Aula

EQUILIBRIO ACIDO - BASE

METAS

Apresentar as teorias acido-base;

apresentar o processo de auto-ionizacao da agua,
apresentar o calculo para determinagédo do pH;
apresentar o equilibrio 4cido-base poliprotico.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

entender as teorias acido-base;

compreender a auto-ionizacdo da agua e a escala de pH;
identificar &cidos e bases de acordo com a sua forga;
determinar o pH de acidos e bases;

entender a formacao da soluc¢éo tampéo e calcular seu pH.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos de equilibrio quimico.

Figura 1. Equilibrios dcido-base de Bronsted-Lowry do sistema Etideo (CAS
[23945.8)

A figura apresenta os equilibrios dcido-base de Bronsted do brometo de etideo (EtBt). Este composto é detivado da fenantridina
e ¢ bastante utilizado em laboratétios de biologia molecular para corar 4cidos nucléicos (Fonte: http://wwwiscielo.bt).
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INTRODUCAO

Na aula anterior foi relatado o conceito de equilibrio quimico, descrito a
constante de equilibrio e postulada a lei de agoes das massas. Ainda foram
definidos equilibrio quimico do ponto de vista cinético e termodinamico e des-
critos o principio de Lé Chatelier e os fatores que afetam o equilibrio quimico.
Por fim, foram definidos eletrolitos, atividade e coeficiente de atividade.

Acidos e bases sio importantes em inimeros processos quimicos que
ocorrem a0 nosso redor, desde industriais até biologicos e, desde reagoes no
laboratério até aquelas em nosso ambiente. Nesta aula examinaremos os 4ci-
dos e as bases monoproticos e poliproticos, observando como eles sio iden-
tificados e caracterizados do ponto de vista de varios estudiosos. Além disso,
seu comportamento sera considerado em termos de equilibrios quimicos nos
quais eles participam. Em todas as reagdes acido-base em meio aquoso sem-
pre existird o par acido-base conjugado e a auto-ionizagio da 4gua, K . Uma
solucdo formada pelo acido e sua base conjugada ¢ a solu¢ao tampao que
possui propriedades biolégicas e ambientais importantes. A forca dos acidos
e das bases expressa pelas constantes de ionizacao também ¢é estudada bem
como a maneira de expressar a concentracao dos fons H" e OH na solucio.

Ao final da aula vocé devera ser capaz de identificar acidos e bases,
expressar a concentracio dos fons presentes em solucgdo através do pH,
entender a quimica do sistema tampao e calcular seu pH.
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':t:l = Estudantes em aula pratica de determi-

elemerto zenzar de pH L jungéo ou diafragms nagao do pH de diversas substancias (Fon-

te: http://quimicomania.blogspot.com).
“pH” é um termo que expressa a intensidade da acidez ou alcalinidade de um meio. Do
ponto de vista analitico, o pH ¢ um dos parimetros mais importantes na determinagio
da maioria das espécies quimicas de interesse tanto da analise de dguas potaveis
como na andlise de aguas residudrias. A determinagdo do pH ¢ feita eletrometrica-
mente, com a utilizacio de um potenciémetro e eletrodos. A esquerda, eletrodo
de vidro; a direita, eletrodo de referéncia, utilizado nas determinag¢ées potencio-
métricas de pH e potencial de oxi-redugio (Fonte: http://www.dec.ufcg.edu.br).
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TEORIAS ACIDO-BASE

As teorias acido-base sio um conjunto de conhecimentos organiza-
dos que procuram explicar e interpretar os fend6menos ou acontecimentos
que os envolvem. Foram surgindo como uma generaliza¢ao da preceden-
te, nao se contrapondo frontalmente, o que € interessante. Cada uma abarca
um universo préprio de reagoes quimicas que vai se ampliando, procuran-
do abranger cada vez mais os fenomenos conhecidos, e cada teoria antiga
val se tornando um caso particular da nova. As principais sao:

a) Teoria de Arrhenius: na década de 1880, o quimico sueco Svante Ar-
rhenius, como parte da sua teoria da dissociagao eletrolitica, ligou o com-
portamento acido com a presenca de fons H" e o comportamento basico
com a presenga de fons OH". Segundo Arrhenius, dcidos e bases sdo subs-
tancias que, quando em solu¢do aquosa, aumentam a concentragao de
ions H" e OH, respectivamente. Apesar de restrita a solugdes aquosas,
essa teoria fol muito importante, pois além de dar conta de um grande
numero de fenébmenos ja conhecidos, provocou o desenvolvimento de
varias linhas de pesquisa, inclusive contribuindo para estabelecer as ba-
ses cientificas da quimica analitica tais como aplica¢iao da lei de agao das
massas a equilibrios i6nicos, a equagdo de Nernst, que relaciona a forca
eletromotriz das pilhas com a concentracao dos {fons (Nernst, 1888-1889);
o efeito tampao (Fernbach, 1900); o primeiro estudo quantitativo de um
indicador (Friedenthal, 1904); o conceito de pH (Serensen, 1909) etc.

b) Teoria dos sistemas solventes: comegou a ser desenvolvida em 1905 por
E.C. FranKlin, principalmente para a amonia (NH,) liquida, por generaliza-
¢ao da teoria de Arrhenius. Essa teoria considera que todo solvente sofre
uma auto-ionizagao, gerando um cation (acido) e uma base (anion).

solvente = cation + anion

Acido ¢ tudo que faz aumentar a concentragao do cation caracteristico
do solvente e base é o que aumenta a concentragao do anion caracteristico.

¢) Teoria protonica (Bronsted-Lowry): em 1923, o quimico dinamarqués
Johannes Bronsted e o quimico inglés Thomas Lowry propuseram uma de-
finicdo mais geral de acidos e bases. O conceito deles é baseado no fato de
que as rea¢Oes acido-base envolvem transferéncia de fons H* de uma subs-
tancia para outra. Segundo essa teoria, acido ¢ um doador de protons e
base, um receptor de prétons. Em outras palavras, uma substancia pode
funcionar como um 4cido apenas se outra substancia se comportar simulta-
neamente como uma base. Algumas substancias podem agir como acido
em certa reacdo e como base em outras, como a agua por exemplo. Essas
substancias sao chamadas de anféteras.
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d) Teoria de Lux: proposta por H. Lux em 1939 ¢, em sua forma, seme-
lhante 2 teotia protonica, considerando o anion 6xido (O*) a entidade
transferida. Acido é um receptor de O* e base, um doador. Essa teotia
mostrou-se bastante util para tratar de reagoes envolvendo liquidos i6ni-
cos (sais e 6xidos fundidos) que ocorrem na metalurgia, na fabricacao de
vidro e ceramica, nos sistemas geoquimicos etc.

e) Teoria de Usanovich: em 1939, o quimico soviético M. Usanovich apre-
sentou uma teoria que pretendia generalizar todas as teorias existentes. Defi-
nia acido como a espécie que reage com a base para formar sais, doando
cations ou aceitando anions ou elétrons, e base como a espécie que reage
com o acido para formar sais, doando anions ou elétrons ou combinando-se
com cations. Apesar de constar por algum tempo em Varios textos, e ser even-
tualmente mencionada, praticamente nao gerou nenhuma linha de pesquisa.

f) Teoria ionotrépica: ¢ uma generalizagao das teorias protonica, dos sis-
temas solventes e de Lux proposta por L. Lindqvst e V. Gutmann em 1954.
Essa teoria praticamente nao gerou nenhuma nova linha de pesquisa (pro-
blemas, previsoes etc.). Seus préprios autores fizeram posteriormente con-
tribuicSes valiosas para o desenvolvimento da teoria eletronica.

@) Teoria eletronica de Lewis: como consequéncia de sua teoria do par
eletronico para explicar as ligacoes quimicas, G.N. Lewis propos uma te-
oria acido-base em 1923 que enfatiza o par de elétrons compartilhado.
Considerava que acido (A) ¢ toda espécie quimica capaz de receber um
par eletronico e que base (B) é aquela capaz de doar um par eletronico. A
vantagem da teoria de Lewis ¢ que ela permite tratar maior variedade de
reagOes, incluindo aquelas que nao envolvem transferéncia de proton,
como reacdes acido-base.

H', + OH "I H,0

O ion H", que ¢ simplesmente um préton sem nenhum elétron de va-
lencia, liga-se fortemente a 4gua formando o ion hidronio, H,O™. Por essa
razao ele ¢ normalmente usado para expressar a forma predominante de H*
nos livros didaticos. Durante essa aula usaremos as duas formas para repre-
sentar o cation de forma que possamos nos familiarizar com os mesmos.

AUTO-IONIZACAO DA AGUA

Uma das mais importantes propriedades quimicas da agua é a sua
habilidade em agir tanto como acido de Bronsted quanto como base de
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Bronsted. Independentemente dos equilibrios existentes em solugao aquo-

sa, resultantes dos solutos dissolvidos, sempre ocorre um equilibrio qui-

mico evolvendo as moléculas do préprio solvente, a agua. Chamamos
esse processo de auto-ionizagao da agua.

+ " 4+ + -

HO+HO" HO  + OH

Como a auto-ioniza¢ao ¢ um processo em equilibrio, podemos escre-
ver a seguinte expressao da constante de equilibrio:

Keq = [H,0] [OH]

Esta constante de equilibrio tem o simbolo KW e é conhecida como a
constante de ionizagao da agua. A 25°C, 0 K _ ¢€iguala 1,0 x 10-14. Entio:

K, = [H,0"] [OH] = 1,0 x 10%

A importancia do produto i6nico da agua reside no fato de que seu
valor pode ser considerado como constante, nao s6 em agua pura como
também em solu¢Ges aquosas diluidas. Isto significa que a concentragdao
dos fons da 4gua nio pode variar independentemente. Se uma aumenta a
outra deve diminuir, pois K, tem que permanecer constante.
Simplificando:

Em soluc¢oes Neutras [HT] = [OH] = 10" M
Em solucées Acidas [H*] > [OH] ou [H*] > 107 M e [OH] <10" M
Em solu¢oes Biasicas [HY] < [OH] ou [H] < 10" M e [OH] > 10" M

ESCALA DE PH

As concentracdes de H™ ou OH nas solu¢oes aquosas podem variar
entre limites muito largos, como por exemplo, de 1 a 10" mol/L. Para evitar
o uso incomodo de numerosas decimais, Serensen (1909) introduziu a esca-
la de pH (o “p” usado em pH, pOH, pK  etc originou-se da palavra alema
potenz, a qual significa for¢a no sentido do expoente) que ¢ definido como:

pH =-log [H]
De modo similar tem-se para a concentracio de OH:
pOH = - log [OH1]
Sabendo que K = [H'] [OHT e aplicando o logaritmo, temos:
- logK, = -log [H*] [OH]
pK,, = pH + pOH
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Como a 25°C K= 1,0 x 10, temos:
pH + pOH = 14,00

A figura 1 ilustra a escala de pH e pOH. Note que estas sao opostas.
Ainda nesta figura estio marcados o pH e pOH de algumas solugoes

encontrada no nosso dia a dia.

o A T#Ed SRTHETL

pOH 14 13 12 11 10 9 8 P & 5 4 3 2 1 0
Repino
pHO 1 2 3 4 5 & f B O 10 11 12 13 14

Figura 1. Escala de pH e pOH.

FORCA DE ACIDOS E BASES

Sabemos que as propriedades dos acidos e das bases sdo decorrentes
da presenca dos ions H,O* e OH", respectivamente, em suas solugdes. Quanto
maior a eficiéncia com que um &cido produz H,O*, e uma base produz OHr,
maior serdsuaforca. Os écidos e as basesfortes sdo el etrolitosfortes, existindo
em solucdo aquosa inteiramente como ions. Essa eficiéncia em produzir ions
H.,O" e OH" ser& numericamente traduzida por uma constante de equilibrio, a
constante de dissociagdo. A forcade um écido, sua capacidade em doar prétons
eproduzir ionsH,O*, € quantificada pela constante de equilibrio de dissociagéo,
simbolizadapor K .

Para os &cidos fortes como HCI, HNO,, HCIO,, a tendéncia em doar
protons é tdo elevada que o equilibrio se encontra quase que totalmente
deslocado no sentido dos produtos, o de formagéo de ion H,O*. A reagéo

inversa é de magnitude desprezivel e como em termos praticos areacao ocorre
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num Unico sentido, pode-se dizer que ndo existe equilibrio, ou entdo que ocorre

equilibrio com constante K _ infinita.

HNO, + H,0 ! H,0* + NO,, K_ = [H,0"] [NO,]/[HNO]

A mesma abordagem € aplicada ao se tratar de bases fortes e fracas,

porém a constante sera de dissociagdo basica, K.

NH, + H,0 "1 NH," OH, K, = [NH,] [OH]/[NH]

5. Acidos e bases conjugadas

Deacordo com ateoriade Bronsted-L owry, em qualquer equilibrio &cido-
base, as reacdes direta e inversa envolvem transferéncia de préton. Considere

oequilibrio:

HX g + H,Op " Xy + HO"

Na reacéo direta, o acido HX doa um proton para a base H,O para
formar osions X" e H,O" e nareagdo inversa o ion H,O* doa um préton para
oion X-, logo H,O" €0 &cido e X- € abase. Um &cido e umabase como HX e
X-, que diferem apenas na presenca ou auséncia de um préton, séo chamados
par &cido-base conjugado. Cada acido tem uma base conjugada e toda base

tem um &cido conjugado.

acido conjugado
base conjugada
base
acido

HX o * B0, ™! X' ¥ HO
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RELACAO ENTRE AS CONSTANTES DE
IONIZACAO DE UM ACIDO E A DE SUA BASE
CONJUGADA

Podemos exprimir matematicamente esta dependéncia por meio da
constante de ionizagao da dgua K.

K,.K, =K,

Onde K ¢ a constante de ionizagao de um 4cido fraco e K| a cons-
tante de ionizagao da sua base conjugada. Quando o valor de K_diminui,
o valor de K, deve aumentar, pois o produto das duas € constante (numa
certa temperatura). Elas podem ser representadas pela notagao pK e pK,,
que significam —log K e - log K, respectivamente.

DETERMINACAO DO pH

O pH de uma solugdo pode ser determinado, aproximadamente , medi-
ante o uso de um indicador, uma substancia cuja cor se altera dentro de uma
faixa conhecida de pH. Método mais preciso de medir o pH ¢ o pHmetro.

CALCULO DO PH

O pH de solugdes de acidos e bases fortes pode ser calculado direta-
mente a partir das proprias concentragoes analiticas do acido forte, Ca,
ou da base forte, Cb porque um 4acido forte produz efetivamente todo
H,O" que sua concentragio molar prediz, e 0 mesmo ocorre com a base
forte. O calculo direto para solugao muito diluida de 4cido ou base partir
das préprias concentragoes analiticas pode levar a resultados errados no
pH. Quando a solucio de icido ou base forte estiver no intervalo 10°-
10, a calculo do pH deve ser feito considerando a contribuicao de H,O*
ou OH da auto-ioniza¢io da agua.

Tabela 1: Calculos de pH para acidos e bases fortes

Coacentragso [moll ) pH
A lea (=00 Bastz calcular pele [H] o [(H ] &0 dcido onda base
Baixa (<107 pH=T1H
= 105 1 Compartar 3 donizedio da foua
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A maioria das substancias acidas ¢é fraca e, consequentemente, ioni-
za-se apenas parcialmente em solugdes aquosas. A concentragao de fons
H,O" em uma soluc¢ao de 4cido fraco de concentragio analitica Ca ¢ ob-
tida pela resoluciao da equagao simplificada:

[H,O] = (Ca K )2
De maneira analoga, a concentragao de OH" pode ser calculada por:

[OH] = (Ca K

ACIDOS POLIPROTICOS E BASES POLIACIDAS

Muitos acidos tém mais de um hidrogénio ionizavel. Sao os acidos
poliproticos, substancias ou fons capazes de doar dois ou mais prétons.
As bases poliacidas sdo substancias ou fons capazes de receber dois ou
mais prétons. A ionizag¢ao desses acidos e bases ocorre em etapas e assim
sendo eles possuem duas ou mais constantes de ionizacao.

PARA UM ACIDO DIPROTICO
HA "I HO* + HA", K, = [H,0"] [HA/[H,A]
HA "I HO* + A% K_, = [H,0"] [A%]/[HA]

A constante de dissocia¢ao da a extensio da ioniza¢do e quanto maior
o valor de K| em relagdo a K, menor sera a extensdo da segunda ionizagao.

PARA UM ACIDO TRIPROTICO
HA "l HO* + HA", K_ = [H,07] [HAT/[HA]
HA "1 HO" + HAZ, K = [H,0'] [HA2]/[HAT]

HA? "1 HO* + A3, K, = [H,0"] [A%]/[HA?]

Normalmente os valores das constantes de ionizacio sucessivas caem
abruptamente; o que pode ser explicado pelo efeito do fon comum H,O", isto
¢ o H,O" liberado na 1* ionizaco inibe as demais ionizagoes. Como por exem-
plo, temos as constantes de ionizagao do 4cido fostérico, H.PO,: K | = 59 x
105K, =62x10%e K = 4,8 x 10", Nestas condi¢cdes pode-se considerar:

[H,01 total = [H,07(1) +[H,0](I1) + [H,0](l11)
[H,0] total H" [H,0())

57



QuimicaAnalitica Experimental

58

Dessa maneira, os acidos poliproticos podem ser considerados mo-
noproéticos no calculo do pH de suas solugdes aquosas. O mesmo ocorre
com as bases poliacidas, isto é, no calculo do pOH de suas solu¢ées aquo-
sas sao consideradas monoacidas.

SOLUGCAO TAMPAO

Uma solucao tampao ¢ uma solucao que resiste as mudangas de pH
quando pequenas quantidades de um acido e base forte sio adicionadas
ou se a solucao ¢ diluida. Essa resisténcia ¢ resultado do equilibrio entre
as espécies participantes do tampao. Uma solucao tampao consiste de
uma mistura de um acido fraco e sua base conjugada ou de uma base
fraca e seu acido conjugado, em concentracdes ou razdes pré-determina-
das. E justamente porque o tampio contém tanto espécies acidas para
neutralizar os fons OH™ quanto espécies basicas para neutralizar os fons
H", que ele resiste as variagoes de pH. Entretanto, as espécies acidas e
basicas que constituem o tampao nao devem consumir umas as outras
pela reacdo de neutralizacio.

Os tampoes tém um papel importante em processos quimicos e bio-
quimicos nos quais é essencial para manuten¢ao do pH. Nos processos
biol6gicos o pH do sangue deve estar entre 7,37 e 7,45 para evitar acido-
se (baixo pH) e alcalose (alto pH); nos processos biogeoquimicos o pH da
agua muitas vezes determina seu comportamento quimico; na industria
de alimentos acidos e bases controlam acidez e alcalinidade de varios
produtos alimenticios (aditivos).

Para que possamos entender o mecanismo de a¢do dessas solu-
¢bdes, vamos considerar o sistema tampio acido acético/acetato de
sédio. O 4cido acético tem K = 1,74 x 107, o que significa dizer que
loniza-se muito pouco.

CH,COOH , "! CH,COO , + H"

A adi¢io de um sal de acetato a solugdo fard com que a ionizagao do
acido acético seja ainda menor, devido ao efeito do ion comum (acetato),
que deslocara o equilibrio de dissocia¢ao do acido acético no sentido de
formacao do mesmo, e nao da ionizacao.

CH,COONa ! CH,COO, +Na’,

Na solu¢iao tampao, a principal contribui¢do para a concentragao de
ions acetato, a base conjugada do acido acético, é proveniente do sal.
Portanto, a ionizagdo do acido acético ¢ negligenciavel frente ao excesso
de sal. Por isso, é possivel reescrever a expressao da constante de equili-
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brio para o acido acético, substituindo-se o termo [CH,COO] (que re-
presenta a base conjugada do 4cido) por [Sal]:

K_ = [H"] [Sal]/[CH,COOH]

Se um acido for adicionado a um tampao, ocorrerd uma elevagao da
concentracao dos fons H" no meio (uma perturbacio ao equilibrio). De
acordo com o principio de Le Chatelier, essa perturbacao sera neutraliza-
da pela base conjugada do tampao, restabelecendo o estado de equilibrio,
e o pH da solugao ira variar pouco, conforme a reagio:

CH3COO" + H* ”! CH,COOH(aq)

Se uma base for adicionada a um tampao, ocorrerd uma elevagao da
concentracao dos fons OH™ no meio, que sera neutralizada pelo 4cido
acético do tampao, restabelecendo o estado de equilibrio, e o pH da solu-
¢do ira variar pouco, conforme a reagao:

CH,COOH + OH- "1 CH,COO + H,0

EQUACAO DE HENDERSON-HASSELBACH

A equagio central para tampoes é a equagao Henderson-Hassel-
bach, apenas uma forma rearranjada da expressao de equilibrio de K .

HA + H,0 "1 HO" + A", K_= [H,07] [A]/[HA]

Rearranjando, temos:
[H,O] = K_ [HA]/[AT]

Aplicando o logaritmo negativo, temos:
-log [H] = -log K_ - log [HA]/[AT]
Pela defini¢ao de pH, temos:

pH = pK_ + log [AT]/[HA]
ou
pH = pK_+log [C]/[C]
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De forma analoga temos para base fraca e seu sal:

pOH = pK, +log [C]/[C,]

Esta equacdo mostra que o pH de uma solu¢ao de um 4acido fraco e
sua base conjugada ¢ controlado, em primeiro lugar, pela for¢a do acido
(conforme o valor de pK ). O controle “fino” do pH ¢ entdo dado pelas
quantidades relativas da base conjugada e do acido.

Quando as concentragoes da base conjugada e do acido forem iguais
na solucio, a razao [base conjugada]/[acido] é iguala 1. O logde 1 é0 e
entio pH = pK. Se na solu¢do houver mais base conjugada do que
acido, o pH serd maior do que pK .

CAPACIDADE TAMPAO

A quantidade de 4cido ou base que pode ser adicionada sem cau-
sar um grande aumento de pH é governada pela capacidade tampo-
nante da solucdo. Esta capacidade se mede pela quantidade de 4ci-
do ou base forte requerida para variar o pH em uma quantidade
especifica: quanto maior esta quantidade, melhor sera o tampao. A
capacidade tampio serd maxima quando o pH for igual a pK , ou seja,

[A] = [HA].

pH = pK_ + log [A]/[HA]
pH = pK +log1
pH = pK,

Quanto maior as quantidades do par acido-base conjugado, a razao
de suas concentragdes, e, consequentemente, o pH maior a resisténcia
do tampdo as mudancas. Solu¢bes tampao em que a relacio Ca/Cb é
maior que 10/1 ou menor que 1/10 apresentam baixa capacidade tam-
pao. Assim, o intervalo de pH em que uma solugdo tampao é considera-
da suficientemente efetiva é:

[H,0 =K 10/1 pH = pK -1
[H,0] =K, 1/10 pH = pK_+ 1

A eficiéncia de uma solugao tampao esta condicionada a um interva-
lo de duas unidades de pH, cujos valores sio: pK_=* 1.
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CONCLUSAO

Nesta aula, discutimos as principais teorias que explicam o comporta-
mento acido-base, o fendmeno de auto-ionizagao da agua e o calculo de pH
para acidos e bases fortes diluidos ou nao, bem como para acidos e bases
fracas. O equilibrio acido-base poliprético também ¢ apresentado, sua ioniza-
¢do ¢ o calculo de pH. Um tampao é uma solugdo que resiste a variagoes de
pH quando a ela sio adicionados pequenas quantidades de acidos ou bases
fortes. Sua capacidade tamponante maxima € quando o pH ¢ igual ao pK .

RESUMO

As propriedades dos acidos e das bases, segundo Arrhenius, devem-
se aos fons H" e OH presentes nas solugdes, respectivamente. A forca de
acidos e bases esta intimamente ligada a presenca dos fons H" e OH em
solucdo. Quando acidos e bases existem em solu¢do aquosa inteiramente
como fons sao chamados eletrolitos fortes e seu pH e pOH sao calcula-
dos diretamente quando a concentragio ¢é razoavelmente alta (¢” 10° M).
Os 4acidos e bases poliproticos podem ser considerados como monopré-
ticos no calculo do pH de suas solugoes aquosas, pois os valores das
constantes de ionizagdao sucessivas caem abruptamente e a maior con-
tribuicdo ¢ dada pela 1° ionizacdo. Uma solucdo tampao é capaz de
resistir as mudancas de pH gracas ao equilibrio entre as espécies partici-
pantes do tampao. Quanto maior a resisténcia maior serd a capacidade
tamponante da solugao. O pH de uma solu¢do tampio ¢é governado pela
equagao de Henderson-Hasselbalch.

ATIVIDADES

Ex1: Qual a concentracio de OH numa solucio de HCI 1,0 x 10~ mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Como o HCI é um acido forte, ou seja, este é completamente ioniza-
do a concentracio de H* sera 1,0 x 10 mol/L.

K, = [H*] [OH] = 1,0 x 10%
[1,0x 10°] [OH] =1,0x 10*
[OH] =1,0x 10 mol/L
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ATIVIDADES

Ex2: Calcule o pOH de uma solu¢ao de NaOH 5,0 x 10 mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Como o NaOH ¢ uma base forte, ou seja, esta ¢ completamente
ionizado a concentracio de OH" seri 5,0 x 10* mol/L.

[OH] =5,0 x 102 mol/L
pOH = - log [OH]
pOH =-1og [5,0x 10%] =2—-10og 5,0=2-0,70=1,30
pH = 14 — pOH
pH =14,00—1,30
pH = 12,70

ATIVIDADES

Ex3: O pH de uma solugio ¢ 4,67. Calcule a concentracao de H" nessa solucao.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

pH = - log [H*]
4,67=-log [H']
[H*] = 1047 = 104 x 10°%
[H*] =2,1 x 10 mol/L

ATIVIDADES

Ex4: Calcule o pH e pOH de uma soluciao de HCI 1,0 x 107 mol/L.
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COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

As reacdes envolvidas sao:
HCI 'l H* + CI-
H,O = H" + OH"

Em solug¢oes muito diluidas € preciso considerar a auto-ionizagao da agua.
[H*] [OH] = 1,0 x 10
[H+]H20 diss. = [OH-]HZO diss. =X
[HT]=C + [H1]

H20 diss. = CHCI +X

Substituindo na equagao acima temos,
(Cogt X)(x)=10x10"
(1,0x10"+ x)(x)=10x 10"
10x107x+ x*=1,0x 10"
x?>+10x107x-10x10%*=0

Resolvendo a equacdo de 2° grau temos,

X =6,2 x 10® mol/L

[H+] = CHCI g [H+]H20 diss. = CHCI +X

Entao,
[H]=1,0x107+6,2x 108 =1,62 x 107 mol/L

Como pH = - log [H*]:
pH=-log1,62x10"=7-0,21=6,79
pOH =14,00-6,79=7,21

A auto-ionizagao da agua deve ser considerada nas solu¢des dilu-
idas de 4acidos ou bases com concentragdes iguais ou menores

que 10 mol/L.
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ATIVIDADES

Ex5: Calcule o pOH de uma solugio de acido acético 0,10 mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

A ionizacio do HOACc é:

HOACc = H* + OAc
No inicio 0,10 0 0
Na reacao - X +x +x
No equilibrio 0,10 - x X X
Como:

K. =[HY[OAc] = 1,75x 10%

[HOAC]
Entao,
(x) (x) = 1,75x 10°
(0,20 -x)

(0,10-x) 1,75x 10°=x2
1,75x 10%x +1,75 x 10°x = x?
x2-1,75x10°x-1,75x10%=0

Resolvendo a equacao de 2° grau temos,

x =1,26 x 103 mol/L =[H"]
Portanto,
pH = -log [H']
pH = - log [1,26 x 10°] = 3 -0,10 = 2,90
pOH = 14,00 — 2,90 = 11,10

Uma forma simplificada de resolver esse problema ¢ fazendo uma
aproximagao desprezando x do denominador. Isto sé pode ser feito
se o erro for menor que 5%, ou seja, se a [H'] for menor do que 5%
da concentracio do acido acético inicial (0,10 mol/L).
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Considerando que x <<< 0,10, temos:

x> = 1,75x10°
0,10
x = 1,32 x 10 mol/L
Como,
pH = -log [H']

pH = - log [1,32 x 10%] = 3 — 0,12 = 2,88
pOH = 14,00 — 2,88 = 11,12

Calculo do erro:

%E = [H] x100 = 1,32x10° x 100
C 0,10

HAc

%E = 1,32%

PROXIMA AULA

Aula 05: Principios da andlise volumétrica e titulometria acido-base

AUTO-AVALIACAO

1. Calcule o pH e o pOH de uma solugdo de:

a) NaOH 1,0 x 10* mol/L

b) HCI 6,0 x 10~ mol/L

¢) HBr 5,0 x 10° mol/L

d) KOH 3,0 x 10* mol/L

e) HCIO, 3,0 x 10 mol/L

fIHNO, 8,4 x 10° mol/L

2. Calcule o pH e o pOH de uma solu¢io de acido acético 0,25 mol/L.
3. Calcule o pH e o pOH de uma solu¢ao de HCI 6,0 x 10® mol/L.

4. Calcule a concentra¢io de H" e OH quando:

a) pH= 5,5 e) pH =45

b) pOH= 12,8 fy pPOH =1
copH=70 2 pH =0

d) pOH = 14 h) pOH = 10,3
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5. Calcule o pH de uma solu¢ao tampao preparada pela dissolucao de 20g de
acido acético 10,25 g de acetato de sédio. Dados: as massas atomicas em g/
mol dos elementos H =1, C =12, 0 =16, Na = 23. K =1,75x 10°¢

6. Determine o pH de uma solucdo anterior quando adicionamos 10 mL
de HCI 0,15 mol/L.

7. Calcule o pH da solucao tampao de 0,50 mol de amonia e 0,35 mol de
cloreto de amoénio. pK = 9,24.
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Aula

PRINCIPIOS DA ANALISE
VOLUMETRICA E TITULOMETRIA
ACIDO-BASE

METAS

Apresentar o conceito de analise volumétrica e as variaveis envolvidas no processo de titulacao;
apresentar a quimica envolvida nas titulacdes de neutralizacao;

apresentar os calculos envolvidos na construcdo da curva de titulacao;

apresentar como escolher o indicador ideal para cada titulacao.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

reconhecer um processo de titulacdo e seus tipos;

compreender a diferenca entre ponto final e ponto de equivaléncia,

escolher corretamente o indicador;

identificar um padréo primério e secundério;

construir as curvas de titulacdo para cada tipo de titulacdo volumétrica;
escolher corretamente o indicador ideal para cada tipo de titulagdo volumétrica.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos de equilibrio &cido-base.

|

Realizagio de analise volumétrica (Fonte: http://www.mundoeducacao.com.br)
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INTRODUCAO

Na ultima aula foram relatadas as mais importantes teorias acido-
base e apresentado o equilibrio acido-base em solugao aquosa. Além dis-
so, foram descritos os calculos para a determina¢ao do pH em sistemas
aquoso monoproéticos e poliproticos e, em sistemas tampoes.

Ao longo desta aula, faremos uma introdugao aos principios da anali-
se volumétrica, procedimento em que se mede um volume de um reagen-
te, utilizado para reagir com um analito em um processo chamado titula-
¢ao, baseado em varios tipos de rea¢oes. Além disso, discutiremos os prin-
cipios gerais que se aplicam a qualquer procedimento volumétrico, con-
ceitos de ponto final, ponto de equivaléncia, detec¢ao do ponto final atra-
vés de indicadores, erro de titulagdo, padrio primario e secundario.

Em seguida discutiremos varios tipos de titulagdes acido-base, que
sao amplamente utilizadas no contexto das analises quimicas. Essas titu-
lacoes sao baseadas nas reagoes de neutralizagdo entre um acido e uma
base. A primeira vista pode-se pensar que a reagao entre quantidades
equivalentes de um acido e de uma base resultaria sempre em uma solu-
¢ao neutra. No entanto, isto nem sempre ¢ verdade, por causa dos feno-
menos de hidrélise que acompanham as reagdes entre acidos fortes e ba-
ses fracas ou acidos fracos e bases fortes como veremos nesta aula. Apren-
deremos também como prever as formas das curvas de titulacdo e como
o ponto final pode ser determinado com o uso de indicadores. Para tanto,
as caracteristicas dos sistemas acido-base devem ser bem conhecidos e
estar sob controle durante a realizacio de uma andlise por neutralizagao.
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Curvas de titulagao acido torte/ base traca. A —litulante: base traca; B —litulante: acido torte (Fonte: http:/ / prots.ccems.pt).
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PRINCIPIOS DA ANALISE VOLUMETRICA

A analise volumétrica refere-se a todo procedimento baseado na rea-
¢do entre solucdes como o préprio nome ja diz. E uma das técnicas ana-
liticas mais tuteis e exatas, razoavelmente rapida e, pode ser automatiza-
da. O método ¢ baseado no processo de titulagao, no qual a substancia
teste (analito) reage completamente com um reagente adicionado (geral-
mente de uma bureta) como uma solu¢iao de concentraciao conhecida (so-
lugiao padrao) chamada de titulante. A partir da quantidade que foi utili-
zada de titulante, podemos calcular a quantidade do analito que esta pre-
sente. A Figura 1 ilustra um processo de titulagio manual.

| Thulante
(

_— Bureta

Figura 1. Processo comum de titulagio manual.

Os principais requisitos para uma reac¢do de titulagio sao que ela
deve ser estequiométrica, possua uma grande constante de equilibrio, que
ocorra rapidamente, ser especifica e que nao ocorram reagdes secundari-
as. Isto ¢é, cada adicao de titulante deve ser consumida rapidamente e
completamente pelo analito até que este acabe. As titulaces mais co-
muns sao baseadas em reacoes acido-base (volumetria de neutralizacao),
precipitacao (volumetria de precipitagao), complexacao (volumetria de
complexagio) e oxidagao (volumetria de 6xido-redugao).

a) Volumetria de neutralizagcao: método de analise baseado na reacdo
de neutralizacao entre os fons H" ¢ OH". A titulagao de bases livres ou
formadas da hidrélise de sais de acidos fracos com um acido padrao é
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chamada de acidimetria. Por outro lado, a titulacdo de acidos livres ou
formados da hidrdlise de sais de bases fracas com uma base padrao é
chamada de alalimetria.

b) Volumetria de precipitacao: O titulante forma um produto pouco sola-
vel com o analito.

¢) Volumetria de complexagao: O titulante ¢ um agente complexante e
forma um complexo solavel em agua com o analito.

d) Volumetria de 6xido-reducio: Envolvem uma mudanca de estado de
oxidacdo ou transferéncia de elétrons. E a titulacdo de um agente oxidan-
te com um redutor ou vice-versa.

Quando a quantidade de titulante adicionado ¢ a quantidade exata
necessaria para uma reagao estequiométrica com o analito (titulado), a
titulacao atingiu o ponto de equivaléncia (PE). O ponto de equivaléncia
¢ o resultado ideal em uma titulacdo, mas o que medimos ¢ o ponto final
(PF). Normalmente o PF nio ¢ igual ao PE, pois o PF ¢ indicado por uma
variacdo significativa em alguma propriedade da solu¢ao quando a reagio
se completa.

DETECCAO DO PONTO FINAL

Os métodos para determinar quando o analito foi consumido inclu-
em: a) uma subita mudanca na diferenca de potencial ou na corrente elé-
trica entre um par de eletrodos; b) monitoracao da absorc¢ao de luz e c)
observacao da mudanca de cor de um indicador. Esta dltima é a mais
comum forma de identificar o PF de uma titulacio. Um indicador é um
composto organico de carater acido ou basico fraco com uma proprieda-
de fisica (normalmente a cor) que muda abruptamente quando préximo
ao ponto de equivaléncia. Neste caso, quanto melhor forem os olhos do
operador mais o PF, que é medido experimentalmente se aproxima do
PE. A Figura 2 ilustra uma escala de pH para variacao da cor de alguns
indicadores utilizados nas titulacoes.

A diferenga entre o ponto final e o ponto de equivaléncia é o que
chamamos de erro da titulagao. Normalmente o erro da titulagao pode ser
estimado por uma titulagio em branco, ou seja, a execugao do mesmo
procedimento sem a presenca do analito. Essa opera¢do permite saber
quanto do titulante é necessario para visualizar a viragem do indicador;
este volume ¢é geralmente muito pequeno.
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Faixa die pH para a varagin de cor
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Figura 2. Escala de pH para variacio da cor de alguns indicadores mais comuns.

Muitas das solug¢es utilizadas no processo de titulacio como titu-
lantes nao estdo disponiveis como padroes primarios. Um padrao pri-
mario deve ser 100% puro (* 0,01 ou * 0,02), o suficiente para ser
pesado e usado diretamente, estavel quando seco por aquecimento ou
por vacuo, obtido com facilidade e nao se decompor quando ¢é estocado
de modo normal. Sao exemplos de padroes primarios: carbonato de so-
dio — Na CO, (para padronizagio de HCI), bfitalato de potassio —
KH(C,H,O,) (para padronizacio de NaOH), nitrato de prata — AgNO,,
dicromato de potissio — K,Cr,O_, cloreto de s6dio — NaCl. Nestas cit-
cunstancias, usa-se uma solu¢iao contendo aproximadamente a concen-
tracao desejada para titular um padrao primario. Estas solu¢oes sdo pa-
drdes secundarios e o processo é chamado de padronizacao (determina-
cao da concentracao real).

Em uma titulacao direta, o titulante é adicionado ao analito até
que a reagao esteja completa. Porém, algumas vezes é mais conveni-
ente realizar uma titulacao de retorno, na qual um excesso conheci-
do de um reagente padrio ¢ adicionado ao analito. Entdo um segun-
do reagente padrio ¢é usado para titular o excesso do primeiro rea-
gente. Titulacoes de retorno sao usadas quando o ponto final das
titulacoes diretas nao é muito claro, ou quando um excesso do pri-
meiro reagente ¢ necessario para a reagao se completar. E o que acon-
tece nas titulacbes de oxido-reduc¢do que veremos com mais deta-
lhes nas proximas aulas.
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CALCULOS UTILIZADOS EM ANALISE
VOLUMETRICA

A analise dimensional (Relembre o conceito estudado no curso de
Fundamentos Quimica) ¢ recomendada na obtencao de unidades corre-
tas. Muitas das expressdes que serdo apresentadas sao obtidas utilizando
analise dimensional e em relagao ao mol (quantidade de substancia que
contém o mesmo numero de unidades elementares que o nimero de ato-
mos existentes em 12 g de carbono-12).

a) Relagoes Algébricas

Se mol = g/MM (g/mol) entio mmol = mg/MM (mg/mmol). Dessa
forma a concentra¢ao é dada por M = mol/L. ou M = mmol/mL. A
concentragao multiplicada pelo volume ¢ igual a quantidade de matéria
(mol/ L x L. = mol).

b) Calculos de concentracio e diluicao

Considere a reagao hipotética aA + bB = c¢C. No ponto em que a reagao
esta completa, as quantidades de matéria dos reagentes sao iguais. Entao
podemos escrever:

(b) x mmol, = (a) x mmol
b)xM, xV, =@xM,xV,
mmol, x mL, = (a/b) x mmol, x ml.,

Lembre-se: a e b sdo os coeficientes estequiométricos da reagao.

Da mesma forma temos que mg, = (mmol,/ml) x (mL) x (mg,/mmol,) x (a/b).
Em se tratando de diluigio também usamos a relagio M, x V., = M, x V..
Em titulacido de retorno temos: mmolreagiu = mmol — mmol

adicionado titulado”

TITULACOES ACIDO-BASE

As titulacdes acido-base ou volumetria de neutralizacdo siao assim
chamadas porque constituem um método de analise baseado na reagdao
de neutralizacio entre os fons H" e OH.

H* + OH - H,0

Com solug¢oes padroes acidas podem ser tituladas substancias de ca-
rater alcalino (alcalimetria). Da mesma forma, com solugdes padroes al-
calinas sdo tituladas substancias de carater acido (acidimetria). Baseados
nas curvas de titulag¢ao, construidas plotando o pH da solu¢ao como fun-
¢ao do volume de titulante (¢ sempre um 4cido forte ou uma base forte de
concentra¢ao conhecida) adicionado, pode-se facilmente explicar como o
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ponto final dessas titulagdes podem ser detectados. Para cada tipo de
titulacdo estudada nessa aula, o objetivo é construir um grafico que mos-
tre como o pH varia com a adi¢ao do titulante. Se isto for possivel, pode-
mos entender o que estia acontecendo durante a titulacao experimental.
Em qualquer titulacao, existem trés regides da curva que apresentam cal-
culos diferentes: antes do ponto de equivaléncia (PE), no ponto de equi-
valéncia e depois do ponto de equivaléncia.

TITULACAO ACIDO FORTE — BASE FORTE

Neste caso, admite-se que a reagdo entre o 4acido e a base é completa
e titulante e analito estdo completamente ionizados. A solucdo resultante
¢ uma mistura do acido ou da base em excesso e do sal formado, depen-
dendo da localizacao dos pontos considerados (antes ou depois do PE).
Considere a titulacio de 100 ml. de 4cido cloridrico HCI 0,100 mol/L.
com hidréxido de sédio NaOH 0,100 0,100 mol/L.

A primeira etapa consiste em escrever a equagao quimica entre o titulante
e o analito.

H*+ Cl-+ Na"+ OH - H,O + Na" + CI

Os fons H" e OH" se combinam para formar H O, e os outros fons
(Na" e CI) permanecem inalterados entdo o resultado da neutralizacio é
a conversao do NaOH em uma solucao neutra de NaCL

Como as reagOes acontecem de equivalente para equivalente pode-
mos calcular o volume de titulante necessdrio para atingir o ponto de equivaléncia.
Neste ponto a titulagdo esta completa.

MyxV,=MxV,

(0,1 mol'L) x Veq = (0,1 molL) x (100 mL)

mmals ::l.T: Ma(H m:‘n-:ul?a HCI
no PE no PE
Veq =100 mL

Para essa titulagao termos as seguintes situagoes.

Situagido 1. Antes da adicao do titulante:

An.tes da titulacdo ser 1n1c1gda .(VNaOH = 0 mL) temos apenas HCl
(um 4acido forte) completamente ionizado; entao o pH ¢ definido simples-
mente pela equagao logaritmica.
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Como
H] = M, =0, mol/L.
Entao:
pH = -log [H']
pH = -log 0,1 mol/L
pH = 1,00

Situagdo 2. Entre o inicio da titulacdo e o ponto de equivaléncia:

Antes do PE, com a adi¢ao de 99,0 ml. temos uma solu¢ao contendo
excesso de acido ou base (neste caso, acido) e o sal formado. O problema
entdo se resume em calcular a concentracao de HCI restante na solucao,
uma vez que o NaCl nio tem efeito sobre o pH.

mmol HCI inicial = 0,100 0,100 mol/L x 100 mL = 10,0
mmol NaOH adicionado = 0,100 0,100 mol/L x 99 mL = 9,9
mmol HCI restante = 10,0 — 9,9 = 0,1

Entao
[H] = 0,1/199 (vol total) = 0,0005025

Logo,
pH = -log 0,0005025 = 3,30

Situagao 3. O ponto de equivaléncia:

No PE, foi adicionado uma quantidade de NaOH suficiente para
reagir com todo o HCL Dessa forma, na solu¢ao resultante temos o sal e
a agua. Como o sal é neutro e todo o acido reagiu com toda a base, o pH
¢ estabelecido pela dissociacao da agua.

H,O = H"+ OH K =[H"] [OH]
Como
[H] = [OH]
Logo
K,=[HT*ea[H"] =1,0x 107
pH=7,0

No ponto de equivaléncia de uma titulagao acido forte x base forte o
pH ¢é sempre igual a 7,0.
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Situagido 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do PE, com adi¢do de 110 mL temos uma solu¢io contendo
excesso da base e o sal formado. O problema resume-se em calcular a
concentracao de NaOH em excesso na solucao resultante.

mmol HCl inicial = 0,100 mol/L x 100 mL = 10,0
mmol NaOH adicionado = 0,100 mol/L x 110 mL = 11,0
mmol NaOH excesso = 11,0 — 10,0 = 1,0

Entao
[OH-] = 1,0/210 (vol total) = 0,00476

Logo
pOH = -log 0,00476 = 2,32
pH = 11,68

A curva de titulagao completa mostrada na Figura 3 apresenta uma
acentuada variacao de pH com a adicao de pequenos volumes proxi-
mo ao ponto de equivaléncia. Este é o ponto de inflexdo. A curva de
titulacao de uma base por um acido ¢é calculada de maneira similar e
a sua forma é parecida, porém a curva comeca em pH basico e termi-
na em pH 4cido.

14 = —_—
12 /’-’-
1 | 10008mL |
[}
pH |- T PE &
[
n / 9985 mL
: S
0 I T O T T T T B
i | a0 T ] B 2ln} 1060 i T}

mil MalH

Figura 3. Curva de titulagio calculada para 100 mL de HCI 0,1 mol/L versus NaOH 0,1 mol/L.
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TITULACAO ACIDO FRACO - BASE FORTE

A titulagao de um 4cido fraco com uma base forte nos permite utili-
zar todo o conhecimento acerca da quimica 4acido-base. Neste caso, como
temos um acido fraco, sua ioniza¢ao nao ¢ completa. Considere a titula-
cao de 100 mL de 4cido acético CH,COOH (simplificado por HOAc)
0,100 mol/L. com hidréxido de sédio NaOH 0,100 mol/L.

A equagido quimica entre titulante e analito.

HOAc + Na™ + OH — HZO + Na" + OAc

O HOAC, que se ioniza pouco, dependendo da concentragao, ¢ neutrali-
zado a agua e uma quantidade equivalente do sal, acetato de sédio (NaOAc)
Calcular volume de equivaléncia.

M xV =M xV,
Veq = 100 mLL

Para essa titulagdo termos as seguintes situagoes.
Situagdo 1. Antes da adicao do titulante:
Antes da titulagdo ser iniciada (V_,, = 0 mL) temos uma solucio de

acido fraco com K igual a 1,80 x 10°. O pH ¢ calculado como descrito na
aula anterior para acidos fracos, segundo a reacao:

HOAc« OAc™ +H

Como,

[H'] = [OAc]

Entao,
K = [H]?/[HOAC]
1,80 x 10° = [H']*/0,100
[HT] = 1,34 x 107
pH = 2,87

Situagdo 2. Entre o inicio da titulacdo e o ponto de equivaléncia:

Antes do PE, com a adicao de 99,0 mL o problema se resume em
calcular o pH de uma solugao tampao. A partir da primeira adi¢ao de
NaOH até imediatamente antes do PE ha uma mistura de HOAc, que
nao reagiu, mais o OAc produzido. Essa mistura ¢ um sistema tam-
pao cujo pH também pode ser calculado com a equagao de Henderson-
Hasselbalch.
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K = [OAc] [H']/[HOAC]

Como,
[H'] # [OACc]
Entao,
[H'] = K [HOAc]/[OACc]
mmol HOAC inicial = 0,100 mol/L x 100 mL = 10,0
mmol NaOH adicionado = 0,100 mol/L x 99 mI. = 9.9
mmol HOAc restante = 10,0 — 9,9 = 0,1
Entao,

[H'] = K_[HOAc]/[OAc]
[H] = 1,80 x 10° (0,1/199)/(9,9/199)
[H] = 1,82 x 107
pH = 6,74

O ponto em que o volume de titulante é 1/ 2V, (neste caso, quando
volume adicionado for 50 ml,) € um ponto em que pH = pK do é4cido
(desprezando os coeficientes de atividade). Se temos uma curva de titula-
cao experimental, o valor aproximado de pK_ pode ser obtido pela leitura
do pH, quando V =1/ Zch' Nesse ponto ocorre a capacidade ma-
xima de tamponamento, isto ¢, a solucao resiste mais a variacdes do pH.

adicionado

Situagdo 3. O ponto de equivaléncia:

No PE, a quantidade de NaOH ¢ exatamente a suficiente para con-
sumir todo o HOAc. A solugio resultante contém apenas OAc” e o calculo
resume-se em determinar o pH de uma base fraca em meio aquoso. Neste
ponto ela se hidrolisa e por isso € usada a constante de hidrdlise, K.

OAc + H.,O « HOAc + OH
K, =K. /K,=571x 10"
Ky = [HOAc] [OH/[OAc]

Se,
[HOAc] = [OH]]
Entao,
[OH]* = K, [OAc]
[OH]* = 5,71 x 107'? (10,0/200)
[OH] = 5,34 x 10°¢
Entao,
pH =14 — pOH
pH = 8,72
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E importante notar que o pH no PE sera sempre maior que 7,0 para
uma titulacdo de um acido fraco por uma base forte, pois o acido é con-
vertido em sua base conjugada no PE.

Situagio 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do PE, com a adi¢ao de 101,0 mL estamos adicionando NaOH
a solucao de OAc. Como o NaOH ¢ uma base muito mais forte que o
OAc, ¢é razoavel dizer que o pH ¢ estabelecido pela concentragao do
OH" em excesso na solucao.

mmol OH" adicionado em excesso = 1,0 x 0,1 = 0,1
[OH] = 0,1/201 = 4,97 x 10*

Logo,
pOH = 3,30
Entao,
pH =14 - pOH
pH = 10,70

A curva de titulagdo é mostrada na Figura 4. Note que quando as
concentracoes do analito e do titulante diminuem ou o acido fica mais
fraco (pK aumenta), a inflexdo préxima do PE diminui, até que o PE
fique muito baixo para ser detectado.

14

e BaO#H 01 malil
i — Fa0H 001 malil
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i Fat| A0 LH B o0 13y 14
mL MHaldH

Figura 4. Curva de titulagio calculada para 100 mL. de HOAc 0,1 mol/L versus NaOH 0,1 mol/L.
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TITULACAO BASE FRACA - ACIDO FORTE

A titulacdo de uma base fraca com um acido forte é exatamente o
inverso da titulacao de um acido fraco com uma base forte. Considere a
titulagdo de amonia NH, com HCL

NH; + H" - NH4" + OH
Com a reacao escrita, calcular o volume de equivaléncia.
Para essa titulagao termos as seguintes situagoes.
Situagdo 1. Antes da adicao do acido:

Antes de adicionar o acido, a solucao contém apenas a base fraca
NH,, em 4gua. O pH fica estabelecido pelo K.

K, = [OH/[NH,]
[OH] = (K, [NH,])""2
pH = 14 - pOH

Situagdo 2. Entre o inicio da titulacdo e o ponto de equivaléncia:

Antes do PE, temos uma regido tampao. Entao o pH pode ser calcu-
lado por:

K, = [OH][NH,"]/[NH,]

Como,

[OH] = [NH,]

Entao,

[OH] =K, [NH,]/[NH,’]

Assim como na titulagdo de acido fraco com base forte, quando o
volume de titulante é 1/ 2Veq o valor do pH = pK, do acido (desprezando
os coeficientes de atividade). Nesse ponto ocorre a capacidade maxima
de tamponamento, isto é, a solucdo resiste mais a variagcdes do pH.

Situagdo 3. O ponto de equivaléncia:

No PE, usa-se a constante de hidrolise.
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NH, "+ H,O+ NH;+H"
K; = K,./K},
Ky, = [NH;] [H']/[NH, ]
[H'] = (K [NHs )"

Neste caso, o pH sera sempre menor que 7,0, pois a base ¢ convertida
em seu acido conjugado.

Situagio 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do PE, o acido forte em excesso ¢ responsavel pelo valor de
pH e desprezamos a contribui¢io do 4cido fraco, NH,".

TITULACAO DE ACIDO FRACO — BASE FRACA
OU VICE-VERSA

Esses casos niao oferecem interesse visto que eles dio uma variacao
de pH relativamente pequena em torno do PE e assim a localizagao do
PF se torna extremamente dificil. B por esse motivo que usamos acido ou
base forte como titulantes.

TITULACAO DE SISTEMAS DIPROTICOS E
MISTURA DE ACIDOS OU BASES

Os principios desenvolvidos para as titulacbes de acidos e bases
monoproticas, sao imediatamente estendidos para a titulacao de acidos e
bases polipréticas. Os acidos polipréticos contém mais de um atomo de
hidrogénio substituivel por molécula. Quando se titula um acido polipro-
tico surgem as perguntas:

a) sera possivel titular apenas um, ou os dois atomos de hidrogénio subs-
tituiveis?

b) sera possivel titula-los separadamente?

¢) que indicador serda usado em cada casor

De um modo geral, para que se possa titular o primeiro hidrogénio
ionizavel separadamente do segundo, a relagio K /K deve-se situar,
pelo menos, ao redor de 10%. Quando essa relacio é menor que 107 a
pequena varia¢ao de pH nas proximidades do primeiro PE faz com que
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somente o segundo PE tenha importancia analitica. Além disso, para
ser titulado o hidrogénio ionizavel com exatidao razoavel, o K deve
estar entre 107 —10°. O H,PO,, por exemplo, ¢ titulado como dipré-
tico, pois a dltima constante é muito pequena (K, = 4,8 x 10"°) e nao
da salto na curva de titulagio.

Considere a titulagao de um 4cido diprético H A com a base forte
NaOH. Quando um é4cido H,A ¢ dissolvido em 4gua existirdo trés espéci-
es em solucao: H A, HA e A*. A curva de titulagao (Figura 5) mostra as
equagdes utilizadas no calculo do pH no decorrer das referidas titulacoes.

14

1 =

10 =

[HzA] = [HA"]

I T T I N Y N N
o 20 a0 £ild B W0 120 4D
mL MalH

Figura 5. Curva de titulacdo calculada para 4dcidos poliproticos.

Situagido 1. Antes da adi¢ao da base

No inicio da titulagao (V ., = 0 mL) tem-se solugao de H,A (H,A 7!
H" + HA) com K | = [H'] [HA]/[H,A]. Como [H'] = [HA] entdo [H']
H” (K [HA])">

Situagao 2. Entre o inicio da titulagido e o primeiro ponto de equivaléncia:
Depois que comega a titulagao, uma regiao tampao H,A/HA" é esta-

belecida e a [H'] “* [HAT]. O pH ¢ dado pela equacio pH = pK  + log
([HA]/ [HLA]).
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Situagio 3. O primeiro ponto de equivaléncia:

No 1° PE existe uma solu¢iao de HA™ (anfétero) e a [H'] = (Kar Kaz)”z.
Situagdo 4. Depois do Primeiro Ponto de Equivaléncia:

Depois do 1° PE uma nova regiao tampao se forma HA/A* (HA”I H" +
A*). O pH ¢ dado pela equagio pH = pK  + log ([A*]/[HAT]).

Situagdo 5. O segundo ponto de equivaléncia:

No 2° PE o pH ¢ dado pela hidrélise do A* (A* + H/O I HA + OH). O pH
¢ basico e [OH] = [HA] dado pela equagio [OH] = ((K /K ) [A*])">.

ATIVIDADES

Ex1: O carbonato de sédio, Na,CO, ¢ uma base diprotica forte deriva-
da de um 4cido fraco (H,CO,) que ¢ utilizada como padrio primario
para padronizacao de acidos fortes. Se hidroliza em duas etapas:

K

al

K

22

CO; Il HCO, ’ H,CO, (CO, + H,0)

Considere a titulagio de 50 mL de uma solucao Na,CO, 0,100 mol/L
com HCI 0,100 mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

a) As equacOes quimicas que governam a titulagao sao:
CO.> + HO < HCO, + OH,K  =47x 10"
K , = [HCO,] [OH]/[CO] =22x 10"

HCO, + HO « HCO, + OH, K = 4,5 x 107
K,, = [H,CO] [OH]/[HCO,] = 2,2 x 10*
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Situagido 1. Antes da adi¢ao do acido

Antes de iniciar a titulagao o pH ¢ determinado pela hidrélise da base de
Bronsted CO .
K , =[HCO,] [OH]/[CO]
22 x 104 = [OH]?/0,1
[OH] = 4,6 x 107
pOH =24
pH = 11,6

Situagao 2. Entre o inicio da titulagdo e o primeiro ponto de equivaléncia:

Antes do 1° PE, depois que a titulagao ¢ iniciada (V. = 25,0 mL),
parte do CO,* é convertido para HCO, e a regido tampao CO,*/HCO
¢é estabelecida.

[CO.2| = (50,0 x 0,1) — (25,0 x 0,1)/50 + 25 = 0,0333
[HCO,] = (25,0 x 0,1)/50 + 25 = 0,0333

Nesse ponto temos a capacidade tampao maxima, pois as concentragcdes
das duas espécies sao iguais e o pH nido depende da concentragio.

K, =[HCO,][OH]/[CO]
21 x10* = 00333 [OH1/0,0333
[OH] = 2,1 x10*
pOH = 3,7
pH = 10,3

Situagdo 3. O primeiro ponto de equivaléncia:

No 1° PE, o salto da inflexdo deveria ser maior, mas nio ¢ porque o
HCO, (anfétero) tanto sofre hidrolise como se ioniza.

HCO, + H,0 <> H,CO, + OH'
HCO SH A co >
1] = (K, K )"
[H] = 4,5x107 x 4 7 x 10112
[H'] = 4,5x 10°
pH = 8,4

Situagdo 4. Depois do Primeiro Ponto de Equivaléncia:

Depois do 1° PE (V, , = 75,0 mL), o HCO, ¢ parcialmente convertido
para H CO, e uma segunda regido tampio é estabelecida (HCO,/ CO,).
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[HCO,] = (50,0 x 0,1) — (25,0 x 0,1)/50 + 75 = 0,020
[H,CO,] = (25,0 x 0,1)/50 + 75 = 0,020
K, =[H,CO] [OH]/[HCO,]
2,1 x 10® = 0,020 [OH]/0,020
[OH] = 2,1 x10®
pOH = 7,6
pH = 06,4

Situagao 5. O segundo ponto de equivaléncia:

No 2° PE o pH praticamente s6 depende do equilibrio:
H,CO, « H" + HCO,.
[H,CO,] = (50 x 0,1)/(50 + 100) = 0,0333
K =[H"[HCO,]/[H,CO,]
4,5 x 107 = [H*]*/0,0333
[H]=8,17x10%
pH = 3,9

Uma mistura de acidos (ou bases) pode ser titulada se existir uma
diferenca apreciavel nas suas forcas (10%). Se um dos acidos for forte, um
ponto final separado serd observado para o acido fraco se o K esta 107
ou menor; neste caso, o acido forte sera titulado primeiro.

Se os dois acidos sio fortes serdo titulados juntos e ndo havera distin-
cao entre eles; apenas um PE devera ocorrer correspondente a titulagao
de ambos os 4acidos. O mesmo vale para acidos fracos quando nio existe
uma diferenca significativa entre suas constantes.

DETECCAO DO PONTO FINAL: INDICADORES

Normalmente, fazemos uma titulacdo para determinar a quantida-
de do analito presente na amostra. Para tanto, precisa-se determinar
quando o PE ¢ alcancado, entretanto o que medimos ¢ o ponto onde a
reacdo esta visualmente completa, chamado PEF. A medida ¢ feita tal
que o PF coincida com ou esteja muito proximo do PE. Uma das ma-
neiras mais utilizadas para detectar o PF de titulacbes baseia-se no uso
da variagao de cor de algumas substancias chamadas indicadores. Um
indicador acido-base ¢ por si s6 um acido ou uma base (fracos) que
apresentam coloragoes diferentes, dependendo da forma que se encon-
tram em solucdo (acida ou basica).

Hln < H" +In, K _ = [H'] [In]/[HIn]
[H*] = K_ [HIn]/[In]
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Aplicando o logaritimo
-log [H'] = -log (K., [HIn] /[In])

Escrevendo a equacao de Henderson-Hasselbalch temos:

pH = pK__ + log [In']/[HIn]

Com indicadores em que ambas as formas sao coloridas, geralmente
apenas uma cor ¢ observada se a razao das concentracdes das duas for-
mas for 10:1; apenas a cor da forma mais concentrada ¢é vista. Se apenas
a forma nao-ionizada for vista, entdo [In-]/[HIn] = 1/10. Logo:

pH = pK +log 1/10 = pK -1

Por outro lado, quando apenas a cor da forma ionizada é vista, [In-]/
[HIn] = 10/1. Entao:

pH = pK +log 10/1 = pK + 1

Resumindo, quando o pH do meio for igual ou menor que pK — 1 a cor
predominante em solu¢do sera a da forma nio-ionizada e quando pH ¢” pK
+ 1 a cor observada sera a da forma ionizada. No intervalo entre esses valo-
res, observam-se cores intermediarias. O intervalo de pH que vai de (pK —
1) a (pK + 1) é chamado de viragem do indicador e é representado por:

pH=pK *1

Na realidade, os limites do intervalo de pH de viragem dos indicado-
res nao sao descritos com rigor por essa equagao, pois dependem do indi-
cador e do proprio observador. Essa limitacao deve-se ao fato de que
algumas mudangas de cores sao mais faceis de serem vistas do que outras.

Os indicadores sdo formados por trés grupos principais de acordo
com a estrutura.

a) Ftaleinas. Exemplo: Fenolftaleina

A fenolftaleina é frequentemente usada como indicador nas titula-
¢oOes acido-base.

b) Sulfoftaleinas. Exemplo: Vermelho de fenol

¢) Azo compostos. Exemplo: Alaranjado de metila

HO HO
L™ ~
b —_— i
"'H.G o

C]:,:f + HO gg" + HyO

W
o a
A Figura 6 apresenta as estruturas da fenolftaleina nas formas 4acida e alcalina.
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O indicador ideal para cada titulacao ¢ escolhido de acordo com a
faixa de transi¢do. A Figura 2 da aula anterior ilustra as cores e as faixas
de transicao de alguns indicadores usados comumente. A transicao ¢ mais
facil de ser vista se apenas uma forma do indicador ¢é colorida. Quanto
mais perto do PE a mudanca de cor ocorrer, mais exata sera a determina-
cao do PE A diferenca entre o PF observado pela mudanga de cor e o PE
verdadeiro é chamada de erro da titulagao. Outro tipo de erro relativo ao
indicador ¢ a quantidade utilizada do mesmo. Como os indicadores siao
acidos ou bases, eles reagem tanto com o analito como com o titulante.
Por esse motivo, nunca utilizamos mais do que algumas gotas de solu¢ao
diluida do indicador supondo que o numero de moles adicionado ¢ des-
prezivel em relagao ao nimero de moles do analito.

CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentados os principios da analise volumétrica e
seus conceitos mais importantes necessarios ao entendimento no estudo
das titulometrias. Os calculos utilizados em analise volumétrica sio ge-
ralmente muito semelhantes e governados pela quantidade de matéria.

Além disso, aprendemos a calcular as variagdes de pH com a adi¢ao
gradual de titulante nas titulacGes 4cido forte/base forte, acido fraco/
base forte, base fraca/acido forte para construir a curva de titulagio. A
curva de titulagio é uma ferramenta bastante util para entender o que
ocotre no curso da titulacao e escolher o indicador ideal.

RESUMO

Na andlise volumétrica ¢ medido o volume do reagente (titulante)
necessario para uma reacao estequiométrica com o analito. Essa analise ¢
baseada no processo de titulacdao, no qual a partir da quantidade que foi
utilizada de titulante, podemos calcular a quantidade do analito que esta
presente. O ponto estequiométrico da reagao é chamado de ponto de
equivaléncia e o que medimos pela mudanga abrupta de uma propriedade
fisica (geralmente a cor) é o ponto final da titulacdo. A diferenca entre o
ponto final e o ponto de equivaléncia é o erro da titulagao. Este erro pode
ser estimado subtraindo o resultado de uma titulagio em branco. A vali-
dade de um resultado analitico depende do conhecimento da quantidade
de um padrio primario. Muitas das titulacbes sdo diretas, mas existem
casos em que uma titulacio de retorno ¢é requerida para determinar a
concentracao do analito. As titulacdes acido-base constituem um método
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de analise baseado na reacao de neutralizaciao entre os fons H" ¢ OH-.
Construindo um grafico pH versus volume do titulante ¢ possivel enten-
der o que esta acontecendo durante a titulacdo experimental. Na titula-
¢do de acido forte/base forte, o pH é determinado pela concentragio do
excesso de H" ou OH que nio reagiu e o pH é sempre igual a 7,0 no PE.
Nas titulagoes de acido fraco/base forte e base fraca/acido forte o pH é
diferente de 7,0 no PE devido aos fenémenos de hidrolise. Nessas titula-
¢bes usamos todo o conhecimento sobre equilibrio e sistema tampao para
calcular o pH nas diversas regides da curva de titulagdo. A detecgiao do
PF ¢ realizada normalmente pelo uso de indicadores acido-base. A esco-
lha do indicador ¢ feita de acordo com a sua faixa de transicao. Preferen-
cialmente a mudanca de cor devera acontecer inteiramente dentro da re-
gido onde se observa a inflexao da curva de titulagdo. A diferenca entre o
PF e o PE ¢ o erro da titulacao.

ATIVIDADES

1. Uma solugao de hidréxido de sédio é padronizada pela titulacao de
0,8592 g do padrao primario biftalato de potissio (C H,(COOH)COOK)
até o ponto final da fenolftaleina, sendo requerido 32,67 mL. Qual a
molaridade da solucdo basica?

2. Qual o pH no PE quando 50 mL de uma solu¢ao de MES (acido 2-(N-
motfolino)etanossulfonico) 0,0200 mol/L é titulada com uma solugao de
NaOH 0,100 mol/I.? Dado K = 5,4 x 107

3. HCl e H,PO, sao titulados com NaOH 0,100 M. O 1° PF (vermelho
de metila) ocorre a 35,0 mL e o 2° PF (azul de bromotimol) ocorre num
total de 50,0 mL (15 mL depois do 1° PF). Calcule os milimoles de HCl e
H.PO, presentes na solugio.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

1. Essa ¢ uma questdo que nio ¢ necessario montar a curva de
titulacio completa, apenas calcula a concentracio do padrio
secundario, NaOH. Se no PE, as quantidades de matéria sdo iguais e
a reagao tem estequiometria 1:1 entdo:

nbiftalato = nNaC)H
MMM =M, x V,
0,8592 g/204 g/mol =M, x 0,03267 L

M .on = 0,13 mol/L
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2. Calcula o Veq por M1 x V1 = M2 x V2. O Veq ¢ igual a 10,0 mL.
A constante de hidrolise calculada por K /K ¢ igual a 1,8 x 108,
O pH no PE ¢é dado por [OH] = (K, [HOCH,CO, )% Aplicando os
valores na equagdo temos que a [OH] é igual 1,73 x 10-5 mol/L ¢ o
pH ¢ igual a 9,24.

3. Até o 1° PE os dois acidos sio titulados juntos porque sio fortes.
Como o HCl tem apenas um H", o volume necessario para atingir o
2° PE € para o 2° H" do H,PO,. Dessa forma, o volume necessario
para titular apenas 1 H" do H PO, € igual a 15 ml,, entdo:

mmol H. PO, =M xmL_ . =0,100x 15,0 = 1,5 mmol

O volume necessario para titular o HCI é 35- 15 = 20 mL.. Entao:
mmol HCl = M xml = 0,100 x 20,0 = 2,0 mmol

NaOH

Dica: Trace a curva de titulagdo para entender melhot o que esta acontecendo nessa titulacio.

PROXIMA AULA

AULA 06: Equilibrio de precipitagao

AUTO-AVALIACAO

1. Quantos mililitros de uma solu¢ao de KI 0,100 mol/L. sio necessarios
para reagir com 40,0 mL de uma solucio de Hg (NO,), 0,0400 mol/L.?

2. Faga a distin¢do entre exatiddao e precisio.
3. Descreva com detalhes o processo de titulacio.

4. Calcule as curvas de titulagdo para as seguintes situagoes:
a) 50,0 mL. de HCI 0,01 mol/L. com NaOH 0,03 mol/L.

b) 50 mL de NH, 0,1 mol/L. com HCI 0,1 mol/L.

¢) 50 mL de 4cido acético 0,1 mol/L. com NaOH 0,05 mol/L.

5. Uma amostra de 0,492 g de KH,PO, requer para sua titulagio um
volume de 25,6 mL. de solu¢ao de NaOH 0,112 M (H,PO, + OH !
HPO,* + H,0). Qual a percentagem de pureza do KH, PO,?

6. Uma solucao de acido cloridrico é padronizada pela titulagao de 0,2329
g do padrio primario, carbonato de sédio, até o ponto final do vermelho
de metila. A solugdo de carbonato ¢ aquecida até a ebulicdo, préximo ao
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ponto final, para remover o diéxido de carbono. Se 42,87 mL do acido ¢é
requerido para titulagiao, qual a sua molaridader

7. NaOH e Na,CO, sio titulados juntos até o ponto final da fenolftaleina
(OH = H,0O; CO.> = HCO,). Uma mistura de NaOH e Na,CO, ¢
titulada com 26,2 mL. de HCI 0,250M até o ponto final da fenolftaleina e
requer mais 15,2 mL para alcan¢ar o ponto final do alaranjado de metila.
Quantos miligramas de Na,CO, e NaOH contém na amostra?
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Aula

EQUILIBRIO DE SAIS
POUCO SOLUVEIS

METAS

Apresentar a definicdo de solubilidade e produto de solubilidade;
apresentar os fatores que afetam a solubilidade de um sal,

apresentar as interagdes acido-base no equilibrio de solubilidade;
apresentar as interac6es de complexag¢do no equilibrio de solubilidade;
apresentar a precipitacdo fracionada e a separacdo mediante o h2s.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

definir e distinguir solubilidade e produto de solubilidade;

definir produto iénico e identificar o tipo de solucéo;

deconhecer os fatores que afetam a solubilidade de um sal;

reconhecer as interagdes de outros equilibrios na solubilidade e no produto de solubilidade;
descrever uma precipitacdo fracionada;

reconhecer a separacdo de ions metalicos empregando o H2S.

PRE-REQUISITOS
Saber a definicdo de concentracdo e unidades de concentragéo.
Saber equilibrio quimico.

Estudo da solubilidade de um sal (Fonte: http://educa.fc.up.pt).
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INTRODUCAO

Na aula anterior foi relatado um pouco acerca do conceito de analise
volumétrica e as variaveis envolvidas no processo de titulagao. Além dis-
so, foram apresentadas as titulagdes de neutralizacao acido forte-base forte,
acido fraco-base forte, base fraca-acido forte e polipréticos. Por fim, fo-
ram apresentados os calculos envolvidos na construgdo das curvas de
titulacio e como escolher o indicador ideal para cada titulagao.

Nesta aula sera definido o conceito solubilidade e produto de solubi-
lidade, definido produto idnico e identificado o tipo de solugao. Ainda
serdo apresentados os fatores que afetam a solubilidade de um sal e as
interacOes de outros equilibrios na solubilidade e no produto de solubili-
dade. Por fim serdao descritos uma precipitagao fracionada e a separagao
mediante o gas sulfidrico.

Ao final desta aula, vocé devera saber conceituar e distinguir solubi-
lidade e produto de solubilidade. Definir produto i6nico e identificar se a
solucao ¢ insaturada, saturada e supersaturada. Vocé sera capaz de calcu-
lar a solubilidade de sais pouco soluveis quando siao adicionados fons
distintos ou um fon comum. Verificar as intera¢es de outros equilibrios
(acido-base e complexac¢io) na solubilidade e no produto de solubilidade.
Serdo ainda descritas uma precipitacao fracionada com intuito de isolar
cada fon num precipitado e a separacdo de fons metalicos mediante o
emprego de gas sulfidrico em meio acido.
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O gis sulfidrico (H,S) ¢ um gés incolor, mais pesado que o ar, altamente téxico
e inflamavel. Possui cheiro de ovo podre em baixas concentra¢oes e inibe o
olfato em concentracdes elevadas (Fonte: http://inorgan221.iq.unesp.br).
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SAIS POUCO SOLUVEL

O equilibrio de solubilidade é um exemplo de equilibrio heterogéneo,
que esta relacionado com a dissolugao e precipitagao de substancias pou-
co solaveis. Solubilidade ¢ a propriedade de uma substancia se dissolver
em outra. Esta ¢ medida pela quantidade de soluto que se dissolve em
uma determinada quantidade de solvente produzindo uma solucao sa-
turada. Quando a solugio se torna supersaturada com uma substancia
em particular tém-se um precipitado. Um precipitado ¢ uma substan-
cia que se separa da solugao na forma de uma fase sélida. Este pode
ser cristalino ou coloidal e pode ser removido da solucdo por filtracao
ou centrifugacao. Esta separa¢io depende da solubilidade das espéci-
es a ser separadas uma vez que o controle da solubilidade permite o
controle da precipitac¢do e, portanto, a separacdao das espécies quimi-
cas. A solubilidade depende da temperatura e pode ser expressa em mol/
dm’; solubilidade molar ou g/I..

PRODUTO DE SOLUBILIDADE (Kps)

Quando substancias tém solubilidade limitada e essa solubilidade é
excedida, os fons da por¢ao dissolvida existem em equilibrio com o ma-
terial solido.

Consideremos o equilibrio de solubilidade do sal cloreto de prata,
AgCl, representado pela seguinte equacdo quimica:

AgCl (s) ¢ Ag ’ ag) T Cl (ag)

Note que o sentido direto da reagio expressa a dissolu¢ao do sal e o
sentido inverso traduz a sua precipitacdo. Para uma situacao de temperatu-
ra constante, a constante de equilibrio do sistema considerado ¢ dada por:

K= [Ag][CI]
[AGCl 4]

Quando ha dissolucao de cloreto de prata em agua, para cada mol de
AgC(l dissolvido forma-se um mol de fons Ag" e um mol de {ons Cl. A
solubilidade do AgCl pode ser determinada, portanto, se for conhecida a
concentracao do fon prata ou a do fon cloreto. A expressao associada ao
equilibrio, isto ¢, o produto das duas concentragdes, mede a solubilidade
do composto soélido e ¢ uma constante. Esta constante ¢ o produto de
solubilidade, simbolizado por Kps.
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Por definicao, [AgCl, . | equivale a unidade, entio, K x [AgCl . ] ¢

uma constante quc é representado por:

Kps = K x [AgCl .. ]

logo,
Kps= [AgT] [CI]

Generalizando para um eletrélito M_N , temos

M, N, o mM"™ +nN™

Por defini¢iao a constante de solubilidade sera:
Kp; [Mn+]m[Nm-]n

Esta expressao significa que numa solu¢io saturada de um eletrolito
pouco solavel, o produto das concentragdes dos seus fons constituintes é
constante a uma dada temperatura, estando cada concentracao elevada a
uma poténcia igual aos respectivos numeros de fons de cada espécie pro-
duzida pela dissociagio de uma molécula do eletrélito. Na expressao do
produto de solubilidade as concentragdes dos fons vem expressas em moles
por litro, de modo que o Kps tem unidade de concentra¢io molar.

PRODUTO DE SOLUBILIDADE (KPS)
E SOLUBILIDADE (S)

A concentra¢ao molar de um composto pouco soluvel na sua solu¢ao
saturada é conhecida como solubilidade molar (S). O produto de solubi-
lidade de um composto pouco soluvel pode ser calculado a partir de sua
solubilidade molar e vice-versa.

Sendo assim, para a reagao:

AgCl (s) « Ag (aq) + CI (aq)

Temos que:
Kps=[Ag] [CI],
A solubilidade molar sera:

[AgT=[CIT=S§,
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Logo,
Kps=[Ag] [ClI]=SxS=&
Assim,

S=Kps¥?

Note que, a relagiao entre a solubilidade e a constante de produto de
solubilidade de um sal depende da estequiometria do mesmo.

Ex1: Qual a solubilidade do PbF,. Kps= 7,1 x 107?

Resposta comentada

PbF, (o« Pb™ 0y + 2 F (g
S 28
Kps=[Pb” 1 [F]"=Sx(2S ) =48’
7,1 x 107 ==4¢’
S=1.2x 10" mol/L

Ex2: Calcule a solubilidade molar do PbSO,. Kps = 1,6 x 10°*.

Resposta comentada

PbSO, () < Pb™" (1 + SO (g

S S
Kps = [Pb’'] [SO,"] =&’
1,6x 10°%=§°

S=1.3x 107 mol/L

PRODUTO IONICO (Q)

Para tomar conhecimento se um dado sistema atingiu ou nio o equi-
librio de solubilidade, recorremos ao produto i6nico (QQ). Uma solucdo
pode apresentar as seguintes relagdes quantitativas entre o produto 16ni-
co e a constante de produto de solubilidade:

(a) Q < Kps. Solugiao insaturada: significa que, para 0 mesmo volume de
solucdo, e a mesma temperatura, se consegue dissolver mais soluto, sal.
(b) Q = Kps. Solucao saturada: significa que, se atingiu o equilibrio de solubi-
lidade, em que, neste ponto, a velocidade com que o sal se transforma em
ions é a mesma com que os fons se transformam em sal, isto ¢, precipitam.
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(c) Q > Kps. Solugao supersaturada: significa ter uma quantidade do
soluto (fons) superior a solubilidade a uma dada temperatura. Solu¢ao
instavel e minima perturbacio faz excesso dos fons precipitarem, tor-
nando uma solucdo saturada.

FATORES QUE AFETAM A SOLUBILIDADE
DE UM SAL

Os fatores que afetam direta ou indiretamente os equilibrios i6nicos
heterogéneos afetam também a solubilidade dos eletrélitos pouco sola-
veis. Os fatores que afetam diretamente sdo aqueles que na magnitude da
constante de solubilidade, como a temperatura, a natureza do solvente, o
tamanho da particula e a forca i0nica.

EFEITO DA TEMPERATURA

O efeito da temperatura sobre a solubilidade dos sélidos depende do
efeito térmico observado no processo de dissolugdo. A dissolugao da
maioria dos solidos ocorre com a absor¢ao do calor. De modo geral, pode-
se dizer que a solubilidade aumenta com a elevagdao da temperatura, a
nao ser em casos especiais (como o CaSO,) onde ocorre o oposto. A taxa
do aumento da solubilidade com a elevagao da temperatura é variavel,
desprezivel em alguns casos e consideravel em outros. Este fato, em al-
guns casos, pode servir como base de separagao. Por exemplo, a separa-
¢ao dos fons chumbo dos fons, prata e mercurio (I) pode ser realizada pela
precipitacao dos trés fons como cloretos, tratando-se em seguida a mistu-
ra com agua quente. O cloreto de chumbo sera dissolvido, enquanto os
cloretos de prata e de mercurio (I) permanecem praticamente insolaveis.

EFEITO DA NATUREZA DO SOLVENTE

A dissolu¢ao de um composto i6nico em agua é, essencialmente, um
processo de separacao de ions preexistentes no soluto. Isto ocorre porque
ha um enfraquecimento das atracOes eletrostaticas que mantém os fons
opostos juntos facilitando a sua separagao.

A solubilidade e a constante de solubilidade de um sal fracamente
soluvel em agua podem ser reduzidas pela adicdo de um solvente organi-
co miscivel (por exemplo, alcool).
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EFEITO DO TAMANHO DAS PARTICULAS

O tamanho das particulas do solido pouco soluvel em equilibrio com o
soluto dissolvido afeta a solubilidade e a constante de solubilidade. Em geral, a
solubilidade aumenta quando o tamanho das particulas diminui. Sendo assim,
existe uma relacdo inversa entre a solubilidade e o tamanho das particulas.

EFEITO DE iONS DISTINTOS OU
DA FORCA IONICA

A solubilidade dos eletrélitos pouco soluveis €, geralmente, maior
em solugdes que contém eletrolitos inertes do que em 4gua. Sdo conside-
rados inertes os eletrélitos de {ons distintos com relacio aos do eletrdlito
pouco soluvel em questao.

Varios eletrélitos fortes quando presentes em uma solucao aumen-
tam a solubilidade dos eletrélitos pouco soluveis. Isto porque ocorre o
aumento na forga i6nica da solucdo, ocasionando uma diminui¢ao do co-
eficiente de atividade. Para melhor entender este efeito, devemos consi-
derar a equagdo termodinamica do equilibrio de solubilidade, que mostra
que a constante de equilibrio da reac¢io depende das atividades dos ions
da substancia pouco soluvel.

Kps’ = a,,, a, =[Ag] [CI]f
Kps® = Kps f

Ag+ fCI-
Ag+ fCI-

Kps = Kps” f

Ag+fCI—

ATIVIDADES

Ex3: Calcule a solubilidade do cloreto de prata em NaNO, 0,10 mol/L
(ng+: 0,75 e £ = 0,76).

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Kps = Kps* f, f.
Kps=1,8x 10?% 0,75*0,76 = 1,0x10%°
Assim a solubilidade do cloreto de prata em NaNO, 0,10 mol/L é

1,0x10" mol/L. Esse valor é maior que sua solubilidade em agua
(1,8x10™ mol/L).
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EFEITO DO ION COMUM

A solubilidade de um eletrélito pouco solavel diminui consideravel-
mente se um dos fons comuns estiver presente em excesso, isto é, sua
solubilidade sera menor do que em agua pura. O efeito do ion comum ¢é
prevista pelo principio de I.é Chatelier. Entretanto, pode ser tratado a luz
do principio de solubilidade.

ATIVIDADES

Ex 4: Calcule a solubilidade do cloreto de prata em NaCl 0,10 mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

AgCl (5) " Ag' (ag) + CI (20)
Kps=[Ag7] [CI]=18x 10%

Representando a solubilidade molar de AgCl por x, temos:
[Ag]=[CIT=x

Como o {on cloreto provem do AgCl e do NaCl, as respectivas contri-

buicoes sao 0,1 e 2x mol/L.
[CIT=(0,1+ x) mol/L

De acordo com a expressao do produto de solubilidade, pode escrever-se:
X(0,1 +x) =1,8x1071°

A obten¢ao de uma solugao exata para x envolvera uma equagao de
segundo grau. Podemos simplificar o problema fazendo: (0,1 + x) @
0,1. Ja que x ¢ pequeno quando comparado a 0,1. Logo:

0,1x=1,8x107%°
x =1,8x108 mol/L

Assim a solubilidade do cloteto de prata em NaCl 0,10 mol/L é 1,8x10® mol/
L. Esse valor é menor que sua solubilidade em dgua (1,8x10™" mol/L).
Considerando agora a simplifica¢do, a suposi¢ao de que

(0,1 +x)=0,1

0,1 +1,8x10%) = 0,1

Pode ser considerado um resultado valido.

98



Equilibrio de sais pouco soluveis

Aula

INTERACOES ACIDO-BASE NO EQUILIBRIO
DE SOLUBILIDADE

Sempre que diminua a concentracao de um ou dos dois ions proveni-
entes do sal, o equilibrio de solubilidade desloca-se no sentido da dissolu-
¢ao do sal, aumentando assim a sua solubilidade. Um dos processos de
diminuir a concentracio dos fons consiste em adicionar a solu¢do outro
reagente que reaja com o fon em questao.

Esse fato pode ser observado pelas equagdes abaixo onde os prétons
competem com os fons M* pelos fons A

MA+ M +A"
M"+Le ML

A solubilidade ¢ dada por:

S= (Kps (1 + [H,0]/K )2

onde [H,O"] € a concentragdo de fons H,O" e K a constante 4cida.
Para um acido diprético temos:

S=(Kps (1 + [H,O7/K_ + [HOTIK_K_, )2

Assim, para o caso do fluoreto de magnésio, MgF , sal basico, a
adicdo de um acido, equagio (2), provoca a diminui¢ao da concentra-
¢ao de fon fluoreto, fazendo com que o equilibrio de solubilidade do

sal, equagdo (1), se desloque no sentido direto, aumentando assim a
solubilidade.

MgF; 5, « Mg + fag T2 F g (1)
F (aq) + HEDi (aq) HF - HJD in '[23

(aq)
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ATIVIDADES

Ex5: Calcular a solubilidade molar do CH,COOAg em (a) 4gua; (b) solu-
¢ao de pH 3,00. Dados: Kps=23x10°e K= 1,8 x 10°.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

(a) Em agua, a solubilidade ¢ dada por:
S = (Kps)¥z
Substituindo os valores temos:
S=(2,3x 109Y%
S=4,80 x 102 mol/L

(b) Em solucgao de pH 3,00, a solubilidade é dada por:
S=(Kps (1 + [HOT/K)"
S=(23x 103 (1 +[107 / 1,8 x 1052
S=3,65x10" mol/L

Assim a solubilidade do CH,COOAg em soluc¢ao de pH 3,00 ¢
3,65 x10" mol/L. Esse valor é menor que sua solubilidade em
agua (4,80 x 10 mol/L).

ATIVIDADES

Ex6: Calcular a solubilidade do CaC,O, em (a) dgua; (b) solugio de pH
4,00. Dados: Kps= 2,3 x 10°, K = 5,6 x 10? e Ka,= 5,1 x 10°

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

(a) Em agua, a solubilidade ¢ dada por:
S = (Kps)¥z
Substituindo os valores temos:
S=(2,3x 10%%
S=4,79 x 10° mol/L
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(b) Em solucao de pH 4,00, a solubilidade ¢ dada por:
S=(Kps (1 + [HOTK, + [HOTIK_K_ )"
S=(2,3x 10° (1 + [10]/5,6 x 102+ [104]%/5,6 x 102 x 5,1 x 105)¥2
S=4,80x10° mol/L

Assim a solubilidade do CaC O, em solugao de pH 4,00 € 4,80 x1 0 mol/
L. Esse valor é menor que sua solubilidade em 4gua (4,79 x 10> mol/L).

INTERACOES DE COMPLEXACAO NO
EQUILIBRIO DE SOLUBILIDADE

A solubilidade dos sais aumenta sempre que a solugdo saturada se
adiciona um reagente que reaja com um dos fons. Neste caso particular, o
reagente adicionado vai originar com um dos {fons um complexo soluvel e
estavel, diminuindo assim a concentracio do referido fon.

Esse fato pode ser observado pelas equacGes abaixo onde os ligantes
(L) competem com os {fons A~ pelos fons M*, formando os complexos ML

MA & M*+ A"
M*+L & ML*

A solubilidade ¢ dada por:
S = (Kps/B)™
1B, =1+ KJ[L] + KKJL]? + KKKJL]® + ...

Solubiliza¢ao de um precipitado de cloreto de prata, AgCl, por adi-
¢ao de uma solugao aquosa de amonia, NH,. As equagdes quimicas que
traduzem as reagoes sdo as seguintes:

AgClg, = AQ (g T CI g
Ag g+ 2NH: (ag) < [AQ(NH :)2] ()

Ao ocorrer a formacao do ion complexo estavel, fon diaminopra-
ta, a reacdo ¢ muito extensa, existe uma diminuicio da concentracio
do cation prata, por que a primeira rea¢dao vai se deslocar no sentido
direto, para contrariar a perturba¢do introduzida ao sistema, inicial-
mente em equilibrio, provocando, assim, um aumento da solubilidade
do cloreto de prata.
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ATIVIDADES

Ex7: Calcule a solubilidade molar do AgCl em uma solu¢ao de amonia
0,10 mol/L. Dados: Kps= 1,8 x 10" K = 10°* ¢ K,= 10°*%.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Para calcular 1/ temos:

VB, =1+K[L] +KKJL]?

Substituindo os valores temos:

UB, = 1+ 10°2[107] + 10°2 x 10° [107]2 = 10

Portanto, o calculo de s pode ser feita por:

S = (Kps/By)*

Substituindo os valores temos:
S=(1,8x 109/103%v2 = 4,2 x 10 mol/L

PRECIPITACAO FRACIONADA

A precipitacao fracionada consiste em um método em isolar cada fon
num precipitado. O método de analise consiste em adicionar vagarosa-
mente o agente de precipitagao, formando e separando cada precipitado
individual. Ainda que este método nao seja usado na andlise qualitativa
de ions individuais, é empregado para separar grupos de fons. De fato
este método ¢é a base da separagdo dos cations em grupos, e os fons de
cada grupo sao entao separados e analisados individualmente.

Para explicar o mecanismo da precipitagao fracionada, consideremos
o caso de dois cations presentes na mesma solucao. Para separa-los, ¢ feita
a adi¢do gradual de um anion que forma um sal pouco solivel com cada
um. Como a concentra¢ao do anion aumenta pela sua adi¢io, o valor do
produto i6nico, para um dos sais excede, eventualmente o valor do seu
produto de solubilidade, Kps, e o sal comega a precipitar e continua preci-
pitando até que 99,9 % da quantidade original do cation esteja na forma do
precipitado. Se neste ponto o outro cation na solu¢io nao comecou a pre-
cipitar, entdo os dois cations foram separados por precipitagao.
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SEPARACAO MEDIANTE O H,S

A separagao mediante o H,S consiste em precipitar cations como sul-
fetos em analise qualitativa, empregado o gas sulfidrico controlando o
pH do meio. A precipitagio acontece quando Q > Kps para o sulfeto
metalico correspondente.

A reacao de dissociagdo do H_S:

H,S" 2H* + &
K = [H]S)/[H,S] = 1,1 x 102

A temperatura ambiente (25° C) e pressio atmosférica normal, uma
solucdo aquosa saturada de H S ¢é aproximadamente 0,1 mol/L. Sendo o
H.S um 4cido muito fraco, podemos considerar sua dissocia¢ao desprezi-
vel e fazer [H_S] = 0,1 mol/L. Substituindo na equagao acima, tem-se:

[H].2S], = 1,1 x 102

ATIVIDADES

Ex8: Uma solucio contém 0,0010 mol/L de Cd** e Zn*". Queremos
precipitar o Cd*" quantitativamente na forma de CdS (até 1,0 x 10°¢
mol/L) e ndo precipitar o Zn*" na forma de ZnS. Se for mantida uma
solugdo saturada de H_S, qual serd o intervalo de pH para obter essa
separacaor

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

Para separaciao do Cd*', temos:
CdS”! Cd*" + &
K = [Cd*][S*]/[CdS] = 1,0 x 10
[Cd*] [$*] =1,0x 10%/1,0x 10°=1,0 x 102 mol/L = [$?]

Para separagao do Zn*", temos:
ZnS”! Cd + &
K =[Zn*][S?]/[ZnS] = 1,6 X 10
[Zn*][S?] = 1,6 x 102 /0,0010 = 1,6 x 102 mol/L
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Sendo assim o intervalo da [S*] patra obter a separacio é 1,0 x 10> <
[$] < 1,6 x 107

Para [S*] = 1,0 x 10* mol/L
[H]2S], = 11 x 102
[H] 2= 1,1x10%/1,0x 10%
[H*]=1,1 mol/L
pH=0

Para [S*] = 1,6 x 10 mol/L
[H] S], = 1,1 x 102
[H]_2= 1,6 x 102/1,0 X 102
[H*]=0,083 moal/L
pH=11

Sendo assim o intervalo de pH para obter a separacao ¢ 0 < pH <1,1.

CONCLUSAO

Nessa sessdo foi apresentada a defini¢ao de equilibrio de sais pouco
soluveis, descritos solubilidade, produto de solubilidade e a relagio exis-
tente entre as duas grandezas. As solugoes insaturadas, saturadas e supet-
saturadas foram identificadas segundo o produto idnico. Varios fatores
afetam direta ou indiretamente a solubilidade dos eletrolitos pouco sola-
veis. A solubilidade dos sélidos depende da temperatura, da natureza do
solvente, do tamanho da particula e da forca i6nica.

A solubilidade de um sal pode diminuir ou aumentar consideravel-
mente se um dos fons comuns ou se um fon inerte estiver presente, res-
pectivamente. A solubilidade dos eletrélitos pouco soluveis aumenta com
a adicao de um reagente (como acido-base e complexacao) no equilibrio
de solubilidade. Na precipita¢ao fracionada cada fon ¢ isolado num preci-
pitado. Na separagao mediante H_S, os cations metdlicos presentes num
precipitado ¢ isolado controlando o pH do meio.
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RESUMO

O equilibrio de precipitacao esta relacionado com a dissolucao e pre-
cipitacao de substancias pouco soluveis. A concentracio molar de um
composto pouco soluvel na sua solugao saturada é conhecida como solu-
bilidade molar (S). O produto de solubilidade (Kps) de um composto
pouco solavel pode ser calculado a partir de sua solubilidade molar e

vice-versa. A relagao entre a solubilidade e a constante de produto de
solubilidade de um sal depende da estequiometria do mesmo. As solu-
¢oes onde a quantidade do sal é menor que ponto de saturagao sao
chamadas de insaturadas, quando ¢ igual ao ponto de saturagcao chama-
se saturada e uma solucdo ¢ denominada supersaturada quanto a quan-
tidade do sal é maior que ponto de saturagdo. A solubilidade dos eletro-
litos pouco solaveis ¢, geralmente, maior em solugoes que contém ele-
trolitos inertes do que em 4agua. Quando estiverem presentes em exces-
so fons comuns, a solubilidade diminui, sendo assim, é menor do que
em agua pura. As intera¢oes acido base e de complexagao no equilibrio
de solubilidade aumentam a solubilidade dos sais. Isto ocorre sempre
que 2 solucdo saturada se adiciona um reagente que reaja com um dos
ions. A precipitacao fracionada consiste em adicionar vagarosamente o
agente de precipitagao, formando e separando cada precipitado individu-
al. A separacao empregando gas sulfidrico consiste em precipitar cations
como sulfetos em pH controlando.

PROXIMA AULA

AULA 07: Titulagdo de precipitagao

AUTO-AVALIACAO

1. Calcule a solubilidade de:

a) AgCl, sendo Kps= 1,8 x 10"

b) AgBr,sendo Kps= 5,0 x 10"

c) Agl, sendo Kps= 8,3 x 107

2. Encontre a solubilidade (em gramas por litro) de CaSO4 em agua ¢ em
(b) solucio de CaCl 0,50 mol/L. Kps= 2,4 x 10°

3. Expresse a solubilidade do AglO3 em solucao de KIO3 10,0mmol/L e
em 4gua pura. Kps= 3,1 x 10°®

4. Se uma solugao contendo CI, Br, I', CrO,* 0,10 mol/L. ¢ tratada com
Ag", em que ordem os anions irdo precipitar?
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5. Calcular a solubilidade em g/I. do CaC O, em (a) agua pura e em (b)
soluciao de pH 3,00.

Dados: Kps=2,3x 10”, K = 5,6 x 10? e Ka,= 5,1 x 10°

6. Qual a solubilidade em g/L. ¢ em mol/L do AgCl em uma solu¢io de
amonia 0,020 mol/L.

Dados: Kps= 1,8 x 10" K = 10** ¢ K = 10°%,
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TITULACAO DE PRECIPITACAO

METAS

Apresentar o princicipio da titulacdo de precipitacao;
apresentar a argentimetria,;

apresentar uma tipica titulacdo de precipitacao;
apresentar uma tipica curva de titulacdo de precipitacao;
apresentar os indicadores do ponto de equivaléncia.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

conceituar a titulacdo de precipitacao;

descrever uma titulacdo de precipitacdo empregando nitrato de prata como titulante;
construir a Curva de Titulacdo ao longo da titulacdo de precipitacéo;

escolher o indicador mais apropriado para titulacdo de precipitacao.

PRE-REQUISITOS

Compreender equilibrio de sais pouco sollveis.

(Fonte: http://www.grupoescolar.com)
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INTRODUCAO

Na aula anterior foi relatado o conceito de solubilidade e produto de
solubilidade, definido produto ionico e identificado o tipo de solugio.
Ainda foram apresentados os fatores que afetam a solubilidade de um sal
e as interagoes de outros equilibrios na solubilidade e no produto de solu-
bilidade. Por fim foram descritos uma precipitacdo fracionada e a separa-
¢ao mediante gas sulfidrico.

Nesta aula sera definido o principio da titulagao de precipitacao. Se-
rao ainda apresentados a curva de titulacao de precipitagao e os indica-
dores empregados na visualizagao do ponto final. Por fim, serdo descritos
a argentimetria, com suas mais tipicas aplicagoes.

Ao final desta aula, vocé devera saber o principio da titulagao de
precipitacdo. Vocé sera capaz de calcular a concentracio das espécies
envolvidas no curso de uma titulacdo de precipitacao e construir a curva
de titulagao. Por fim, compreender as titulagoes argentimétricas, que con-
siste na formacao de sais de prata (haletos, cianeto, tiocianato) pouco
soluveis empregando nitrato de prata como titulante. Neste tipo de titu-
lagdo sao empregados trés tipos de indicadores: fon cromato (Método de
Mohr), adsor¢ao (Método de Fajans) e ferro (III) (Método de Volhard).

Nitrato de prata (Fonte: http://img.alibaba.com).
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TITULACAO DE PRECIPITACAO

A titulometria de precipitacao baseia-se em rea¢des com forma-
¢ao de compostos pouco soluveis. A reagao de precipitacao deve se-
guir as seguintes condic¢oes: (a) a reacao deve ser de estequiometria
conhecida, (b) deve processar-se praticamente de forma quantitativa
no ponto de equivaléncia, (c) completar-se em um tempo relativa-
mente curto e (d) oferecer condi¢des para uma conveniente sinaliza-
¢ao do ponto final.

Estas condi¢oes somente sao alcangadas em poucas reacoes, devi-
do a falta de meios adequados para localizar o ponto de equivaléncia
(PE), por outro lado, em algumas reagoes este ponto pode ser identifi-
cado pela simples visualizagio do momento em que deixa de ocorrer
precipitagio. Em alguns casos apela-se para o uso de indicadores. Os
indicadores podem ser especificos e de absor¢ao. Os indicadores de
absor¢ao encontram um campo mais geral de aplicacdo. As possibilida-
des de aplicagoes da reacao de precipitacao na analise titulométrica sao
ampliadas quando sdo utilizados métodos fisicos de medi¢ao, como a
potenciometria, condutimetria, amperometria ou ainda o fotométrico,
para a localizacdo do ponto final.

O tempo para a reagao se processar, condi¢coes para uma convenien-
te sinalizagdo do ponto final sio condi¢des limitantes dessa titulometria.
Entretanto muitas vezes, ¢ possivel acelerar convenientemente a veloci-
dade de precipitaciao pela adigao, criteriosa, de etanol e acetona.

E importante salientar que, os fatores importantes na caracterizagio
dessa titulometria ¢ a constante do produto de solubilidade (Kps) e a
concentrac¢ao sob a qual se efetua a titulagdao, em seguida a eficiéncia da
reagao, que definira a visibilidade do ponto final da titulagao.

O método Argentimétrico é o método titulométrico de precipita-
cao mais importante. Este é baseado na formagao de sais de prata
(haletos, cianeto, tiocianato) pouco soluveis empregando nitrato de
prata como titulante.

CURVAS DE TITULACAO

As curvas de titulagdo de precipitagdo sao analogas as descritas para
acidos e bases fortes, a diferenca é que a constante do produto i6nico da
agua ¢ substituida pela o Kps. As curvas baseiam-se no uso de pM=-log
M"* ou pX=-log X" em fun¢do do volume do titulante (AgNO,).Onde X
¢, geralmente, CI', Br, CN" e SCN".
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TITULACAO ARGENTIMETRICAS

Para ilustrar uma titulagdo argentimétrica consideramos a titulacdo
de 100,0mL de cloreto de sédio 0,100 mol/L. com nitrato de prata
0,100mol/L.

A expressao do produto de solubilidade do cloreto de prata é:

Agt + CI 1 AgCl Kps= [Ag] [CI]= 1,8x101

Por tanto,

pKps= pAg + pCl = 9,74
Para essa titulagcdo termos as seguintes situagoes.
Situagao 1. Antes da adicao de Ag™:

Antes do infcio da adi¢io de Ag’, temos apenas a solugao contendo
ions CI no erlenmeyer. Sendo assim, no comeco da titulacao, antes de qual-
quer adi¢ao do titulante, podemos calcular o pCl e o pAg ¢ indeterminado.
Entao:

pCl= -log|CI] = -log [0,100]
pCl=1

Situagao 2. Entre o inicio da titulagao e o ponto de equivaléncia:

Com adi¢ao da Ag", parte do {fon Cl ¢ removido e o pCl ¢ determina-
do pela concentracao remanescente. A [Ag'] ¢ dada pela expressio do
Kps. A contribui¢ao do fon CI da dissociagao do precipitado é negligen-
ciado, exceto préximo do PE.

Considerando a adicao de 20,00ml. da solucio titulante, a concen-
tracao molar dos fons cloreto ¢ dada por:

[CI] = ((100,0-20,0) x 0,100)/120,0 = 6,67x10* mol/L
Substituindo esse valor na expressao do produto de solubilidade, temos:

Kps= [Ag"] [CH]= 1,810

[Ag'] = (1,8 x 1019 /( 6,67x10%)= 2,70x10 mol/L
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Entao:
pCl= -log[Cl] = -log [6,67x107]
pCl = 1,17

pAg= -log[Ag*] = -log [2,70x107]
pAg = 8,57

Situacdo 3. O ponto de equivaléncia:
Alcanc¢ado o ponto de equivaléncia com adi¢ao de 100,0 mL da solu-

c¢ao titulante. No PE temos solu¢io saturada do sal e o pCl ou pAg sao
dados pela expressao do Kps.

Logo:
Kps= [Ag'] [Cl]= 1,8x10"
E,
[Ag'] = [C1]
Assim,
Kps= [Ag'] [Ag']= (1,8}(10‘“’)1/2
[Ag']= 1,35x10* mol/L

Entao:

pAg = pCl = 4,87

Situagdo 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do ponto de equivaléncia a solu¢io contem excesso de fons
Ag". A concentracao total de fon Ag" na solu¢io ¢ igual a concentragiao
devido ao excesso mais a concentracao devido a solubilidade do cloreto
de prata. A concentragdo da solubilidade pode ser ignorada, salvo a re-
gido proxima ao ponto de equivaléncia.

Considerando a adicao de 104,0ml. da solucido titulante, a concen-
tracio molar dos ions prata é dada por:

[Ag'] = ((104,0-100,0) x 0,100)/204,0 = 1,96x10° mol/L
Substituindo esse valor na expressao do produto de solubilidade, temos:
Kps= [Ag'] [Cl]= 1,8x10"

[Cl] = (1,8 x 109 /(1,96x10%)= 9,2 x10°®* mol/L
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Entao:
pAg= -log[Ag*] = -log [1,96x107]
pAg = 2,71

pCl= -log[Cl] = -log [9,2 x10]
pCl = 7,03
A Figura 1 da a variagao de pCl no curso da titulagao para solucao

cloreto 0,100mol/L titulada com AgNO, 0,100 mol/L. Em torno do ponto
de equivaléncia, verifica-se uma brusca variagao do valor do pCl.

iy

el [~ Fi

nllill!!lll]l]l
0 2 4 &0 B D 1H V4D

mL AgNOy
Figura 1. Curva de titulagido para solugio cloreto 0,100mol/L titulada com AgNO, 0,100 mol/L.

1

¢ L - A Figura 2 compara as
s /"' curvas obtidas quando so-
B lugcoes 0,100mol/L. em io-
12 : - deto, brometo e cloreto sio
0 - //-— tituladas com AgNO,
| _ 0,100 mol/L. as referidas
il B rd - curvas mostram a relacao
- /d existente entre a magnitu-
s |- B b de da variagdo de pAg em
~ o torno do ponto de equiva-
‘I léncia com o produto de
5 : solubilidade do precipita-
do formado na reacao. O
Py, AN TN T I " — - - salto é tanto maior quan-
.= " ‘:: !m:: . .. to menor o produto de so-
Figura 2. Curvas de titulagdo para solu¢des de iodeto, brometo e lubilidade, isto ¢, quanto

cloreto 0,100mol/L tituladas com AgNO, 0,100 mol/L. mais Completa a reacao.
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Resumindo, a varia¢ao da func¢ao p na proximidade do PE depende da
concentra¢ao dos reagentes envolvidos na titulacio, bem como do grau
com que se completa a reacdo. Os saltos mais pronunciados sao verificados
para as solu¢Oes mais concentradas e para as reacOes mais completas.

DETECCAO DO PONTO FINAL

Trés indicadores sio importantes em titulagcdes argentimétricas: (a) o
ion cromato - empregado no Método de Mohr, (b) adsor¢ao - empregado
no Método de Fajans e (c) ferro (I1I) empregado no Método de Volhard.

METODO DE MOHR

O método de Mohr ¢ aplicavel a determinagao de cloreto e brometo.
A solucido contendo o haleto ¢ titulado com nitrato de prata em presenga
de cromato de potassio como indicador. Os haletos (neste caso Cl e Br)
sao precipitados como sais de prata: o cloreto de prata é branco e o bro-
meto de prata é branco amarelado. O ponto final ¢ assinalado pela forma-
cao do precipitado vermelho de cromato de prata (Ag,CrO,). Entio o
método baseia-se na precipitacdao fracionada onde primeiro precipitam o
haleto de prata e depois o cromato de prata.
Para cloreto temos:

Cris™ + 2848 = ApCrily Kps=[CrDs J[Ae T=11x 100"

No ponto de equivaléncia:
[Ag*] = [C1] = (Kps )2 = 1,35 x 10° mol/L

Para o cloreto de prata poder precipitar exatamente nesse ponto, a sua
concentragao teria que sef:

[CrO2] = Kps / [Ag'P = (1,1 x 102 / 1,35 x 10°) = 6 10° mol/L

Na pratica usa-se uma concentracao mais baixa »0,002 mol/L. Entio, o
AgCrO, comegara a precipitar quando,

[Ag"] = (Kps / [CrO,2])Y? = (1,1 x 102 / 21092 = 2,4 x 10° mol/L
Um excesso de nitrato de prata deve ser adicionado para produzir

suficiente cromato de potassio para ser visto o ponto final. A corregao
deste erro ¢ feita titulando o branco. O branco consiste em uma solu¢io
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contendo CaCO, isento de fons CI". E importante salientar que, a solu-
¢do de AgNO, deve ser padronizada com NaCl usando as mesmas
condicoes de analise.

O Método de Mohr nio ¢ satisfatoria aplicavel para a determinagio
de I e SCN, apesar dos baixos Kps, por conta da elevada adsor¢ao dos
fons CrO,* e porque o iodeto e tiocianato de prata nao floculam no final.
Este fato resulta numa mudanca de coloragao insatisfatoria.

Uma séria limitagao do Método de Mohr ¢ a faixa de pH relativamen-
te estreita para sua aplicagao, pH 7-10.

O problema de pH acido ¢ devido a segunda constante 4cida do fon
cromato ser baixa (3,2 x 107), segundo a reacio:

CrO,> +H' » HCrO4 Ko =32x107

Em pH abaixo de 7,0 a [CrO,*] baixa tanto que o seu Kps ndo ¢ atingi-
do e o indicador deixa de funcionar. Em pH acima de 10,0 pode ocorrer a
precipitacao do hidréxido de prata. Diante do exposto, a titulagao de preci-
pitacao empregando o método de Mohr é executada em pH neutro.

METODO DE FAJANS

O Método de Fajans envolve a titulacao de cloreto usando indicado-
res de adsor¢ao. O indicador é adsorvido na superficie do precipitado.
Essa adsor¢ao ocorre proximo do PE e resulta nio somente na mudanga
de cor, mas também na transferéncia de cor da solu¢ao para o sélido.
Sendo assim, ocorre o processo de adsor¢ao e nao a precipitagao do indi-
cador, pois o Kps nio ¢ excedido. Essa adsorcido ¢ reversivel e deve ser
efetuada rapidamente. As substancias empregadas ou sdo corantes aci-
dos, como os da série da fluoresceina, que sao utilizados sob a forma de
sais de sédio, ou corantes basicos, como os da série da rodamina, que sao
aplicados sob a forma de sais halogenados.

A escolha do indicador de adsor¢iao adequado segue as seguintes con-
digdes: (a) o precipitado deve se separar tanto quanto possivel na condi-
¢ao coloidal, (b) a solu¢dao nao deve ser muito diluida, porque a quantida-
de de precipitado formada sera pequena e a mudanga de cor nio sera
nitida, (c) o fon indicador deve ter carga oposta a do ion do agente preci-
pitante, (d) o fon indicador ndo deve ser adsorvido antes que o composto
em questdo esteja completamente precipitado, mas deve ficar fortemente
adsorvido imediatamente apds o ponto de equivaléncia e, (e) o fon indi-
cador ndo deve ser adsorvido fortemente demais ao precipitado.

Sao limitagdes do Método de Fajans com indicadores de adsorcao:
(a) pH muito acido ja que o indicador se dissocia muito pouco para ser
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adsorvido, (b) indicador nao pode ser fortemente adsorvido em dado pH,
pois desloca o anion do precipitado (ex: Cl) da primeira camada antes de
atingir o PE e, (c) o grau de adsor¢ao do indicador decresce com o au-
mento da acidicidade.

Na Tabela 1 estao apresentados os mais usados indicadores de adsoz-
¢ao bem como sua aplica¢ao e o meio reacional.

Tabela 1. Indicadores de adsor¢io mais usados.

Indicader Titulacis Salucdo
Fluoresceina CI com Az pH 7-E
iclerethersesceina CT coma Ag gH #
Ensima Br, I_85CN com Az pHZ

METODO DE VOLHARD

O método de Volhard envolve a titulacao de {on prata em meio acido
com uma soluc¢io padrio de tiocianato:

Ag"+ SCN - AgSCN

O indicador ¢ usado o fon ferro (III) (método indireto), que produz
uma colora¢ao vermelha com o primeiro excesso de tiocianato:

Fe* + SCN" » Fe(SCN)?*

A titulagdo de precipitagao empregando o Método de Volhard ¢ feita
em meio 4cido para prevenir a precipitagao de 6xido hidratado de Fe (I1I).
Uma vantagem desse meio é que sais que interfeririam na titulagao, como
arsenato, fosfato, sulfito, sulfeto, carbonato, oxalato, nao interferem por-
que a reagao se processa em meio fortemente acido e esses sais de prata
sdao soluveis em meio acido. Os {ons de cobre, cadmio, zinco, mangangés,
cobalto e niquel também nio interferem. A nio ser os fons corados em
concentracao alta, pois dificulta a visualiza¢io do ponto final.

A principal aplicagaio do Método de Volhard é a determinacao indireta
de haletos. Um excesso medido de solugao padrio de nitrato de prata ¢é adici-
onado a solu¢io 4acida de haleto. Em seguida, a prata residual ¢é titulada com
uma solu¢io padrao auxiliar de tiocianato. As reagdes envolvidas so:

X + Ang —AgX + Ange};cesse
A2 excesso+ SCN” = AgSCN
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Uma limitagao do Método de Volhard: é que este nao aplicavel a
determinacdo de cloreto ja que o cloreto de prata é mais soluvel que o
tiocioanato de prata:

AgCl, + SCN © AgSCN,, + CI'

Para essa determinagao faz-se necessario filtrar para a retirada do
precipitado de AgCl. Esse método ¢ recomendavel para anions menos
soluveis que o cloreto (Br, I, SCN"). Na determinacao de iodeto, o ion
ferro (III) somente deve ser adicionado apés a precipitagao do Agl para
evitar a oxidacdo do I' pelo Fe (I1I):

2Fe* +2I' — 2Fe* + 1,

A mudanca de coloracao ocorre antes do PE em virtude da adsor-
cdo do Ag' pelo precipitado. A titulagdo precisa ser feita com muita
agitacao da mistura.

SOLUCOES PADROES UTILIZADAS
NA ARGENTIMETRIA

As titulacOes argitimétricas diretas fazem uso de solu¢iao padrio de
nitrato de prata (Mohr e Fajans). Nas argitimétricas indiretas fazem uso
da solucdo padrio mencionada e solugiao auxiliar de tiocianato de po-
tassio (Volhard).

O reagente AgNO, pode ser obtido como padrio primario, s6 preci-
sando fazer pesagem direta. Suas solucoes devem ser protegidas do con-
tato com matéria organica e da a¢do da luz solar, para evitar reducao
quimica e fotodecomposicao. Pode-se também padronizar as solu¢oes de
AgNO, contra cloreto de sédio padrao primario.

A solug¢io de tiocianato de potassio é preparado e padronizado com
solucao de nitrato de prata em meio acido, empregando Fe (III) como
indicador.
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CONCLUSAO

Nessa sessao foi apresentado o principio de titulacao de precipitagao
e as condi¢oes para que esta ocorra. Na visualizacao do ponto de equiva-
léncia da titulagao sao usados indicadores. Os indicadores podem ser es-
pecificos e de absor¢ao.

A sinalizagdo do ponto de equivaléncia é feita por mudanca de cor
(como formacio do precipitado vermelho de cromato de prata) e/ou ad-
sor¢ao do indicador na superficie do precipitado (adsorc¢ao da fluorescei-
na no cloreto de prata).

O método titulométrico de precipitagao mais importante ¢ o método
Argentimétrico o qual emprega nitrato de prata como titulante na deter-
minacao haletos, cianeto, tiocianato, etc.

RESUMO

Na titulometria de precipitacao o titulante forma um produto pouco
soluvel com o analito. A reacdao de precipitagao deve ter de estequiome-
tria conhecida, ser quantitativa no ponto de equivaléncia em um tempo
curto e oferecer condi¢Ges para uma conveniente sinalizacdo do ponto
final. A constante do produto de solubilidade (Kps) e a concentracio
sob a qual se efetua a titulagdo sao fatores importantes na caracteriza-
cao dessa titulometria. As curvas de titulacao de precipitacio baseiam-
se na variagao de pX em func¢do do volume do titulante (AgNO,).Onde
X ¢, geralmente, CI', Br, CN" e SCN". Em torno do ponto de equivalén-
cia, verifica-se uma brusca variagdo do valor do pX. Este salto é tanto
maior quanto menor o produto de solubilidade, isto é, quanto mais com-
pleta a reacdo. As titulagOes argentimétricas empregam indicadores es-
pecificos (Mohr e Volhard.) e de adsor¢ao (Fajans) e nitrato de prata
como titulante. O método de Mohr utiliza indicador especifico (croma-
to de potassio) e ¢ aplicavel a determinacao de cloreto e brometo com
nitrato de prata. O ponto final é assinalado pela formac¢ido do precipita-
do vermelho de cromato de prata (Ag,CrO,). O Método de Fajans con-
siste na titulacao de cloreto usando indicadores de adsorcao. Neste
método ocorre o processo de adsor¢ao e nao a precipitagao do indica-
dort, pois o Kps nao ¢é excedido. A adsorcao ¢é reversivel e deve ser efe-
tuada rapidamente. O método de Volhard envolve a titulagao de ion pra-
ta em meio acido com uma solu¢do padrio de tiocianato. O indicador
usado ¢ o fon ferro (III), que produz uma colorac¢ao vermelha com o pri-
meiro excesso de tiocianato.
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PROXIMA AULA

AULA 07: Equilibrio e titulagdo de complexagao

AUTO-AVALIACAO

1. Tragar a curva de titulagdo para uma aliquota de 50,00 mL. de NaCl
0,05000 mol/L. com AgNO, 0,1000 mol/L. Quando sio adicionados os
seguintes volumes de AgNO.:

a) 0,00 mL

b) 10,0 mL.

c) 25,0 mLL

d) 30,0 mL
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EQUILIBRIO E TITULACAO
DE COMPLEXACAO

METAS

Apresentar os principios da titulacdo de complexacéao;
apresentar uma tipica titulacdo de complexacéo;
calcular a curva de titulagao;

apresentar indicadores metalocrémicos.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:
entender a formag&o de ion complexo;
reconhecer a espécie ativa do EDTA,;
calcular a curva de deteccéo;

escolher o indicador ideal.

PRE-REQUISITOS
Saber os fundamentos de equilibrio quimico.
Conhecer os principios de andlise volumétrica.

)

O OH
OH
N

N

HO
O OH
O

Molécula de EDTA (icido etilenodiamino tetra-acético) (Fonte: http://pt.wikipedia.org).
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INTRODUCAO

Na aula anterior foi relatado acerca do principio da titulacao de pre-
cipitacao. Foram ainda apresentados a curva de titulacdo de precipita¢ao
e os indicadores empregados na visualizacao do ponto final. Por fim, fo-
ram descritos a argentimetria, com suas mais tipicas aplicagoes.

Muitos ions metalicos formam complexos estaveis com varios ligan-
tes (agentes complexantes). A titulacio de {fons metalicos em que o titu-
lante é um agente complexante é chamada de titulacdo complexométrica,
bastante util para determinar um grande nimero de metais. O EDTA ¢ o
agente complexante mais utilizado nas analises quantitativas devido ao
elevado numero de grupos complexantes. Sua forma ligante (Y*) é en-
contrada somente em pH acima de 10. A seletividade pode ser alcancada
pelo uso apropriado de agentes mascarantes e pelo controle do pH atra-
vés de um tampao conveniente.

Nessa aula, discutiremos fons metalicos, seu equilibrio e a influéncia
do pH nesse equilibrio além disso, veremos como construir a curva de
titulacio complexométrica, os metais que podem ser titulados em deter-
minados pH e a detecgiao do ponto final pelo uso de indicadores metalo-
cromicos tal como o negro de eriocromo T.

NO,

il
)
Er

HO

T

Negro de eriocromo T (ou preto de eriocromo T), indicador complexométrico usado em titula-
¢oes complexométricas, como na determinac¢io da dureza da agua (Fonte: http://pt.wikipedia.org).
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TITULACAO DE COMPLEXACAO

A titulagdo com formag¢ao de complexos ou complexometria, com-
preende as reagoes que envolvem um fon metalico e um agente ligante
multidentado com formacao de um complexo suficientemente estavel.
Esse conjunto formado por um fon metalico e seus grupos associados
(ligantes) ¢ chamado de ion complexo.

[on metalico + ligante ~ complexos estaveis

Nessa titulacao, os ions metalicos sdao acidos de Lewis, ou seja, subs-
tancias capazes de receber pares de elétrons provenientes das bases de
Lewis, os ligantes. Ligantes (agentes complexantes) sio geralmente subs-
tancias neutras ou nao io6nicas que possuem um par de elétrons livres para
ligar-se ao fon metalico. Quando o ligante se liga a um fon metalico atra-
vés de apenas um dtomo € chamado de ligante monodentado como NH,,
CN;, CI, por exemplo.

Cu”" +4 NH; —» Cu(N H;).*
Ag +2CN > Ag(CN)

Por outro lado, um ligante multidentado ou quelante é aquele que se
liga a um fon metalico através de mais de um atomo ligante. Os comple-
xos quelatos sio geralmente mais estiveis que os monodentados. E o
efeito quelato. Um ligante quelante, com uma estrutura simples ¢ a etile-
nodiamina, um ligante bidentado, pois ela se liga a0 metal através de dois
atomos ligantes. O trifosfato de adenosina (sigla inglesa, ATP) é um im-
portante ligante tetradentado.

Nas titulacoes complexométricas agentes complexantes simples
tal como o NH, sao raramente usados como agentes titulantes porque
esses ligantes ndo possuem estequiometria definida e por esse motivo
da origem a reagOes paralelas, o que dificulta encontrar pontos finais
bem definidos na titulagao. Isso ndo ocorre quando usamos o ligante
multidentado (quelante) porque nesse caso a estabilidade do comple-
X0 aumenta.

O EDTA, acido etilenodiaminotetraacético é, sem sombra de du-
vidas, o agente de complexa¢ao mais importante em Quimica Anali-
tica. Devido ao elevado nimero de grupos complexantes (2 nitroge-
nios e 4 oxigénios) o EDTA assim como os outros agentes quelan-
tes, reage sempre na proporcao de 1:1 com fons metalicos, sem for-
mar nenhum tipo de composto intermediario. A Figura 1 mostra a
estrutura do EDTA.
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HOOC-C Co0H
/CHz M"Y 2 my™
:N-CH:—C}II—N:
HDOC'CH;/ \CH,'-COOH (Y* abreviatura da forma

Figura 1. Estrutura do EDTA.

A grande estabilidade desses compostos abriu para o EDTA um vas-
to campo de aplicacdes. E utilizado no tratamento de envenenamento
por metais, em cereais para facilitar a absor¢ao do Fe, como surfactante
na cerveja para estabilizar a espuma, para colorir shampoos e no trata-
mento de doencas.

O EDTA ¢ um acido fraco que em solugao aquosa dissocia-se produ-
zindo quatro espécies anionicas:

HyY - H + HyY Ka, = 1,0x 107 =[H] [H;Y ][HsY]
H:Y - H +H.Y" Ka,=22x 107 =[H] [H.Y" V[H:Y]
H.Y" = H +HY" Ka:=69x 107 =[H][HY ][H.Y"]

-
-

HY" = H ™ +Y" Kas=55x 107" = [H] [Y*J[HY"]

Os valores de Ka mostram claramente que os dois primeiros hidrogé-
nios ionizaveis sao mais facilmente dissociaveis do que os outros dois.
Na complexacio de fons metalicos a espécie ativa é o Y* cuja concentra-
¢ao depende do pH. A Figura 2 ilustra que somente em pH acima de 10 ¢é
que a maior parte do EDTA em solu¢io existe na forma ligante (Y*). Em
pH abaixo de 10 onde predominam as outras espécies protonadas HY?,
HZYZ’, H.Y", o fon H" compete com o fon metélico pelo EDTA. Em pH
4,0 por exemplo, a espécie predominante em solugdo ¢ H Y* e sua reagio
com um metal como o zinco, pode ser descrita pela equagio:

Zn++H, Y = ZnY © + 2H™

Figura 2. Distribuicio das varias espécies derivadas de EDTA em fungao do pH.
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E claro que 2 medida que o pH diminui, este equilibrio se desloca no
sentido de impedir a formacio do quelato ZnY?>, entdo existe um valor
de pH abaixo do qual a titulagdo do Zn com EDTA nio podera ser reali-
zada porque a fracdo de EDTA na forma nio sera mais a mesma. Dessa
forma, em um determinado pH podemos calcular a fracio de EDTA dis-
ponivel. A fracao total da espécie que existe como Y* a um pH determi-
nado pode ser calculada pela equagiao abaixo, mas existe valor tabelado
para todos os pH, como mostra a Tabela 1.

Yo, = 1+ [H/K, + [HTIK, K, + [H]IK, K, K, + [H]YK, K, K, K,

Tabela 1. Valores de o, para o EDTA, a 20°C para diferentes pH.

pH oy rH i

fad
1

1oie L da el
[ R
- R

!

A constante de equilibrio para a reacio de um metal com um ligante
¢ chamada de constante de formacio, K, ou constante de estabilidade.
Quando o metal tem constante de formacio elevada ele arrasta o Y* e o
ajuste do pH pode ser desnecessario. Quanto mais elevado o valor de log
K, mais estavel é o complexo.

Como na faixa de pH 10-12 existem diferentes valores de 4, € conveni-
ente expressar a fracio de EDTA livre na forma de Y* escrevendo: [Y*] =
o, [EDTA]; e a constante de formagio para a reagaio M"" + Y* - MY™*
devera ser escrita assim:

K, = [MY™]/[M™] [Y*] K, = [MY™]/[M™] &[EDTA]

Se o pH for fixado num determinado valor, 4, serd uma constante que
pode ser combinada com K.

K, = &, K, = [MY™]/[[M™] [EDTA]

f

A constante K, “ recebe o nome de constante de formagio condicio-
nal. O valor de K, “ expressa a formagdo da espécie MY™* em qualquer
valor de pH como se todo o EDTA estivesse em uma unica forma (Y*).
Podemos entio determinar o valor de o, e calcular K_~, em qualquer
valor de pH desejado.

’

£ 2
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O valor do pH do meio pode ser usado para selecionar que metais
serao titulados e que metais nio serdo titulados pelo EDTA como mos-
tra a Figura 3. Os metais com constantes de formagao mais elevadas
podem ser titulados em valores de pH mais baixos porque o complexo
¢ forte o suficiente para puxar o Y* da solu¢io. Na volumetria com
EDTA, a técnica de titulagdo direta consiste em tamponar conveni-
entemente a solu¢do contendo o cation desejado e, entdo, titular com
a solugao padrio de EDTA. A adi¢dao do tampao ¢ necessaria para ajustar
o pH do meio requerido e impedir a acidificacio do meio com a liberagao
de H" no curso da titulacio.

T 2 B r ®= 1 11

Figura 3. Valores de pH minimos para a titulacdo de varios fons metalicos com EDTA.

Além do titulante (EDTA), certas substancias presentes em solu-
¢dao podem formar complexos com os ions metalicos e, como consequ-
éncia, competir com a reagao basica da titulacao. Estes complexantes
sao algumas vezes adicionados propositalmente para eliminar interfe-
réncias e, neste caso, sao chamados de agentes mascarantes. Durante a
titulacao de certos fons metalicos com EDTA, pode ser necessario adi-
cionar, além de agentes mascarantes ¢ do tampao, um complexante au-
xiliar para impedir a precipitacio do metal na forma de seu hidréxido.
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Geralmente este complexante auxiliar ¢ um dos componentes do pro-
prio tampao, colocado em excesso.

CURVAS DE TITULACAO COM EDTA

Considere a titulacio de 100 mL. de solucio de Ca*" 0,100 mol/L
com solucao de EDTA 0,100 mol/L a pH=10. Dado K, = 5,0 x 10"
Para essa titulagcdo termos as seguintes situagoes.

Situacao 1. Antes da adicio de EDTA:

A primeira etapa consiste em calcular o valor da constate de forma-
cao condicional, visto que o valor de constante dada no exemplo ¢ a
constante de formacao sem a contribui¢io do pH. Além disso, deve-se
calcular também o volume de equivaléncia.

K, =K, 4,
K, =1,75x 10

Veq = 100 mL (calculado da mesma maneira como para volumetria de
neutralizacio).
, - L _ -
Antes da titulagao ser iniciada (V. AT 0 mL) temos apenas Ca*" na
solucdo. Entao o pCa é dado pelo logaritimo da concentragao de Ca*".

pCa = -log [Ca?']
pCa=-log0,1=1,0

OBS.: Nas titulagoes complexométricas determina-se o pMETAL e nio
mais o pH.

Situacao 2. Entre o inicio da titulagao e o ponto de equivaléncia:

Antes do PE, com a adi¢do de 50 mL uma parte do Ca** reage e se
transforma no complexo. A concentrac¢ao de fons Ca®" é quase igual a
concentragao de calcio que nao reagiu com o ligante, pois a dissocia¢ao
do quelato é pequena. O problema resume-se em calcular a concentragao
do Ca*' restante na solucio.

mmol Ca*" inicial = 0,100 mol/L x 100 mL = 10,0
mmol Ca** reagiu = 0,100 mol/L x 50 mL. = 5,0
mmol Ca®* restante = 10,0 — 5,0 = 5,0
Entao,
[Ca*] = 5,0/150 (vol total) = 0,033
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Logo,
pCa = -log 0,033 = 1,48

Situagao 3. O ponto de equivaléncia:

Ca’ +Y" > CaY”

X X 0,050 -x = 0,050
mmol CaY? formado = 100,0 x 0,200 =10,0
[CaY?] =10/200 = 0,050 mol L*

No PE, todo o célcio reagiu com o ligante e qualquer ion Ca* livre surgirada
dissociacdo do complexo.

Entao,
K: =[CaY"P[Ca”][Y"] = L8x10"=0,050/x"
x=(0,050/1,8 x 10" = x=1,7x 10" =[Ca"]

pCa=-log 1.7x 10°=5,8
Situagiao 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do PE, com a adi¢ao de 120 mL de EDTA tem-se um exces-
so de EDTA. Calculamos a concentracao de CaY* e EDTA em excesso

para em seguida, determinar a concentragiao de Ca*".
[CaY?] = (100,0 x 0,1)/220 = 0,045 mol/L
[Y#] =(120-100) x 0,1/220 = 0,0091 mol/L

Entao,
Ca” +Y" - Cay"™
x 00091 +x 045-x
Ke' =[CaY 1[Ca™1[Y"] - 1.8x 10" = 0045/ x 0,0091
x=28% 107 = [Ca®]
pCa=-log2.8x 10" =95
Note que 2 medida que adicionamos excesso de EDTA, o x = [Ca®"]

diminui.

Antes da titulagao ser iniciada (V.. = 0 mL) temos apenas Ca*" na

solucio. Entdo o pCa é dado pelo logaritimo da concentracio de Ca*".

pCa = -log [Ca™]
pCa = -log0,1= 1,0
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OBS.: Nas titulagdes complexométricas determina-se o pMETAL e
nao mais o pH.

Situagdo 2. Entre o inicio da titulagdo e o ponto de equivaléncia:

Antes do PE, com a adi¢do de 50 mL uma parte do Ca®" reage e se
transforma no complexo. A concentracao de fons Ca*" é quase igual a
concentracao de calcio que nao reagiu com o ligante, pois a dissociagao
do quelato ¢ pequena. O problema resume-se em calcular a concentragao
do Ca*" restante na solucio.

mmol Ca** inicial = 0,100 mol/L x 100 mL = 10,0
mmol Ca*" reagiu = 0,100 mol/L x 50 mL. = 5,0
mmol Ca®* restante = 10,0 — 5,0 = 5,0
Entao,
[Ca*] = 5,0/150 (vol total) = 0,033
Logo,
pCa = -log 0,033 = 1,48

Situacdo 3. O ponto de equivaléncia:

mmol CaY? formado = 100,0 x 0,100 = 10,0 Ca™ =¥ " — Ca¥™
CaY?] = 10/200 = 0,050 mol L b x 0,050 — = = 0,050

No PE, todo o cilcio reagiu com o ligante e qualquer fon Ca*" livre
surgira da dissociagdo do complexo.

Entao,
K,  =[CaY?]/[Ca] [Y*] = 1,8x 10%=0,050/ x?
x = (0,050/1,8 x 109)¥2 - x =1,7 x 10° = [Ca?]
pCa=-log1l,7x10°=5,8

Situagdo 4. Depois do Ponto de Equivaléncia:

Depois do PE, com a adi¢ao de 120 mL. de EDTA tem-se um exces-
so de EDTA. Calculamos a concentracio de CaY* e EDTA em excesso
para em seguida, determinar a concentragio de Ca*".

[CaY?] = (100,0 x 0,1)/220 = 0,045 mol/L
[Y*] = (120 — 100) x 0,1/220 = 0,0091 mol/L

Entao,
Ca&* + Y+ — Cay?
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X 0,0091+x 0,045-x
K,  =[CayZ]/[Ca] [Y*] = 1,8 x 10 = 0,045/ x 0,0091
X =2,8x 10" = [Ca?]
pCa=-log2,8x10%*° =95

Note que a medida que adicionamos excesso de EDTA, o x = [Ca*"] diminui.

pCa

‘.."\II iPE i .ll Binlini

IR

g ———————————————————————
] ] 15 - || -] ] ]

Volume de EDTA 0,100 M adicionade (mL)

Figura 4. Curva de titulacio calculada para 100 mL de Ca** 0,1 mol/L versus EDTA 0,1 mol/L.

2 W & = B

=
3

A maior inflexao ¢ obtida em valores de pH mais alto, pois a constan-
te de estabilidade condicional é maior em solucoes de baixa concentracao
de ions H" (Figura 5).

. 3 (L 1S » 28 o »
Yalume de EDTA L1008 M adicienado (mL)

Figura 5. Efeito do pH na titula¢io de Ca2+ 0,100 mol/L com EDTA 0,1 mol/L.
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DETECCAO DO PONTO FINAL: INDICADORES
METALOCROMICOS

A técnica mais comum para detectar o ponto final em titulagdes com
EDTA ¢ usar um indicador para fons metalicos, os indicadores metalo-
cromicos. Basicamente, os indicadores metalocrémicos sao compostos
organicos coloridos que formam quelatos com os fons metalicos, de ma-
neira que o quelato tenha uma cor diferente daquela do indicador livre.
No processo, o indicador libera o fon metalico, que sera complexado pelo
EDTA num valor de pM mais préoximo possivel do PE. Para que um
indicador funcione de maneira eficiente, ele deve se ligar a0 metal mais
fracamente que o EDTA. Se o metal nio se dissocia livremente de um
indicador dizemos que o metal bloqueia o indicador.

Um exemplo tipico de anilise quantitativa é a titulagio do Mg*" com
EDTA, usando-se como indicador negro de eriocromo T (étrio T). O ério T
forma com os fons metélicos, complexos estaveis de estequiometria 1:1.

OH
SO;- N
+ W
Nt ¢y
N ®

Figura 6. Estrutura do negro de eriocromo T (ério T).

Na formacao do quelato metalico, o ério T liga-se ao metal pelos dois
atomos de oxigeénio dos grupos fenélicos que perdem os hidrogénios e pelo
grupo azo. A molécula do ério T é geralmente representada também de
modo abreviado como um écido triprético, H,In. O fon H In" € vermelho
(pH<G6), HIn* é azul (pH entre 6 ¢ 12) e In* é amarelo alaranjado (pH>12).

CONCLUSAO

Nessa aula, discutimos a formacio de complexos estaveis por um fon
metalico e um ligante (agente complexante). Seu equilibrio ¢ influenciado
pelo pH da solucdo e por esse motivo, esta deve ser convenientemente
tamponada a um determinado pH. Quando o pH ¢ fixado num determi-
nado valor sua constante recebe o nome de constante de formacao. O
valor do pH do meio pode ser usado para selecionar que metais serdo
titulados pelo EDTA. A curva de titulagdo ¢ calculada de maneira seme-
lhante quando nas titulagdes acido-base com trés regides distintas.
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RESUMO

Em uma titulagdo complexométrica, o analito e o titulante reagem
entre si para formar um fon complexo. Os ligantes quelantes (multidenta-
dos) formam complexos mais estaveis que os ligantes monodentados.
Acidos aminocarboxilicos sintéticos, como o EDTA, possuem um valor
elevado para as constantes de ligacao metalica e sao muito uteis em Qui-
mica Analitica. As constantes de formacao para o EDTA sio expressas
em termos de [Y*], embora existam seis formas protonadas de EDTA.
Como a fracio de EDTA livre na forma de Y* depende do pH, defini-
mos, convenientemente, uma constante de formacao condicional, K_".
Quanto maior a constante de formagao, mais acentuada a curva de titu-
lacio com EDTA. Algumas vezes ¢ necessario adicionar a solug¢io titu-
lada agentes mascarantes para eliminar interferéncias ou ainda, pode
ser necessario adicionar, um complexante auxiliar para impedir a preci-
pitagao do metal na forma de seu hidroxido. Para a determinacao do pon-
to final de uma titulagio complexométrica, usamos, normalmente, um
indicador colorido para fons metalicos.

ATIVIDADES

1. 50,0 mIL de uma solugio contendo Cd** e Pb** requer 40,54 mL de uma
solu¢io de EDTA 0,01934M para a titulagio de ambos os metais. Uma
segunda aliquota de 50,0 mL da solugao é tratada com KCN para masca-
rar o Cd*" e depois a solucio é titulada com 22,47 mL. de EDTA. Calcule
as molaridades dos fons Cd** e Pb*.

2. Considerando a titulagiao do Zn*" com EDTA, a reacio é mais comple-
ta em pH mais baixo? Justifique sua resposta.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

1. Sabemos que o volume necessario para titular juntos os dois metais
¢ 40,54 mL e que para titular apenas um deles (Pb*") é 22,47 mlL.
Entio podemos concluir que para titular o Cd** precisamos
exatamente da diferenga entre o volume necessario para titular ambos
e o necessario para apenas um. Arrumando os dados:

a) Para a titulacio de uma solu¢io 50 ml. de Pb** foi necessirio
22,47 mL de EDTA 0,01934 mol/L. Agora é s6 calcular a
concentracio do ifon Pb2+ na solu¢ao como ja estamos
acostumados, assim:
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— 2F
EDTA 1’le

0,01934 mol/L x 22,47 mL = M,,** x 50 mL.
M, >" = 86,91 mol/L.

n

b) Se foram usados 22,47 ml. para titular o Pb** dos 40,57 mL para
ambos, temos que para titular o Cd** foram necessatios 40,57 — 22,47
= 18,07 ml.. Calculando a concentracio do Cd**.

— 23F
EDTA nCd

0,01934 mol/L x 18,07 mI. = M_*" x 50 mL
M,,*" = 69,98 x 10* mol/L

n

2. Apesar de muitos metais poderem ser titulados em pH mais baixos
porque possuem constantes elevadas, a reagao de complexa¢ao com
EDTA ¢é mais completa a pH acima de 10, no qual a maior parte dele
estd na forma livre Y*, sua espécie ativa.

PROXIMA AULA

AULA 07: Titulacdo de oxidacao e reducio

AUTO-AVALIACAO

1. Para titulacio de 100,0 mL de solucio de Ca** 0,100mol/L. com solu-
¢ao de EDTA 0,100 mol/L, tamponada em pH 7,0, calcule o valor de
pCa® nos seguintes volumes de EDTA (mL): 0,0; 60,0; 80,0; 90,0; 99,9;
100,0; 100,1; 110,0; 150 e represente a curva de titulacio completa com-
parando-a com a curva de titulagao a pH 10.

2. Uma amostra de 0,3677g de CaCO, puro ¢ dissolvida em 4cido cloridri-
co e a solugdo ¢ diluida a 250,0 mL em baldo volumétrico. Uma aliquota de
25,0 mL da solugio requer na titulacao 30,26 mL de uma solugao de EDTA.
Calcule: a) a molaridade da solu¢io de EDTA; b) o n° de gramas de
Na,Y.2H,O (MM = 372,2) necessarios para preparar 50,0 mL da solugao.
3. Uma mostra de 200,0 mL de agua requer 17,94 mL da solugio de
EDTA do problema anterior para titulaciao. Calcule a dureza da agua em
ppm de CaCO,. Considere 1 ppm = 1mg/L

4. Explique o principio dos indicadores metalocromicos. Justifique citan-
do pelo menos um deles numa titulagao.
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EQUILIBRIO DE OXIDACAO
E REDUCAO

METAS

Apresentar a definicdo de oxidagéo e reducdo;

apresentar a definicdo e classificacdo de celula eletroquimica;
apresentar a equacao de nernst;

apresentar outros equilibrios que afetam o equilibrio redox.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

conceituar oxidacao, reducdo, agente oxidante e redutor;
definir e classificar as células eletroquimicas;

definir eletrodo e potencial de eletrodo;

apresentar a equacao de Nernst;

descrever a constante de equilibrio;

identificar outros equilibrios que afetam o equilibrio redox.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos equilibrio quimico;
saber balancear equacao redox;

saber os fundamentos de eletroquimica.

Catodo

K

g Cu+
ND:}'

Ag +e — Ag

Diagrama representando uma reacao redox. A redu¢io ocorte no catodo (carre-
gado positivamente) e a oxida¢ao, no 4nodo (carregado negativamente).



QuimicaAnalitica Experimental

(134,

INTRODUCAO

Na aula anterior foram relatados os principios da titulagdo de com-
plexaciao e apresentada uma tipica titulagio de formacio de complexos.
Além disso, foram apresentados a curva de titulagao e os indicadores
empregados na visualizacao do ponto final (indicadores metalocrémicos).

Nesta aula sera definido o conceito de oxidacao e reducao, definido e
classificado célula eletroquimica. Ainda serdo apresentadas as defini¢cdes
de numero de oxidacio, eletrodo, potencial de eletrodo, potencial padrao,
eletrodo padrao de hidrogénio e potencial padrao. Por fim, serdo descritos
a equagao de Nernst, a constante de equilibrio e apresentados outros equi-
librios que afetam o equilibrio redox.

Ao final desta aula, vocé devera saber conceituar oxidacao, reducao,
agente oxidante e redutor e distinguir entre célula galvanica e eletrolitica.
Vocé sera capaz de calcular o potencial padrao de uma pilha eletroquimi-
ca, descrever e calcular a constante de equilibrio usando a equagao de
Nersnt em problemas com valores de concentragio e verificar que outros
equilibrios podem afetar o equilibrio redox.

(Fonte: http://www.labmais.com.br)
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REACOES DE OXIDACAO E REDUCAO

As reacOes de oxidacido e reducio envolvem transferéncias de elé-
trons de uma espécie molecular ou i6nica para outra. Os dois processos
ocorrem simultaneamente e nao podem coexistir independentemente. A
reducdo ocorre quando uma espécie ganha elétrons enquanto a oxidacao
ocorre quando uma espécie perde elétrons.

Como a reducio e oxidacao ocorrem concomitantemente, duas mei-
as reacOes se combinam para dar uma oxi-reduc¢ao (dupla redox). Para o
caso geral, a oxi-reducdo ¢ dada como:

Meia reacdo de reducio: A, +ne- — A
Meia reacio de oxadacao: B,.; — B, + ne-

Reacdo de oxi-reducio: A+ Bg* Acs+ Boe

Assim, uma reacao de oxi-reducio envolve a reacio de um redutor
(B, ) com um oxidante (A_). O redutor ou agente redutor € o reagente
que perde elétrons e entdo ¢ oxidado. O oxidante ou agente oxidante
ganha elétrons e entao é reduzido.

Exemplo: Cu® — Cu* + 2 € (oxidag¢io)
2AQ +2€e— 2AQ° (reducio)
Cuw + 2Ag" « Cu* + 2 Ag° (oxi-reducao)

Como consequéncia da transferéncia de elétrons, ocorre a alte-
racao do estado de oxidacao das espécies participantes da reagao
de oxidagao-redugio e entdo dizemos que ocorre altera¢ao no nua-
mero de oxidacao das espécies. Existem algumas regras para esta-
belecer o nimero de oxidacdao de espécies carregadas ou nao, algu-
mas sao:

a) Em todo composto a soma algébrica do nimero de oxidagdo é zero;
b) Nos fons, cations e anions, a soma algébrica do nimero de oxidagao ¢é
igual a carga elétrica do fon;

¢) O numero de oxidacdo do oxigénio gasoso, e de toda substancia sim-
ples, é zero;

d) O nimero de oxidagao do hidrogénio é +1 (com excecao dos hidretos
metalicos);

e) Na molécula de agua e na maioria dos compostos o nimero de oxida-
cdo do oxigénio ¢ —2, com exce¢ao dos perdxidos, como H,O,.
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CELULA ELETROQUIMICA

Uma reacgao de oxidagdo-redugio pode ser conduzida de uma forma
em que a tendéncia de rea¢do possa ser quantificada. Isso € feito em uma
célula eletroquimica, onde as semi-reagOes ocorrem em recipientes sepa-
rados, as semi-células.

Na reagio: Zn" + Cu*” — Cu’ + Zn™"

Movimento dos

>

elétrons

= - Ponte - -
salina T

Figura 1. Célula galvanica tipica com ponte salina.

Quando laminas de cobre e zinco metalico ficam em contato com
as solucoes de seus respectivos ions, e essas laminas, chamadas ele-
trodos, sao ligadas através de um fio condutor temos uma célula
eletroquimica. Os elétrons fluem do eletrodo de zinco para o eletro-
do de cobre poderemos ligar os eletrodos aos terminais de um motor
elétrico e produzir trabalho. No nosso esquema temos inserido no cir-
cuito elétrico um voltimetro que nos dara a medida do potencial elétri-
co entre os eletrodos.

O fluxo de elétrons de uma semi-célula a outra provocaria uma re-
gido com falta e outra com excesso de cargas negativas. A ponte salina,
constituida por um sal como KCl ou KNO,, permite a movimentagao de
ions entre as semi-células e garante a eletroneutralidade do sistema.

Os eletrodos recebem nomes especiais: aquele onde ocorre a oxida-
cao ¢é denominado de anodo e onde ocorre a reducao é o catodo. No
nosso exemplo o eletrodo de zinco é o anodo e o de cobre o catodo. Esse
sistema ¢ denominado célula galvanica e nela ocorre uma reagao de oxi-
dacao reducido espontanea que pode produzir trabalho util, como forne-
cer energia para uma calculadora eletronica.
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Se fornecermos energia elétrica por meio de uma fonte externa aos
eletrodos, forcaremos a reacio inversa: Zn" + Cu** — Cu" + Zn*" e dai
terfamos o processo denominado de eletrélise e, neste caso terfamos uma
célula eletrolitica.

Por conversao (IUPAC) a célula é escrita da seguinte forma:

A_JA_ (Xmol/L)// B, (Xmol/L)/B_,

onde / indica o limite entre as fases ou interface a qual o potencial se
desenvolve e // tepresenta a ponte salina.

Considerando a célula galvanica: se as concentracoes de Zn*" e de
Cu®" nos copos fossem 1,0 mol/L letfamos no voltimetro 1,10 Volts e
essa voltagem iria variar conforme a concentracao dos fons em solugio.
Esse valor é o potencial da célula que é uma medida da capacidade do
reagente (no estado solido ou liquido) em ser reduzido ou oxidado.

Trabalhando em condi¢bes padrio, com solu¢bes na concentragao 1
mol/L, o potencial serd denominado de potencial padrao da célula, sim-
bolizada por E° . O valor de E°__ pode ser considerado como a soma
algébrica dos potenciais padrao de cada semi-reagao, os potenciais de
eletrodo: E° = E_ -E

ELETRODO PADRAO DE HIDROGENIO

Os Potenciais de eletrodo sio medidos em relagao ao eletrodo pa-
drao de hidrogénio (SHE) também conhecido como o eletrodo not-
mal de hidrogénio (NHE). Este consiste de um fio de platina imerso
em uma solucdo i6nica de hidrogénio de atividade unitaria onde se
borbulha gas hidrogénio a pressao de 1 atm. O SHE ¢ representado como:
Pt(s)/ H,(f = 1 atm, gas), H" (a = 1, aquosa). Neste contexto, a meia

reagdo que ocorre ¢ 2 H' + 2e- — H_(g) cujo o potencial ¢ 0,000 V.

Na Tabela 1 estao apresentados os Potenciais de eletrodo padrio
para alguns elementos. Para propdsitos comparativos todas as meias
reacoes sao escritas como redugao. A diferenca de potencial entre o
SHE e qualquer meia rea¢ao de reducao (para a qual todos os fons em
solucdo existem com atividade unitaria) é denominada de potencial de
eletrodo padrio, E°. Isto também pode ser denominado de potencial de
redugdo padrio devido a convencao adotada universalmente em escre-
ver meias reagoes como processo de redugao.
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A seguinte conveng¢ao de sinal ¢ adotada:

a) Um E° positivo indica que a forma oxidada ¢ um melhor agente oxi-
dante que o H™;

b) Um E° negativo indica que a forma oxidada é um pior agente oxidante
que o H™.

Tabela 1. Potencial de eletrodo padrio para alguns elementos.
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CALCULO DO POTENCIAL PADRAO DE
UMA CELULA ELETROQUIMICA

Para uma célula eletroquimica constituida por eletrodos de prata e de
zinco mergulhados nas solu¢oes de seus ions, ambas na concentracao de
1 mol/L. as semi-reacoes envolvidas, sio:

Ag'+e — Ag(s) E°=+0,80V
Zn*t + 2e- — Zn(s) E°=-0,76 V

Para a reagao global acontecer uma dessas semi-reacdes tem que ser
invertida e quando calculamos E°_ para a reagio completa, através da

f\138_' _



Equilibrio de oxidacéo e reducéo

Aula

soma algébrica dos potenciais padrao individual, temos que obter um valor
positivo e para isso temos que inverter a semi-rea¢ao do zinco:

Agr+e —> Ag(s) E°=+0,80V
Zn(s) >Zn* +2e E°=+0,76 V

Vemos entao que quem atua como doador de elétrons é o zinco; o
zinco ¢, portanto oxidado, sendo também o agente redutor. Para escrever
corretamente a reacao completa temos que ajustar o namero de elétrons
doados e recebidos:

2AQgt+2e — 2Ag(s) E°=+ 0,80V
Zn(s) > Zn**+2e E°=+0,76 V
2Ag" +2Zn(s) « 2Ag(s) + Zn* E° =156V

Perceba que essa ¢ a unica possibilidade de se obter Ee > 0 e que ao
multiplicar a semi-rea¢ao da prata por 2 nio foi alterado seu valor de E°
ele jamais seria multiplicado por 2 também.

EQUACAO DE NERNST

O potencial padrao de um eletrodo (E°) ¢ o potencial que ¢é estabele-
cido quando todos os constituintes existem em seus estados padroes (isto
¢, atividade unitaria para todas as espécies dissolvidas). O potencial do
eletrodo sera, portanto diferente quando os constituintes da oxiredugao
(redox) nao estio em seus estados padroes.

Nernst foi o primeiro pesquisador a estabelecer uma teoria para ex-
plicar o aparecimento da diferenca de potencial nos eletrodos. Através
de raciocinios termodinamicos, ele deduziu uma equaciao que permite
calcular a diferenca de potencial existente entre um metal e uma solu-
¢do aquosa de um de seus sais, isto ¢, o potencial E do eletrodo. Sendo
assim, chegou a equagao de Nernst que é usada para calcular o potenci-
al de eletrodo para atividades diferentes das condi¢coes padroes das es-
pécies redox.

Para isso vamos considerar a meia reagao geral:

AOX + ne- eAred

A equagao de Nernst é:
E=E°—(RT/nF)InaA ,/aA_
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Onde: E = potencial (em volts) de eletrodo contra SHE;

EO = potencial padrio do eletrodo (obtido em tabela)

R = constante universal dos gase (8,3145 Joules/ (K mol);

T = temperatura absoluta em Kelvin;

n = numero de elétrons envolvidos na estequiometria da reagio;

F = constante de Faraday (96.485,309 Coulombs);
A = atividade das espécies consideradas.

A 25°C, substituindo as varias constantes numeéricas e transforman-
do logaritmo neperiano em decimal resulta na seguinte equagao:

E= E°-(0,0592/nF) log @A /@A
Em unidades de concentracao ela se torna:
E=E°—(RT/nF) In[A ] /[aA_]

A equacido de Nernst pode ser utilizada para calcular tanto o potenci-
al de eletrodos individuais como a diferenca de potencial em uma célula
(ou pilha). Em geral, é mais conveniente aplicar a equacao de Nernst para
um eletrodo de cada vez.

CALCULO DO POTENCIAL DE UMA CELULA

Sejam as reagoes abaixo
Cu* + 2 e — Cu(s) E°c=+0,337V
Zn*t + 2 e — Zn(9) E°=+0,760 V

O potencial de uma pilha contendo fons cobre (II) 0,02mol/L e fons
Zn (II) 0,1mol/L pode ser calculado pela equacio:

E= E° — (RT/I‘IF) In [Ared] / [aon]

Para cobre a semi-reacgao é:
E= 0,337 -0,0592/2 |og [ Cu]/[Cu*]

Substituindo os valores:
E=0,337-0,0592/210g[1]/[0,02]
E =0,260V
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Para zinco a semi-reacao é:
E=-0,760—-0,0592/2log [Zn]/[Zn*]

Substituindo os valores:
E=-0,760-0,0592/210g[1]/[0,1]
E =-0,790V

O potencial da célula é calculado pela equagio:
E.=E, —E

pilha catodo anodo

E = 0,260- (-0,790) = 1,05V

Assim a reagdo que ocorre

Cu* + Zn < Cu®¥ + Zn E =105V

ATIVIDADES

Ex1. Calcule o potencial do eletrodo de platina mergulhado quando numa solu-
cdo de 5,0 mL de Ce** 0,10 mol/L. é adicionado a 5,0 ml. de Fe** 0,30 mol/L.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

O equilibrio envolvido é:

Fe +Ce® & Fe* + Ce*

Fazendo os calculos em cada espécie, temos:

Neo,.= 5 ML x 0,10 = 0,50 mmol Ce*
N.,,=5mL x 0,30 = 1,50 mmol Fe**

Assim:
Ne,= 0,50 mmol Ce

N.,= 0,50 mmol Fe**
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Qualquer semi-rea¢ao pode ser usada para o calculo. Para o ferro:
Fe* + e = Fe*

E=0,771-0,0592 log [Fe*]/[Fe*']
E=0,771-0,0592l0g (1,0mmol/10mL/0,50mmol/10mL)
E=0,753V

CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Considerando as equagdes abaixo:

Redugdo: A +ne- - A _ E,
Oxidagéo: B, — B_, + ne- E,

Reacdo de oxi-redugéo: A+ B _, < A ,+B_ E_

A constante dessa reacao pode ser expressa como:
K= [A g 1+ [B, 1/ A, ]+ [B

red ]
Quando esse sistema encontra-se em equilibrio, os dois potenciais de

eletrodo E°, e E°, sdo iguais: E°, = E°,
Substituindo na equacao de Nenst temos:

E°, -0,0592/nlog[A ,1/[A, ]1=FE-0,0592/nlog[B ,]/[B,]
Que pode ser rearranjada para:

E°, - E°, = 0,0592/nlog [A,,]1[B,]1/[A]I[B,,]

B

E% - E°, =0,0592Inlog K |
Finalmente:
log K o= n(E°, - E°,) /0,0592



Equilibrio de oxidacéo e reducéo Aula

Uma célula eletroquimica pode iniciar sua operacao com quaisquer
valores de concentra¢ao de reagentes e na medida em que a reagdo se
processa a tendéncia ¢é atingir o ponto de equilibrio. Quando o equili-
brio ¢ atingido o quociente da equa¢ao de Nernst corresponde a cons-
tante de equilibrio da reacao e o potencial da célula torna-se zero. Des-
te modo temos:

log K = (E° n/0,592)

ATIVIDADES

Ex2: Seja a reagao

S + 2 Fe* «2 Fe** + Sn™

ocorre quantitativamente para a direita. Calcule a constante de equilibrio,
K, para a reacao.

COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

A equagao da constante de equilibrio:

K = ([Fe*]* [Sn™]) / ([Fe*]* [Sn*)]

As semi-reacoes:
Sn?* — Sn* + 2 e E°=+0,154V
2Fe** + 2 e - 2Fe* E°=+0,769 V

Aplicando a equagao de Nernst na forma de concentacao em ambos
os eletrodos:

E_° = 0,154 —0,0592/2 log [ Sn?]/[Sn*]
E_° = 0,769 — 0,0592/2 log [Fe?|2/[Fe*]?

Uma vez que a reacao atingiu o equilibrio, podemos escrever:
E..= E..—-E. . =0

célula catodo ‘anodo

E = E

catodo ‘anodo
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0,154 - 0,0592/2 log [Sr2*]/[Sn*] = 0,769 — 0,0592/2 log [Fe?*J?/[Fe*]2
0,154 - 0,769 = 0,0592/2 (log [SM2*]/[Sn*] - log [Fe*]2[Fe*]?)
0,615 = 0,0592/2 (log [SM*]/[Sn*] / [FE1[Fe*]?)
0,615=0,0592/210g K
1,230 =0,0592 log K
K = 6,31 x 109

O valor extremamente elevado desta constante de equilibrio indica
que a reagdo ocorre quantitativamente como desctita, isto é, o Sn**
reduz o Fe** para Fe’*.

EFEITO DE OUTROS EQUILIBRIOS

O equilibrio que existe dentro de uma meia célula nio necessita ser
eletroquimico. Todos os tipos de equilibrio afetarao o potencial do eletro-
do. O valor do potencial estavel o qual prevalece no equilibrio pode ser
obtido por calculo usando a equagao de Nernst para qualquer par ou du-
pla presente na solucao em certo momento. Esses fenomenos podem ser
levados em consideracao apenas se sua existéncia for conhecida e as cons-
tantes de equilibrios apropriadas estejam disponiveis.

Os efeitos no potencial do eletrodo podem ser da solubilidade. Quando
as constantes de equilibrio para o equilibrio de solubilidade podem ser
usadas para calcular o potencial de um eletrodo, ou mesmo um potencial
de eletrodo padrao, do equilibrio acido-base , onde o ion hidrogénio, ou
qualquer ion que esteja conectado ao fon hidrogénio através de um equi-
librio de ionizagao acido-base apareca em uma reaciao eletroquimica, esta
reacao sera afetada pelo pH da solucdo na qual ele ocorre. Qualquer vari-
acao no pH sera controlada através da equacdao de Nernst da reagio para
variar o potencial do eletrodo, ou mesmo do equilibrio de complexagao
onde as constantes de estabilidade ou de formacao de complexos siao
disponiveis para o calculo do potencial do eletrodo.

ATIVIDADES

Ex3: Seja a reagao

Cr,02 + 14H" + 6e = 2Cr% + TH,0
Em pH=2,0, qual o potencial de[ssa semi-reacio em solu¢io 10°mol/L
de CrZO72‘ e 10°mol/L em Cr**?
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COMENTARIO SOBRE AS ATIVIDADES

A equagdo sera:
E = E° - 0,059/n log [Cr*]2/ [Cr,0,2] [H*]*

Substituindo os valores dados, temos:
E=1,33-0,059/6 log (102)?/ (103)(10?)*

Assim:

E=1,06V

POTENCIAIS FORMAIS

Os potenciais formais sao aqueles deduzidos empiricamente e com-
pensam os efeitos de atividades e dos equilibrios competitivos. Um poten-
cial formal é o potencial de eletrodo quando a razao das concentragoes
analiticas dos reagentes e produtos de uma semi-reacao for exatamente 1 e
as concentragcdes molares de quaisquer outros solutos forem especificados.

Ex: Agh = e- = Ag (s) E""= 0,792V em HCIO, 1 mol/L note que E’ seria 0,799

A substitui¢ao dos potenciais padrdes de eletrodo por potenciais formais
na equag¢ao de Nenst gera uma maior concordancia entre os resultados calcu-
lados e experimentais — desde que, certamente, a concentracao de eletrélito
da solucio se aproxime daquela na qual o potencial formal seja aplicavel. Se
aplicarmos o potencial formal a sistemas que diferem substancialmente no
tipo e na concentracao do eletrolito pode resultar em erros que serdo maiores
que aqueles associados com o emprego dos potenciais padrao de eletrodos.

CONCLUSAO

Nessa sessao foi apresentada a definicao de equilibtio de oxidagao e redugao
e classificado célula eletroquimica em galvanica e eletrolitica. A célula galvanica
ocorre numa reagao redox espontanea, enquanto a eletrolitica ¢ nao espontanea.

Quando os potenciais do eletrodo nio estao em seus estados padroes
a equagao de Nernst ¢ usada para calcular o potencial de eletrodo das
espécies redox. Todos os tipos de equilibrio atetam o potencial do eletro-
do. Qualquer variacao no pH (acido-base) ou no equilibrio de solubilida-
de (precipita¢ao) ou na formacao de complexos (complexacao) pode le-
var a variacao do potencial do eletrodo. As constantes de equilibrio (K,
K, K e K) sio disponiveis para o calculo desse potencial.
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RESUMO

O equilibrio de oxidagao e reducio (redox) envolve transferéncia de elé-
trons. Na reducao a espécie ganha elétrons e na oxidagao a espécie perde elé-
trons. Os dois processos ocorrem simultaneamente e nao podem coexistir inde-
pendentemente. A reagdo de oxidagao e redugido envolve a reacao de um agen-
te redutor com um agente oxidante. O agente redutor é o reagente que perde
elétrons e entdo ¢ oxidado. O agente oxidante ¢ o reagente que ganha elétrons
e entdo ¢ reduzido. A célula eletroquimica pode ser galvanica e eletrolitica. A
célula galvanica ocorre uma reacao redox espontanea e a célula eletrolitica ocorre
uma reacao nao espontanea (eletrolise). As reagoes ocorrem em recipientes
separados, chamas eletrodos. O eletrodo onde ocorre a oxidagao ¢ denominado
de anodo e onde ocorte a redugao ¢ o catodo. O potencial da célula é uma
medida da capacidade do reagente (no estado sélido ou liquido) em ser reduzi-
do ou oxidado. Quando as condi¢oes sao padrio (solugdes com concentracao 1
mol/L), o potencial serd denominado de potencial padrio da célula, E° . Os
Potenciais de eletrodo sao medidos em relagao ao eletrodo padrao de hidro-
génio (SHE). Quando o E° ¢ positivo a forma oxidada ¢ um melhor agente
oxidante que o H" e quando o E° ¢ negativo a forma oxidada é um pior
agente oxidante que o H". A equacio de Nernst ¢ usada para calcular o po-
tencial de eletrodo para atividades diferentes das condi¢des padrdes das es-
pécies redox. Esta pode ser empregada para calcular tanto o potencial de
eletrodos individuais como a diferenga de potencial em uma célula. Todos os
tipos de equilibrio afetam o potencial do eletrodo. Neste contexto, sao dispo-
nivels as constantes de equilibrio para o calculo desse potencial na equacao
de Nernst. Os efeitos no potencial podem ser da solubilidade, quando as
constantes de produto de solubilidade sao usadas, do equilibrio acido-base,
envolvendo, por exemplo, o H+, ou mesmo do equilibrio de complexacio,
quando sao usadas as constantes de estabilidade dos complexos formados.

PROXIMA AULA

AULA 10: Titulacao de oxidacao e reducao

AUTO-AVALIACAO

1. Sejam as reagoes abaixo
Cu* + 2 e — Cu(s) E°c=+0,337V
Zn*t + 2 e — Zn(9) E°=+0,760 V



Equilibrio de oxidacéo e reducéo

Aula

Calcule o potencial de uma pilha contendo 0,1 mol/L de {ons cobre (I) e
0,02 mol/L de fons zinco (II).

2. Calcule a constante de equilibrio, K, para a reagao da questio anterior.

3. Seja a reagdo abaixo

Cr,0%* + 14H* + 6 = 2Cr*" + 7TH,0
Em pH=4,0, qual o potencial dessa semi-reacio para uma solugio 107°
mol/L de Cr,0_* e 10” mol/L em Cr>*?

4. Calcule o potencial do eletrodo de platina mergulhado quando numa
solucio de 10,0 mI. de Ce** 0,15 mol/L ¢é adicionado a 10,0 mI. de Fe**
0,25 mol/I. usando a semi-reacio do ferro.

5. Calcule o potencial da solucao da questao anterior usando dessa vez a
semi-reacao do cério.
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Aula

TITULACAO DE OXIDACAO
E REDUCAO

METAS

Apresentar o princicipio da titulagdo de oxidagéo e reducéo;

apresentar os indicadores do ponto de equivaléncia;

apresentar uma tipica titulacdo redox;

apresentar a iodimetria, iodometria, permanganimetria, dicromatimetria e cerimetria.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

conceituar a titulagdo de oxidagdo e reducdo e apresentar os principais agentes oxidantes e
redutores;

escolher o indicador mais apropriado para titulagéo redox;

construir a Curva de Titulacdo ao longo da titulacao redox; e

descrever as titulages envolvendo iodo, permanganato, dicromato e cério (IV) como titulante.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos de equilibrio de oxidagéo e reducéo.

Titulador 4cido-base (Fonte: http://www.ufpa.br).
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INTRODUCAO

Na aula anterior foi relatado o conceito de oxidacao e reducao, defi-
nido e classificado célula eletroquimica e apresentadas as defini¢oes de
numero de oxidacao, eletrodo, potencial de eletrodo, potencial padrio,
eletrodo padrio de hidrogénio e potencial padrao. Por fim, foram descri-
tos a equacgao de Nernst, a constante de equilibrio e apresentados outros
equilibrios que afetam o equilibrio redox

Nesta aula sera definido o principio da titulagao de oxidagao e redu-
¢ao (redox) e apresentado alguns agentes oxidantes e redutores emprega-
dos no preparo de solugdes padroes. Serdo ainda apresentados a curva de
titulagao redox e os indicadores empregados na visualizacao do ponto
final. Por fim, serdo descritos a iodimetria, iodometria, permanganime-
tria, dicromatimetria e cerimetria, com suas mais tipicas aplicacoes.

Ao final desta aula, vocé devera saber o principio da titulagao de
oxidag¢do e reducdo e conhecer os mais importantes agentes oxidantes e
redutores. Vocé sera capaz de calcular a concentragao das espécies envol-
vidas no curso de uma titulaciao redox e compreender a titulacdes envol-
vendo iodo e agentes oxidantes como permanganato, dicromato e cério
(IV) como titulante.

(Fonte: http://www.profcupido.hpg.ig.com.br)
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TEORIA DA TITULAGCAO DE OXIDAGCAO E REDUCAO

A titulagao de oxidac¢ao reducao (redox) baseia-se nas reacoes de oxi-
dacio e reducio. E empregada na determinacio de espécies capazes de
exibir em dois ou mais estados de valéncia. Isto porque conforme o esta-
do de valéncia que se encontram, sao passiveis de oxidacao ou redugio.
Estes métodos fazem uso de solu¢oes padroes de agentes oxidantes (mé-
todos oxidimétricos) ou de agentes redutores (redutimétricos). Na Tabela
1 estdo apresentados alguns agentes oxidantes e redutores usados na pre-
paracdo de solucdes padroes da titulagao de oxidagdo e redugao.

A reagdao na volumetria de oxidacdo e redugao deve ser quantitativa (o
padrao s6 deve reagir com a amostra e vice-versa) e deve ser rapida (as que forem
muito lentas podem ser aceleradas por calor ou em presenca de catalisador).

O ponto final (PF) da titulacdo de oxidagao e reducio ¢ identificado com
auxilio de indicadores. Desta forma, ¢ muito importante uma escolha ade-
quada do indicador. Na detec¢ao do PF sao empregados, conforme a reagao,
auto-indicadores, indicadores especificos (ex, amido) e indicadores de oxida-
¢ao e reducdo. A curva dando a variagio do potencial com o volume do
reagente adicionado durante a titulagiao ¢ conhecida como curva de titulagao.
Nesta o potencial da reagdo ¢ monitorada ao longo da reagao.

B pirg pei i misrma de il sl 6 red e E V)
| A ks
Koy Sy = SH + 5% = Mne + &H4D LEl
Simlliy = W5 & Ra- = Rl & T 1,04
Wi S - = Bpll® I, =
i iy +p-+ A 0,5
[y = AW+ e = ' M i ik
KKl 10y =50 +8H +de- + Ky +5H-L) 1=
EHAO B, =aH +6c- = Br 4340
e T O g O j
[ IO+ B = S &= 17 3000 LE=
MHSY Oy Y & 2 <o = W SEHGD I,
b BT L] Ma o — Ma 1,21
LR edhavines
TENL TR #HH = r Tl H-0 (LR 1]
el En''+ip- + &' Lz
Wl it = ApERS
Crll L e = il
Feqih Fi = = F T
aH d CHHET R O+ HH™ Ja= = CH R = JHD 0 v
M Aels Hzhelh + IH = Iz = Hedelld, + [0 0
Py gl e, = g " I, [

Tabela 1. Alguns agentes oxidantes e redutores usados na preparac¢io de solugbes padrées.
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CURVAS DE TITULACAO

A curva de titulacdo de oxidagao e redugio representa a variacao do
potencial do sistema em funcio do volume do titulante. As curvas tém a
mesma forma geral das demais curvas de titulacao. Isso se deve ao fato
do potencial variar com o logaritmo de um termo de concentra¢des na
equagao de Nernst.

O potencial do sistema no ponto de equivaléncia (PE) pode ser cal-
culado a pattir dos potenciais padroes, E°, dos sistemas envolvidos, apli-
cando a equagdo de Nernst. Uma reacio redox é considerada completa,
quando o PE a razio entre as concentra¢des da forma oxidada e da forma
reduzida for >10°.

O indicador ideal é aquele que possui o valor de E’ intermediatio
entre o valor de E’ da amostra e o E” da solucdo padrio. Além disso, deve
possuir na forma oxidada cor diferente da forma reduzida. Os processos
de oxidacao e reducdo devem ser reversiveis. A primeira reagdo deve ocor-
rer entre a amostra e o reagente titulante, apos o termino da reagao (PE)
a reacio entre o titulante e o indicador é necessaria. E importante saber
que para fazer uma determinagao por oxi-redugao é necessario que a dife-
renga entre os B dos sistemas envolvidos seja igual ou superior a 0,35V.

TITULACAO DE FERRO (II) COM CERIO (IV)

A reacio baseia-se na oxidacio do ferro e reducao do cério. A reacao
global e os sistemas envolvidos sao:

Fe*+ Ce*+e o Fe* + Ce*
Ce*+e o Ce*

Fe'+e o Fe

Na titulacio uma solucio acida de ferro (II) ¢ titulada com uma solu-
¢ao de cério (IV) em meio acido, para evitar a hidrélise de reagentes e
produtos. E importante saber que [H'] afeta os valores de E_,  mais este
o - . ox/red
nao participa diretamente na reacio.

Seja a titulacio de 100,0mL. de Fe** 0,100mol/L com Ce** 0,10 mol/
L em meio 0,5mol/L. de H,SO,.
Sabe-se que os potenciais a 25°C para os pares E

E... P 0,70V, temos as seguintes situagoes.

= 1,46V e

Ced+/ Ce3+
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Situacao 1. Antes da adicao de Ce*":

Antes do inicio da adi¢io de Ce*", temos Fe** e uma pequena quanti-
dade de Fe’ no etlenmeyer produzida pela oxidacdo. Sendo assim, no
comeco da titulagao, antes de qualquer adi¢ao do titulante, ndo podemos
calcular o potencial (E) porque a concentracio de Fe’* é desconhecida.

Situagdo 2. Entre o inicio da titulagdo e o ponto de equivaléncia:

Iniciada a titulagdo, passam a co-existir na solu¢ao os dois sistemas
de oxidagao e reducao envolvidos, cujos potenciais podem ser calculados
em qualquer ponto da titulagao pelas equagdes abaixo:

E= 1,46 — 0,0592 log [Ce*]/[Ce*]
E=0,70-0,0592 log [Fe*]/[Fe**]
Considerando a adicao de 20,00ml. da solucao titulante, as concen-
tracoes molares das espécies sao:
[Ce*] = X
[Ce*] = (20x 0,100/ 120) —x = 1,67 x 102 mol/L

[Fe*] = (20 x 0,100/ 120) —x = 1,67 x 102 mol/L
[Fe*] = ((100-20) x 0,100/ 120) + X = 6,67 x 102 mol/L

A concentracio de Ce*" é muito pequena e pode ser ignorada e por

isso o potencial do sistema pode ser calculado considerando o par ferro
(I1T)-ferro (1I). Entao:

E=0,70-0,0592 10g 1,67 x 102/ 6,67 x 10

E=0,66V
Situacdo 3. O ponto de equivaléncia:

Alcancado o ponto de equivaléncia com adi¢ao de 100,0 mL da solu-
cao titulante. No PE igualamos as duas semi-reacdes, achamos as con-
centracoes das espécies e depois o E através de uma das semi-reagdes.
Pode-se usar a expressio:

E=n E +n E

Ced+/ Ce3+ = — Ced+ Ce3+ Fe3+/Fe2+ " —Fe3+/Fe2+

nCe~4+/ Ce3+ + r-]Fe3+/Fe2+
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onde Derr)cese € D re +correspondem a0 numero de elétrons envolvidos

na reacdo do cério e ferro, respectivamente. Assim,

E =(1,44+0,70) / 2= 1,08V

A equacao de Nernst permite calcular as concentragoes das espécies
[Fe**]/[Fe’"] presentes no ponto de equivaléncia.

E= 0,70 — 0,0592 |og [Fe*']/[Fe*]

Fazendo a substituicao, acha-se:

1,08= 0,70 —0,0592 log [Fe>"]/[Fe*]
log [Fe*]/[Fe*] = - 0,38/ 0,0592 = -6,42
[Fe]/[Fe*] = 3,8 x 107

Como no PE a maior parte do ferro (II) encontra-se oxidado como ferro
(II), a sua concentragao sera:

[Fe*] = 0,050 - [Fe?*] = 0,050 mol/L

Portanto,
[Fe**]=3,8x 107 x 0,050 = 1,9 x 10® mol/L

De modo similar, temos:

[Ce*] = 1,9 x 108 mol/L
[Ce*] = 5,0 x 108 mol/L
Situagao 4. Depois do Ponto de Equivaléncia.

Depois do ponto de equivaléncia a solu¢ao contém excesso de cério
(IV), quantidades equivalentes de ferro (III) e cério (I1I) e, ainda, ferro (II)
em concentracao desconhecida e pequena. Podemos entio calcular o E
através da semi-reacdo da espécie em excesso.

Considerando a adicao de 101,0mL da solucio titulante, as concen-
tracOes molares das espécies sdo:

[Fe#]l =y

[Fe**] = (100 x 0,100/ 201) —y = 4,98 x 102 mol/L

[Ce*] = (100 x 0,100/ 201) —y = 4,98 x 10> mol/L
[Ce*] = ((101-100) x 0,100/ 201) +y = 4,98 x 10** mol/L
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A concentracao de Fe*™ é muito pequena e pode ser ignorada e por

isso o potencial do sistema pode ser calculado considerando o par cério
(IV)-cério (III). Entao:

E=1,46-0,05920g 4,98 x 102/ 4,98 x 10**
E=134V
A Figura 1 da a varia¢ao do potencial (E) no curso da titulagao
para solucio ferro (III) 0,100mol/L titulada com cério (IV) 0,100 mol/

L. Em torno do ponto de equivaléncia, verifica-se uma brusca varia-
¢ao do valor do E.

[0, 20 &l

g
=

] 0 40

mL Ce®

Figura 1. Curva de titulagio para solugio ferro (IIT) 0,100mol/L titulada com cério (IV) 0,100 mol/L.
DETECCAO DO PONTO FINAL

O ponto final (PF) da titulacao de oxidacao e redugao ¢ identificado
visualmente segundo varios métodos, conforme reagao envolvida:

1. Indicacao pelo proprio reagente. O ponto final é acusado pela coloracao
produzida pelo excesso do reagente. Um exemplo desse tipo ¢ a titulacdo
com MnQO, ja que o ponto final ¢ acusado pelo aparecimento de uma colo-
ragdo rosea persistente para adicio de um leve excesso de reagente.

2. Indicadores especificos. Quando o indicador adicionado reage com
alguma substancia do meio e desenvolve colora¢ao. Um exemplo desse
tipo ¢ usando o amido, que produz uma coloragao azul com iodo (ou
melhor, com fon triideto, L,).
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3. Métodos instrumentais. Quando se utiliza eletrodos que medem o po-
tencial de oxidacao (interpretacao grafica).

4. Indicadores de oxida¢io e reducio. Quando sio usados agentes oxi-
dantes e redutores fracos que apresentam na forma oxidada cor diferente
da reduzida. Sio chamados de indicadores verdadeiros. Um exemplo des-
se tipo de indicador ¢é o difenilaminssulfanato de s6dio usado na determi-
nagao de Fe** com K Cr,O..

Quando empregamos indicadores de oxidagao e redugio, por exem-
plo, as curvas de titulagao redox acusam uma variaciao brusca do potenci-
al em torno do ponto de equivaléncia. Essa variacao brusca pode ser
detectada pelos indicadores que apresenta na forma oxidada cor diferen-
te da forma reduzida segundo a reagdo:

Oxind +ne < Redind

Para um dado potencial E, a relagdo das concentra¢Ges das formas
oxidadas e reduzidas é dada por:

E,, = E°  —(0,059/n) log [Red ] /Ox

ind i nd:I

onde E_, é o potencial do indicador, E”,_, o potencial padrio do indi-

cador e, [Red_] e [Oxi_|] sao as concentracdes do indicador nas formas
] ind . ind .

oxidada e reduzida, respectivamente.

O indicador deve apresentar uma variagao de colora¢ao detectavel quando
o titulante provoca uma pequena variagio de potencial do sistema, (0,118/1n)
Volts. Se n=1 essa variacao é de 0,118 V e n=2 sera de 0,059V. é bom saber
que, o B’ precisa ser préximo do potencial do PE da titulagao.

TITULACOES ENVOLVENDO I0DO

As titulagoes envolvendo iodo sao de dois tipos a iodimetria ¢ a iodo-
metria. Na iodimetria o iodo ¢ o agente oxidante e pode ser usado para
titular um agente redutor (titulagdo direta). Ja na iodometria, o iodeto (I
) € o agente redutor fraco que reage com oxidantes fortes como o dicro-
mato de potassio (titulacao indireta).

IODIMETRIA

Este tipo de titulagdo deve ser efetuada em meio neutro ou alcalino
médio (pH 8) a fracamente acido.
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Em pH alcalino ocorre:
l,+20H © 10 +1"+H.0

Em pH muito 4cido ocorre:
a) Amido tende a se hidrolisar ou decompor;
b) Altera o poder redutor de alguns agentes redutores:

HASO, +1,+HO « HASO, + 2l + 2H*

¢) O I produzido pela reagao tende a ser oxidado pelo oxigénio dissolvi-
do em solucao acida:

4+ O, + 4H" © 21+ 2H0

Nesses casos, € preciso tamponar o meio e borbulhar CO.,,.

A solugio de iodo € preparada pela dissolugao de I, em solugao con-
centrada de KI. O Iodo tem baixa solubilidade em agua, mas o complexo
I, € muito soluvel. Sendo assim a espécie predominante em solugio € o I°
. A solucao de iodo ¢é padronizada com agentes redutores padroes prima-
rios como As,O, ou com solugdo padronizada de S,0,%.

O baixo potencial do sistema iodo-iodeto faz com que o iodo funcio-
ne como um oxidante mais seletivo do que agentes oxidantes fortes, como
permanganato, dicromato e cério (IV). Algumas substancias fortemente
redutoras, como estanho (II), arsénio (III), antiménio (III), tiossulfato,
sulfito e sulfeto de hidrogénio, sio quantitativamente oxidadas por iodo
em condi¢oes adequadas.

IODOMETRIA

O método indireto consiste em tratar uma substancia oxidante a de-
terminar com um excesso de iodeto de potassio e titular o iodo produzi-
do. O I, produzido ¢ equivalente ao agente oxidante presente. Esse 1, €,
em geral, titulado com o tiossulfato de sédio (Na,S,0,) como agente re-
dutor, embora também possa ser usada uma solucao de arsenito de sédio
(Na,AsO,) para o mesmo fim.

As reagbes envolvidas sio com S,0,%:

Cr,0.> + 6l (excesso) + 14H* — 2Cr¥* +3l, + 7H,0
|, +2507 — 2" + SO
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Note que o Cr,0_* produz I, e este reage com S,0,* e, dessa forma, a
relagao estequiométrica é:

nCr,0*=16nS0>

E importante saber que nio se titula direto o dicromato com o tios-
sulfato porque fortes agentes oxidantes oxidam o tiossulfato a estado de
oxidagao superior do que o tetrationato (Ex: SO,*) e a reagdo é nio este-
quiométrica. Além disso, varios agentes oxidantes formam complexos com
tiossulfato, como, por exemplo, o Fe’*.

As aplicagoes da iodometria sio numerosas e por isso citaremos aqui
alguns oxidantes tipicos que podem ser quantitativamente reduzida por
iodo em condi¢oes adequadas.

Uma aplicagao da iodometria é a determinacao de perdxido de hidro-
génio por titulagao com tiossulfato. O perdxido de hidrogénio em meio
acido reage com fon iodeto e liberta o iodo, segundo a reacao:

H,0, + 2"+ 2H" & 12 + 2H,0

O ponto final ¢ identificado com adi¢ao de amido perto do ponto
final da titulacao.

Outra aplicagao ¢ a determina¢do de cobre. O método baseia-se na
reducao de cobre (II) a cobre (I) por titulacao com tiossulfato. O pH da
solucao deve ser conveniente ajustado a ph 5,5. O indicador utilizado ¢ o
amido que ¢ adicionado perto do fim da titulagao. A reagao é:

2Cu* + 41"« 2Cul + |

2

DETECCAO DO PONTO FINAL

O amido ¢ usado como indicador e o ponto final da titulagao é detec-
tado pelo desaparecimento da coloragao azul do complexo Amido-I,. O
amido ¢ adicionado perto do PF da titulacao, ou seja, quando a concen-
tracao de iodo ¢ baixa. As razoes para isso sao: (a) em solucOes acidas, o
amido tende a se hidrolisar e formar produtos de coloragdo vermelha
irreversivel e (b) o complexo Amido-1, se dissocia pouco e se houver gran-
des concentragdes de iodo pode resultar em ponto final difuso.

Alguns cuidados sao necessarios como: (a) a titulacao deve ser rapida
para minimizar a oxidacao do iodeto pelo oxigénio do ar e, (b) a titulagao
deve ser efetuada com agitagao eficiente para prevenir excessos locais do
tiossulfato, o qual pode se decompor em meio acido, segundo a reacio:

SO +2H" - HSO, + S
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A padronizacao do tiossulfato ¢ feita com padrées primarios como o ioda-
to de potassio (KKIO,) ou bromato de potissio (KBrO,). As solugdes de tiossul-
fato sofrem lenta alteracdo com o tempo e os fatores que contribuem para essa
degradacao sio: acidez, presenca de didxido de carbono e microorganismos.

TITULACOES COM AGENTES OXIDANTES

PERMANGANIMETRIA

A permanganimetria ¢ um método titulométrico de oxidac¢ao e reducao
baseado no uso de permanganato de potassio como reagente titulante. O
permanganato de potissio é um poderoso agente oxidante (E’ = -1,51). A
solucio de permanganato de potassio tem coloragao violeta intensa e no sao
completamente estaveis (sofre decomposicao autocatalitica). Sio padroniza-
das com padrao primério Na C O, em meio 4cido, segundo a reagio:

5H,C,0, + 2MnO,  6H* — 10CO, + 2Mn? + 8H,0

Esta reacdo ¢ lenta no inicio, mas a medida que Mn** vai sendo fot-
mado torna-se mais rapida. O ponto final é detectado pela formacao de
uma fraca coloracao rosea persistente por 30 segundos.

A titulagdo de oxalato em meio acido com permanganato oferece um
interesse particular, pois ela também serve de base para a determinagao indi-
reta de metais precipitaveis como oxalatos pouco soluveis. A Tabela 2 mos-
tra as aplicagbes mais importantes da permanganimetria em meio acido.

Tabela 2. Aplicagdes mais importantes da permanganimetria em meio acido.

SuhslEncia determinada Frecyvin de Dnidhacin
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A titulagdo de ferro (II) com permanganato é duplamente importan-
te, pois ela ¢ usada na determinacio de ferro e, além disso, na determina-
¢do de espécies oxidantes. F importante lembrar que o cloreto interfere
na titulacao de ferro (II) com permanganato. Isto ocorre porque o cloreto
¢ oxidado a cloro pelo permanganato e sua oxidagao ¢é catalisada pela
presenca de ferro. A interferéncia é praticamente eliminada com a adi¢ao
do reagente de Zimmermann-Reinhardt (contém manganés (II) e acido
fostérico). A solucao preventiva inibe a oxidac¢ao induzida de fon cloreto.
Isto porque o Mn (II) reduz o E do par MnO, /Mn*" e o permanganato
deixa de oxidar o {fon cloreto. Além disso, o acido fosférico complexa o
Fe (I1T) e decresce o E do par Fe’*/Fe**. O resultado disso é que o Fe (II)
nao é complexado e a titulagao gera um ponto final nitido.

DICROMATIMETRIA

A dicromatimetria faz uso de solugao padrio de dicromato de potas-
sio. O dicromato de potassio ¢ um agente oxidante mais fraco que o pet-
manganato e tem um campo de aplicagao mais limitado. Outro inconve-
niente é o Ct®* que ¢ toxico e cancerigeno. Apesar disso, apresenta a van-
tagem de ser disponivel como padrio primario. Sua solugao ¢é estavel e
nao se decompoe facilmente.

O fon dicromato atua como oxidante segundo a equagao:

Cr,0%* +14H" + 6e- < 2Cr*+7H,O E°=138V

A principal aplicagao da dicromatimetria é a determinac¢ao de ferro
em minério. Esta pode ser determinada em presenca de quantidade mo-
derada de ion cloreto (vantagem frente a permanganimetria). O ponto
final ¢ identificado com indicadores de oxidacao e reducao.

Cr 0% +6Fe”+ 14H* o 2Cr*+ 6Fe* + 7H,0
Outra aplica¢ao bastante conhecida ¢ a determinacdo de uranio. O

método baseia-se na oxidagao de uranio (IV) a uranio (VI) por titulagao
com dicromato. O indicador utilizado ¢é difenilamina.

CERIMETRIA

A cerimetria ¢ um método titulométrico de oxidagao e reducio base-
ado no uso de solugdes padroes de cério (IV) em meio acido como rea-
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gente titulante. O cério (IV) é um agente oxidante poderoso que depende
da natureza do acido. Em 4cido sulfurico seu E= 1,44V e em acido per-
clérico ¢ E=1,70 V. Apresenta as vantagens: baixa oxidagdo de cloreto
em presenca de ferro, alta estabilidade das solu¢oes (em acido sulfurico) e
pode ser obtido como padrao primario.

CONCLUSAO

Nessa sessao foi apresentado o principio de titulagao de oxidagio e
reducio e os agentes oxidantes e redutores mais empregados no preparo
de solu¢oes padrdes. Na visualizacdo do ponto de equivaléncia da titula-
¢ao sao usados indicadores. Os indicadores podem ser especificos, auto-
indicador, e de oxidacao e reducio.

A iodimetria e a iodometria sao titulacdes de oxidacao e reducio en-
volvendo iodo. A iodimetria é ser usada para titular um agente redutor ja
que o iodo ¢ o agente oxidante (titulacdo direta). A iodometria emprega o
iodeto (I') como agente redutor fraco que reage com oxidantes fortes como
o dicromato de potassio (titulagdo indireta). A permanganimetria, dicro-
matimetria e cerimetria empregam agentes oxidantes como permangana-
to, dicromato e cério, respectivamente.

RESUMO

A titulagdo de oxidacdo redugio (redox) emprega solu¢oes padroes de
agentes oxidantes (métodos oxidimétricos) ou de agentes redutores (reduti-
métricos) e baseia-se nas reacoes de oxidacao e reducio. A reacao de oxida-
¢ao reducao deve ser quantitativa e rapida. O ponto final (PF) da titulagao
redox ¢ identificado com auxilio de indicadores. Estes podem ser, confor-
me a reacao, auto-indicadores (ex, MnQO,’), indicadores especificos (ex,
amido) e indicadores de oxidagao e redugao (ex, difenilaminssulfanato). A
curva de titulacdo de oxidagao e reducio representa a variagao do potenci-
al do sistema em funcdo do volume do titulante. Em torno do ponto de
equivaléncia (PE) ocorre uma variacao brusca do potencial que deve ser
detectada pelos indicadores que apresenta na forma oxidada cor diferente
da forma reduzida. O potencial no PE pode ser calculado a partir dos po-
tenciais padroes, E’, dos sistemas envolvidos, aplicando a equag¢io de Nernst.
As titulagbes redox podem empregam iodo e agentes oxidantes como pet-
manganato, dicromato e cério (IV) como titulante. As titulagdes envolven-
do iodo sao a iodimetria (titulacdao direta) e a iodometria (titulaciao indire-
ta). A permanganimetria faz uso de solucao de permanganato de potassio

10
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como reagente titulante. O permanganato de potassio ¢ um forte agente
oxidante de coloragio violeta intensa e tem vasta aplicacdao. A solu¢ao nao
¢ estavel e sofre decomposicao autocatalitica e por isso ¢ padronizada com
padro primétio Na,C O, em meio 4cido. A dicromatimettia emprega solu-
¢ao padrao de dicromato de potassio. O dicromato de potassio é um agente
oxidante mais fraco que o permanganato ¢ tem um campo de aplicagao
mais limitado. Sua solugdo ¢ estavel e nao se decompoe facilmente. A ceri-
metria faz uso de solu¢des padroes de cério (IV) em meio acido como rea-
gente titulante. O cério (IV) é um agente oxidante poderoso que depende
da natureza do acido. Sua solugdo apresenta alta estabilidade em 4cido sul-

tarico e pode ser obtido como padrao primario.

PROXIMA AULA

AULA 11: Pratica 01 - Introducio ao trabalho no laboratério de Quimica
Analitica e preparo e padronizaciao de solug¢des.

AUTO-AVALIACAO

1. Tracar a curva de titulagao para uma aliquota de 50,00 mL de ferro (II)
0,100 mol/L com cério (IV) 0,050 mol/L. Quando sio adicionados os
seguintes volumes de Ce*":

a) 0,00 mL.

b) 40,0 mL

c) 100,0 mL

d) 110,0 mL

REFERENCIAS

BACCAN, N.; ANDRADE, J. C;; GODINHO, O. E. S;; BARONE, J. C.
Quimica Analitica Quantitativa Elementar. 3 ed. Campinas: Ed. Uni-
camp, 2001.

CHRISTIAN, G. D. Analytical chemistry. 5 ed. EUA: Ed. John Wiley &
Sons, Inc., 1994.

HARRIS, D. Analise Quimica Quantitativa. 5 ed. Rio de Janeiro: Ed.
LTC, 2001.

OHLWEILER, O. A. Quimica analitica Quantitativa. 3 ed. v. 1 ¢ 2,
Rio de Janeiro: Ed. Livros técnicos e cientificos, 1985.

SKOOG, D. A.;; WEST, D. M.; HOLLER, E J.; CROUCH, S. R. Fun-
damentos de Quimica Analitica. Traduciao da 8 ed. americana. Sio
Paulo: Ed. Thomson, 2007.
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PRATICA 01 - INTRODUCAO AO
TRABALHO NO LABORATORIO
DE QUIMICA ANALITICA E
PREPARO E PADRONIZACAO
DE SOLUCOES

METAS

Apresentar o objetivo da parte pratica da disciplina;

apresentar as instruc6es de trabalho no laboratorio;

apresentar o modelo para confec¢éo do relatério; e

familiarizar com as técnicas de preparo e padronizacdo de solucédo.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

entender como trabalhar com seguranca no laboratério de quimica analitica;

saber confeccionar o relatério experimental;

realizar a preparacédo e padronizacdo de uma solu¢do de NaOH utilizando os materiais
adequados para este procedimento.

PRE-REQUISITO

Saber os fundamentos da analise volumétrica e titulometria acido-base.

(Fonte: http://est.ualg.pt)
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INTRODUCAO

Na ultima aula encerramos o conteddo tedrico da disciplina. A partir
desse momento iniciaremos a parte experimental que consiste em cinco
aulas praticas a serem desenvolvidas no laboratério de quimica analitica.

Ao longo desta aula, faremos uma introdugao aos trabalhos no labo-
ratério enfatizando o procedimento experimental e as instrugdes para
confeccio do relatério experimental. E de fundamental importancia que
o aluno compareca ao laboratério usando guarda-pé e munido do proce-
dimento experimental. Além disso, discutiremos os principios da volume-
tria e faremos o preparo e a padroniza¢ao de uma solucao de hidréxido de
sédio. Na padronizacao sera empregado bfitalato de potissio como pa-
drio primario para a solu¢do de NaOH. O ponto final sera detectado pela
mudanga de coloragio da fenolftaleina de incolor para rosa.

Fonte: (Fotografia de Isa Vanny)



Pratica 01 - Introducéo ao trabalho no laboratério de Quimica Analitica... Aula

INTRODUCAO AO TRABALHO NO
LABORATORIO DE QUIMICA ANALITICA

A Quimica Analitica I — Parte experimental tem como principal ob-
jetivo tornar o discente capaz de relacionar os conhecimentos teéricos
com algumas vidrarias e alguns instrumentos utilizados em laboratérios
de quimica analitica.

LABORATORIO

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL

Os procedimentos experimentais sao apresentados em cada aula pra-
tica com objetivo de apresentar os trabalhos de forma clara, simples e
objetiva de modo a capacitar o discente a realizar suas proprias experi-
éncias. Estes devem ser seguidos conscientemente, de forma que as
experiéncias sejam melhor compreendidas e as conclusdes sejam facil-
mente observadas.

EXECUCAO DO TRABALHO PRATICO

A pratica deve ser realizada seguindo as instru¢oes abaixo:
- Comparecer ao laboratério usando apropriadamente guarda-pé (jaleco,
avental, etc.) na hora marcada, munido do procedimento da experiéncia e
do caderno para anotacdes;
- Com o objetivo definido da pratica, anotar todos os fenémenos relacio-
nando-os com as condi¢oes iniciais e finais do experimento;
- Conferir todo o material a ser utilizado na pratica, observando se existe
material sujo, quebrado ou faltando de acordo com previsto no procedi-
mento experimental;
- Concluido o trabalho pratico, coloque todo material utilizado na pia,
evitando amontoa-lo para que as vidrarias nao se quebrem.

RELATORIO

A elaboragao do relatério da pratica devera seguir as instrucoes abaixo:
- Devera ser escrito de forma clara, organizada e objetiva, que expresse
todo conteudo do trabalho cientifico realizado;
- Devera constar dos seguintes itens:
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Titulo: Frase sucinta expressando o principal objetivo do trabalho pratico.

Resumo: Texto sucinto com, no maximo, seis linhas sobtre todo trabalho
realizado, incluindo os resultados alcancados.

Introdugao tedrica: Breve revisao bibliografica da teoria necessaria para
compreensao do trabalho pratico e interpretacao dos resultados; ressal-
tando no final desse item o objetivo do trabalho fundamentado em co-
nhecimento pratico e tedrico.

Desenvolvimento experimental: Descrever claramente o procedimen-
to experimental, ressaltando os materiais, equipamentos utilizados e me-
todologia aplicada.

Resultados e Discussdo: Apresentacio de todos os dados obtidos na
execuc¢ao da pratica em laboratério. A discussdo dos resultados, que po-
dem ser apresentados em forma de tabelas e graficos, deve ser feita atra-
vés de texto explicativo comparando-os com os dados da literatura. Além
disso, a discussao deve mostrar que o aluno relacionou bem os conheci-
mentos tedricos e praticos; por isso todo cuidado é pouco nesse item.

Conclusio: observagdes pessoais e conclusivas do trabalho realizado.

Referéncias Bibliograficas: Livros e artigos usados para escrever o relato-
rio, indicados no texto e relacionados neste item conforme exemplos abaixo:
- no texto: ... segundo Baccan (2005) ou segundo Passos et al. (2005)....
- neste item: BACCAN, N.; DE ANDRADE, J. C.; GODINHO, O. E. S,
BARONE, J. S. Quimica Analitica Quantitativa Elementar. 3*. Ed. Sao
Paulo: Edgard Blucher, 2001.

PREPARO E PADRONIZACAO DE SOLUCOES

FUNDAMENTOS TEORICOS

Em anilise quimica ¢ comum trabalhar com as substancias de inte-
resse em solucao aquosa. Esta solu¢do ¢ comumente obtida através da
dissolu¢ao completa de uma quantidade definida de uma amostra solida
em solvente apropriado. Nas técnicas volumétricas nao ¢ diferente.

Muitas das substancias utilizadas na anailise volumétrica nao atende
aos requisitos de padrao primario e, por esse motivo precisam ser padro-
nizadas. Padronizacio ¢ a real definicdo da concentracio, ou seja, definir
com grande exatiddo a quantidade de reagente em um determinado vo-
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lume da solucao. A determinacao da quantidade de uma substancia
dissolvida em um solvente qualquer geralmente pode ser feita por uma
técnica denominada titulagdo, na qual faz-se reagir uma solucao de
concentracao desconhecida adicionado continuamente a solucao de con-
centracdao conhecida na presenca de uma substancia que indica o término
da reacao, o indicador.

Nessa primeira aula, vamos preparar a solu¢ao de hidréxido de sédio,
NaOH, que sera utilizada na aula seguinte para determinacao da acidez
em vinagre. O hidréxido de sédio nio ¢ padriao primario; ¢ impuro e
higroscopico e, contém sempre carbonato e agua. Na preparacao da
solucao de NaOH, cuidados com a exatidao na hora da pesagem ou
até mesmo o uso de balio volumétrico sao dispensaveis ja que a solu-
¢ao ainda sera padronizada.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL

Para preparar a solu¢io de NaOH 0,1 mol/L vocé devera:
a) Pesar, aproximadamente, 4,0 g de NaOH p.a. e dissolver em * 400mL
de 4gua destilada fria, previamente fervida. Transferir para uma proveta
de 1000 mL;
b) Completar o volume de 1000 mIL com agua destilada fervida e fria.
Homogeneizar a solu¢ao com um bastao de vidro;
¢) Guardar a solugao em frasco plastico limpo e lavado com pequenas
porc¢oes da solugao preparada. Rotular.

Como a solu¢io nao atende aos requisitos de padrao primario, a solu-
¢ao deve ser padronizada para determinacao da concentragao real usan-
do o padrao primario bfitalato de potassio, KHC,H,O, (MM = 204 g/
mol). Para tanto vocé devera:

a) Pesar, exatamente, de 0,500g a 0,600g de bfitalato de potassio previa-
mente seco em estufa a 120°C durante 30 minutos, e transferir para um
erlenmeyer de 250mL;

b) Dissolver em 25 mL de agua destilada e adicionar 2 a 3 gotas do indi-
cador fenolftaleina;

¢) Lavar a bureta 3 vezes com por¢oes de 5ml da solugao de NaOH prepa-
rada. Encher a bureta até 1 a 2 cm acima do zero e ajustar o volume a 0 mL;
d) Titular com a solugao de NaOH preparada até viragem do indicador
de incolor para rosa.

As determinacdes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagcao deve

ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mio esquerda.
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Os calculos envolvidos deverdo ser feitos segundo as instrugoes:
a) A partir da massa de biftalato de potissio e do volume gasto na titulagio,
calcular a concentragio exata da solugio através da relacio M, x V. = M, x V ;
b) A partir da concentragao média da solucao expressar os resultados em
termos de intervalo de confianca a 95%;
¢) Ajustar o valor da concentragao, se necessario.

CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentadas as instru¢oes para o trabalho experi-
mental e confeccao do relatério. A solugao de hidroxido foi preparada
pela dissolucao da base e sua padronizagao foi feita com bfitalato de po-
tassio, ja que o NaOH nio ¢ padrio primario. A fenolftaleina foi o indica-
dor escolhido para a visualiza¢do do ponto final da titulagdo.

RESUMO

A parte experimental da disciplina de Quimica Analitica II consiste
em relacionar os conhecimentos teéricos com algumas vidrarias e alguns
instrumentos utilizados em laboratérios de quimica. Em cada aula prati-
ca sao apresentados os procedimentos experimentais de forma clara, sim-
ples e objetiva de modo a capacitar o discente a realizar suas proprias
experiéncias. O aluno devera comparecer ao laboratério usando jaleco,
munido do procedimento da experiéncia e do caderno para anotagoes.
O relatério experimental sera ser confeccionado e constara de titulo,
resumo, introducio tedrica, desenvolvimento experimental, resulta-
dos e discussao, conclusio e referéncias bibliograficas. A solucao de
hidréoxido de soédio é preparada pela dissolucao da base em 4gua. A
padronizacao ¢ feita usando bfitalato de potassio como padriao prima-
rio. Na detecg¢do do ponto final é empregado a fenolftaleina como in-
dicador. Todas as determina¢des sdo efetuadas em triplicata para o cal-
culo das variaveis estatisticas.

PROXIMA AULA

AULA 11: PRATICA 02 - Determinagio da acidez em vinagre e 4cido
fosforico em reagente comercial.
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AUTO-AVALIACAO

1. O que ¢ um padrio primario e quais os critérios exigidos para um com-
posto ser considerado padrio primario?

2. Uma solugdao de HCI foi preparada a partir da dissolu¢ao de 1mL de
uma solu¢io 10 mol/L para balao de 100mL. Em seguida, 25ml. dessa
solucio foi padronizada com uma solu¢ao de NaOH 0,1036 mol/L, sen-
do gastos 25,5ml.. Qual a concentracdo da solugao de HCl padronizada?
3. Como vocé¢ faria para preparar e padronizar uma solu¢ao de NaOH 0,2
mol/I.? Comente e cite todo o matetial necessario. Dados: NaOH 40 g/mol.
4. Porque a fenolftaleina foi empregada para a visualizacdo do ponto final
da titulagio entre a solu¢io de NaOH e o bfitalato de potassio?

REFERENCIAS

BACCAN, N.; DE ANDRADE, ]. C.; GODINHO, O. E. S.; BARONE,
J. S. Quimica Analitica Quantitativa Elementar. 3 ed. Sao Paulo: Ed-
gard Blucher, 2001.

CHRISTIAN, G. D. Analytical chemistry. 5 ed. EUA: Ed. John Wiley &
Sons, Inc., 1994.

HARRIS, D. C. Analise Quimica Quantitativa. 7 ed. Traducio de Bor-
dinhao, J. [et al.]. Rio de Janeiro: LT'C, 2008.

SKOOG, D. A.; WEST, D. M.; HOLLER, E J.; CROUCH, S. R. Funda-
mentos de Quimica Analitica. Traducao da 8 ed. americana. Sao Pau-
lo: Ed. Thomson, 2007.
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PRATICA 02 - DETERMINACAO
DA ACIDEZ EM VINAGRE E ACIDO
FOSFORICO EM REAGENTE
COMERCIAL

METAS
Determinar a porcentagem de acidez total volatil em vinagre;
determinar a concentragdo de Acido fosférico em reagente comercial.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

entender o processo de titulacdo de acido monoprético fraco;
determinar a acidez volatil em vinagres;

entender o processo de titulagdo de acido poliproético; e
determinar o teor de &cido fosférico em amostra comercial.

PRE-REQUISITO

Saber os fundamentos da titulometria acido-base.

(Fonte: http://clubedolar.files.wordpress.com)
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INTRODUCAO

Na ultima aula foram relatadas as maneiras corretas de como traba-
lhar com seguranca em laboratério de quimica enfatizando o procedi-
mento experimental, vestimenta basica e instru¢des para confec¢iao do
relatério experimental. Além disso, foram descritos os principios da volu-
metria e o preparo e padroniza¢ao de solu¢io de NaOH ,utilizando os
materiais adequados para este procedimento.

Ao longo desta aula realizaremos duas praticas relacionadas a analise
volumétrica de neutralizacdao, nas quais utilizaremos uma base forte, hi-
dréxido de sédio, como titulante na determinacao de acidez volatil e teor
de 4cido fosfoérico. A determinaciao da acidez volatil sera realizada em
amostra de vinagre, cujo componente majoritario ¢ um acido fraco, o aci-
do acético; e a detec¢do do ponto final sera realizada com o uso de indi-
cador fenolftaleina até viragem da coloragao de incolor para rosa. Além
disso, determinaremos o teor de acido fosforico presente em reagente
comercial em uma titulagao de acido poliprotico com NaOH. Nela serao
titulados o 1° hidrogénio ionizavel, em presenca de alaranjado de metila
como indicador, separadamente do 2° que sera quantificado utilizando
timolftaleina como indicador 4cido-base do ponto final.

5 v

A fenolftaleina é o indicador do grupo das ftaleinas mais
conhecido (Fonte: http://pontociencia.org.br).
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FUNDAMENTOS TEORICOS 1 2

A volumetria de neutralizacio compreende os métodos baseados na
reagdo de neutralizagaio H* + OH" = H O. Normalmente, compreende
a reacao entre acidos e bases fortes, acido fraco-base forte e vice-versa
bem como, a rea¢ao com acido e bases polipréticos. Nesta aula, veremos
a titulagao base forte-acido fraco, NaOH x CH,COOH e, de 4cido poli-
pritico, H,PO,.

O vinagre ¢ uma solugio diluida do acido acético glacial (MM,
= 60 g/mol), mas contém além dele, outros 4cidos minoritirios na sua
composic¢ao. O acido acético ¢ um 4acido fraco (pKa = 4,75), monoproti-
co, ou seja, tem apenas um hidrogénio ionizavel, que pode ser titulado
com solucao padrio de NaOH em presenca do indicador fenolftaleina
para determinacao da acidez total. Embora o vinagre contenha ainda
outros acidos organicos, o resultado ¢ expresso em termos de acido acéti-
co. Os vinagtres contém 4 a 5 % (m/v) de 4cido acético.

O 4cido fosférico, H,PO . ¢ um 4cido triprético cujas constantes de
ionizagao sao K, =7,5x 107 K, = 62x 10 e K, = 48 x 10". O acido
fosforico pode ser titulado como monoprotico ou diprotico, entretanto,
nao ¢ titulavel como triprotico, visto que a terceira constante de ioniza-
¢ao corresponde a um acido tao fraco e nao ha inflexao apreciavel para o
terceiro ponto de equivaléncia. Nessa pratica titularemos o primeiro e
segundo hidrogénio ionizavel.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL
DETERMINACAO DA ACIDEZ NO VINAGRE

A determinacao da acidez ¢ feita seguindo o procedimento:
a) Pipetar 25,00mL da amostra de vinagre para um balao volumétrico de
250 mL e dilui-se a marca com 4gua destilada fervida e fria;
b) Homogeneizar a solucao, pipetar uma aliquota de 25,00mL e transferir
para um erlenmeyer de 250 mL. Adicionar 40 mlL de 4gua e 2 gotas de
fenolftaleina;
¢) Titula-se com solu¢ao padrio de NaOH até a primeira coloragao rosea
permanente;
d) As determinag¢des sdo efetuadas em triplicata, por isso, repetir a titula-
¢ao com mais duas aliquotas de 25 mL;
e) Calcular a porcentagem de acido acético no vinagre em g/100 mL. Os
resultados devem ser expressos em termos de intervalo de confianga.
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DETERMINACAO DE ACIDO FOSFORICO
EM REAGENTE COMERCIAL

A determinagao do 1° hidrogenio do H,PO, € assim realizada:

a) Pese aproximadamente 2,000g de H, PO, e transfira para um béquer
onde sera dissolvido em agua destilada. Transfere para baldo volumétrico
de 250 mL até completar o volume;

b) Homogeneizar a solugdo, pipetar uma aliquota de 25,00mL e transferir para
um etlenmeyer de 250 mL. Adicionar 3 gotas do indicador alaranjado de meti-
la;

¢) Titula-se com solu¢ao padrao de NaOH até que ocorra a mudanga de
coloracao.

A titulagao do 2° hidrogénio segue o mesmo procedimento descrito
acima, porém ¢ realizada em presenca do indicador timolftaleina e ndo do
alaranjado de metila.

As determinagoes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagao deve ser
conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante contido na
bureta com a mao esquerda. Os resultados deverdo ser expressos em concen-
tracao média da espécie a ser determinada e o intervalo de confianca a 95%.

CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentadas aplicagdes praticas da volumetria de
neutralizacdo com 4acidos e bases monoproticos e poliproticos. A deter-
minag¢ao da acidez total volatil exemplificou uma titulacao base forte-
acido fraco monoproético, ou seja, com apenas um ponto de equivaléncia.
Por outro lado, na titulagio de acido fosférico com NaOH ¢é possivel
determinar o primeiro equivaléncia separadamente do segundo de acordo
com o indicador empregado.

RESUMO

As titulagoes acido-base podem ser empregadas na determinagao quan-
titativa de acidos fracos monoproticos como o acido acético bem como, de
acidos poliproticos como o acido fosférico em amostras comerciais. O vina-
gre é uma solu¢ao diluida de acido acético (4 a 5 % (m/v) de 4cido acético),
um acido fraco monoproético que pode ser titulado com NaOH em presenga
de fenolftaleina. O acido fosforico é um acido triprotico que pode ser titulado
como monoproético ou diprético, mas nao é possivel titular o terceiro hidroge-
nio ionizavel, pois sua constante é muito pequena. Todas as determinacoes
sao efetuadas em triplicata para o calculo das variaveis estatisticas.
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AULA 12: PRATICA 03 - Determinacio de cloreto pelo método de
Mohr e Fajans.

PROXIMA AULA 1 2

AUTO-AVALIACAO

1. Sobre a dosagem do H PO, em reagente comercial responda:

a) B possivel titular o terceiro hidrogénio ionizavel?

b) Por que foram usados dois indicadores acido-base?

2. Uma solugio de H SO, foi preparada da seguinte maneira: mediu-se
5,7mL do acido concentrado (d=1,831Kg/L e pureza = 94%) e diluiu-se
para 1000 mL com agua. Uma aliquota desta solugao foi titulada com
NaOH 0,1mol/L e gastou-se na titulagao 20 ml. da base. Qual o volume
da aliquota usada e a concentragdo do acido?

3. Diferencie e exemplifique:

a) acido forte e fraco.

b) acido monoproético e poliprotico

4. Por que a fenolftaleina foi empregada como indicador na determinagao
da acidez do vinagre?
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Aula

PRATICA 03 - DETERMINACAO 13
DE CLORETO PELO METODO

DE MOHR E FAJANS

METAS
Familiarizar com as técnicas de preparo e padronizagdo de uma solucdo de AgNO3;
determinar a concentracdo de cloreto em soro fisiol6gico.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

realizar a preparacdo e padronizagdo de uma solucdo de nitrato de prata utilizando os materiais
adequados para este procedimento;

determinar o teor cloreto em amostra de soro fisiolégico pelos Métodos de Mohr e Fajans.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos da Titulometria de Precipitagéo.

Estudante realizando a titula¢do de padronizacdo do Nitrato de Pra-
ta, uma das etapas do processo de determinacio de cloretos num sal
de cozinha pelo Método de Mohr (Fonte: http://tal57.blogspot.com).
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INTRODUCAO

Na dltima aula foram realizadas duas praticas relacionadas a analise
volumétrica de neutralizacao: a determinacdao da acidez volatil em amos-
tra de vinagre (acido monoprético) e o teor de acido fostérico (acido po-
liprético) presente em reagente comercial pela titulagio com NaOH uti-
lizando indicadores diferentes para deteccao do ponto final.

Ao longo desta aula, analisaremos a presenca de cloreto em amostras
de soro fisiologico utilizando dois métodos argentimétricos diferentes, o
direto (Método de Mohr) e o indireto (Método de Fajans). Para tanto ¢é
necessario preparar e padronizar a solucao de nitrato de prata, AgNO,,
usando cloreto de sédio como padrio primario em presenca de cromato
de potassio como indicador até o aparecimento do precipitado averme-
lhado e uma mudanca de cor na solucio. E importante ressaltar que o
indicador cromato de potassio deve ter concentragao mais fraca para que
nao dificulte a percepgao do ponto final.

A

(Fonte: http://upload.wikimedia.otg)
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FUNDAMENTOS TEORICOS 13

A titulagao de precipitagio é um método volumétrico baseado em
reacdes de formacgido de compostos pouco ionizaveis, pouco soldveis e
complexos; onde a reagdo de precipitagdo deve processar-se instantanea-
mente e proporcionar condi¢des para uma conveniente sinaliza¢io do
ponto final. O ponto final é frequentemente determinado com o auxilio
de indicadores especificos para as rea¢oes envolvidas. Um aspecto im-
portante nas titulagoes que envolvem o cromato como indicador ¢ a con-
centracio do mesmo, pois as solu¢cdes mais concentradas sio bastante
intensamente amarelas e dificultam a percep¢iao do ponto final.

Dentre os métodos volumétricos de precipitagdao, os mais importan-
tes sao os que empregam solugao padrao de nitrato de prata; sao os cha-
mados métodos argentimétricos, que se baseiam na formagao de sais pouco
soluveis (haletos, cianetos, tiocianato) de prata. O nitrato de prata ¢ dis-
ponivel comercialmente com elevado grau de pureza, sendo considerado
como um padrao primario, mas seu custo é bastante elevado. Por isso,
solugdes de AgNO, preparadas usando o sal de pureza menor, devem ser
padronizadas. Além disso, baseados nos diferentes tipos de indicadores
disponiveis, a argentimetria compreende trés distintos métodos para de-
termina¢ao volumétrica de cloreto com fons prata, conforme a titulagao
seja direta ou indireta. Nesta aula estudaremos apenas dois deles: o méto-
do de Mohrt, baseado na formagao de um sélido colorido (principio da pre-
cipitagao fracionada) e método de Fajans, baseado na mudanca de cor as-
sociada com a adsor¢ao de um indicador sobre a superficie de um soélido.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL

Nesta aula, vamos analisar a presenca de cloreto em amostras de soro
fisiologico. Para tanto é necessario preparar e padronizar a solugao de
nitrato de prata, AgNO, 0,05 mol L' (MM = 170g/mol) antes das deter-
mina¢oes nas amostras de acordo com o procedimento:

a) Pesar, aproximadamente, 4,25 g de AgNO, p.a. e dissolver em 200
mL de agua destilada livre de cloreto. Transferir para uma proveta de 500
mL. Completar o volume com agua destilada e homogeneizar a solugao
com um bastao de vidro;

b) Guardar a solugiao em frasco escuro limpo e lavado com pequenas
porc¢oes da solugao preparada. Rotular.
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Para padronizar a solucao de AgNO,, usaremos o padrio primario
cloreto de sédio, NaCl (MM = 58,5¢/mol):

a) Pesar, exatamente, de 0,7400 a 0,7500 g de NaCl, seco na estufa a
250-300°C durante 30 minutos e, transferir para um baldo volumétrico de
250 ml;

b) Dissolver em 4gua destilada e completar o volume do baldo;

c) Pipetar 25,00 mL da solugao do baldo para um erlenmeyer de 250 mL,
juntar 0,5 g de CaCO, e 1 mL de K,CrO, a 5 %;

d) Lavar a bureta 3 vezes com por¢oes de 5 ml. da solucao de AgNO, prepa-
rada. Encher a bureta até 1 a 2 cm acima do zero e ajustar o volume a 0 mL;
e) Titular com a solucao de AgNO, preparada até que se inicie a precipi-
tagao do Ag,CrO,, vermelho tijolo.

As determinagoes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagao deve
ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mio esquerda.

Para maior precisdo da analise, ¢ conveniente efetuar um ensaio
em branco que consiste em tomar 50 mL de agua destilada, 0,5 g de
CaCO,, 1 mL de K,CtO, a 5 % e algumas gotas de AgNO, titular até
que se inicie a precipitagio do Ag CrO,, vermelho tijolo. Anotar o
volume do AgNO..

Calculos Envolvidos:

a) A partir da massa de NaCl e do volume do baldo calcular a molaridade
da solucio de NaCl;

b) A partir dos volumes gastos na titulagao de NaCl, calcular a molarida-
de da solugao de AgNO;

c) A partir da molaridade média da solu¢ao de AgNO, expressar os resul-
tados em termos de intervalo de confianca;

d)Ajustar a concentracdo da solugao, se necessario.

DETERMINACAO DE CLORETO EM SORO
FISIOLOGICO PELO METODO DE MOHR

a) Pipetar cuidadosamente uma aliquota de 25,00 mL da amostra para
um balao volumétrico de 250 ml. e diluir até a marca;

b) Dessa solugao, pipetar aliquota de 25,00 mL para erlenmeyer, adicio-
nar trés gotas do indicador K CrO, 5%;

c) Titular a amostra com solucao padronizada de AgNO, até o apareci-
mento de precipitado amarelo.

As determinagOes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagao deve
ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mio esquerda. Os resultados devem ser expres-
sar em termos de intervalo de confianca a 95%.
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DETERMINACAO DE CLORETO EM SORO 13
FISIOLOGICO PELO METODO DE FAJANS

a) Pipetar cuidadosamente uma aliquota de 25,00 ml. da amostra para
um balao volumétrico de 250 mL e diluir até a marca;

b) Dessa solugio, pipetar aliquota de 25,00 mL para erlenmeyer, adici-
onar trés gotas do indicador fluoresceina e 10 mLL de uma suspensao
10% de dextrina.

Titular a amostra com solugao padronizada de AgNO, até o apareci-
mento de uma nova colora¢io sobre o precipitado.

As determinagoes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagao deve
ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mao esquerda. Os resultados devem ser expres-
sar em termos de intervalo de confianca a 95%.

CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentadas aplicagGes praticas da volume-
tria de precipitacao. A determinacao de cloreto em soro fisiolégico
foi realizada pelos métodos argentimétricos de Mohr e Fajans com
dicromato de potassio e fluoresceina como indicadores do ponto fi-
nal, respectivamente. No método de Mohr é necessario manter a con-
centracao do indicador baixa para que nio dificulte a visualiza¢dao
do ponto final.

RESUMO

A titulacdo de precipitagao ¢ baseada em rea¢es de formacao de D
compostos pouco ionizaveis, pouco solaveis e complexos. O ponto final h

¢ frequentemente determinado com o auxilio de indicadores especificos.
Os métodos argentimétricos, que empregam solu¢do padrio de nitrato
de prata, sio os mais importantes métodos volumétricos de precipita-
cdo. A argentimetria compreende trés distintos métodos para determi-
nacao volumétrica de cloreto com fons prata: Mohr, Fajans e Volhard.
Dois deles, o método de Mohr e método de Fajans sio baseados na
formacao de um solido colorido e na mudanca de cor associada com a
adsor¢ao de um indicador sobre a superficie de um sélido, respectiva-
mente. Todas as determinacGes sao efetuadas em triplicata para o calculo
das variaveis estatisticas.
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PROXIMA AULA

AULA 14: PRATICA 04 - Determinacio da dureza total e teor de calcio
e magnésio em agua.

AUTO-AVALIACAO

1. Um laboratério de analise ambiental recebeu uma amostra de agua
para determinagao do teor de cloreto. O analista tomou 2 L dessa agua
e evaporou até obter um volume de aproximadamente 10mL. Em segui-
da a analise foi conduzida pelo método de Mohr, gastando-se um volu-
me 14,80mL de uma solugdo de nitrato de prata 0,1012mol/L. Calcular
o teor de cloreto na amostra original e dar o resultado em mg de cloreto
por litro de solugao.

2.Uma solucdo de cloreto de soédio foi preparada a partir da dissolugao
de 58,5g do sal, seco em estufa por Zh a 105°C, em 4gua destilada e o
volume final foi aferido em 1000mL. Em seguida tomou-se uma aliquo-
ta de 10 mL dessa solucdo e levou a um volume final de 100mL. Para
titular uma aliquota de 25 mL da dltima solu¢do preparada foram gastos
24,1245 mL de uma solugio padrao de nitrato de prata. Esquematize a
titulacao envolvida nesse problema e determine a concentragdo da so-
lucao nitrato de prata.

3. A solubilidade é dependente de alguns fatores. Cite e explique pelo
menos quatro fatores que afetam solubilidade de um precipitado.

4. A argentimetria compreende trés distintos métodos para determinagao
volumétrica de cloreto com fons prata: Mohr, Fajans e Volhard. Diferen-
cie e exemplifique cada um desses métodos.
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Aula

PRATICA 04 - DETERMINACAO
DA DUREZA TOTAL E TEOR DE
CALCIO E MAGNESIO EM AGUA

METAS
Familiarizar com as técnicas de preparo e padroniza¢do de solucdo de edta;
determinar a dureza total e o teor de calcio e magnésio em agua.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

realizar a preparacdo e padronizacdo de uma solucédo de EDTA utilizando os materiais
adequados para este procedimento;

determinar a dureza total em amostra de agua;

determinar o teor de célcio e magnésio em amostra de agua.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos da titulometria de complexacao.

(Fonte: http://www.utpa.br)
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INTRODUCAO

Na dltima aula foi preparada e padronizada uma solugiao de nitrato
de prata, usando cloreto de sédio como padrao primario e cromato de
potassio como indicador do ponto final da titulacao. Em seguida foi de-
terminado o teor de cloreto em amostras de soro fisiologico, utilizando
dois métodos argentimétricos diferentes, o direto (Método de Mohr) e o
indireto (Método de Fajans).

Ao longo desta aula, discutiremos os principios da volumetria de com-
plexacao e faremos o preparo e a padronizacao de uma solugao de EDTA.
Na padronizacao sera empregado carbonato de calcio como padrao pri-
mario. O ponto final sera detectado pela mudanca de coloragao do negro
de eriocromo T (ério T) de vermelho para azul. Em seguida a solucao de
EDTA foi empregada na determinagdo da dureza e do teor de calcio e
magnésio em amostra de agua. Na determina¢ao da dureza o ério T foi
empregado como indicador, enquanto que na determinagao do célcio foi
usada a murexida. O magnésio foi determinado por diferenca.

Carbonato de célcio (CaCO,), o principal componente do
calcério (Fonte: http://upload.wikimedia.org).
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FUNDAMENTACAO TEORICA

A titulometria com formagao de complexos ou complexometria, com-
preende as reagoes que envolvem que envolvem um fon metalico e um
agente ligante multidentado com formacao de um complexo suficiente-
mente estavel. A complexona mais importante ¢ o etilenodiaminotetracé-
tico (EDTA), um ligante hexadentado capaz de coordenar-se com o fon
metalico através dos dois atomos de nitrogénio e mais quatro grupos car-
boxilicos. Devido a esse elevado nimero de grupos complexantes, o
EDTA reage sempre na proporcao 1:1 com fons metalicos nao aconte-
cendo nenhum tipo de composto intermediario. O EDTA tem diversas
aplicagbes tal como a que vamos estudar nesta aula: determinagao da
dureza total e teor de calcio e magnésio em agua. Lembre-se que o equi-
librio de complexagao de {ons metalicos com EDTA depende do pH do
meio, pois a espécie ativa (Y*) se encontra na forma predominantes em
pH alcalino. Na complexometria com EDTA, os indicadores tém sentido
diferente dado aos indicadores acido-base. Eles também sao agentes que-
lantes, mas complexam de forma seletiva, quando nio especifica a deter-
minados {ons sob determinadas condig¢des, ao contrario do EDTA. O
ponto final é acusado mediante a mudanca de cor devido a passagem do
complexo ao seu estado livre.

O indice de dureza da agua (soma das concentragoes dos fons poliva-
lentes, geralmente atribuida a presenca de calcio e magnésio) ¢ um dado
usado para avaliar a sua qualidade. Ainda nio se demonstrou efeitos ad-
versos da dureza sobre a saide humana, porém a agua dura nao espuma
em presenca de uma solu¢ao de sabdo, causa corrosao e perda de eficién-
cia na transmissao de calor em caldeiras e sistemas de refrigeracao.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL

Antes de partir para determinacdo, precisamos preparar as solugoes
que serao utilizadas:
a) Solucao de EDTA: Dissolver 1,862g do sal sédico de Na,H,Y.2H O
previamente seco em estufa a 70-80 °C durante 2h, em agua e completar
até 500 mL de 4gua em uma proveta. Guardar em um frasco de polietileno;
b) Solugio padrio de CaCO,: Secar 2 g do padrio primario CaCO, em
estufa a 110°C por 1 hora e esfriar em dessecador. Pesar acurada-
mente 0,20 2 0,25 g do CaCO, e transferir para erlenmeyer. Cuida-
dosamente adicione 5 mL de HCI concentrado. Apés dissolugao,
adicionar 50 mL de agua destilada. Ferver por 5 min. para remover
CO,. Transferir a solugdo para balio volumétrico de 500 mlL e com-
pletar o volume. Rotular.
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Como a solugao de EDTA nao atende aos requisitos de padrao pri-
mario, a padroniza¢ao deve ser realizada. Para isso vocé devera:
a) Pipetar aliquotas de 25 ml. da solugdo de CaCO, preparada para erlenmeyer
de 250 mlL, adicionar 2ml. de tampao amoniacal pH 10 em cada frasco;
b) Adicionar 1ml de trietonolamida;
¢) Adicionar em cada frasco 3 gotas de Erio T;
d) Titular com a solu¢io de EDTA até mudanca de cor (vermelho
vinho = azul).

DETERMINACAO DA DUREZA TOTAL
(CALCIO + MAGNESIO) EM AGUA

a) Pipetar 3 aliquotas de 50 mL de agua e transferir para erlenmeyer de
250 ml;

b) Adicionar 2ml. de tampao amoniacal pH 10;

c) Adicionar 1mL de trietonolamida;

d) Adicionar em cada frasco 3 gotas de Erio T;

e) Titular com a solucao de EDTA até mudanca de cor (vermelho vinho
= azul);

f) Expressar o resultado em mg de CaCO,/L;

@) Fazer um branco colocando agua destilada no lugar da amostra.

DETERMINACAO DE CALCIO EM AGUA

a) Pipetar 3 aliquotas de 50 mL de 4gua e transferir para erlenmeyer de
250 mL;
b) Adicionar 2 mL. de tampao amoniacal pH 12;
¢) Adicionar 1ml. de trietonolamida;
d) Adicionar em cada frasco alguns mg de dispersao sélida de murexida;
e) Titular com a solugao de EDTA até mudanca de cor (vermelho P lilas);
f) Expressar o resultado em mg de Ca*" /L,
@) Fazer um branco colocando agua destilada no lugar da amostra.
Por diferenca calculatr o teor de Mg e expressar em mg de Mg** /L.
As determinagoes devem ser efetuadas em triplicata. A titulacao deve
ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mao esquerda. Os resultados devem ser expres-
sar em termos de intervalo de confianca a 95%.
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CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentados os principios da volumetria de com-
plexacgao. A solucao de EDTA foi preparada pela dissolucao do sal sodi-
co de Na,H Y.2H O e sua padronizagdo foi feita com carbonato de cal-
cio, ja que o EDTA nao ¢é padrao primario. O ério T foi o indicador esco-
lhido para a visualizagdo do ponto final da titulagio de padroniza¢io do
EDTA e da determinacao da dureza em agua. A murexida foi o indicador
escolhido na determinagao do célcio em agua.

RESUMO

A titulagdo de complexaciao baseia-se na reagao entre o analito e o
titulante para formar um fon complexo. Para a determinagao do ponto
final sao usados indicadores coloridos para fons metalicos (indicado-
res metalocromicos). A solugdo de EDTA ¢ preparada pela dissolu-
cao sal disodico em agua. A padronizagio ¢ feita usando carbonato de

calcio como padriao primario. Na detec¢ao do ponto final é emprega-
do o ério T como indicador. A solu¢io de EDTA padronizada foi
empregada na determinacao da dureza e o calcio em agua. O teor de
magnésio ¢ determinado por diferenca ente a dureza e o teor de calcio
em agua.Todas as determinagoes sao efetuadas em triplicata para o cal-
culo das variaveis estatisticas.

PROXIMA AULA

AULA 14: PRATICA 05 - Determinacio de cloro ativo em agua sanitaria
e determinacao iodométrica de acido ascorbico.

AUTO-AVALIACAO

1. O EDTA ¢ o agente complexante mais empregado na volumetria de com-
plexacao por ser barato e reagir na propor¢ao um pra um com cations metali-

cos. Um inconveniente na sua aplica¢do ¢ o controle de pH. Como podemos
resolver issor Explique esse emprego detalhando uma aplicagao pratica.
2. Descrever o principio de aplicagao dos indicadores metalocromicos.
3. Porque na determinagao do calcio em agua foi empregada para a visu-
alizacao do ponto final a murexida e nao o ério T?
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4. Um laboratério de analise ambiental recebeu uma amostra de agua
mineral para determina¢do da sua dureza. O quimico responsavel pela
analise tomou uma aliquota de 25 mL e titulou com solucio de EDTA,
requerendo 1,55ml.. Paralelo a isso 25ml. de uma solugio de CaCO,
0,01036mol/L foi titulada com a solu¢io de EDTA, requerendo 25,15ml..
Qual a dureza da agua em mg/L. de CaCO,?

5. Um quimico promoveu uma rea¢io entre uma solucao 0,0020mol/L
de Mg e uma solu¢iao de EDTA 0,1520 mol/L. Sabe-se que a constante
de estabilidade do complexo formado é igual a 4,90x10° e que o pH do
meio ¢ aproximadamente 11. Determine:

a) a equagao que representa a reacao,

b) a concentragao de todas as espécies presentes em solugao.
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Aula

PRATICA 05 - DETERMINACAO
DE CLORO ATIVO EM AGUA
SANITARIA E DETERMINACAO
IODOMETRICA DE ACIDO
ASCORBICO

METAS

Familiarizar com as técnicas de preparo e padronizacao de solucao de tiossulfato de sodio;
familiarizar com as técnicas de preparo e padronizacdo de solucéo de iodo;

determinar o teor de cloro ativo em agua sanitaria;

determinar o teor de acido ascérbico em comprimidos de vitamina c.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno deveré:

realizar a preparac@o e padroniza¢do de uma solugdo de tiossulfato utilizando os materiais
adequados para este procedimento;

realizar a preparagéo e padronizagdo de uma solucdo de iodo utilizando os materiais
adequados para este procedimento;

determinar o teor de cloro ativo em agua sanitaria; e

determinar o teor de acido ascérbico em comprimidos de vitamina C.

PRE-REQUISITOS

Saber os fundamentos da titulometria de oxidagédo e reducéo.

By o 4 iy i
s

(Fontes: 1- http://www.emforma.net; 2- http://2.bp.blogspot.com)
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INTRODUCAO

Na ultima aula foi preparada e padronizada uma solucao de EDTA,
usando carbonato de calcio como padrao primario e ério T como indica-
dor do ponto final da titulagio. Em seguida foi determinado a dureza
(Ca+Mg) e calcio em amostras de agua, usando ério T e murexida como
indicador, respectivamente. O magnésio foi determinado por diferenca
entre a dureza e o teor de calcio.

Ao longo desta aula, discutiremos os principios da volumetria de oxi-
dagiao e redugio e faremos o preparo e a padronizagao de uma solugdo de
tiossulfato de sédio (Na25203) e de uma solucao de iodo. A padroniza-
¢ao do Na2S203 sera feita com iodo. O ponto final sera detectado pela
mudanca de coloragao do amido de azul para verde. Em seguida a solu-
¢ao de Na2S§203 foi empregada na determina¢iao do teor de cloro ativo
em agua sanitaria. Na padroniza¢do do iodo sera feita com a solugao pa-
dronizada de Na2S§203. O ponto final sera detectado pela mudanca de
coloragao. Em seguida a solugio de iodo foi empregada na determinagao
do teor de acido ascérbico em comprimidos de vitamina C.

(Fonte: http://z.about.com).
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FUNDAMENTACAO TEORICA 15

Os métodos podem ser classificados em métodos de oxidacao e reducao
conforme utilizem solugdes padres de agentes oxidantes ou redutores. Os
mais importantes métodos volumétricos de oxida¢ao siao os baseados no uso
de solugoes padroes de permanganato e dicromato de potassio, iodo etc.

As titulagoes com iodo sao as mais importantes porque titula tanto agen-
tes oxidantes quanto redutores e tem sua flexibilidade devido ao potencial de
oxidacio di sistema iodo/iodeto possuir um valor intermediatio. A titulagcao
com iodo compreende dois tipos: iodimetria (direto) e iodometria (indireto).
O método direto (iodimetria) utiliza solu¢ao padrio de iodo em iodeto de
potassio (espécie reativa 1) para titular substancias facilmente oxidaveis;
geralmente sdo realizadas em meio neutro ou ligeiramente alcalino para
favorecer a hidrélise do iodo e evitar a decomposi¢io do amido. No méto-
do indireto (iodometria) um excesso de iodeto de potassio ¢ adicionado a
uma solugdo de agente oxidante para garantir a formagao de 1, que sera titu-
lado com tiossulfato de sédio em presenga de amido como indicador.

O ponto final das titulagdes oxidimétricas pode ser determinado com
o auxilio de indicadores de 6xido-redugio adequado a cada caso ou ainda
por indicadores especificos como o amido.

PROCEDIMENTO EXPERIMENTAL

Antes de partir para as aplicagoes dos métodos volumétricos com
iodo, ¢ necessario preparar e padronizar a solucao de tiossulfato de sodio,
Na S O..5H,O (MM = 248g g/mol). Para tanto vocé devera:

a) Pesar aproximadamente 12,5 g de Na S O,.5H,0;

b) Dissolver o sal em = 300 mL de 4gua destilada fria, previamente fervi-
da e adicionar 0,5 mL de cloroférmio;

¢) Completar o volume de 500 mL com agua destilada fervida e fria;

d) Guardar a solugao em frasco escuro e limpo. Rotular.

Como a solugdo de tiossulfato niao atende aos requisitos de padrio
primario, a padronizagao deve ser realizada. Os equilibrios envolvidos sao:

Cr,0.% + 6I' + 14H" = 2Cr™ + 31, + 7H,O

250,72+1,=5,0.%+2I

Para isso vocé devera:

a) Pesar com precisao 0,2000 g a 0,2100 g de K ,Cr,O, (MM =294

K2Cr207
g/mol e Meq=294/06) previamente dessecado em estufa a 200-250°C
durante 30 minutos);

b) Transferir para erlenmeyer de 250 mL;

¢) Dissolver em = 50 mL de 4gua destilada;
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d) Adicionar 2 g de iodeto de potassio dissolvido em 30 ml de agua destilada;
e) Adicionar 8 mL. de HCI concentrado e homogeinizar. Rotular;

f) Titular o iodo liberado com a solugao padronizada de Na S O, até mudar de
cor (marrom para amarelo-esverdeado). Nesse ponto adicionar 3ml. de solu-
¢ao de amido e continuar titular ate a coloragao mudar de azul para verde.

DETERMINACAO DE CLORO ATIVO
EM AGUA SANITARIA

a) Transferir 25 ml. da amostra para balio de 250 mL;

b) Retirar trés aliquotas e colocar em etlermeyer distintos;

¢) Adicionar 2 g de iodeto de potassio dissolvido em 30 mL de agua destilada;
d) Adicionar 8 mL. de HCI concentra¢ao e homogeinizar;

e) Titular o iodo liberado com a solugao padronizada de Na,S O, at¢ mudar de
cor (marrom para amarelo-esverdeado). Nesse ponto adicionar 3mL. de solu-
¢do de amido e continuar titular ate a coloragdo mudar de azul para verde.

PREPARO E PADRONIZACAO DA SOLUCAO DE IODO

PREPARACAO DA SOLUCAO DE IODO 0,03 MOL/L

a) Pesar = 20 g de iodeto de potassio (KI);

b) Transferir para béquer de 100 mL;

¢) Diluir em = 25 ml;

d) Pesar = 3,8 g de iodo puro (I,) em um vidro de relégio;

e) Transferir para béquer que contém o KI;

f) Transferir todo o conteudo do béquer para um frasco escuro de 1L
@) Diluir até = 1L

h) Homogeinizar a solucao. Rotular.

PADRONIZAGCAO DA SOLUCAO DE IODO @ 0,03
MOL/L COM A SOLUGCAO NA_S O, 0,1 MOL/L

a) Transferir 50 mL de soluc¢do iodo para um erlenmeyer;

b) Titular com uma solugdo padronizada de Na,S O, 0,1 mol/L;

¢) No final da titulaciao a cor torna-se levemente amarela, entio se adici-
ona 2 mL de solucao de amido 1%;

d) Prosseguir a titulagdao até a viragem;

e) Calcular a concentraciao da solucao de iodo.
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DETERMINACAO DE ACIDO ASCORBICO 15

(VITAMINA C) EM COMPRIMIDOS
POR IODOMETRIA

a) Pesar 12 comprimidos de vitamina C;

b) Triturar e pesar uma amostra ente 0,75 a 0,80g da amostra (pulverizada);
¢) Transferir para baldo de 250 mL;

d) Transferir aliquotas de 25 mL desta solucdo para erlenmeyer;

e) Adicionar 5 mL de indicador de amido;

f) Titular até o aparecimento de cor azul;

2) Calcular a massa de vitamina C na aliquota e a % em comprimido.

As determinacdes devem ser efetuadas em triplicata. A titulagcao deve
ser conduzida lentamente, gota a gota, controlando o fluxo do titulante
contido na bureta com a mio esquerda. Os resultados devem ser expres-
sar em termos de intervalo de confianca a 95%.

CONCLUSAO

Nesta aula foram apresentados os principios da volumetria de oxida-
¢ao e reducdo. A solugio de tiossulfato de sédio foi preparada e padroni-
zagdo com iodo. A solu¢io de iodo foi preparada e padronizada com a
solugdo padrio de Na S O,. Os teores de cloro ativo e 4cido ascorbico
em vitamina C sio determinados empregando solugio padrio de Na,S O.e
iodo, respectivamente. O amido foi o indicador escolhido para a visuali-
zagao do ponto final das titulagoes.

RESUMO

de elétrons. Para a determinacdo do ponto final sio usados auto-indicado-

A titulacao de oxidacido e reducao baseia-se na reacao de transferéncia D

res, indicadores especificos e indicadores de oxidagao e reducgao. A solugao
de Na S O, ¢ preparada pela dissolucao sal em dgua. A padronizagio ¢ feita
usando iodo. Na detec¢ao do ponto final é empregado o amido como indi-
cador. A solugao de Na,S O, padronizada foi empregada na determinagao
do teor de cloro ativo em agua sanitaria. A solu¢ao de iodo é preparada pela
dissolugdo de KI em 4gua. A padronizagio ¢ feita usando solucao de Na,S O,
padronizada. Na detec¢ao do ponto final é empregado o amido como indi-
cador. A soluc¢io de iodo padronizada foi empregada na determinacao do
teor acido ascorbico em vitamina C. Todas as determinacoes sdo efetua-
das em triplicata para o calculo das variaveis estatisticas.
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AUTO-AVALIACAO

1.Uma analise de uma amostra de agua sanitaria foi feita por um quimico
de uma industria para determinacao da concentragao de cloro ativo (CL).
O analista procedeu da seguinte maneira. Tomou uma aliquota de 5 mL e
diluiu para baldo de 50ml com 4gua destilada fervida. Em seguida, tomou
uma aliquota de 25 mL dessa solucio e titulou com solu¢io de tiossulfato
de sédio 0,1021mol/L, requerendo 15,55ml.. Qual a % de cloro ativo na
amostra de agua sanitaria?

2. Por que a solucao de tiossulfato de sédio deve ser padronizada e como
isso pode ser feito?

3. A volumetria de oxi-reducdo ¢ ainda empregada em laboratérios de
quimica para a determinacdo de oxigénio dissolvido em agua e cloro ati-
vo em agua sanitaria. Explique e exemplifique a iodometria e iodimetria.
4. Quais os tipos de indicadores empregados na titulometria de oxidagao
e reducao? Exemplifique cada um.
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