencialmente agir como uma base.

Acido Base Acido Conj. Base Conj.

AH + B = A + BH

Na reacdo o acido cloridrico doa um prdton para a agua, a agua satisfaz a definicdo
de uma base porque ela aceita um préton do acido cloridrico e pode aceitar porque
tem um par de elétrons livres. Na reacdo inversa, H;0" é um acido porque ele doa

um proton para o Cl e o Cl é uma base pois aceita um préton do H;0".

H—Cl + H0 == ¢ + H,0—H
Acido Base Base Acido

Acido de Bronsted-Lowy m

Base de Bronsted-Lowy

o
D



O HCL perde um préton, o Cl é a base conjugada, e H,0 é a base conjugada de H;0"
sendo assim HCL é o acido conjugado de Cl e H;O" é o acido conjugado de H,0.
Pode-se observar que a agua se comporta como um acido ou como uma base.
Comportando-se como um acido a agua tem um préton que pode ser doado, e como
uma base a dgua tem um par de elétrons livres que pode aceitar um proton.

A acidez é a medida da tendéncia de uma substancia em doar um préton enquanto a
basicidade é a medida da afinidade da substancia por um préton. Um acido forte é
aquele que tem a forte tendéncia em liberar o seu préton, o que significa que sua
base conjugada tem que ser fraca porque ela tem pouca afinidade com o proéton.

Ja o acido fraco tem pouca afinidade em doar seu proton isso esta relacionado com o

acido e sua base conjugada onde: quanto mais forte for um acido mais fraca € a sua

base conjugada.

Tabela 1. Alguns exemplos de pares acido-base conjugados

Substancia Acido Base Conjugada
Acido cloridrico HCI CIr

Acido nitrico HNO, NO,
Acido acético H;COOH H,COO-
Acido perclérico HCIO, Clo,
Agua H,0 HO

fon hidroxénio H,O* H,O

fon bicarbonato HCO, CO,%
Cloreto de aménio NH,CI NH;

1.1. Teoria de Brgnsted-Lowry

e Um acido é uma espécie capaz de doar um préton H*
Uma base é uma espécie capaz de aceitar um préton H*
e Acidos e bases fortes ionizam completamente em solucao aquosa,

enguanto acidos e bases fracos ionizam apenas parcialmente.



e A 3dgua é anfdtera, o que significa que ela pode atuar tanto como um acido
guanto como uma base.

e A base conjugada de um acido € a espécie formada depois que o acido
doa um proton. O acido conjugado de uma base é a espécie formada

depois que a base aceita um préton.

1.2. Teoria de Arrhenius

e Substancias acidas: sao aquelas que em solucdo aquosa dissociam-se em

fons hidrogénios HCl,,, = H" .o+ Cl o

aq)

e Substancias basicas: sdo aquelas que em solucdo aquosa dissociam-se

em ions hidroxilas NaOH,,, — Na*(,,, + OH"

(aq) (aq)

e Reac3o de neutralizaco: Acido + Base — Sal + Agua.

Ex: HCl, + NaOH,,, — NaCli,g + H,0,,

(aq) (aq)

2. ACIDOS E BASES ORGANICAS: pKa e pH

Quando um 4&cido forte é dissolvido em agua, quase toda a molécula se dissocia o
gue significa que os produtos s3o favorecidos no equilibrio, ja um acido fraco quando

é dissolvido em agua poucas moléculas se dissociam.

e Acido forte - HCL (4cido cloridrico)

Ak w2

H—Cl + H0 c” + H,0—H
Acido Bas Base Conj. Aciclo Con, Acido forte —r’Transferéncia
total de protons (100%
t:!issm:iadu}
. Acido fraco — dissociagao
e Acido fraco - CH;COOH (acido acético) pa:'cial_ | g

a 0
J\GH. + H,0 Mg /[L _
HO 3 2 H,0—H + H4C 0

Aeido Base Acido Con) Base Conj




2.1. Constante de equilibrio

A forca de um acido ou de uma base vai depender da sua tendéncia em doar ou
receber protons ou pares de elétrons, isso porque quanto maior essa tendéncia, mais
forte é o acido ou a base. Uma boa forma de medir a forca de um acido ou de uma
base € através da constante de equilibrio da sua reacdo com a agua.

A constante de equilibrio (K,,) indica se uma reagao reversivel favorece os reagentes
ou produtos no equilibrio, para isso uma seta longa é desenhada para as espécies

favorecidas no equilibrio.

_ [rol] OBsERVACHO!
Keq ~ [H,0][HA]
Os colchetes sdo utilizados para
indicar a concentragdo em

2.2. Constante de Dissociacio mol.L"!

O grau de dissociacao de um acido (HA) é determinado em sua solucao diluida de
modo que, a concentracdo da agua figue praticamente constante, assim a expressao
de equilibrio pode ser reescrita usando a constante de dissociacdo acida Ka. Para os
acidos essa constante representa a razao entre as concentracoes dos produtos e

dos reagentes no equilibrio. [[MBR[-S[

Quanto maior a constante de
K = |H30+|[‘4] _x I_Fi ociacdo do acido, mais forte
B - raleTseré,

Quanto mais forte o dcido maior
serd a Ka

Quanto mais forte a base maior
sera o Kb

Para o acido

Quanto maior o Ka, mais forte é o dcido.
pKa pka

Ja +Forte - — +Fraco
Menor ‘Ka= H30"]+[A] ‘ Maior |

Quanto maior o Kb, mais forte é a base.

pKa pKa
dara + —p

P +Forte i +Fraco

Menor Maior




as bases essa constante é chamada de Kb e representa a mesma razdo.

Outra maneira de medir a forca de um acido ou uma base é através do seu pKa

(acido) ou pKb (base) que sdo os logaritmos das constantes de Ka e Kb. O cloreto de

hidrogénio (HCLl) possui uma constante de dissociacdo acida de 10’ sendo um &cido

mais forte que o acido acético (CH;COOH), com uma constante de 1,74 x 107, A

forca de um dacido é geralmente indicada pelo seu valor de pK, no lugar de seu valor

de K, onde:

Ka(cloreto de hidrogénio) = 107 -

pKa = - logKa

pK, = - 7 (mais forte)

Ka(acido acético) = 1,74 x 10° -  pK,= 4,76 (mais fraco

Quanto menor o pKa, mais forte é o dcido.

pKa -~ . pKa
+Forte = = +Fraco
Menor Maior
Quanto menor o pKb, mais forte é a base.
pKb < . pKb
+Forte +Fraco
Menor Maior
Acidez e pKa [EMBRE 5[
— : pH é a Acidez de uma
’ Acido muito forte pKa < 1 SOLUCAO
Acidos moderadamente fortes pKa=1ab 3. ACIDB$ a acidez de uma
Acidos fracos pKa=5a15  GRGANICOS SUBSTANCIA
Acidos extremamente fracos pKa > 15

3.1. Acidos Carboxilicos

Os acidos organicos mais comuns s3do os acidos carboxilicos que sdo substancias

que tém um grupo COOH. O acido acético e o acido formico sdao exemplos de acidos

carboxilicos. Acidos carboxilicos sdo moderadamente fortes tendo valores de pKa na

faixa de aproximadamente 3 a 5.



HaC OH H OH
Acido acético Acido férmico
pKa =476 pKa = 3,75

Assim como a agua pode se comportar tanto como acido quanto como base, o acido
carboxilico e alcool também pode se comportar de forma similar, como um acido doa

um préton e como uma base aceita um proéton.

e Acido Carboxilico se comportando com um acido como um acido

@] @]
M + OH =—= M + H,0O
H3C/ Son ch/ o
acido base base conj. acido conj.

e Acido Carboxilico se comportando como uma base



O *OH
M + HO =—= (|:‘ + HO
H3C/ \OH H3C/ \OH
base acido acido con;. base con;.

3.2. Alcodis

Os acidos orgénicos mais fracos sdo os alcodis, que sao substancias que possue um

grupo OH, tem valores de pKa perto de 16.

CH;0H CH,;CH,OH
Metanol Etanol
pKa =155 pKa =159

e Alcool se comportando como um &cido
CHOH + OH === CH,O + H,0
acido base base conj. acido conj.

e Alcool se comportando como uma base

CH,OH + H,0' =—= CH,OH + H,0

base acido acido conj. base conj.



Uma espécie protonada € aquela que ganha um préton adicional. Um alcool ou um

acido carboxilico protonado € um acido forte e seu pKa estdo em torno de 10 a 11.

+

OH
+ + )L
CH OH CH CH OH2 H,C OH
Metanol| tonado Etarol pri  1ado Acido acético protonado
pKa: !5 pka= 4 pKa = -6.1
3.3. Aminas

As aminas sdo substédncias com grupos NH,, raramente se comportam como um

acido pois tém valores de pKa muito elevados.

CH NH NH,
Metﬁamfna .

Ka = 40 Amonia

P pKa = 36

As aminas s3o as bases organicas mais comuns sendo mais provaveis de agir como

base e o pKa de aminas protonadas estdao em tornode 10a 11.

+ +

CH3NH CH3CH2NH3
Metilamir brsﬂtﬂﬂada Etilamina pi ynada
pKa (0,7 oKa =

A tabela abaixo mostra os valores de pKa mais importantes em unidades de 5.



pKa<0 pKa~5 pKa~ 10 pKa~ 15

R——OH, 0

‘ R—NH, R—OH
Alcool protonado Amina )
N R OH protonada Aleool
OH hei -
J_L cido carboxilico HZO
H3C OH Agua
. ] [
Acido carboxilico '
protonado L -
H30 R - Usado quando o Aacido
Agua carboxilico ou a amina em

protonada

particular, ndo € especificada.

> Alcodis, acidos carboxilicos e dgua quando

protonados tém valores de pKa menores que O.

> Acidos carboxilicos tém valores de pKa em torno de 5.
> Aminas protonadas tém valores de pKa em torno de 10.
> Alcodis e agua tém valores de pKa em torno de 15.

Acidos fortes reagem para formar acidos fracos.

o o)
[ w o=
HSC/ \OH Hjc/ \o'
acido forte base forte base fraca acido fraco
pKa = 4,8 pKa =94

= v
CH,CH,OH + CH;NH, CH,CH,O" + CH3;NH,
acido fraco base fraca base forte acido forte
pKa = 15,9 pKa = 10,7



4. EFEITO DA ESTRUTURA

Quando temos a estabilidade baixa da molécula, a energia potencial e a reatividade

entdo altas e quando a estabilidade esta alta, as demais estdo baixas.

A analise da energia de uma estrutura permite, principalmente:

> Determinar as energias relativas contribuintes de ressonancia

> Determinar qual reacao se processa mais rapidamente.

Quanto mais estavel é a base conjugada mais forte sera o acido!

Determinando a estabilidade a partir da estrutura com os parémetros importantes

na determinacao da estabilidade temos:

e Energia Potencial Alta
Octeto

NAO —> o |nstavel
Completo
e Reativo
!
SIM * Energia Relativamente
Baixa
! f » Relativamente Estével
NAO * Praticamente ndo
Carga (_> Reativo
Formal
1 ¢ Eletronegatividade

e Tamanho do Atomo
sIM T\ .« Hibridizacdo
¢ Inducao
e Ressonancia (do atomo carregado)

3.4. Eletronegatividade

A forca de um acido € determinada pela estabilidade de sua base conjugada, que é
formada quando um 4acido libera o seu préton, quanto mais estavel a base, mais

forte € seu acido conjugado.

Base estaveis sdo bases fracas pois ndo compartilham bem seus elétrons, logo



podemos dizer que: quanto mais fraca a base, mais forte é seu acido conjugado, ou
guanto mais estavel a base mais forte € seu acido conjugado.

Os elementos da tabela periddica que estdo localizados no segundo periodo sao
todos do mesmo tamanho, mas com eletronegatividade bem diferentes. As
eletronegatividades aumentam ao longo do periodo da esquerda para a direita, dos
atomos mostrados a seguir o carbono é o menos eletronegativo e o flior é o mais
eletronegativo.

C<N<OKF

Figura 1. Eletronegatividade de alguns elementos

1A na | 1B | ne | A | IVA | VA | VIA | ViA |
H ]
21 E
H
Li Be B (o] N (o] F =
1,0 1,5 2,0 25 3,0 3,5 4,0 b
c
Na Mg Al Si P S Cl %
0,9 1,2 1,5 1,8 21 2,5 3,0 °
T
K Ca Br °
0,8 1,0 28 c
E
Aumento da eletronegatividade 1 2

> 4 23
3.5. Estabilidades relativas

As bases formadas quando hidrogénios s3o ligados tém sua estabilidade

aumentada da esquerda para a direita.

Quanto mais eletronegativo o atomo for, melhor ele acomoda o par de elétrons

CH < NH < HO < F }
3 2 MMais

Estawel

Eletronegatividade aumenta
C>N=>0>F

CH, <H,N <HO <F



3.6. Acidez relativa

O acido forte é o que forma a base conjugada mais estavel. Podemos ver abaixo que

HF € o acido mais forte e o CH, 0 acido mais fraco.

e base mais estavel tem dcido mais forte. Acido mais
forte

CH4 < NH4 < HZO < HF

Quando atomos sao semelhantes em tamanho, a substancia mais acida tera seu
hidrogénio ligado ao atomo mais eletronegativo.

O efeito que a eletronegatividade do atomo ligado a um hidrogénio tem na acidez
deste hidrogénio pode ser compreendido quando os valores de pKa de alcoois e
aminas sdao comparados. Como o oxigénio é mais eletronegativo que o nitrogénio,

um alcool € mais acido que uma amina.

CH_OH CH NH
Metanot 37
pKa =155 Metilamina

| pKa = 40

Do mesmo modo, um alcool protonado é mais acido que uma amina protonada.

+
+

CH30H2 CH?,NH2
Me ida



e O tamanho do atomo

O tamanho do atomo é mais importante que sua eletronegatividade, determinando

como ele suporta a carga negativa. Na tabela periddica quando descemos em uma

coluna os elementos aumentam e as eletronegatividades diminuem, porém a

estabilidade da base aumenta, de modo que a forca do acido conjugado aumenta.

3.7. Eletronegatividade relativa
F>Cl>Br>1I

Mais
eletronegativo

3.8. Estabilidade relativa

F <Cl <Br <1

3.9. Acidez relativa

HF < HCl < HBr < HI

A  densidade eletrbnica € maior
quando os anions sao volumosos,
sua estabilidade aumenta, pois, sua
maior superficie permite um maior
distanciamento entre os dtomos.

Maiaf

Witk
mitivel

HEidn ma

forie

Quando os atomos sao
muito diferentes em
tamanho, o dcido mais
forte terda seu proton
ligado ao maior atomo.

O ion haleto cresce em tamanho, e sua estabilidade aumenta devido a sua carga

negativa que é distribuida sobre um volume grande no espaco onde sua densidade



diminui. O HI é o acido mais forte dos haletos de hidrogénio porque o I é o ion mais
estavel mesmo o iodo sendo o menos eletronegativo dos halogénios. Abaixo

podemos ver a diferenca em tamanho dos ions haletos:
MMaiar densicdacde
aletréinica

©c 99 @

HF

Percorrendo a tabela periddica os orbitais tém aproximadamente o mesmo volume,
por isso que a eletronegatividade do elemento é o que determina a estabilidade da
base. Descendo em uma coluna da tabela periddica os volumes dos orbitais
aumentam o que leva a densidade eletrénica do orbital a diminuir. A densidade
eletrénica do orbital € mais importante que a eletronegatividade na determinacao da
estabilidade da base com seu acido conjugado, ou seja, quanto menor a densidade

eletronica, mais estavel € a base conjugada e mais forte é seu acido conjugado.

0 o J\
ch)J\OH ICHZJI\OH BICH; OH A2 X~

CHy—C ) o == CHy—C g
pKa = 4,76 pKa =315 pKa = 2,86 — )
Ligac&o mais dificil de romper
(@] O fo Lo

J\ )L ('lfc‘Hzc.\(F" = C|F(VH1(“:09

\

\\_ igagdo mais facil de

CICH; OH FCH, OH " roer N

pKa = 2,81 pKa = 2,66

Os valores de pKa dos cinco acidos carboxilicos podemos observar que trocando um



dos atomos de hidrogénio do grupo CH; por um atomo de halogénio, a acidez é

afetada e o novo atomo é chamado de substituinte.

3.10. Efeito indutivo

Um atomo eletronegativo de halogénio puxa os elétrons ligantes para si por meio
de uma ligacdo sigma (8) chamada de efeito indutivo por retirada de elétrons. Na
base conjugada de um acido carboxilico os puxadores de elétrons por inducdo vao
estabiliza-la pelo diminuicdo da densidade eletronica sobre o atomo de oxigénio, e

estabilizando uma base aumenta a acidez de seu acido conjugado.

H 0
Br+(l‘+(|‘4—()

f1 N N
Au NN

puxador de elétrons |

O puxador de elétrons por inducdo aumenta a acidez de uma substéncia, quanto
maior o efeito puxador de elétrons por inducdo (eletronegatividade) do substituinte
halogénio, maior o aumento da acidez porque mais estabilizada serd a sua base
conjugada. O efeito de um substituinte na acidez de uma substéncia diminui quando

a distancia entre os substituintes e o atomo de oxigénio aumenta.

O efeito indutivo perde eficiéncia com o aumento da distancia.

o o o} 0
CH,CH,CH,CH o CHCHCHCH; OH  CH,CHCH,CH; OH GH,CH,CH,CH; OH
Br Br Br Br
pKa = 2,97 pKa = 4,01 pKa = 4,59 pKa =471

e Efeito indutivo positivo (I°)



> Repulsdo de elétrons em uma ligagdo sigma
> Aumenta a densidade eletrbénica da cadeia

> Principais grupos: grupos alquila - NR" >0 >CR;>"CR,H > CRH, > CH,

e Efeito indutivo negativo (I')

> Atracdo de elétrons em uma ligacdo sigma
> Diminui a densidade eletronica da cadeia

> Principais grupos: halogénios F > Cl > Br>1> OR > NH,

e Efeito mesomérico ou de ressonancia

A ressonancia € caracterizada pelo deslocamento (movimentacdo) dos elétrons,
esse efeito envolve a deslocalizacdo de elétrons 1t (pi) por meio da ressonéncia,

distribuindo a densidade eletrénica sobre diferentes atomos da molécula.

> Atracdo ou repulsdo de elétrons em ligacoes 1t
> Caracteristicos de compostos insaturados
> LigacOes 1 alternadas ou vizinhas de um par de elétrons

> Relacionado a ressonancia

e Efeito mesomérico negativo (M)

> Os elétrons da ligacao it sdo atraidos para a extremidade da cadeia. > Diminui a

densidade eletrénica da cadeia

> Grupos insaturados com atomos mais eletronegativos do que o carbono.

( O- ony
RN . /
H,C=C—C «——» H)C—C==C
Ho o\ Ho o\

OH OH

e Efeito mesomeérico positivo (M*)

> Repulsdo de elétrons em uma ligacdo 1t



> Aumenta a densidade eletrénica da cadeia
> Efeitos negativos — elétron-atraente

> Efeitos positivos — elétron-repelente

N\ | 2 e +
HC=C—NH, =—= HL—C=NH,

3.11. Deslocalizacao de elétrons e ressonancia

Quando um &acido carboxilico perde um proton, a carga negativa é compartilhada por
ambos os atomos de oxigénio e os elétrons s3o deslocalizados, com isso elétrons

deslocalizados sdao compartilhados por mais de dois atomos.

As duas estruturas mostradas sao chamadas de contribuintes de ressonancia.
> O hibrido de ressonancia é um misto de dois contribuintes de ressonancia.

> A seta entre os dois contribuintes é usada para indicar que a atual estrutura é um

hibrido.

> Os dois contribuintes de ressonancia diferem apenas na localizacdo de seus

elétrons 1t e pares de elétrons livres

> A carga negativa € compartilhada igualmente pelos dois atomos de oxigénio, e

ambas as ligacdes C-O tém o mesmo comprimento

> Um hibrido de ressonancia pode ser desenhado usando linhas pontilhadas para

mostrar a deslocalizacao dos elétrons.



Hibrido de ressonancia 2
(0 H H O H

P .y 7 09"
CHyCH—(): T /" «—— elétrons deslocalizados
% o CH3C,
|contr|‘bumtesderessonanr.ia] O o-

we

[0 H
Y elétrons
CH1(C '\ deslocalizados
0:
e 0
[hlbrido de tessonancla]

e Contribuinte de ressonancia

+ /Q} + /OV)
CH3CH2 _N\g_ > CH3CH2 —N \8

e Hibrido de ressonancia

B

O
+ &

CH;CH, —N
32N

O
-l

5. ACIDOS E BASES DE LEWIS

Lewis definiu um acido como uma espécie que aceita um par de elétrons e uma base
como uma espécie que doa um par de elétrons. A reacdo fundamental dos acidos e
bases de Lewis é a formacdo de um complexo A-B que se unem compartilhando um

par de elétrons fornecido pela base.



acido base complexo acido base

H' 4+ INH, &= H—NH, Base de Lewis: doa um par deA
acido base
aceitaum doa um par de %tétrﬂn5~
ar d lét " . .
S rana L } Acido de Lewis: aceita um par

de elétrons.

De acordo com a definicdo de Lewis, substancias como tricloreto de aluminio (ALCL;)
e trifluoreto de boro (BF;) sdo acidos porque tém orbitais de valéncia incompletos e

podem aceitar um par de elétrons.

Essas substancias quando reagem com outras substancias que tém pares de
elétrons livres como um préton reagem com a amonia, mas elas ndo sao doadoras
de prdétons, assim a definicdo de acido inclui todos os acidos doadores de prétons. O
termo acido de Lewis ¢ usado para se referir aos acidos ndo doadores de prdtons
usado para se referir aos acidos ndo doadores de prétons como ALCL, ou BF;
enquanto todas as bases s3o bases de Lewis porque tém um par de elétrons que

podem compartilhar com um atomo como o aluminio ou com o boro.

e Reacao entre AlCl;e NH;

Cl

I
Cl—Al + NH:3 — (I Tl NH3
C

Cl

acido de Lewis base de Lewis



e Reacao entre BF; e NH;

- h FH
. - +
H—B + Ni—H — F B N H
H H F H

acido de Lewis base de Lewis

f“'\‘ & &

a«w—u

F,B—NH,
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