Equilibrio Ionico ¢ Lista 01 - gabarito ¢ Prof. NelsonSantos

01) Hidrolise do NH,CN:

NH," + CN Z | NH; | + | HCN
inicio M M 0 0
estequiometria Ma Ma Ma Ma
equilibrio M(1-a) M(1-a) Mo Ma
_ [NH,]x[HCN] Mo x Ma, o
[NH,” [x[CN"] M(l-a)xM(l-a) (1-a)
Por outro lado, é conhecida a expressdo Kh = KKWKb . Aplicando valores numéricos e resolvendo, temos:
ax

o) Kw 1,ox10™ 25

(1) KaxKb 4x107"x18x10° 18

180 =250° — 500 +25 = 70> =500 +25=0
A raiz de interesse € o =0,541.

Logo, [HCN] = Ma. = 0,20%0,541 = 0,108 mol/L.

Para calcular [OH’J , usamos o equilibrio da amoénia:

[OH™ ] =Kbx [NH, ] “Kbx—MY _gpx?

[NH," ] M(1-a) I-a

[OH ] =Kbx 05415 124107 — pOH =4,67
0,459

El

pH=9,33
Se o tnico interesse for a determinacdo do pH da solug@o, o caminho mais rapido é usar a seguinte técnica:

7 [HCN]_ Mo _ o
[H ]—Kax[CN]—Kax—M(l_a)—Kaxl_a
_ [ 3] _ Ma o
[oH —Kbx[ ) ]—Kbe(l_a)—Kbxl_a
(1] Ka
[OH | Kb
Multiplicando por [ J temos [H ] :[H*J: M.
[H ] " Kb Kb
. L. . 4x107"°x1,0x107" .
Aplicando valores numéricos, [H ]:\/ x 1,8>><<10’:< =4,71x10™"" = pH =9,33

02)  Situagdo inicial, NH;(aq) apenas, solucdo 0,1 M. Podemos ter uma boa aproximacao de o através de:

5
/ /18;110 =1,342x10 (1,342%)

Sltuagao final, um tampao formado. Usando Henderson-Hasselbalch:

. NH, | 0,1 .
[oH J:Kbx[[NH4J =[OH |=1,8x10" x—= : =1,8x107

[OH ] 18x10°

[OH |=Mxa=0a= = =1,8x10"°
M 0,1
A relag@o entre os graus de ionizagdo €:
1,342x107°
% = 745 vezes.
1,8x10

03)  Aplicando Henderson-Hasselbalch, temos:
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[OH™ ] =Kbx

[OH’J:I,SXIO’S

[NH, ]
[N, ]

030—45 10°°
2

pOH =5,35= pH =38,65

04)

Uma solugdo dilui a outra. Calculando as novas concentragdes:

[NH,* ]_—xo 05=0,02

[NH3]:%XO,20=0,12

Aplicando Henderson-Hasselbalch, temos:

[OH™ | =Kbx

[OH’] =1,8x107 x

[NH, ]
[’ ]

%=1,08x104
02

>

pOH =3,97 = pH = 10,03

05)
a)

b)

¢)

06)

Em 60 mL de solucdio de NH; 1,20 M existem 60 x 1,2 = 72 mmols de NH;, e em 60 mL de solucdo de NH,"

existem 60 x 0,800 = 48 mmols de NH,".
[NH,]
[NH, ]

[OH™ |=1,8x10" ><—8—2 7x10°

Usando Henderson-Hasselbalch, tem-se:

[OH™ | =Kbx

pOH =4,57 = pH =9,43
10 mL de HC1 0,9 M correspondem a 10 x 0,9 =9 mmols de HCI. A neutralizacdo se dara através de:

NH; + H' - NH,"
72 mmols 9 mmols 48 mmols
63 mmols 0 57 mmols
Usando Henderson-Hasselbalch, tem-se:
[OH™ | =Kbx NH ]
[NH,]

[OH ™ |=18x10" 93 =1,99x107
57

pOH =4,70 = pH =9,30
Observe que, como era esperado, o pH diminuiu, mas pouco: 9,43 — 9,30 = 0,13.
15 mL de Ba(OH), 0,1 M correspondem a 15 x 0,1 x 2 =3 mmols de OH". A neutralizagdo se dara através de:

NH," + OH - NH; + | H,0
48 mmols 3 mmols 72 mmols -
45 mmols 0 75 mmols -
Usando Henderson-Hasselbalch, tem-se:
[OH™ | =Kbx [NH ]
[NH]

[OH’] =1,8x10° 2 =3,0x107°
45

pOH =4,52 = pH =9,48
Observe que, como era esperado, o pH aumentou, mas pouco: 9,48 — 9,43 = 0,05.

Usando Henderson-Hasselbalch, tem-se:

0,800 M
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[OH™ ] =Kbx [[15::]}

Se 0o pOH ¢ 4,5, [OH’] = \/ﬁ x107. Aplicando valores numéricos, temos entao:
NH
J10x107° =1,8x10°° xM

1,2
2410
3

[NH3] =

Logo, o volume de solugdo 6 M de NH; necessario, em mL, é:

2410

Vix6= 1500XT
Vi= 500;/% =527mL

A massa de NH,Cl necessaria é:
m=12mol/Lx1,5Lx53,5¢g/mol=96,30g

07)  pH=4,5=[H"]=+10x10"

Podemos trabalhar diretamente com o nimero de mols, uma vez que o volume da solugdo ¢ unico. As massas molares do acido
propidnico e do propionato de sodio sdo, respectivamente, 74 g/mol e 96 g/mol. Logo, aplicando Henderson-Hasselbalch:
[HPr]

[Pr]

J10x107 :1,34x10*5x;_‘5‘

96

pH =Kax

B 25><74><\/E

=136,43 ¢
1,34% 32

08) A precipitagdo tera inicio quando o Kps for atingido.
Kps =[Fe* |x[OH | =6x107"
6 x 10738

OH |=3; — =3,11x10™"
I: ] 2><106

09) A maneira classica de se resolver problemas quando hd um ion comum é:
Na,SO, | = [ 2Na" | + [ SO~
0,1M 0,2 M 0,1 M

BaSO, | 2 | Ba™ | + | SO~
X X
Logo, [Ba“} =X e [SOf’J =0,01+x. A simplificagio usual ¢ 0,01+x =0,01. Logo:

[Ba™ ][0, |=xx0,01=1,5x10"
[Ba™ ]=1,5x10" mol/L.

10) A solug@o de KNO; ndo apresenta ion em comum com o Al(OH);, ndo interferindo em sua solubilidade:
Al(OH); | » [ A" | +|30H
M 3M

Kps =[ AP |x[OH™ | =Mx(3M)’ = 27M"

-33
27M* =5x10F > M = 14/5 X;g =3,69x10” mol/L
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11)  Calculamos o produto das concentragdes no instante da mistura. Se sdo misturados volumes iguais das solugdes, as molari-
dades se reduzem a metade. Logo:

[Pb“]:%zs,ww2
[cr]:O’Tm:s,oxlo*

[Pb> ]x[CI ] =5x102 x(5,0x107)" =1,25x10° <1,6x10°7
Logo, ndo havera precipitagao.
12) A precipitagdo se inicia quando Kps ¢ atingido. Logo:

Kps =[Mg* |x[OH ] =1,0x10* x[OH* | =8,9x10™"

[OH™ ] =1/8,9x10™" =2,98x10"

pOH = 4,53 = pH = 9,47

13) A precipitag@o tem inicio quando [Ag+ J X [CI’J =Kps.

1,78x107"°
Agt =222~ =1,78x10°°
[ g] 1,0x10™*

14)  Primeiramente determinamos o Kps do BaSOj.
Kps =M =(1,0x107) =1,0x10™°

K,SO, | — | 2K* [+ | so*
0,1 M 0,2 M 0,1 M

BaSO, | 2 | Ba*" | + | SO/~
X X

Logo, [Ba“} =X e [8042’] =0,1+x. A simplificagdo usual é 0,1+x =0,1. Logo:
[Ba™ |x[80, |=xx0,1=1,0x10"
[Ba™]=1,0x10"" mol/L.

15)  Sendo M a molaridade da solugdo saturada, temos que Kps = M. Calculando M:
m _0,11x107

V xmassa molar  1x 187,8

Kps =M* =3,43x10”

Este resultado esta de acordo com o encontrado na literatura.

M= =5,86x10" mol/L

16)
AB,Cy(s) | &2 | A'(aq) | + | 2B(aq) | + | 3 C(aq)
M 2M 3M
3 M =0,003, logo M = 0,001 ¢ 2 M = 0,002.
Kps = Mx(2M)’ x(3M)’ =108 M*
Kps =108x0,001° =1,08x107"
17)
a) Sendo M a molaridade da solugdo saturada, temos:
Ca(I03)y(s) | 2 | Ca*'(aq) | + | 21057(aq)
M 2M

Kps =[Ca® ]x[10, ] = (M)x(2M)’ =4M’

, ~9
4M’ =6,4x10° 5> M =3 w =117x107
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m =M xV xmassa molar
m=1,17x10" mol/Lx500 mLx389,9 g/mol =228,01 mg

b [ca]x[10, T =Kps
I:Ca2+:| _ 6,4><10:9

(0.2
m =M xV xmassa molar
m=16x10" mol/Lx500 mLx40,1 g/mol=3,21x10" mg

=1,6x107

18)  Sendo M a molaridade da solucédo saturada, temos:
AgS04(s) | 2 | 2Ag'(aq) | + | SO (aq)

Kps =[Ag' | x[50,> ]=(2M)’ xM = 4M°

Aplicando o valor numérico, temos:

Kps =4x0,026° =7,03x107°

Este resultado esta de acordo com o encontrado na literatura.

19) A molaridade da solugdo saturada ¢ Oi =2 A mol/L. Logo:

>

Ag:POLs) | 2 [ 3 Ag'(ag) | + | PO, (aq)
6A 2A

Kps=[Ag" | x[PO, " ]=(6A) x2A =432 A’

20) Chamando de M a molaridade da solugdo saturada, tem-se:
Cas(POy)y(s) | & | 3Ca’(aq) | + | 2 PO, (aq)
3iM 2M

Kps =[Ca™ | [P0, | = (3M)’ x(2M)’ =108M°

10SM® = A = M = |-
108

21)  Para que a solugdo esteja no limiar de precipitagdo, é necessario que [an* J X [OH’ JZ =Kps.
Se pH = 8,6, entdo pOH=5,4 ¢ [OH’J =3,98x107°. Logo:
[Mn*]x(3,98x10°) =1,9x10™
-13

[Mn*]= LOZ =1,20x107

(3.98x10°)
m =M xV xmassa molar
m=1,20x10" mol/Lx100 mL x54,9 g/mol = 65,82 mg

22)
PbS(s) + CrO,”(aq) | &2 | PbCrO4(s) + S™(aq) | K3
PbSO4(s) | &2 | Pb*'(aq) + SO, (aq) | Kps
PbCrO4(s) + 2 I (aq) | 2 | Pbly(s) + CrO,*(aq) é
PbI,(s) + SO (aq) | & | PbSO4(s) + 2 I'(aq) %
K3xKps

Assim sendo, o Kps do PbS ¢ < . Introduzindo dados numéricos, temos:

X
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K3xKps  7,5x10°x1,1x10™

KIxK2  4,6x107" x4,3x10"

=4,17x107*

Este resultado esta de acordo com o encontrado na literatura.

23)

Assim sendo, o Kps do BaCrO, ¢

K2xKps 2,73x6x107"°

BaCrO,(s) + S04~ (aq) | &2 | BaSO4(s) + CrO,*(aq) | K2
Ba(IOy),(s) | & | Ba’'(aq) +2105(aq) | Kps
1
BaS04(s) + 2 F(aq) | & | BaF(s) + SO,”(aq) G
BaF,(s) + 2105 (aq) | & | Ba(I0;)y(s) +2 F'(aq) %
w. Introduzindo dados numéricos, temos:
KixK
=2,99x107"

KixK3  3,53x107* x1,55%10"

Este resultado esta de acordo com o encontrado na literatura.

24) A primeira ionizagdo ¢ praticamente completa, com grau de ionizagdo muito proximo de 1. Logo:
+

Nosso interesse € a segunda ionizagao:

Assim:

K=

H,SO, | = | H | + | HSO,
inicio M 0 0
estequiometria M M M
equilibrio 0 M M
HSO, | &2 H' + | SO,
inicio M M 0
estequiometria Ma Ma Ma
equilibrio M(1-a) M(1+a) Mo

M(1+a)xMa M(o’ +a)

M(l-a)  (1-a)

Aplicando valores numéricos, temos:

L1x107 (o +ot)
— 7 -1,1x107

I-a
a’+a=1l-a=>a*+2a-1=0
o =~/2-1=0,4142 (41,42%)
Assim sendo, temos:

[H"]=11x107 x(1+0,4142) =1,56x10” (pH = 1,81)
(80,7 | =1,1x107x0,4142 = 4,56x10”
[HSO, |=1,1x107 x0,5858 = 6,44x10”

25)  Problema classico, no qual se admite que todo o H' é originado do acido forte, estando inibida a ionizagio do 4cido fraco.
Se o pH ¢ 3,40, temos entdo que [H*J =3,98x107".

Kl Kad [HS |x[H'] ) [s* |x[H"] _ (1] x[s*]

[H.]

[HS | [H,S]

_ KalxKa2x[H,S] 1x107 x1,3x10™" x0,08

ST T

(3.98x107)’

=6,56x107"

26)  Novamente um problema classico. O anion HCO; é anfiprético, e tem dois “caminhos”:
(D HCO; =2 CO32' +H", no qual se comporta como um acido, Ka2 =4,7 x 10",
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(2) HCO; + H,0 &2 H,CO; + OH’, no qual se comporta como uma base, e o K desta reagdo é a constante de hidrdlise, que

K 1 1 -14
pode ser calculada por Kh = — = ,O><—077
Kal 4,4x10
Observe que o segundo “caminho” é o “mais forte” (2,27 x 10®>4,7 x 10™'"), e que por isto a solugdo de NaHCOs vai ser basica
(pH > 7).

A chave da solugdo deste problema ¢ a compreensdo de que tanto [H*J quanto [OH’] serdo baixas, e ndo serao determinantes

=2,27x107%.

no balango de cargas. Esta hipotese devera obrigatoriamente ser verificada ao final.

Assim sendo, o balango de cargas sera essencialmente o seguinte: para cada ion HCO;™ que se transforma em H,COs, ou seja, se
neutraliza, um ion HCO5™ tem que se transformar em CO;> (préton ganho, proton perdido). Um tnico cation, Na®, contrabalangara
as cargas de HCOj; e CO,*. Assim:

HCOy | 2 | CO;”" | + | H
inicio M 0 0
estequiometria X X X
equilibrio M - x X X

HCO; | + | H,O | 2 | H,COs | + | OH

inicio M - 0 0
estequiometria X - X X
equilibrio M -x - X X

Conjugando estes dois quadros, temos:
[CO;’] =[H,CO]=x ¢ [HCO;] =M-2x =M (outra hipétese a verificar: 2x é pequeno frente a M).
Aplicando estas concentracdes nas expressoes de Ka2 e Kh, temos:
xx|H* xx| OH~
Ka2 = —[ J = —[ ] .
M M
Dividindo estas expressdes, temos:

xx[H*]

€

Ka2_ M _ [H']  KalxKa2
Kh xx[OH’J [OH’J Kw
M
Multiplicando por == o lado esquerdo, temos:

(1]
[H' T Kaixka2
KalxKa? oy e

Kw Kw
Introduzindo dados numéricos:

[H']=/4.4x107 x4,7x107" =4,55x10
pH=8,34
Observe que [OH’] =2,20x10"", e isto verifica a primeira hipotese, de que [H*] e [OH’} seriam baixas, e ndo significativas

para o balango de cargas.
Voltando, por exemplo, a expressao de Ka2, podemos calcular x para a verificagdo da hipotese de que 2x é pequeno frente a M.

o Ka2xM 4,7x107"'x0,52
[H] 4,55x107°

A hipétese de que 2x é pequeno frente a M esta verificada: 1,07 x 10 comparado a 52 x 102,

=5,37x10"

Esta expressdo simples ([H*] =+/KalxKa2 ) pode ser usada sempre a solugdo do sal for “moderadamente concentrada” (na

pratica, M > 0,1 mol/L). Ela perde validade para valores de M muito pequenos (solucdo diluida), uma vez que teremos a usual
convergéncia dos valores de pH e pOH para 7.

27)
a) Como demonstrado anteriormente para solugdes “moderadamente concentradas”, [H*J =+KalxKa2 . Aplicando valores

numéricos, temos:
[H']=5,9x107 x6,2x10™ =1,91x10~
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b)

pH=4,72

Se causa surpresa o fato de que um sal proveniente de base forte e d&cido moderado tenha solugdo acida, atente para que as

reacdes que determinam o carater acido ou basico da solugao sao:

Pela acidez: H,PO, = H' + HPO42' Ka2 =6,2 x 108

Kw 1,0x ™"
Kal 5,9x107
Agora ¢ natural perceber que predominara a acidez: Ka2 > Kh

Adaptando a expressdo anteriormente demonstrada para o caso atual, [H*J =+/Ka2xKa3

Pela basicidade: H,PO, + H,O0 = H;PO,+ OH Kh = =1,69%x107"

temos:
[H]=16,2x10" x4,8x10™ =1,73x107"°
pH=9,76

. Aplicando valores numéricos,
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