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' livro de Quimica Analitica 1 foi ela-
N\ borado de forma clara e abrangente
para auxiliar todos os estudantes de gra-
duagio em especial aos alunos do curso de
Quimica na modalidade a distancia. Por se
tratar de um livro texto, os conteudos fo-
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que o aluno tenha maior facilidade em
compreender os conceitos e abstrair o ma-
ximo de informacdo possivel, levando sem-
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~ mento. E preciso salientar aqui, que o livro
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mesmo ndo ocorre com as informacoes,
* pois elas estdo direcionadas de forma nio
linear favorecendo uma melhor interpre-
tacdo dos fendmenos e processos, desta
fdrma, o livro aborda os temas de quimi-
ca analitica numa esfera ampla, buscando
uma interdisciplinaridade dos assuntos e
exemplos do cotidiano.
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m Uma breve historia da Quimica Analitica

Desde os primdrdios o homem procura compreender os fendme-
nos naturais, que antigamente eram tratados como conseqiiéncias
das vontades divinas, sendo inacessiveis aos conhecimentos huma-
nos. A partir do momento em que o homem pode estudar e comecar
a dominar esses fenémenos, a ciéncia teve seu avancgo.

Nio se pode falar em ciéncia na antiguidade tendo como refe-
réncia o conceito atual, porém, se queremos falar sobre as origens
da quimica analitica temos que voltar até o antigo Egito. O pais mais
avancado do mundo antigo que se tem noticia ¢ o Egito, isso fica
evidente quando se observa a sua sociedade, cultura e economia.
Apesar de que os procedimentos experimentais daqueles dias nio
podem ser considerados ‘ciéncia’, e sim um conjunto de conheci-
mentos empiricos difundidos sem nenhuma interligacdo. Podem-se
citar alguns procedimentos do antigo Egito como sendo da quimica
analitica, por exemplo, o processamento de metais preciosos como
ouro e prata. Nesse processo o metal impuro era purificado pelo
processo de copelacdo. Outro processo era a coloragdo artificial dos
metais e das ligas por tratamento da superficie metalica. Ademais, os
Egipcios obtinham uma superficie de cor rosa com o ouro aquecen-
do-o com tracos de ferro. Ha inimeras obras de joalheria feitas com
ouro, no Egito e na Babilonia, que atestam o alto grau de perfeicio
atingido pelos artesdos naquela época.

Mais tarde no periodo helénico (entre 300 a.C e 300 d.C), te-
mos Zdsimos de Pandpolis autor que contribuiu com trabalhos al-
quimicos. Z6simos descreveu varios processos relacionados a fusio
de metais, calcinagdo e solucdes. Sendo que em algumas de suas
obras foram encontradas citacées detalhadas de certos tipos de equi-
pamentos usados pelos alquimistas da época, como por exemplo,
destiladores, banho-de-areia, fornos e banho-maria. Esse ultimo ¢é
atribuido sua invencio a uma alquimista chamada de Maria a Judia
também conhecida como irmé de Moisés.

A analise quimica surgiu somente no século XVII, com as expe-
riéncias de Robert Boyle, a qual passou a ter uma cara de verdadeira
ciéncia (sistema ordenado de acordo com leis e principios bem defi-
nidos). Nessa época Boyle foi um dos primeiros a acreditar na cons-
tituicdo atomica da matéria, além disso, ele sistematizou diversas
reacOes quimicas conhecidas e prop6s novos métodos para testa-las
originando a quimica analitica por via umida. O uso do tornassol
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Copelacdo ¢ o processo pelo qual o metal
é acrisolado (purificado) por aquecimento
usando um recipiente de barro.

|
Robert Boyle (1627-1691)

Brilhante fildosofo dominava seis idiomas
e foi considerado um dos fundadores da
quimica moderna.



[ ]
Mikhail V. Lomonosov (1711-1765)

Foi um dos maiores cientistas russos.
Desenvolveu trabalhos em diversos campos
das ciéncias, tais como: fisica, quimica,
geografia e astronomia.

. .. [ ]
Antonie L. Lavoisier (1711-1765)

Cientista francés que enunciou a célebre
frase "Na natureza nada se perde, nada se
cria, tudo se transforma”.

[ ]
Analito substincia a ser analisada durante

o procedimento de analise.

como indicador para substancias acidas e basicas foi primeiramente
introduzido por Boyle. Mais tarde no século XVIII, o russo Mikhail
Vasilievich Lomonosov foi o primeiro a utilizar uma balanca para
pesar os reagentes e produtos numa reacio quimica, e que, em 1756,
confirmou experimentalmente a lei da conservagdo da matéria. Pos-
teriormente, os trabalhos de Antoine Laurent de Lavoisier mostram
o mesmo principio. Contudo, hoje sabemos através da Teoria da Re-
latividade de Albert Einstein (1879-1955) que a massa numa reagio
quimica ndo ¢ conservada, mas sim transformada na forma de ener-
gia luminosa, calorifica, etc (veja Quadro 1.1.).

Outras contribuicdes foram dadas pelo sueco Torbem Olof
Bergman (1735-1784) que separou os metais (cations) em grupos,
dando origem a andlise sistematica. O desenvolvimento dos mé-
todos analiticos foi acompanhado também pelo desenvolvimento
de instrumentos capazes de fazer medidas cada vez mais precisas
(balanga) e também com a implementacio de novos recipientes de
vidros para as analises.

Em 1859, Robert Wilhelm Eberhard Von Bunsen (1811-1899)
juntamente com Gustav Robert Kirchhoff (1824-1887), estudando o
espectro de emissio de elementos aquecidos, aperfeicoa um queima-
dor de gas especial, primeiramente construido por Michael Faraday
(1791-1867) em 1855, com esse feito esse novo instrumento passa a
levar o seu nome, e hoje conhecemos como pico de Bunsen. Com a
investigacdo foi criado o teste de chama por via seca de alguns ions
metalicos, os quais apresentam cores diferentes sobre a chama.

Entretanto, os testes efetuados no inicio do século XX eram muito
trabalhosos e demorados, além de serem de baixa sensibilidade. Outro
problema era o gasto de reagentes durante as analises, embora, os qui-
micos analistas ja ensaiavam com apenas algumas gotas de solucio.
Em conseqiiéncia disso, o quimico de nome Fritz Feigl (1891-1971)
comecou a trabalhar visando o desenvolvimento de reaces mais sen-
siveis e seletivas para a maioria dos ions (cations ou anions), com os
seus estudos surgiu uma nova quimica analitica, introduzindo o mé-
todo da analise de toque (Spot Test), na qual poucas gotas de solugdes
sdo usadas para a determinacio qualitativa do analito.

Muitos outros importantes cientistas da época trabalharam com
a quimica analitica ou areas afins, tais como: Henri Louis Le Chate-
lier (1850-1936); Svante August Arrheniuns (1859-1927); Friedrich
Wilhelm Ostwald (1853-1932); Johames Nicolaus Bronsted (1879-
1947); Hugo Schiff (1834-1915) e muito mais deram a quimica ana-
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litica uma sdélida base cientifica e contribuiram para o desenvolvi-
mento e aperfeicoamento dos varios instrumentos e aparelhagens
usadas hoje em dia, além ¢é claro, dos principios e fundamentos que
regem os fendémenos observados durante a analise quimica.

[ ] |
Quadro 1.1

Mikhail e Lavoisier versus Einstein

Quando Mikhail e Lavoisier verificaram a conservacdo da matéria nao se tinha
idéia de que pudesse ocorrer a transformacdo da massa em energia e vice-versa.
Com o surgimento da Teoria da Relatividade de Albert Einstein (1905) que por re-
solucbes matematicas chegou a sequinte expressao:

E=mxc’

Onde E é a energia, m ¢ a massa e ¢ é a velocidade da luz no vacuo (3 x 108 m/s).

Ocorreu um comprometimento com a Lei da conservagdo da matéria, pois agora
0 aparecimento de calor em uma dada reacdo quimica deve estar relacionado a
perda de determinada quantidade de energia, ou 0 contrario, 0o aumento da massa
leva a um aumento na energia do sistema.

Porém, as variagcdes de massa sdo muito pequenas em uma dada reacao qui-
mica, como podemos observar no seguinte exemplo:

C,Hy, +50,,, —3CO,, +4H,0,, AH=-2220kJ

8(g) 2(g)

44gx160g 132gx72g
24¢g 24g?

Nessa reacdo de combustdo ocorre liberacdo de 2220 kJ (2,22 x 106 J)
Aplicando a equacdo de Einstein temos:

E=mxc* >m= %2
Agora substituindo os valores temos:
_2,22)(106 _ —11 -9
m= AX108)2—2,47><10 kg ou 2,47x10"¢g

A partir do resultado obtido podemos concluir que mesmo sendo a liberacdo de
calor alta a perda de massa € muito insignificante, e a lei da conservacdo da ma-
téria pode ser levada em consideracao, pois ela ainda pode ser usada para explicar
o fenémeno. Por outro lado, devemos lembrar que nas reacoes nucleares essa lei
nao pode ser usada.

Principios da Quimica Analitica
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] Introducdo a analise qualitativa

A quimica analitica esta preocupada com a identificacdo dos
constituintes presentes em uma determinada amostra. Desta forma,
0 quimico analitico tem que se preocupar em montar um experimen-
to capaz de separar o analito e depois identifica-lo. Outro problema
comum a quimica qualitativa esta relacionada com a identificacio
de impurezas ou a confirmacio de sua auséncia em um determinado
produto durante a fabricacéo.

A primeira tarefa do quimico analitico ¢ procurar uma amostra
representativa do analito para fazer as andlises necessarias para che-
gar a resposta correta. O processo pelo qual o analista obtém uma
porcdo ou unidade de um todo para prova ou exame de sua qualida-
de ou tipo ¢ chamado de amostragem. Normalmente a amostragem
¢ a parte mais dificil do processo, sendo, geralmente pouco reconhe-
cida por quem solicitou a analise, por exemplo, uma industria, um
orgio governamental, além disso, alguns analistas também apresen-
tam certa dificuldade em perceber a problematiza¢do envolvida no
processo de amostragem.

Apos ter feito uma adequada amostragem o proximo passo ¢
determinar um procedimento para a identificacio da substancia em
questdo, freqlientemente, o procedimento adotado consiste em pro-
vocar, na mesma, uma variacio em suas propriedades, de modo a
ser facilmente observada e que corresponda com a constituicio da
dita substincia. Muitas das vezes se usa durante esse processo um
determinado agente capaz de produzir uma variacio satisfatéria das
propriedades fisicas ou quimicas da substancia a ser identificada;
esse agente ¢ conhecido como reagente. Embora, o reagente possa
ser também um agente fisico como, por exemplo, eletricidade, calor,
luz, etc., os quimicos analiticos associam a palavra reagente a um
produto quimico que pode estar no estado fisico sélido ou liquido.
Se estiver no estado solido a analise ¢ por via seca e se estiver no
estado liquido a analise ¢ por via umida.

Durante o procedimento de analise ¢ interessante e extrema-
mente importante o controle de alguns parametros e condicdes tais
como: temperatura, concentracio dos reagentes, acidez (pH). Outro
pardmetro importante é a concentracdo da substincia a ser analisa-
da (analito). Esta questio esta diretamente relacionada com a sensi-
bilidade do método analitico adotado, sendo que a resposta positiva
do teste esta condicionada a uma concentracio minima do analito
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na amostra. Nesse ponto ¢ importante salientar a necessidade de
algumas amostras, a sua pré-concentracio através de alguma meto-
dologia, por exemplo, evaporacdo do solvente, extracdo do analito,
nesse ultimo caso passando de um volume grande de solucido para
um volume menor.

0 processo que envolve a quimica analitica qualitativa vai além
do que foi visto em Quimica Geral, a qual tem como objetivo uma
visdo global do comportamento de varias substancias em diferentes
condicdes. Por outro lado, a quimica analitica tenda compreender
com maior profundidade os equilibrios existentes em solucdo aquo-
sa, buscando definicdes e expressdes matematicas que possam ser
usadas de forma satisfatéria para descrever os fené6menos observa-
dos e, desta forma, mostrar para os estudantes a interdisciplinari-
dade da quimica com as demais areas do conhecimento. Nos proxi-
mos modulos comecaremos a estudar os equilibrios que governam
a dissolucdo de substancias em agua, observando e determinando a
concentragdo dos varios constituintes, sejam eles, ions ou moléculas
presentes em solucéo.

Conceitos fundamentais

Quando misturamos duas ou mais substancias, surge a questio
qual substancia esta dispersa em quem? Para resolver esse proble-
ma os quimicos estabeleceram que a substancia presente em maior
quantidade fosse chamada de solvente e as demais de solutos.
Existem diferentes maneiras de expressamos a presenca de uma
substincia em outra, ou seja, a presenca do soluto no solvente. Por
exemplo, se quisermos expressar em massa a presenca do AgNO,
em um volume especifico de solucido aquosa. O que fazemos ¢ es-
crever a razdo entre a quantidade de nitrato de prata por unidade
de volume da solucio.

Onde temos que C é concentracdo comum da solucio, ms ¢ a

massa do soluto que pode ser descrita em termos de quilogramas (kg),
gramas (g), miligramas (mg) e V é o volume da solucio expressa em
Litros (L), mililitros (mL), microlitros (pL).

Nesse caso ao colocar o rétulo no frasco de uma solucido de
nitrato de prata com a seguinte informacio: C = 25 g/L, o analista
(professor, estudante, farmacéutico, engenheiro) que for usar essa so-
lucéo vai saber que 1 L desta solucdo contém 25 g de nitrato de prata.

Principios da Quimica Analitica
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Solucdo sio misturas de aspecto

uniforme, compostas por duas ou mais
substancias. Sao formadas por particulas
menores do que 10 nm (1 nm = 107 m),
sao transparentes, nao sedimentam e ndo
sao separaveis por filtro ou membrana

semipermeavel.

equacao 1.1



equagao 1.2

12

Outra definicdo importante ¢ a densidade de uma substancia ou

solucdo. Quando deparamos com a expressido de densidade temos a
impressdo que se trata da expressio anterior.

Contudo, o conceito ¢ totalmente diferente, pois agora temos a
razdo entre a massa da solugio (ou massa total) e o volume da solu-
cdo. Novamente aqui, podemos expressar a densidade em kg/L, g/L
ou g/mL. Diferentemente do caso anterior, a densidade da solucéo
expressa a quantidade de matéria por unidade de volume, isto &, se
encontramos um reagente que tem a seguinte informacdo: d = 1,18
g/mL, significa que 1 L dessa solucido contém uma massa de 1180 g.

Expressando g/L de outra forma.

Os pesquisadores e cientistas costumam expressar as razdes das unidades

usando o conceito matematico exponencial, por exemplo:

g/ _&_ 5!
L_L_gL

Desta forma podemos escrever o denominador L em cima elevando ele a -1.

Lorenzo Romano Amedeo Carlo"
Avogadro (1776-1856)
0 numero de objetos por mol é chamado
de constante de AVOGADRO, em honra a
este cientista italiano do século XIX.

Por outro lado, quando expressamos a relacdo do soluto em
termos da massa, isto ¢, da quantidade de matéria, estamos falando
indiretamente da quantidade de atomos, moléculas ou ions presen-
tes na solucdo. Desta forma, precisamos encontrar outra maneira
de expressar esses constituintes de forma direta, para isso devemos
introduzir o conceito de mol.

Os quimicos descrevem o numero de particulas, sejam elas,
atomos, ions, moléculas, etc., em termos de uma unidade denomi-
nada mol. Um mol refere-se a quantidade 6,022 x10%3 existentes de
qualquer coisa, assim como uma duzia referem-se a quantidade 12
existentes de ovos, ou laranjas, ou podemos dizer de atomos tam-
bém. Entretanto, uma duzia de atomos ndo representa uma quan-
tidade grande de matéria, desta forma, precisamos de um numero
maior, esse numero é o numero de Avogadro (6,022 x 1023 mol-1).
Perceba que ¢ muito inconveniente escrever 6,022 x 1023 atomos,
pois esse ¢ um numero muito grande. Desta forma, ¢ muito mais
simples escrever 1 mol de atomo.

Até o momento sabemos como determinar o numero de mols

se tivermos em mios o numero de atomos, ions ou moléculas de
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uma determinada substancia, porém, podemos contar diretamente
o numero de atomos em uma amostra? Certamente que nio, por
isso, precisamos introduzir outro conceito, o de massa molar, m,
que representa a massa por unidade de mol de particulas. Tendo os
valores de massa da substancia e da Massa Molar em mios podemos
calcular o numero de mols de qualquer coisa.

Exemplo 1.1

Convertendo o numero de atomos a mol.

Um quimico recém formado trabalhando no laboratdrio de andlise da multi-
nacional Bayer recebeu uma amostra de um comprimido de aspirina, o rotulo da
embalagem dizia que a quantidade de dtomos de hidrogénio presentes na amos-
tra era de 3,0 x 1024, Determine a quantidade em mols de hidrogénio presentes
nessa amostra?

Resolugao: Para resolver esse problema, podemos partir de uma mera estimativa
da resposta antes de iniciar os calculos, propriamente dito. Observando o valor
3,0 x 1024 logo percebemos que ele é maior do que o valor 6,022 x 1023, assim,
sabemos de antemao que deve haver mais do que 1 mol de atomos de hidrogénio
nessa amostra. Contudo, precisamos determinar com exatiddo esse valor, para
isso, temos que:

Numero de mol = nimero de atomos [ nimero de Avogadro
Substituindo os valores, temos:

Numero de mol = 3,0 x 1024/ 6,022 x 1023 = 5,0 mol
Desta forma, a amostra recebida contém 5,0 mols de atomos de hidrogénio.

Sabendo agora como determinar o numero de mols podemos
prosseguir, e usar esse conceito para expressar a quantidade de
particulas em uma dada solugéo em termos do numero de mol. A ..................................................... equacgao 1.3
razdo entre o numero de mols e o volume em Litro ¢ conhecida n
como molaridade, e v
Onde m é a molaridade dada em mol/L ou mol L-1, n é o nimero
de mol e V ¢ o volume da solucdo em Litros.
Outra definigao importante com respeito ao mol € a Fragao Molar. cauacao 14
Nesse caso, a razio ¢ entre o numero de mols de um determinado com-
ponente, n, pelo nimero de mols total da mistura (solugio). Fragdo molar = L
Em alguns casos ¢ preciso apenas relacionar a massa do soluto Zim

com a massa total da solucéo, isto ¢ conhecido como porcentagem

Principios da Quimica Analitica 13



em massa, ou Titulo percentual (T% ou T%). Quando vocé vai a

QUACED 1.5 weresmmsrsssssssses ms ................................ umafarmamacomprar soro fisioldgico, o farmacéutico Ihe vende
T (%)% ZZXIOO um frasco que tem em seu rétulo a seguinte informacio: contém
cloreto de sodio (NaCl) a 0,9%, isto significa que para cada 100 g de

solucdo existe 0,9 g de NaCl.
. Onde ms ¢ a massa do soluto e m ¢ a massa total da solucéo que
Ll corresponde a soma entre a massa do soluto e a massa do solvente,

Mgolvente (M = MS + Mgglvente)- E importante salientar que a massa
do soluto e a massa total devem estar sempre na mesma unidade de
medida (g/g; kg/kg; t/t). Deste modo, a relacio é adimensional néo

possuindo unidade de medida.

) Em alguns casos, o que temos sdo substincias na forma liquida
e pesar liquido ¢ mais complicado, pois 0 mesmo pode evaporar
durante o procedimento de pesagem e, isso pode ocasionar erros na
medida. Assim, usando o mesmo principio adotado para o percentu-

al em massa, podemos fazer o percentual em volume.

equagéo < SRR
Onde Vs € o volume do soluto e V ¢ o volume da solucéo, sem-
T (%)% = %xlOO pre lembrando que os volumes devem estar na mesma unidade de
medida, por exemplo, L/L; mL/mL; m3/m3, pois o Titulo percentual
em volume também ¢é adimensional.
Atividade 1.1.

Pesquise como foi determinado o numero de Avogadro.

Atividade 1.2

Uma estacdo de tratamento de agua, ETA, no municipio de Vitoria trata aproximadamente
25.000 L de agua por segundo com Fluor. Um dos grandes problemas esta relacionado a
fluorose, portanto, para evitar riscos aos consumidores, a concentracao maxima de fluoretos na
agua ndo deve exceder 1,5 mg/L. Se a ETA trabalha por 2h tratando a agua calcule a quantidade
maxima de fluoreto que pode ser utilizada com seguranca.

14 Maodulo 1



1.

2.

3

1.4 Construindo e fixando o conhecimento
Qual o principal enfoque da Quimica Analitica Qualitativa?
Antigamente o principal método de purificacdo de Ouro e Prata era a copelacdo. Descreva em detalhes esse método.
A equacdo quimica a sequir ilustra a reacdo do butano com o oxigénio para formar CO, e agua. Calcule a variacdo

de massa durante a queima de butano devido a liberacao de 5756 kJ, verifique a lei da conservacdo de massa.
2C4H10(g] + 1302(9) — 8C02(g] + 1OH20(|] AH = -5756 kJ

4. Uma solucdo foi preparada pela dissolucao de 40 g de AgNO3; em 500 g de H,0, considerando que ndo houve

variacdo de volume, e que o volume final foi de 500 mL. Determine a densidade dessa solucao em g mL-" e kg m-3.
Dado: densidade da agua = 1,0 g mL=1 4 25 °C.

5. 0 acido cloridrico € uma mistura entre o gas cloreto de hidrogénio, HCl, e 4gua, formando uma solugcao aquosa.

10.

Geralmente, o frasco do acido cloridrico presente na maioria dos laboratérios de quimica apresenta as sequintes
informacées em seu rotulo; d = 1,18 g mL="; T = 37 % m/m; Massa Molar = 36,5 g mol-'. Como base nessas in-
formacoes, resolva:

a) Qual é a massa de HCl existente em 200 g da solugdo de acido cloridrico?

b) Qual € a massa de H,0 existente em 50 g da solugdo de acido cloridrico?

c) Determine a molaridade dessa solucéo.

. 0 metal mercurio (Hg) é toxico, pode ser absorvido por diferentes vias dependendo da forma que ele se encontra

no meio. Um das formas mais comum de contato € via gastrintestinal, pelos animais. Um quimico estudando a
contaminacgdo por Hg do rio Amazonas verificou que a agua estava contaminada com uma concentracao molar
de 10,0 x 10-4 mol L~ de Hg. Sabendo que um garimpeiro bebe em média 2 L de agua contaminada por dia de
trabalho. Determine a massa aproximada de Hg ingerida por dia pelo garimpeiro.

. Uma solucdo foi preparada pela dissolucdo de 20 gramas de sacarose em 480 gramas de agua. Determine seu

titulo percentual em massa.

. O alcool comercial comprado no supermercado € uma mistura homogénea entre etanol e agua com titulo percen-

tual em volume igual a 96 %. Determine a massa de agua presente em um litro de alcool comercial.

. Calcule a molaridade dos ions Ca2*+ e PO43- numa solucédo 0,20 mol L-" de fosfato de calcio em agua.

Aménia aquosa concentrada tem molaridade igual a 14,8 mol L' e d = 0,90 g mL-" 4 25 °C.
a) calcule a fragdo molar e a % em peso de NH3;
b) qual é o volume dessa solugdo necessaria para se obter 500,0 mL de soluc¢do 0,20 mol L-1?

Principios da Quimica Analitica 15
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A constante de equilibrio quimico

As concentragdes de um sistema quimico que atinge o equilibrio
refletem a tendéncia intrinseca dos atomos a existirem seja como
reagentes seja como produtos.

Um liquido ou um solido vaporizado podem, mediante uma mu-
danca nas condigdes, ser recondensados. A Figura 2.1 ilustra a eva-
poracdo e posterior condensacio do vapor de agua em um recipiente
hermeticamente fechado. Imagine que inicialmente foi colocando
dentro de um recipiente hermeticamente fechado um pouco de agua
no estado liquido, com o passar do tempo essa d4gua comega a passa
do estado liquido para o estado gasoso. Inicialmente nio ha mo-
léculas de agua no estado gasoso e, a pressdo de vapor de agua ¢
zero. Entretanto, ocorre vaporizacio, e a quantidade de moléculas
de agua no estado gasoso aumenta e, conseqiientemente, sua pres-
sdo também. Perceba que agora pode ocorrer o processo inverso de
passagem de uma molécula de 4gua no estado gasoso para o estado
liquido, mas esse processo ¢ mais lento do que o anterior. Porém,
como o recipiente ¢ fechado vai chegar um momento que a velo-
cidade de conversdo de moléculas do estado liquido para gasoso se
iguala & velocidade de conversido de moléculas do estado gasoso
para o liquido, nesse momento dizemos que o sistema entrou em

equilibrio fisico dindmico, pois as conversdes nio param de ocorrer.

H,0
Figura 2.1
Processo de evaporacgao e posterior
H20 vapor H20 vapor condensacao do vapor d'agua em um
recipiente hermeticamente fechado.

H20 Jiquido H20 liquido

0 mesmo principio pode ser usado para descrever o equilibrio
quimico em reagdes quimicas. Sendo que havera condi¢des de con-
centracio e temperatura sob as quais reagentes e produtos coexistem
em equilibrio (veja Figura 2.2). Para verificar isto, vamos analisar o
processo de decomposicao térmica do MgCO-

equacao 2.1
Se essa reacdo foi efetuada em vaso aberto todo o gas carbonico
formado vai ser liberado para a atmosfera, e a reagdo prossegue até Mg CO3(S> - MgO(S) + C02(g)

total conversdo do carbonato de magnésio em 6xido de magnésio e
CO,. Contudo, se o recipiente for fechado o CO, se acumula e sua

Introduzindo o conceito de equilibrio 17



equagéo 22 .......................................................
MgO,,, +CO,,, — MgCO,,
EQUACAQD 2.3 srrreesmmesssssssmssssssssssssss s
Figura 2.2

Representacdo esquematica do processo

de decomposicdo do MgCO3 em um

vaso fechado. O ultimo estagio mostra o

18

estado de equilibrio.

........................................ MgCO3(s) ﬁ MgO(g) + C02

pressdo aumenta, e finalmente a reacdo inversa comeca a ocorrer
numa velocidade que aumenta a medida que a concentracido (ou
pressio) de CO, se eleva.

Desta forma, podemos considerar que o processo ¢ reversivel,
um fato que podemos indicar com a seguinte notacgéo:

(g)

CO9 COy
MgCO3 MgCO3

O primeiro fato importante sobre a natureza do estado de equi-
librio ¢ a sua caracteristica dinimica, ou seja, trata-se de uma situ-
acdo permanente mantida pela igualdade das velocidades de duas
reacoes quimicas opostas. Isso significa que as reacdes direitas e
inversas ndo param de ocorrem quando se atinge o estado de equi-
librio, mas sim continuam ocorrendo indefinidamente com a mesma
velocidade. Estudos teodricos e experimentais envolvendo os siste-
mas com reacdes que ocorrem em nivel molecular mostram que as
reacdes entre as espécies participantes continuam mesmo apos o
equilibrio ter sido alcancado.

Ademais, a natureza termodinamica diz respeito a duas ten-
déncias opostas: a propensdo das moléculas a assumir o estado de
menor energia e o impeto em direcdo a um estado de entropia ma-
xima (maxima desordem no sistema - um gas tem maior entropia
do que um solido).

Os primeiros a proporem a expressdo da constante de equilibrio
foram dois cientistas noruegueses, Cato M. Gullberg (1836-1902)
e Peter Waage (1833-1900), em trabalhos publicados entre 1864 e
1867. Eles chamaram essa expressdo de Lei da Acdo das Massas, ter-
mo que ainda hoje ¢ usado. Contudo, para entendermos melhor esse
conceito devemos buscar uma andlise na termodinamica quimica,
mas isso foge do interesse do livro, portanto, se vocé quiser saber
mais a respeito desse assunto procure um livro de Fisico-quimica.
Estamos interessados no estudo do estado de um sistema em equili-
brio e como ele chegou ou vai chegar ao equilibrio, assim, focaremos

Modulo 2



0 nosso trabalho no entendimento do quociente de reacao, Q.

As reacgdes envolvidas em quimica analitica em geral ndo resultam
numa completa passagem de reagentes a produtos. Ao contrario, elas
sempre alcancam um estado de equilibrio quimico, no qual a razio en-
tre a atividade (ou concentragio) dos reagentes e produtos é constante.

Considere uma reagéo gera] hipotética: ..........................................................

Onde temos que F, G, H e I sdo as espécies quimicas participan-
tes da reacio com os seus respectivos coeficientes estequiométricos,
f, g, h e i. A expressio matematica que descreve o quociente da re-

agéo genérica é dado por: .................................................................................................

Se misturarmos amostras de F, G, H e I, o quociente de reacio
podera ter qualquer valor dependendo da mistura, mas depois que
o equilibrio ¢ alcancado, obtém-se apenas um unico valor de Q.
Por ser muito importante o valor de Q no equilibrio, ele recebe um
nome e um simbolo diferente, ou seja, ele ¢ chamado de constante
de equilibrio, K. Na maioria das situacdes estamos somente interes-
sados na expressio sob condicdes de equilibrio, isto €, na expressdo

da constante de equih’brio: .................................................................................................

Se algumas das espécies forem liquidas ou solidas puras ou um
solvente em excesso, o termo referente a essa espécie ndo aparece na
equacio da constante de equilibrio, pois sdo considerados constantes.

Agora ja estamos aptos a expressar a constante de equilibrio

para a reagéo de decomposigéo dO MgC03 ..........................................................

Como K’, [Mg0O] e [MgCO;] sdo constantes podemos colocar
tudo juntos numa unica constante K, assim temos:

A expressao exata da constante de equilibrio.

........................................................ equagéo 2.5

_ [HY (1]
[FY x[GF

........................................................ equagéo 2.6

_ [HY [T
[FY x[GF

........................................................ equacao 2.7

_[Mg0]x[CO,]
[MgCO,]

..................................................... equacao 2.8

A equacgao acima € apenas uma forma aproximada da expressao da constante

de equilibrio termodinamica. Por outro lado, a constante de equilibrio ¢ um fato

experimental. A forma exata da constante de equilibrio ¢é:
_ aH"xal'
aF’ xaG*

Em que ay, a, aF € ag Sdo as atividades das espécies H, |, Fe G.

Introduzindo o conceito de equilibrio
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O eletrolito agua.

Existem evidéncias experimentais que a dgua mesmo extre-
mamente pura conduz carga elétrica durante a passagem de uma
corrente elétrica entre dois fios condutores mergulhados em um re-
cipiente contendo agua. Porém, & agua a primeira vista seria consi-
derada ndo condutora de eletricidade. A pergunta é: como a agua
pode conduzir eletricidade?

Essa pequena condugédo evidéncia a presenca de ions que so-
mente pode vir da ionizacdo da molécula de dgua. A equacio se-

099 guinte ilustra a formacio dos possiveis ions presentes em solucdo:
s s . B Existem evidéncias experimentais da existéncia do ion H;0+,
H2O(1) + H20(1) & H3O(aq) + OH(mD que chamamos de ion hidronio. Esse ion nada mais ¢ do que o pro-
ton hidratado, ou seja, o ion consiste em um prdton ligado cova-
lentemente a uma molécula de agua. Ademais, ¢ possivel também
existir hidratos superiores como H;0,* e Hy0,4*, entretanto, por con-
veniéncia, os quimicos preferem a notacdo H;0*, ou mesmo uma
mais simples, H*, para representar o proton na dissociacdo da agua
(veja Fig. 2.3).

Em ambiente aquoso o ion hidrénio esta fortemente ligado a
trés moléculas de agua por ligacoes de hidrogénio. A distancia de
ligacdo entre o hidrogénio e o oxigénio nessa interacdo ¢ da ordem
de 252 pm (picometros, 10712 m), esse valor é comparavel ao valor

encontrado para as ligacdes de hidrogénio na molécula de agua H—
0---H (283 pm).

Figura 2.3

fon hidrénio no centro circundado

por 3 moléculas de dgua, essas moléculas
estao fortemente ligadas ao ion por
fortes ligacdes de hidrogénio.
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O processo descrito acima também ¢ conhecido como autopro-
tolise. A constante de autoprotdlise para a dgua tem o simbolo es-
pecial K, onde o subscrito w significa agua (do inglés “water”). K,
também ¢é conhecido como produto idnico da dgua.

Vamos agora tentar relacionar essa constante de equilibrio com
um conceito muito importante em quimica analitica que ¢ o pH. Por
definicio, pH ¢ o logaritmo negativo da atividade hidrogeniénica
(em condicéo ideal a atividade hidrogenionica ¢ igual a concentra-

cdo de dos ions hidronios, H;0* presentes em solucdo), ou seja: ...

Se aplicarmos a funcdo logaritmica na equagio de equilibrio
para autoprotdlise da agua temos:

—log Kw = —l()g[H30+] — log[OH_] ...........................................

pKw = pH+pOH ..............................................................

Onde pOH ¢ o logaritmo negativo da concentracio de hidroxila.
Substituindo o valor da constante temos:

_log(lxl0714):14:pH+p0H ...............................................

Esta é¢ uma maneira pratica de expressar, que se o pH = 5,7; entdo
o pOH = 14,0 - 5,7 = 8,3, isto é, [OH] = 1083 = 5,0 x 10" mol L-1.

Uma solucdo acida possui um pH abaixo de 7 e uma solucio
basica possui pH acima de 7. Embora o pH se situe no intervalo
entre 0 a 14, estes ndo sio os limites da escala de pH. Um pH de 15,
por exemplo, significa um pOH = -1,0; ou [OH-] = 10 mol L-1. Esta
concentragdo ¢ facilmente atingida em uma solucio concentrada de
uma base forte, tal como o NaOH. A Tabela 2.1 mostra os valores de
pH de diversas substancias comuns.

Agua 4cida proveniente de Uma mina e -3

FN e To o[ o= 2T T 0
T 3

L0 1127 T 57 -7
BiCarDONato de SOUIQ - wrrsessrererssmmmsreeemsmessieserssssseesesssasssessessasseeee 8,5
T (o TR 10,5
B S T O T ——————————————— 12

Introduzindo o conceito de equilibrio

................................................ equagéo 2.10

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

................................................ equagéo 2.1

pH =—-log[H,0"]

............................................... equagéo 2.12

................................................ equagéo 2.13

................................................. equaco 2.14
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equacao 2.15

equacao 2.16

equacao 2.17

equacao 2.18

22

.................................................................. HF

Acidos e bases fracas.

Quando medimos o pH de uma solug¢do 0,15 mol L-! de
CH;COOH,q) verificamos um valor proximo a 3. Por outro lado, se
fizermos o mesmo para um solugédo aquosa de HCl(,q 0,15 mol L-!
teremos o valor perto de 1. A partir da analise deste resultado pode-
mos concluir que a concentracdo de ions hidrogénio ou (hidronio)
na solucio de HCI ¢ maior do que na de acido acético.

Agora imagine fazer o mesmo procedimento para uma solucéo
de NaOH,q) 0,15 mol L-! e para uma solugao de NHj(,q) também 0,15
mol L-1. Teremos o seguinte resultado de pH 13 e 11, respectivamen-
te, ou seja, a molaridade do ions hidronios ¢ menor em NaOH(,q) do
que NHj(aq)-

0 comportamento do acido acético deve se ao fato de que suas
moléculas ndo estio completamente deprotonadas. Por outro lado, o
comportamento da amdnia deve se ao fato de que as suas moléculas
nio estdo completamente protonadas em agua. Isto é, eles sdo con-
siderados respectivamente, um acido fraco e uma base fraca.

Quando um &cido fraco ¢ dissolvido em agua, estabelece o se-
guinte equilibrio:

............................................................................ HX+H20 ﬁ H30+ + X

Podemos ver que o acido fraco reage com a agua para forma o
ion hidrénio mais o seu contra-ion, X-. A expressio matematica que

descreve este equilibrio é:

_[H,0]X[X]
X

Por exemplo, para o acido fluoridrico, HF em agua.

+F

(aq)

+H,0,

.
W & H,0

(aq) (aq)

_[HOIX[F]
“ HF

0 valor experimental da K, para o acido fluoridrico a 25 °C é 3,5
x10-4. Esse pequeno valor nos diz que somente uma pequena parte
das moléculas de HF doa seus protons quando dissolvida em agua. A
Tabela 2.2 ilustra alguns valores de K, para acidos fracos, como po-
demos ver o valor do K, para HF ¢ tipico para acidos fracos em agua.

Modulo 2



Tabela 2.2 Valores tipicos de Ka a 25 °C de algumas substancias.

Substncia Ka
Acido benzeno sulfonico, CeHsSOgH wwmmmmmmmmserssserisessee 2,0x 107"
N0 (oo (KOO e 1,0x 1072
LN e e 1 0 ) () ] e———— 8,4x 10
LT T e —— 18 x 107
G 0] ORGSO (S0 (01 ] SR 1,8x10°°
L AT To O e T e ———— 3,0x 1078
S o PO R 10 L [R—— e 13 x 10710
ACidO DOFICO, B(OH)z s 72 x 10710

Podemos também escrever uma constante de equilibrio para a
transferéncia de protons de uma base em agua. Por exemplo, a me-
tilamina aquosa:

CH,NH,,, + H,0 3(ag) (aq)

A constante de equﬂibrio B et

Para a metilamina em agua a 25 °C, o valor experimental de Ky
¢ 3,6 x107%. Esse é um valor tipico para base fraca, como podemos
ver na Tabela 2.3.

Tabela 2.3 Valores tipicos de Kb a 25 °C de algumas substancias.

Substancia Kb
N T O L T e ———————— 43x 10710
e 1,0x 107°
R T LT TR LR P R ———— 1,1x 108
Nicotina, CigH 14Ny wwsmmsmssessssnee ~ 10X 1078
T T (T ————————— 10x 1073

W4 Acido e bases poliprdticos

Acidos e bases poliproticos sdo compostos que podem doar ou re-
ceber mais de um préton. O acido carbonico, por exemplo, ¢ diprotico,
e o ion fosfato ¢ tribasico:

— +
H2CO3(H!1) + HZO(l) — H3O(aq) 3(aq)

Introduzindo o conceito de equilibrio

W) =2 CH,N, YL OHT i,

R (G0 N -

[ ]
K5 é conhecido como a constante do acido
ou constante de ionizagdo do acido.

....................................................... equacao 2.19

....................................................... equacao 2.20

_[CH,NH;]x[OH]
~ [CH,NH,]

b

Kp € conhecido como a constante da
base ou constante de ionizacdo da base.

...................................................... equacao 2.21
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equacao 2.22

equacao 2.23

equacao 2.24

equacao 2.25

equacao 2.26

equacao 2.27

24

................................................................................. HCO:

.................................................................... HX+H20§)H3O+ + X~ K

Onde sua primeira constante de ionizacio ¢ dada pela expressio
matematica:

_[H,O"]x[HCOY ]
“T [H,CO,]

0 valor experimental da K,; para a primeira dissociacido do acido
carbdnico a 25 °C ¢ 4,5 x 10”7. Esse pequeno valor nos diz que so-
mente uma pequena parte das moléculas de H,CO; doa seus protons
quando dissolvida em agua. Mas, como existe ainda um proton no
contra-ion formado durante a primeira dissociacdo esse por sua vez
também dissocia liberando o seu proton, contudo, perceba que o valor
da nova constante dissociacdo ¢ extremamente menor do que o da

primeira, sendo o seu valor experimental a 25 °C 4,7 x 10711,

+H,0,

W = H,0;,,,+CO;,

3(aq) (aq) 3(aq)

_[H,01x[CO} ]

R 3 2 =4,7x107"
[HCO5]

Relacdo entre Ka e Kb

Existe uma relacdo muito importante entre K, e K, para um par
acido-base conjugado em solucio aquosa. Podemos obter esse resul-
tado com o acido genérico HX e sua base conjugada X-.

_[H,0]X[4]

’ [HX]
.................................................................... X +HOSHX+O0H K, :%
HO+H 0= HO +o Kk LI AT HXIOH 1 _ 4100
[HX] A
................................................................................................................. K =Ka XKb

Quando essas reacdes sdo somadas, as suas constantes de equili-
brio se multiplicam, de forma que podemos expressar o produto ioni-
co da agua em termos das constantes do acido e da base: K,, = K, x Kj,.

Modulo 2



Determinacao de K, para a base conjugada.

Sabendo que o K7 para o dcido carbénico é 4,5 x 10-7 determine o Ky para o ion

bicarbonato (HCO57).

RESOLUCAQ: Através da relacio entre K, e Ky, temos:

K, 1,0x10™
4,5x107

hl_K

al

=2.2x10"

Hidrolise de sais.

Quando certos sais, como KCl, sdo dissolvidos em agua a solu-
cdo fica neutra como a agua pura.

Pois os ions formados podem reagir com a agua para formar
respectivamente a base forte KOH e o acido forte HCI, como acido
forte e base forte estio completamente dissociados essa reacdo nio
ocorre. Nestas solugdes as concentracoes de H;0* e OH- serdo iguais
e, portanto, o pH serd igual a 7.

No entanto, quando se dissolvem certos sais com NH,CI e NaAc
(Acetato de sodio) em agua a solucéo resultante ndo sera neutra. Por

que isso acontece?

Vamos considerar a dissolu¢do do sal NaAc em agua: ..o

Novamente, os ions formados pela dissociacdo do acetato de
sddio podem reagir com a molécula de agua. Se o ion Na* reagir com
a molécula de agua vai formar a base forte NaOH, como base forte
esta completamente deprotonada isso ndo vai acontecer, portanto o
ion Nat fica em solucdo. Contudo, 0 mesmo nio ocorre com o0s ions
acetatos, que ao reagir com a dgua forma o acido acético que ¢ um
acido fraco, desta forma, uma pequena porc¢ido dos ions fica proto-
nada em solucédo:

Como agora existe um excesso de ions OH- presentes em solu-
cdo o pH ¢ maior do que de uma solucio neutra. Tornando a solugéo
basica, isto ¢, a dissociacdo de um sal com anion basico resulta em
uma solucio com carater basico.

A reacdo entre a agua e o anion do sal é conhecida como hidro-

lise do anion.

Introduzindo o conceito de equilibrio

..................................................... equacao 2.28

KCl

gy 2 K +CIL

(aq) (aq)

...................................................... equacao 2.29

— + -
NaAc(aq) = Na(aq) + Ac(aq)

...................................................... equacao 2.30

+OH

(aq)

Ac,, +H,0,, &= HAc

(aq)
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A expressdo da constante de equilibrio ¢ dada pela seguinte
QU0 231 equagio:
K;, é chamada de constante de hidrdlise do sal, que pode ser
_[HAc]x[OH "] calculada a partir da constante de dissociagfio do 4cido e do produto
" [Ac™] ionico da agua, pela seguinte expressio: K, = K, /K,.

Agora imagine que vocé esteja trabalhando com um sal com
cation com carater acido, por exemplo, o NH4Cl. Quando ele for
dissociado em agua, os ions NH4* formados podem reagir com agua
formando a base fraca (NH;) pela seguinte reagéo:

equagéo 25 7N NH:(aq)

+H,0,

0 =2 NH,

+H,0,

(aq) (aq)

0 ion NH4* cede um prdton a agua estabelecendo-se o equilibrio
acima que fornece a seguinte expressio para a constante de equilibrio:

eq uagéo 75 1 T P
. 0 valor da constante de hidrolise pode ser calculado pela equa-
_ [NH,|x[H,0"]

h = cdo: Ky, = K,/Kp.
[NH, ] Como existe um excesso de ions H3;0* presentes em solucio o

pH ¢ menor do que de uma solugdo neutra. Tornando a solugdo aci-
da, isto ¢, a dissociacio de um sal com cation acido resulta em uma
solucdo com carater acido.

E importante lembrar que tanto a hidrélise de cations como a
hidrolise de anions podem ser entendidas como reacdes acido-base,
de acordo com o conceito de Bronsted-Lowry.

Atividade 2.1.

Atividade 2.2.

Atividade 2.3
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10.

Construindo e fixando o conhecimento

. Estabeleca se cada uma das seguintes solucdes sao acidas, alcalinas ou neutras, explique cada caso através de

equacdes idnicas quando ha hidrolise: KNO,, NACI, CaCls, AICl;, CH3NH5Cl, HCN, NH4(CH3CO,), Na,S. Considere
cada uma dessas substancias dissolvidas em solu¢ao aquosa.

. Calcule o pH das seguintes solucdes:

a) HNO, 0,30 mol L

b) Trimetilamina 0,02 mol L

¢) Nitrito de calcio 0,04 mol L

d) Cloreto de metilaménio 0,30 mol L

. Calcule as concentracées dos fons amonio e amoénia em uma solucao preparada com 15 mL de HCI 0,20 mol L'

e 20 mL de NH5 0,50 mol L.

. Por que [H,0] n3o aparece na expressdo da constante de equilibrio para solugdes aquosas, demonstre mate-

maticamente.

. Calcule as concentracdes dos ions H30* e OH- na dgua pura a 25 °C.

. Calcule as concentracdes dos ions hidronio e hidroxido e o pH e pOH de uma solucdo aquosa de NH4CI 0,20 mol

L-1,a25°C.

. Calcule o valor de K, para o equilibrio entre HCN e dgua.

. Se 0 pH de uma solucéo de suco de laranja é 5,5 qual é a sua concentracao hidrogenidnica?

. Calcule o K, das sequintes reacdes:

a) AC'(aq) +H,00 S HAC(aq) + OH'(aq)
b) NH4+(aq) + H20(|) = NH3(aq] + H3O+(aq)

Por que a dissociacdo de um sal oriundo de uma base forte e de um acido forte em agua gera uma solucdo neutra?

Introduzindo o conceito de equilibrio 27
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Introducéo

Por definicdo, uma solucdo tampéo resiste a variacdes no va-
lor de pH decorrentes da diluicdo ou da adicdo de acidos ou bases.
Geralmente as solucdes tampdes sdo preparadas a partir de um par
acido-base conjugado como, por exemplo: acido acético/acetato de
sodio ou cloreto de amdnio/amonia. Os quimicos, farmacéuticos, bi-
6logos, entre outros, empregam as solucdes tampdes para manter o
pH de solucdes sob niveis predeterminados relativamente constan-
tes. E necessario que existam quantidades comparaveis de acido e
base conjugados (dentro de um fator de 10) para que haja uma agédo
de tamponamento significativa.

A importancia dos tampdes nédo se restringe as reacdes fora de
organismos vivos, porém, ¢ de extrema importincia a vida. Existem
varias reacdes em nosso organismo que ocorrem mediante controle
de pH, por exemplo, as enzimas digestivas nos lisossomas funcio-
nam melhor em meio 4cido, o que permite a célula se proteger de
suas proprias enzimas.

Uma solucédo contendo um acido fraco, HA, e sua base conjuga-
da, A-, pode ser dcida, neutra ou basica, dependendo da posicdo dos
dois equilibrios envolvidos:

— + -

HA(aq) + H20(1) = H30(aq) + A(aq) ...................................................................
- — TR T o T

Aoy +H,0, 2 OH ) + A0,

Se o primeiro equilibrio esta mais deslocado para a direita que
o segundo, a solugido ¢ acida. Se o segundo equilibrio ¢ mais favo-
recido, a solucio ¢ basica.

Para encontrar o pH de uma solu¢do contendo tanto um dacido
quanto sua base conjugada, precisamos expressar as concentracoes
do acido e da base, no equilibrio, em termos de sua concentragdes.

Podemos escrever o primeiro equilibrio em relacdo a concen-
tracdo de ion hidronio, ou seja, a concentracdo de HA decresce por
uma quantidade igual a [H;0*], enquanto que o segundo equilibrio
a concentragio do acido aumenta por uma igual quantidade a [OH].

Assim, temos:

[HA] = [GCido] ~[H,O" 14 [OH ] o

[A7]=[5al]+[HyO" 1=[OH | woo

Solucdes tampdes

equacao 3.1

equacao 3.2

equacgao 3.3

equacao 3.4
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equacoes 3.5¢e 3.6

equacao 3.7

equacao 3.8

EQUAGE0 3.9 wrrvssererssssssmsssssssssss s —log[H,0"]=—-logK, =—logK, -
[sal]

equacao 3.10

equacao 3.1

30

[HA] = [acido]

[A ] =][sal

[HO']1=K,

pH = pK,—log

PH = pK, —log

]

[sal]

[acido]

[sal]

[B]
[BH"]

Como a concentracdo dos ions hidronio e hidroxila sdo extre-
mamente menores do que as concentracdes [acido] e [sal], ou por
causa da sua relacdo inversa, sempre € possivel elimina-los das

equacoes, temos:

Substituindo esses valores na constante de equilibrio para a pri-
meira reagdo, temos:
_[H,0"]x[A"] [H,O0"]x[sal]
¢ [HX] [acido]

Rearranjando a equacio em termos da concentracio hidrogeni-
onica, obtém-se:

[dcido]

Algumas vezes a suposicdo que leva a comparacdo entre [HA]
~ [acido] e [A-] = [sal] ndo funcionam para acidos e bases que tém
constantes de dissociacdo maiores que 10-3 ou quando a concen-
tracdo molar tanto do acido quanto da base (ou ambas) ¢ muito
pequena. Apesar dos limites impostos a equagdo resultante afirma
que a [H;0*] em uma solucdo contendo um acido fraco e sua base
conjugada ¢ dependente apenas da razdo entre as concentracdes dos
dois solutos. Ademais, levando em consideracio que a concentracio
de cada componente varia proporcionalmente quando o volume se
altera, essa razdo ¢ independente da diluicio.

Agora se aplicarmos a funcdo logaritmica na eq. 3.8 e depois
multiplicar por -1, obtém-se:

[dcido] o [acido]

[sal]

Logo esta expressdo pode ser reescrita:

Essa expressdo ¢ conhecida com equacdo de Henderson-Hassel-
balch, que nada mais ¢ do que uma maneira diferente de expressar a
constante de equilibrio. Contudo, ela permite a determinacio do pH
de uma solucio desde que saibamos a razio entre as concentracdes
do acido e da base conjugada, bem como o pK, do dcido. Se uma so-
lucdo ¢ preparada a partir da base fraca B e de seu acido conjugado,
a equacio fica assim:

Onde pKa ¢ a constante de dissociacio acida do acido fraco BH+.
Um das caracteristicas desta equacio ¢ que independente da com-
plexidade de uma solucédo, quando pH = pKa, a concentracdo da base
conjugada deve ser igual a do acido. Isto ¢ verdade, pois todos os equi-
librios devem ser satisfeitos simultaneamente em qualquer sistema em
equilibrio. A presenca de dois ou mais acido e suas bases diferentes de-
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vem todos apresentar o mesmo pH segundo a equacéo 3.9, pois existe
apenas uma unica concentracio hidrogenionica em solucio.

Outro ponto que devemos salientar sobre essa expressio € que,
como estamos lidando com logaritmo qualquer mudanca na potén-
cia de 10 na razdo entre a concentracdo do acido e da base, o pH
muda em uma unidade. Tampdes ndo mantém o pH a um valor
absolutamente constante, mas as variagdes no pH sdo relativamente
pequenas quando quantidades pequenas de dcidos ou bases sdo adi-
cionados a eles.

A habilidade de um tampé&o de prevenir uma variacio significa-
tiva do pH esta diretamente relacionada a concentragdo das espécies
tamponantes presentes, assim como da razio entre as suas concen-
tracdes. Por exemplo, o pH de uma porcio contendo 200 mL de um
tampio formado pela diluicdo da solucdo descrita no exemplo 3.1
por um fator de dez vezes variaria de cerca de 0,4 a 0,5 unidades
quando tratada com 50 mL de NaOH 5,0 x 10-! mol L-! ou HCI 5,0 x
10-1 mol L-1. Essa caracteristica define a propriedade tamponante de
um tampdo, ou seja, a capacidade tamponante, C;, que ¢ o numero
de mols do acido forte ou da base forte que 1 L (um litro) do tampéo
pode absorver sem variar o pH de mais de 1 unidade. Podemos ex-
pressar C; da seguinte forma:

Onde d,;, ¢ o numero de mols por litro da base forte e d,; ¢ o
numero de mols por litro do acido forte adicionado ao tampéo. A
C; diminui rapidamente a medida que a razio entre as concentra-
coes do acido e da base conjugada se torna maior ou menor que a
unidade. Por essa razdo o acido escolhido dever ter o pg, entre +1
unidade do pH desejado para que o tampdo tenha um capacidade
tamponante razoavel.

Uma solucdo tampio pode ser preparada pela combinacgido
de quantidades calculadas de um par dcido-base conjugado ade-
quado, dependendo somente do pH desejado. Porém, ¢ natural ob-
servar que os valores de pH desta solucdes tampéao sdo ligeiramente
diferentes, isso ocorre devido a fatores tais como: incertezas nos
valores das constantes de dissociacio do acido usado e também das
simplificacdes nos calculos. Em virtude disto, € necessario ajustar o
pH dos tampdes preparados com adi¢do de base forte ou acido forte
até o valor desejado usando um pH-metro para medir. A Tabela 3.1
mostra alguns valores de pK, para tampdes comuns.

Solucdes tampdes

.L. J. Henderson
foi médico e escreveu a formula um
ano antes que a palavra tampao e o
conceito de pH fossem propostas. Oito

anos depois em 1916, K. A. Hasselbalch
escreveu a formula em termos de

logaritmo em um jornal de bioquimica.

equacao 3.12
dna
d,y
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]
Exemplo 3.1 N
Usando a equacao de Henderson-Hasselbach.

Calcule o pH de uma solugdo 0,70 mol L7 em NH3 e 0,20 mol L-" em NH,Cl. Dados: K,, = 1,0 x 10-4;
KNH4+ = 57 5% 1079,

RESOLUCAOQ: Os sequintes equilibrios devem ser considerados:

NH,, +H,0, & NH,,,, + H;0,,
. . _ K, 1,0x10™ .
NH3(aq)+HzO(1)§>N 4(aq)+OH(aq) b:?:W:LSXIOS

a

Kb é muito maior do que K, desta forma, podemos considerar que [H30*] € muito menor do que [OH],
além disso, a [OH-] é muito menor do que a [] da amonia e do cloreto de amonio e, portanto:

[NH,]=[sal]-[H,O" 1+ [OH ]=[sal]l+[OH ]~[sal]
[NH,]=[base]+[H,0"]-[OH ]=[base]-[OH ] =[base]
Substituindo os valores na equacao de Henderson-Hasselbach:

[sal]

0,20
H = pK, —log——1- ’
PH = pK, —logr,

=—log(5,7x107"")—1o
g( ) S

3

=9,2-0,30=8,9

Podemos verificar a validade das aproximacaées, calculando [OH-]. Assim, temos: [OH-] = 8,8
x 106 mol L1, o que certamente é muito menor que as demais concentracoes.

Tabela 3.1 Parametros para algumas substancias usadas para preparar solucoes tampoes.

Substancia Mmassaimolar
g mol-1
Acido citrico, CsHgO7 3,13(pK1) | 4,76(pK2) 192,15
Acido fosférico, H3PO4 2,15(pKs) | 7,20(pK2) 98,00
Cloridrato de imidazol, C3N2H4Cl 6,99 104,54
1,3-diidroxibenzeno, CgHe02 9,30(pK1) | 11,06(pK2) 110,00
N, N-bis(2-hidroxietil)glicina, CeH1304N 8,33 163,17



3.2 Construindo e fixando o conhecimento

1. Descreva como vocé poderia preparar 1,0 L de uma solucdo tampédo com pH 5,0 a partir de acido acético e acetato
de sodio 2,0 mol L-1.

2. Calcule a variacao no pH que ocorre quando uma porcdo de 50 mL de:
a) C1 0,050 mol L1 e adicionada a 250 mL da solugdo tampao que foi descrita no exemplo 3.1.
b) NaOH 0,050 mol L1, mesmo do item anterior.

3. 0 que € uma solucdo tampao e quais sao suas propriedades?

4. 0 que ¢ capacidade tamponante?

5. Para um dado sistema tamponado para um certo pH, o que determina sua capacidade de tamponamento?

6. Qual a massa de formiato de sodio precisa ser adicionada a 500 mL de acido formico 2,00 mol L-! para preparar
um solucdo tampao que tenha um pH de 3,607

7. Uma solucdo contém 30 pares conjugados acido-base diferentes. Entre eles estdo o acido acrilico e o ion acrilato,
com a razao [acido acrilico]/[acrilato] = 1,33. Qual € 0 pOH da solugdo? Dado: K, = 5,62 x 10->

8. 0 pH de uma solugdo de o-cresol 0,020 mol L-7 ¢ 5,20. Determine o pK, para este acido fraco.

9. Um tampao foi preparado pela dissolugao de 0,20 mol do acido fraco HA mais 0,025 mol de sua base conjugada
A-em 500 mL. Determine o pH. Dado: pK, = 5,00.

10. Quantos mililitros de acido nitrico 0,30 mol L-! devem ser adicionados a 150 mL de uma solugdo de 2,2 -bipiridina
3,33 mol L1 para se alcancar um pH de 4,307

Atividade 3.1
Calcule o pH de uma solucédo 0,50 mol L-" em NH; e 0,80 mol L= em NH,4Cl. Dados: K, =
1,0 x 1074 Kypay = 5,7 x 10710-

Atividade 3.2
Calcule o pH de uma solucédo 0,20 mol L-" em dcido acético e 0,50 mol L-' em acetato de

sodio. Dados: K, = 1,0 x 10-1%: K, = 1,75 x 10->

Solucdes tampdes 33
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Bl Solubilidade

Nos moddulos anteriores nos ficamos interessados somente nos
equilibrios aquosos que envolviam a transferéncia de protons. Contu-
do, existe uma gama muito grande de outros equilibrios envolvendo
sais solidos e seus ions dissolvidos em uma solugdo saturada que po-
demos aplicar os mesmos principios usados nos modulos anteriores.

Podemos usar célculos de equilibrios para prever a solubilidade
de um determinado sal insoluvel e, conseqiientemente, controlar a
sua formacgdo como precipitado. Esse ponto ¢ extremamente impor-
tante para a quimica qualitativa como veremos na parte pratica do
curso, pois podemos usar o equilibrio ibnico para separar e analisar
misturas de sais.

Ao preparar uma solucéo, isto ¢, ao dissolver um soluto em um
dado solvente, as moléculas ou os ions do soluto separam-se, per-
manecendo dispersos no solvente. Conhecendo o coeficiente de so-
lubilidade de uma substancia, a diferentes temperaturas, poderemos
construir um grafico relacionando a solubilidade e a temperatura. A
Figura 4.1 mostra a curva de solubilidade do NH,Cl em agua.

A curva de solubilidade ascendente nos permite concluir que
uma elevagdo na temperatura provoca um aumento da solubilidade.
Em geral, essa caracteristica ¢ comum para a maioria das substan-
cias, porém, existem excecdes, ou seja, o aumento na temperatura
provoca uma diminuic¢do da solubilidade e neste caso vocé vera uma
curva descendente.
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© 55 |-
8 |
= 50
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20 30 40 50 60 70 80

Temperatura (°C)

Solubilidade e produto de solubilidade

Figura 4.1
Relacdo entre a quantidade de NH4CI

dissolvida em 100 g de 4gua em funcéo da

temperatura.
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equagéo 4] creerssseeins e —————————

EQUACA0 4.2 wrrreresssssmssnstse st
_ [Cu™]x[S™]
[CuS]x[H,0]

equagéo 7

36

K, =[Cu” Ix[S*]

u
Os rins excretam diariamente

varias substancias pouco soluveis
(fosfato de cdlcio, oxalato de calcio,
etc.). Se a urina fica saturada com esses
sais, eles podem precipitar na forma de
cristais, originando os calculos renais.

......................................... CuS(s) + H20

“WA Produto de solubilidade

Uma grande variedade de sais possui pouca ou quase nenhuma
solubilidade em agua a temperatura de 25 °C. Desta forma, quase
todos os sais pouco soluveis encontram-se essencialmente dissocia-
dos em solucdes aquosas saturadas, ou seja, somente uma pequena
porgdo esta completamente dissociada. Para analisar essa situagdo
vamos ver o que acontece quando sulfeto de cobre, CuS, em excesso
esta em equilibrio com a agua:

=2 Cu’t +S*

(6] (aq) (aq)

A constante de equilibrio para esse sistema é:

Como a concentracdo de sélido e de solvente nio sdo levados
em consideracdo, pois a concentracio ¢ constante, ou seja, apre-
sentam atividade igual 1, podemos escrever a constante em termos
somente da concentracdo dos ions cobre II e sulfetos.

Essa nova equacio define o equilibrio entre o solido e os seus
ions constituintes em soluco, por se tratar de um equilibrio espe-
cial ele é chamado de produto de solubilidade, K. E o [Cu?+][S?] é
chamado de produto idnico e sera igual ao produto de solubilidade,
quando se tiver uma solucio saturada em contato com o excesso de
CuS solido.

0 produto de solubilidade é a constante de equilibrio para a
reacdo de dissociacdo de um sal s6lido pouco soluvel em um deter-
minado solvente.

0 significado fisico do produto de solubilidade ¢ o seguinte: se
uma solucdo aquosa ¢ deixada em contato com um excesso de CuS,
o solido ira se dissolver até que a condicao K,; = [Cu?*][S?] seja sa-
tisfeita. A partir deste momento, quando essa condicdo ¢ alcancada,
a quantidade de solido nio-dissociado permanece constante. Se essa
condicio for perturbada pela presenca de qualquer um dos ions, pela
adicao de ions sulfetos, por exemplo, o K, sera excedido e, portanto,
ocorrera a precipitagdo de CuS. O valor do K5 para o CuS € 1,3 x
10-3¢ a 25 °C. Esse valor ¢ extremamente pequeno, isto indica que
o equilibrio na equacio 4.1 esta deslocado para a esquerda, ou seja,
existe mais CuS solido do que dissociado. A Tabela 4.1 apresenta o
produto de solubilidade para algumas substancias.

Como podemos observar existem substincias com K, muito
baixo, como por exemplo, sulfeto de antiménio e sulfeto de bismuto.
Em geral os sulfetos sdo extremamente insoluveis. Em quimica ana-
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litica qualitativa se emprega muito a precipitacdo dos ions metdalicos
na forma de sulfeto devido ao seu pequeno valor de K.

Tabela 4.1 Produtos de solubilidade a 25 °C.

Substéncia Kps massa m_c:lar
g mol
Sulfeto de antiménio, SbyS3 1,7 x 10793 339,70
Fluoreto de bario, BaF, 1,7 x 106 175,33
lodato de crémio (1), Cr(105)3 50 x 106 576,70
Brometo de prata, AgBr 7,7 x 1013 187,77
Brometo de chumbo (I1), PbBr 79 x 10° 367,01
Carbonato de magnésio, MgCO3 1,0 x 10 84,30
Hidroxido de zinco, Zn(OH), 2,0 x 10°17 99,41
Cloreto de cobre (1), CuCl 1,0x 106 99,04
lodeto de mercurio (1), Hgal2 1,2 x 10-28 654,98
Sulfeto de bismuto, BisS3 1,0 x 10797 453,03
Sulfato de chumbo (I1), PbS04 1,6x 108 303,28

%¥ Efeito do ion comum

As vezes ¢é preciso em quimica analitica precipitar ions de um
sal pouco soluvel. Em certos processos industrias, ou mesmo em
tratamento de agua ou esgoto ¢ preciso precipitar metais pesados
presentes com contaminantes (Hg, Pb, etc.). Geralmente, esses me-
tais pesados sdo hidrolisados e precipitados na forma de hidréxidos
poucos soluveis em agua, contudo, como os ions estdo em equilibrio
dinamico com o solido, alguns ions permanecem em solug¢do. Como
fazemos para retirar os ions remanescentes?

Pelo principio de Le Chatelier se um sistema em equilibrio for
perturbado, o sistema tendera ao um novo equilibrio. Imagine que
um estudante dissocie uma determinada substancia em agua. Apos
o equilibrio estabelecido, o mesmo estudante adiciona ions que ja
estavam presentes antes. Nesse momento, o estudante observa que
o equilibrio ¢ deslocado para a esquerda, reprimindo a dissociacio
da substancia. Este resultado é chamado efeito do ion comum, isto
¢, a presenca de ions adicionados na solucdo reprime uma dissocia-
cio. Este efeito ¢ também responsavel pela reducio da solubilidade

Solubilidade e produto de solubilidade



de um sdlido i6nico provocada pela presenca de cations ou anions
adicionais comuns aos do sdlido.

O efeito do ion comum ¢ a reducio na solubilidade de um sal
pouco soluvel pela adicdo de um sal soluvel que tenha um ion em
comum com ele.

Atividade 4.1
Pesquise sobre os conceitos de solubilidade, solucdo verdadeira, dispersao coloidal e suspen-
sao. Disserte sobre um dos conceitos acima.

Atividade 4.2
E certo afirma que os conceitos, principio de Le Chatelier e efeito do fon comum sdo sindni-
mos? Justifique sua resposta.
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10.

4.4 Construindo e fixando o conhecimento

. Se volumes iguais de solugdes de AgNO5 e HCI 1,0 x 10-6 mol L-! sdo misturados, ocorrera precipitacao? Se sim,

qual o composto precipitado e sua quantidade?

. A solubilidade do hidroxido de manganés (I1), em uma solugdo de pH = 11,50 é 1,0 x 1019 mol L-1. Calcule o K

para o Mn(OH),.

. Qual € o pH mais baixo no qual Co?* 0,10 mol L-" pode ser precipitado como CoS (Kys = 5,0 x 10-22) de uma solu-

30 saturada de H,S (0,20 mol L1).

. Calcule a solubilidade do sulfeto de Cobalto em &gua pura.
. Calcule a solubilidade do sulfeto de Cobalto em CoCl, 0,40 mol L.

. Amdnia é lentamente adicionada a uma solugdo 2,0 mol L1 de Ca(NOs),. Calcule a concentragido da amonia

quando comeca a precipitacdo. Considere que ndo ocorre variacao de volume no sistema.

. Qual é a concentrac¢do de ions sulfatos em uma solucdo saturada de CaS0,4?

. Um estudante de quimica preparou uma solucdo adicionando 0,20 mol de AgNO5 e 2,0 mol de NH; em agua

suficiente para uma balao de 2,0 L. Calcule a concentracdo dos ions Ag* em solucéo.

. Discuta de forma sintética os conceitos de: produto de solubilidade e efeito do ion comum.

Qual € a solubilidade aproximada do carbonato de calcio em dgua? Considere que a concentracdo do CaCl, € 0,10
mol L-1.

Solubilidade e produto de solubilidade 39
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A posicéo do equilibrio ¢ independente da concentracio do ele-
trélito quando somente espécies neutras sdo consideradas. Por outro
lado, estudos tém demonstrando que o efeito dos eletrolitos ¢ seve-
ramente dependente das cargas dos participantes de um equilibrio.
Geralmente para participantes idnicos, a grandeza do efeito do ele-
trolito aumenta com a carga.

Quando analisamos o efeito que pode surgir com a adi¢do de um
eletrolito a um sistema, verificamos que o equilibrio ¢ independente
da natureza quimica do eletrolito, mas ele depende da propriedade
do sistema chamada

A forca ibnica, p, nada mais ¢ do que a somatéria da concen-
tracdo dos ions presentes na solucdo vezes sua carga elevada ao
quadrado, tudo divido por 2, ou seja:

,u=%([a]><Z§ +[PIX Z] +[c]x Z} +[d]x Z; +...)

Onde [a], [b], [c] e [d] representam as concentracdes molares
dos ions presentes em solucdo e Z,, Zy, Z. e Z4 sdo as suas respec-
tivas cargas.

O efeito do eletrdlito ou salino resulta das forcas atrativas e
repulsivas que existem entre os ions de um eletrolito e os ions en-
volvidos em um equilibrio. Desta forma, os ions do reagente disso-
ciado esta cercado por uma solucdo que contém um excesso de ions
de eletrolito de carga oposta. A Figura 5.1 ilustra o comportamento
observado durante a dissolucido de sulfato de calcio em um meio
contendo cloreto de potassio.

Como podemos ver na Figura 5.1 os ions de calcio dissolvido
esta cercado por um ambiente i6bnico carregado por cargas negativas

Forca ionica e solubilidade de sais

equacao 5.1

Figura 5.1

Representacdo esquematica da interacao
entre os ions de Ca2* e CI” em solucdo
aquosa.
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devido a atracdo e repulsdo eletrostatica dos ions cloretos e sddios,
respectivamente. Esse efeito de blindagem leva a uma diminuicdo
na atracdo global que ocorre entre os ions célcio e sulfato e conse-
qlientemente um aumento em sua solubilidade, tornando-se maior
a medida que a concentracdo dos ions do eletrélito presente em

solucdo fica maior.

Calcule a forca iénica de uma solucdo que contém 0,20 mol L= de KCl.

RESOLUCAO: u= %[0,20] x (1) +0,20x (1*)] = 0,20 molL™

€ uma solucao instavel que contém
uma concentracao do soluto mais
elevada que uma solucéo saturada.

A expressao 5.2 € conhecida
como a equagao de

em reconhecimento ao cientista
que a propds em 1925.

equacao 5.2

supersaturacao Ct eq
relativa = S
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Quando falamos em quimica analitica devemos ter em mente
que ha a necessidade de estudar o crescimento e formacio de preci-
pitados. O tamanho das particulas dos precipitados ¢ extremamente
importante, pois precipitados com particulas grandes sdo geralmente
preferidos, por causa da sua facil filtracio e lavagem. Ademais, pre-
cipitados com grandes particulas sio freqiientemente mais puros em
comparacgio aos precipitados com particulas pequenas.

Existem varios fatores que determinam o tamanho das parti-
culas em um precipitado. Por exemplo, solubilidade do precipitado,
temperatura experimental, concentracido dos reagentes e a veloci-
dade com que os reagentes sio misturados. Existe uma expressio
matematica que pode auxiliar o profissional, seja ele o cientista,
pesquisador, professor ou estudante na estimativa liquida de todos
os fatores mencionados acima. Essa expressdo ¢ conhecida como
supersaturacdo relativa. O que temos nessa equacgio ¢ o seguinte: C,

concentracdo do soluto em qualquer instante e S, a solubilidade

eqr
no equilibrio.

Os pesquisadores vém estudando a formacédo de precipitados a
muito tempo e evidéncias indicam que o tamanho das particulas de
um determinado precipitado varia inversamente com a supersatura-
cdo relativa média durante o tempo em que o reagente ¢ introduzido

no meio reacional. Desta forma, o precipitado tende a ser coloidal
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quando a relagéo (C; — Seq)/Seq € grande e, por outro lado a formagéo
de solido cristalino ¢ favorecida quando esta relacdo ¢ pequena.

Os precipitados podem ser formados por dois mecanismos dis-

tintos:

1. processo que envolve um numero minimo de
atomos, ions ou moléculas que se agrupam para formar um sdlido
estavel;

2. processo pelo qual um nucleo ja formado pelo

processo de nucleacdo aumenta de tamanho.

Muitas vezes a nucleagdo ocorre na superficie de contaminantes
sdlidos presente na solucio. Se a nucleacio ¢ favorecida o precipi-
tado é composto por uma quantidade grande de pequenas particu-
las. Por outro lado, se o processo de crescimento ¢ determinante, o
precipitado conterda uma pequena quantidade de particulas grandes.
Em algumas areas ¢ interessante que o precipitado seja formado por
pequenas particulas, quando se trabalha em catdlise, pois aumenta a
area de contado do material catalitico o que promove o desempenho
catalitico do material. Contudo, para a analise gravimétrica o ideal
¢ a formacio de particulas grandes, pois facilita o processo de lava-
gem para a remocio de impurezas e sua posterior filtracio.

Estudos tém mostrado que a velocidade de crescimento melhora
muito pouco com uma supersaturacdo relativa elevada, levando ao
crescimento das particulas ja formadas. Em oposicio, o aumento da
supersaturacdo relativa aumenta enormemente a velocidade de nu-
cleacdo, ou seja, o mecanismo de nucleagdo ¢ favorecido.

A equacio 5.2 pode ser manipulada para se obter supersatu-
racdo relativa baixa ou alta, modificando alguns parametros tais
como: pH, temperatura, solucoes diluidas, adicdo lenta de reagen-
te. Por exemplo, em temperaturas elevadas ocorre o favorecimento
do aumento da solubilidade do precipitado (S¢,) (lembre-se sempre
existem excecdes) o que minimiza a supersaturacdo. Se o objetivo ¢
um precipitado com particulas menores, pode se trabalhar com con-
centracdes elevadas o que conduz a um aumento de S;.

Forca idnica e solubilidade de sais
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Quando particulas de uma suspensao
coloidal s&o submetidas ao um campo
elétrico é possivel ver sua migracao.

¢ o fendmeno no qual uma

substancia, seja ela, um gas, um liquido ou
solido fica presa a superficie de um sélido.
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¢ o fendmeno que ocorre
quando uma substancia fica retida
dentro dos poros de um soélido.

Em condigdes normais de laboratorio muitos precipitados nio
podem ser formados como cristais. Neste caso, um sélido coloidal é
geralmente formado especialmente quando o precipitado apresenta
solubilidade muito baixa, por exemplo, muitos compostos do tipo
sulfetos e dxidos hidratados. Nesta condicio a solubilidade no equi-
librio néo altera o valor com respeito a concentracio do soluto, e a
supersaturacio relativa permanece elevada e ocorre a formacdo de
um precipitado coloidal.

As suspensoes coloidais apresentam particulas invisiveis a olho
nu com didmetro de particulas da ordem de 10-7 a 104 cm. Além
disso, os precipitados coloidais ndo apresentam tendéncia a decantar
a partir de solugdes devido ao movimento browniano, assim, esses
precipitados sdo de dificil filtracdo. Faz-se necessario um procedi-
mento de coagulacdo ou aglomeracio das particulas para facilitar a
decantacio e sua posterior filtragem.

Para responder a essa pergunta precisamos saber como ¢ a or-
ganizacdo das particulas em uma suspensdo coloidal. Inicialmente
podemos inferir que as particulas de um coloide sio negativa ou po-
sitivamente carregadas, essa carga ¢ resultante dos anions e cations
que estdo ligados a superficie das particulas, por adsorcdo. A adsor-
cdo de ions a superficie do solido tem origem nas forcas normais de
ligacdo que acaba por ser responsaveis pelo crescimento dos cristais.

A Figura 5.2 ilustra uma particula coloidal de sulfeto de prata
em uma solucio que contém um excesso de nitrato de prata. Como
podemos ver existe uma camada de adsorcdo ligada diretamente a
superficie da particula, constituida principalmente por ions prata.
Posterior a esta camada, existe outra camada chamada de camada
do contra-ion, a qual conte um excesso de cargas negativas devido
a presenca de nitrato, balanceando a carga da particula. Esse arranjo
de camada ¢ chamado de dupla camada elétrica e, esse arranjo ¢
responsavel pela estabilidade da suspensdo coloidal.

E justamente o tamanho da dupla camada elétrica e a sua carga
efetiva que evita a coagulacio e formacio de grandes aglomerados,
dificultando a precipitacio de suspensodes coloidais. Uma maneira
de melhorar a aglomeracdo das particulas coloidais ¢ diminuir a
dupla camada elétrica, isto ¢ conseguido com solug¢des diluidas, por
exemplo, no caso exemplificado na Figura 5.2, a particula coloidal
de Ag,S esta rodeada por uma camada do contra-ion NO;™ que a
medida que a concentragdo do nitrato diminui essa camada tende

maodulo 5



a diminuir também. Essa diminuicdo na camada do contra-ion fa-
vorece a aproximacdo de outra particula devido a menor distante
entre elas agora (com uma camada de contra-ion pequena) assim, as
forcas de aglomeracio sdo suficientemente efetivas para formar um
precipitado coagulado.

@
> ®

T

o
iFaa

1

&
'Y Y
@ ®

®
20000
=)
®

, @00
0O

=
(=]
P

@ ©

@@

e

&Y
&
/

f'u.,

f
6
\

E justamente o tamanho da dupla camada elétrica e a sua carga
efetiva que evita a coagulacio e formacdo de grandes aglomerados,
dificultando a precipitacido de suspensdes coloidais. Uma maneira
de melhorar a aglomeracio das particulas coloidais ¢ diminuir a
dupla camada elétrica, isto ¢ conseguido com solucdes diluidas, por
exemplo, no caso exemplificado na Figura 5.2, a particula coloidal
de Ag,S esta rodeada por uma camada do contra-ion NO; que a
medida que a concentracdo do nitrato diminui essa camada tende
a diminuir também. Essa diminuicdo na camada do contra-ion fa-
vorece a aproximacio de outra particula devido a menor distante
entre elas agora (com uma camada de contra-ion pequena) assim, as
forcas de aglomeracio sdo suficientemente efetivas para formar um
precipitado coagulado.

Outra maneira de tornar menor a dupla camada elétrica ¢ o
aquecimento (digestdo), pois o aquecimento diminui o numero de
ions dissolvidos e durante o processo de digestio as moléculas de
agua que estdo ligadas fracamente tem a tendéncia de se desligar do

Forca ionica e solubilidade de sais

Figura 5.2
Particula coloidal de AgyS presente em
uma solucédo de AgNOs.

| |
Digestao é o processo no qual um
precipitado ¢ aquecido por algumas
horas em sua solu¢ado-mae (solugéo
na qual ele foi formado).
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precipitado. Ademais, em altas temperaturas a energia cinética das
particulas ¢ maior, e desta forma, a particula pode superar a barreira
imposta pela dupla camada elétrica.

Em alguns casos, pode ser preciso aumentar a concentracio do
eletrdlito na solucio para obter o mesmo efeito, ou seja, diminuir a
regido da dupla camada elétrica pela reducdo do volume que con-
tém os contra-ions necessarios para balancear a carga da camada de
adsorcdo primaria. Geralmente, esse mecanismo ¢ usado em estagdes
de tratamento de agua, ETA, no processo de coagulacio, precipi-
tando as particulas coloidais em suspensdo na agua a ser tratada.
A fim de melhorar a eficiéncia do processo de coagulagcdo algumas
ETAs usam compostos que auxiliam o processo de coagulacio, por
exemplo, polieletrolitos (poliacrilamida, poliestirenossulfonato), es-
ses compostos possuem grupos carregados ao longo de sua cadeia
que ajudam na diminuicdo da dupla camada elétrica. Apos algum
tempo de mistura do efluente com os polieletrolitos, o efluente ¢
deixado em repouso para a decantacio das particulas.

E importante salientar aqui, que alguns paises proibem o uso
de alguns polieletrdlitos, em especial a poliacrilamida, uma vez que
os residuos oriundos da fabricacio deste polieletrdlito ser altamente
toxico para os seres vivos, e por ser parcialmente eliminados durante
do tratamento da agua.

Em uma ETA convencional os decantadores sdo horizontais
simples, geralmente retangulares ou circulares, que tem boa profun-
didade e volume, onde retém-se a agua por longo tempo, o neces-
sario para a deposicdo das particulas. Em alguns locais pode-se ob-
servar decantadores verticais que tem um menor tempo de retencio
da agua, porem € necessario equipamento como moédulos tubulares
que dificultam a saida dos flocos. A Figura 5.3 ilustra um decantador
horizontal usado em ETA.

Diferentemente ao encontrado numa ETA, na analise labora-
torial, o quimico esta interessado no precipitado formado, e desta
forma, ele precisa eliminar os residuos que possivelmente tenha pre-
cipitado junto como o produto desejado, assim o precipitado tem
que ser lavado para obter um produto o mais puro possivel. Entre-
tanto, durante o processo de lavagem o precipitado coloidal coagu-
lado pode sofrer o processo inverso originando o seu estado disperso
inicial, quando isso ocorre os quimicos denominam esse processo
de . Isso ocorre porque quando o coloide coagulado ¢
lavado, parte do eletrdlito responsavel por sua coagulacio ¢ levado
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embora pela solucdo de lavagem, aumentando o volume da camada
do contra-ion e restabelecendo as forcas de repulsdo do coloide as
quais fazem as particulas se desprender umas das outras.

Para resolver esse problema, o profissional usa durante o pro-
cesso de lavagem nédo agua pura e sim uma solug¢do contendo um
eletrolito que se volatiliza ou sofre decomposi¢do quando o precipi-
tado ¢ seco ou calcinado.

[Entrada | [/’

Zona de
-decantacao

Zﬁn'a..éié? turbilhamento

" Zona de repouso do lodo

Saida para
o filtro

i —

| Saida do lodo

Existe um fenémeno que interferem na precipitacdo de produ-
tos com alta pureza que ¢ a co-precipitacdo. A co-precipitacio € o
processo pelo qual os compostos normalmente soliveis sdo remo-
vidos da solucdo junto com o precipitado, isso ocorre por diferentes
mecanismos:

- geralmente fonte comum de contamina-
cdo, sendo significativamente especial em precipitados com alta area
superficial - o composto soluvel é removido da solucdo adsorvido
sobre a superficie do coldide coagulado; Exemplo: AgNO; (soluvel)
co-precipitado com AgCl (precipitado). Uma maneira de diminuir
esse tipo de contaminante ¢ utilizar o processo de digestdo ou o
processo de reprecipitacao.

- ¢ um tipo de co-precipitacdo onde
um ion contaminante substitui um ion no reticulo cristalino, isso
geralmente ocorre quando os ions presentes apresentam raio idnico
semelhante (< 5 % de diferenca); estruturas cristalinas iguais e tam-
bém mesmas carga, favorecendo o processo de formacédo de solucdo
solida. Exemplo: MgKP0O, em MgNH4P0,4. Uma maneira de minimi-
zar esse fendbmeno ¢ usar um agente precipitante tal que ndo ocorra

Forca idnica e solubilidade de sais

Figura 5.3

Representacdo esquematica de um
decantador horizontal usado em estacdes

de tratamento de agua.
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a formacgéo de cristais mistos.

- no estagio de crescimento dos cristais ions presentes
na camada do contra-ion podem ficar presos, ou seja, ocluidos, den-
tro do cristal em crescimento.

- nesse processo a proximidade de
cristais em crescimento se torna mais importante. Se varios cristais
se juntarem rapidamente, pode ocorrer a formacdo de um pequeno
envoltorio que aprisiona uma determinada porcdo da solucdo que
abaca precipitando junto com a particula.

Observacdes importantes:

1. A formacio de cristal misto pode ocorrer em precipitados
coloidais e cristalinos, contudo o aprisionamento mecénico e oclu-
sdo sdo processo, particularmente mais importante, para precipita-
dos cristalinos;

2. A co-precipitacio pode ocasionar tanto erros negativos
quanto positivos;

3. Em velocidade lenta de formacéio do precipitado (baixa su-
persaturaciio) os processos de oclusio e aprisionamento mecénico

apresentam poucos problemas.
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10.

1.

Construindo e fixando o conhecimento

. Determine a forca i6nica das sequintes solucoes:

a) 2,0 mol L-" de HCl;

b) 2,0 mol L-" de H,SO4;

¢) 4,0 mol L1 de NaCl + 5,0 mol L' de KCl:

d) 0,02 mol L= de Na,S0, + 0,03 mol L' de KMnOy;

e) 0,10 mol L1 de AgNO3 + 0,10 mol L-" de HNO3 + 0,10 mol L-" de Ca(NOs),

. Explique a diferenca entre:

a) Precipitado coloidal e cristalino;

b) Precipitacdo e co-precipitacio;

¢) Ocluséo e aprisionamento mecanico;
d) Crescimento de particula e nucleagio.

. Explique porque uma solucéo coloidal é estavel.

. Esquematize a presenca da dupla camada elétrica em uma particula coloidal.

. Uma solucdo aquosa contém KNO53 e NaBr. Os ions brometos séo precipitados como AgBr pela adi¢ao de AgNOs.

Discuta brevemente sobre a carga presente na superficie das particulas coaguladas do coldide, sua fonte de carga
e qual o ion que predomina na camada do contra-ion.

. O que € supersaturacao relativa?

. Sabendo que a supersaturacao relativa de um sistema € grande o que vocé pode esperar do precipitado? Justifi-

que sua resposta.

. Calcule a supersaturacao relativa de um sistema que tem a sequintes variaveis: Cy, concentracdo do soluto em

qualquer instante = 0,02 mol L-" e Seq, a solubilidade no equilibrio = 0,00001 mol L.

. Quais sdo os fatores que influenciam o tamanho de particulas do precipitado. O que pode ser feito para obter um

precipitado com tamanho de particulas grandes.

Sabe-se que uma solucdo de LiINO3 tem forca idnica de 0,50 mol L-'. Determine a concentracdo do sal nesta
solucao.

Por que a solubilidade de um composto ibnico aumenta com o aumento da forca idnica da solucdo? Justifique
sua resposta.
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Resolucdo de problemas de multiplos
equilibrios

Em quimica analitica, muitas vezes ¢ importante saber quando
um precipitado comecgara a ser formar, pois isso facilita a analise de
solucdes complexas que contém varios tipos de ions, e em alguns
casos podemos também querer que apenas um tipo de ion precipite
para separa-lo da mistura. Ja vimos no mddulo 4 alguns conceitos
relacionados a formacdo de precipitados e o deslocamento do equili-
brio quando o sistema ¢ perturbado pelo efeito do ion comum. Esse
comportamento € fruto dos varios equilibrios que funcionam simul-
taneamente devido a interacdo entre as diversas espécies presentes
em solucio. Por exemplo, um solucgio saturada de CaSO, (sulfato de
calcio) apresenta trés distintas equagoes de equilibrio:

CaSO

o) & Cair + 805

(aq) 4(aq)

So;”

4(aq)

+H,0

(aq)

= HSO,

4(aq) ()

N
= H30(aq)

H,0,,+H,0,, (aq)

Vamos analisar a introdu¢do de um ion nesse sistema, por
exemplo, a introducdo de ion H;0+ (ion hidronio). Observa-se que
o segundo equilibrio se desloca no sentido de formar mais HSO 4 e
H,0, pelo consumo de ions sulfatos. Os ions sulfatos sdo provenien-
tes da dissolugédo do sulfato de célcio, desta forma, para compensar o
consumo de sulfato pelos ions hidrénio o primeiro equilibrio desloca
para a direita também, em outras palavras a solubilidade do sulfato
de calcio ¢ aumentada pela presenca de H;0*.

Agora imagine a adicdo do EDTA (acido etilenodiaminotretacé-
tico, ver Figura 6.1) ao sistema mencionado acima o equilibrio da
primeira reagdo também vai deslocar para a direita favorecendo a
solubilidade do sulfato de calcio.

Como podemos ver o efeito do ion comum e o equilibrio de so-
lubilidade afetam a solubilidade do sulfato de calcio. Desta forma,
se desejamos calcular a solubilidade do sulfato de calcio neste sis-
tema temos que levar em conta ndo somente o simples equilibrio de
solubilidade do sulfato de calcio, mas também os outros equilibrios
presentes no sistema.

Para ajudar a resolver sistemas com multiplos equilibrios e pre-
ciso adotar uma metodologia sistematica de resolucdo. Assim, esse

Tratamento sistematico do equilibrio

+H20 .............................................................

F OH s

equacao 6.1

€quacao 6.2

equacao 6.3
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Figura 6.1
Formula estrutural do ion do acido
etilenodiaminotetracético.

modulo vai tratar da resolucdo de problemas de equilibrios multi-
plos, isso requer um desenvolvimento de equac¢des independentes e
a determinacdo do numero de espécies que participam do sistema

em estudo.
L4
0
Il
C
CH, CH, .0 :
N CH,— CH, — N
CH, CH, 0.
// .
C

As principais equag6es utilizadas para a resolugcdo de multiplo
equilibrio sdo:

a) Equacio das constantes de equilibrio;

b) Balanco de massa;

c) Balanco de carga.

Vamos dar mais atengdo aos itens b e ¢, pois o item a ja foi bem
discutido em modulos anteriores.

0 balanco de massa esta diretamente interessando nas concen-
tracoes de equilibrio das varias espécies presente na solucdo proble-
ma tanto umas com as outras quanto com a concentracio analitica
dos varios solutos. Por se tratar de uma expressido algébrica ela ¢ de-
nominada de equacdo de balanco de massa. Geralmente, as informa-
coes sdo obtidas do procedimento experimental de preparacdo das
solucdes e também dos tipos de equilibrios presentes. Os exemplos
6.1 e 6.2 ilustram o procedimento que devemos adotar para escrever
as expressoes de balanco de massa de um sistema.

Ja a equacdo que representa o balango de carga ¢ chamada de
equacdo de balanco de carga. Um sistema por mais complexo que
seja ele ¢ eletricamente neutro, ou seja, as solucdes sio neutras, pois
a concentracdo molar de cargas positivas e de cargas negativas ¢
sempre igual em uma solucdo eletrolitica.
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N
Exemplo 6.1
Determinando o balanco de massa 1.

Escreva as expressoes de balanco de massa para uma solucdo de HCI 0,020 mol L= que estd em equili-
brio com excesso de CaSO,.

RESOLUCAO: Quatro equilibrios estdo presentes:

Il o A 151, C, e SO A CH
CaSO,,, 22 Ca’; +SO;.,.,

SO, + H,O,,,, & HSO,,, + H,0,
H20(1) + HZO(I) = H3O(J;q) + OH(_aq)

Observacdo: O HCl ¢ uma acido forte e conseqiientemente esta completamente dissociado.

0 ion hidrénio tem origem na dissociagdo do acido cloridrico [Cl-] e também na dissociagdo da
agua [OH-].

Desta forma, o ion hidrénio pode estar presente na forma de H30* ou associado ao sulfato [HSO4],
assim temos:

[H,0"]=[CI"1+[OH 1-[HSO; ]
[H,0"]+[HSO;1=0,02+[OH ]

No outro extremo temos os ions de calcio, como podemos ver a Unica fonte de calcio € o sulfato de
calcio, por isso, a concentracdo do [Ca,*] deve ser igual a concentragdo total das espécies contendo
sulfato, portanto:

[Ca;1=[S0; 1+[HSO,]

E importante salientar aqui que a concentracao de equilibrio do cation para um composto soluvel
com estequiometria 1:1 é sempre igual a do anion.

Exemplo 6.2
Determinando o balanco de massa 2 .

Escreva as expressées de balanco de massa para uma solugdo de NHs 0,020 mol L= que foi saturada
com AgCl.

RESOLUCAO: Nesta situacdo podemos identificar cinco equilibrios:

Tratamento sistematico do equilibrio
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H,0

o +H,0,

.
0 = H,0

(aq)+0H’

(aq)

NH

3(aq)

+H,0,, & NH},,, +OH,

4(aq) (aq)

AgCl,, 2 Ag,,, +Cl,,

Ag(.., + NH

3(aq)

= AgNH;

(aq)

AgNHj,, + NH3(aq) = Ag(NH, );(aq)

3(aq)

A solucao de NH3 € a unica fonte de espécies contendo amonia, portanto, a concentracdo 0,02 mol
L-1 é igual a soma de todas as concentracdes molares das espécies presentes em solugdo que contem
0 ion amonio e amonia, assim temos:

0,02 =[NH,]+[NH, ]+[AgNH; | +[Ag(NH,), ]

0 AgCl tem estequiometria de 1:1 e, € a Unica fonte das varias espécies que contem ions de Ag* e
Cl-, 0 qual inclui também as espécies AgNH3+ e Ag(NHs),*. A equacéo de balanco de massa pode ser
escrita da sequinte forma:

[CI"]=[Ag"]+[AgNH; ]+ [Ag(NH,), ]

No podemos esquecer-nos do ion hidroxido que também participa de dois equilibrios extremamente
importantes. Como podemos ver nas equacdes acima, um ion hidroxido € formado tanto para a dis-
sociacao da agua quanto para a dissociacdo da amonia, neste caso, temos:

[OH"]=[H,0"]+[NH,]

Observacdo: Para estequiometria de sais diferentes de 1:1, faz se necessario a multiplicacao da con-
centracao do ion pela razdao estequiométrica.

0 exemplo 6.3 ilustra o procedimento adotado para se calcular
as concentracdes molares das cargas positivas e negativas de uma
solucdo contendo 1 mol de Ag* e 1 mol de CO52-.

Considere agora, uma solucio 0,200 mol L-! de cloreto de po-
tassio. As fontes de cargas positivas e negativas sdo: K+; H;0* e
Cl-; OH-, respectivamente. Como devemos escrever a equacido de
balanco de carga?

Para responder a esta pergunta precisamos calcular as contri-
buicdes de carga de cada ion da seguinte forma:
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molL" de cargas positivas =[K*]+[H,0"]=0,200+1x Q77 equagdo 6.4

molL™" de cargas negativas =[CI [+ [OH = 0,200+ 1x (77 = €quagao 6.5

Agora para obter a equacdo de balanco de carga igualamos as
equacoes 6.1 e 6.2, temos:

[K+]+[H30+]Z[Cl_]-i—[OH_]20,200+1X10_7 ................................................................................ equagao 6.6

Como a contribuicdo do [H30*] e do [OH"] ¢ muito pequena e
igual (1x1077), podemos simplificar a equacio de balanco de carga
para:

[K* 14+ [HyO" = [CITTH[OH ] = 0,200 s equagao 6.7

Exemplo 6.3

Determinando a contribuicdo de carga de um ion presente em solucio.
Qual é a contribuicdo de T mol de Ag* em uma solugdo? E 1 mol de CO32-?

RESOLUCAO:
A concentracdo de cargas com a qual um ion em uma solucao contribui € igual a sua concentracao
molar multiplicada pela sua carga, assim, temos;

mols de cargas positivas _1mol de cargas positivas y mol Ag”

=1x[A4g"
L mol Ag” [4g’]
A concentragao de cargas negativas para os ions CO32- é
mols de cargas negativas _ Imol de cargas negativas y mol CO3 — 2x[CO*]

L mol Ag”

Observe que para os ions CO32- a concentracdo é multiplicada por 2, sua carga.

Exemplo 6.4

Determinando a equacao de balanco de carga.

Escreva a equacgdo do balanco de carga para o sistema do exemplo 6.2.

RESOLUCAQ: [CI"]+[OH"]=[Ag"]+[H,0"]+[NH]+[AgNH, ] +[Ag(NH,);]
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No método sistemdtico para a resolucdo de problemas de mul-
tiplos equilibrios ¢ preciso seguir uma série de passos para a sua
completa resolucio, esses passos sdo sintetizados abaixo:

1. Escreva as equacdes quimicas balanceadas;

2. Escreva uma equagéo para o analito que vocé quer determi-
nar a concentracio;

3. Com o auxilio da tabela de constante de equilibrio, escreva
as equacdes de equilibrio;

Determine as equacdes de balanco de massa;

Determine as equacdes de balanco de carga;

Identifique o numero de incégnitas e de equacdes, se for
igual vocé tem a possibilidade de resolver o problema, por
outro lado, se o numero de incdgnitas ¢ maior do que o de
equacdes, o problema néo pode ser resolvido;

7. Faca aproximacdes necessdrias para reduzir o numero de
valores desconhecido e, assim, reduzir o numero de equa-
coes e calculos para resolver o problema;

Resolva as equag0es para as incognitas;
Verifique a validade das aproximacdes. Se forem validas, o
problema foi resolvido.

WA Procedimento para calcular a
solubilidade pelo método sistematico

A seguir sdo mostrados varios exemplos que ilustram o uso do
método sistematico para resolver problemas que envolvem solubili-
dade de precipitados em diferentes condi¢des experimentais.

Exemplo 6.5
Procedimento usado para calcular a solubilidade pelo método
sistematico.

Calcular a solubilidade molar do Cd(OH), em dqua.

RESOLUCAO: Resolver os 9 passos identificados na secdo 6.1.
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Passo 1. Escreva as equacdes para os equilibrios envolvidos na dissolugcao do hidroxido de cadmio e a
dissociacdo da agua.

H,0,, + 1,0, 2 H,0,,, +OH ,,
Cd(OH),,, = Cd_, +20H,,

Passo 2. Identificar a incégnita.
Solubilidade molar do hidroxido de cadmio = [Cd?+]

Passo 3. Constante de equilibrio das reacées envolvidas.
[Cd* 1x[OH > =4,00x10™"
[H,0"1x[OH ]=1,00x107"

Passo 4. Balanco de massa.

A concentracéo de ions hidroxido € a soma da parcela vinda da dissociagdo do hidroxido de cadmio mais
a parcela vinda da dissociagdo da agua. No caso do Cd(OH),, como podemos ver é igual a duas vezes a
concentracao de ions Cd2*, e no caso da dissociacdo da agua € igual a concentracao de ions H30*.

[OH 1=2x[Cd* |+[H,0"]

Passo 5. Balango de carga.

Observacdo: Geralmente as equacdes de balan¢o de massa e carga sao as mesmas.
[OH |=2x[Cd*"|+[H,0"]

Passo 6. Determine o numero de equagées e incognitas.

Podemos ver que temos trés incognitas que sio: [OH-]; [Cd2*] e [H;0+] e também temos trés equagdes
independentes, portanto, podemos resolver o problema.

Passo 7. Verifique se ha aproximacdes para fazer.

Como podemos ver a constante de solubilidade do hidroxido de cadmio € relativamente grande, por-
tanto a solugao sera alcalina, assim, podemos supor que a concentracao dos ions hidroxidos € maior
do que dos ions hidrénios.

[OH ]~ 2x[Cd*]
Passo 8. Faca os calculos.
[CAd* Ix(2x[Cd**])> =4,00x107"

[Cd**1=4,00x10"%/4=1,00x10"
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[Cd* T =1,00x107"

[Cd**]=/1x10"2 =1,00x10™* molL™

Passo 9. Verifique a validade das aproximacoes.
Substituindo o valor encontrado na equacdo do passo 7 temos:

[OH ]=2x[1,00x107*]=2,0x10"* molL™

E substituindo esse valor na expressao da constante de equilibrio da agua temos:

[H,07]x[2,0x10*#]=1,00x10"

_14
_LOOAO0 5 05107 moir!

HO =" =
[H,0] 2,00x107

Portanto, a aproximacao que foi feita € valida, uma vez que a concentracdo de ions hidronio é
muito pequena em relacdo os ions hidréxidos.

Vamos ver agora outro exemplo que aborda a questdo de erros
que podem ser introduzidos quando uma suposicao feita no passo de
aproximacdes ¢ errada. Veja em detalhes como a aproximacio feita
pode conduzir a um erro significativo.

]
Exemplo 6.6

Contornando erros de aproximacoes feitas indevidamente.

Calcular a solubilidade molar do Cu(OH), em dgua.
RESOLUCAOQ: Resolver os 9 passos identificados na secio 6.1.

Passo 1. Escreva as equacdes para os equilibrios envolvidos, a dissolucéo do hidroxido de cobre (II) e
a dissociacao da agua.

H,0,,+H,0,, < 1,0, +O0H,,
Cu(OH),,, & Cu,, +20H,

Passo 2. Identificar a incognita.
Solubilidade molar do hidréxido de cobre (Il) = [Cu2+]
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Passo 3. Constante de equilibrio das reacées envolvidas.

[Cu* Ix[OH T =4,80x107*
[H,0"]1x[OH ]=1,00x10""*

Passo 4. Balanco de massa.

A concentracéo de ions hidroxido € a soma da parcela vinda da dissociacdo do hidroxido de cobre (1)
mais a parcela vinda da dissociagdo da dgua. No caso do Cu(OH)2, como podemos ver é igual a duas vezes
a concentracao de ions Cu2+, e no caso da dissociagdo da agua ¢ igual a concentracéo de fons H30*.

[OH |=2x[Cu*" ]+[H,0"]
Passo 5. Balango de carga.
[OH ] = 2><[Cu2+]+[H3O+]

Observacdo: Novamente, as equacoes de balanco de massa e carga sao as mesmas.

Passo 6. Determine o numero de equacoes e incognitas.
Podemos ver que temos trés incognitas que sao: [OH-]; [CuZ*] e [H30*] e também temos trés equagdes
independentes, portanto, podemos resolver o problema.

Passo 7. Verifique se ha aproximacoes para fazer.
Suponha que a [H307] seja pequena, como no exemplo anterior, assim, podemos supor que a concen-
tracdo dos ions hidrénios € menor do que a concentracdo dos ions Cu2+.

[OH ]=2x[Cu**]
Passo 8. Faca os calculos.
[Cu™ 1x(2x[Cu*"])* =4,80x107°
[Cu* T =4,80x107 /4=1,20x107
[Cu™ T =1,20x107"

[Cu*"]1=3/1,20x107* =2,29x10™"" molL™

Passo 9. Verifique a validade das aproximacoes.
Substituindo o valor encontrado na equacdo do passo 7 temos:

[OH 1=2x[2,29x107"]=4,58x10""" molL"

Tratamento sistematico do equilibrio

59



60

E substituindo esse valor na expressao da constante de equilibrio da agua temos:
[H,0"]x[4,58x107"]=1,00x10""*

- 1,00x107"

RIS =2,18x10™" molL™
5 X

[H,0"]
Portanto, a aproximacao que foi feita € invalida, uma vez que a concentracao de ions hidrénio ndo ¢
menor que trés vezes o valor calculado para [Cu2*]. Desta forma, precisamos voltar ao passo 7.
Agora pressuponha que [Cu2+] << [H30%], isso faz sentido uma vez que a constante de equilibrio
para essa dissociacao ¢ muito pequena €, portanto, a solugao sera algo acido.
0 balango de massa fica: [H30+*] = [OH-] e substituindo na expresséo da autoprotdlise da agua, temos;

[H,0']=[0OH ]=1,00x10""

Substituindo esse valor na expressdo da constante de equilibrio para o sistema hidroxido de cobre
(1) e 4gua temos;

[Cu**]x(1,00x107)> =4,80x10 =4,80%x10™'"* molL”

Agora a hipdtese € valida, uma vez que pressupomos que a concentracdo de cobre € muito menor do
que a de ions hidroxidos.

SOLUBILIDADE = 4,80 x 10718 mol L1

Um efeito muito importante quando se esta trabalhando com
solubilidade ¢ o feito do pH, pois todos os precipitados que contem
cation ou um anion com propriedades acida ou basica, respectiva-
mente sio dependentes do pH. As alguns casos a precipitacdo de um
determinado analito é feita em solug¢do com pH constante, e nestes
casos os calculos de solubilidade sdo um pouco diferentes dos vistos
até agora. O exemplo 6.7 ilustra o procedimento que se deve adotar
para resolver esse tipo de problema.

L]
Exemplo 6.7

Determinando a solubilidade quando o pH € constante.

Calcular a solubilidade molar do CdC,0, em uma solugcdo tamponada a pH constante igual a 5,00.

RESOLUCAO: Resolver os 9 passos identificados na secio 6.1.
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Passo 1. Escreva as equacdes para os equilibrios envolvidos, a dissolucdo do oxalato de cadmio, a
reacao dos ions oxalato com a agua e a autoprotolise da agua.

H,0

0 +H,0,

— + =
o = H,0,,,+OH

(aq)

CdC,0,,, = Cd*,

(aq)

+C,0;

4(aq)

C,0%

4(aq)

+H,0;,, & HC,0;,, + H,0,,

4(aq)

HC,0;,

4(aq)

+H,0;,, & H,C,0,,, +H,0,

a 4(aq)
Passo 2. Identificar a incégnita.
Solubilidade molar do oxalato de cadmio € igual a concentracdo dos ions Cd, ou seja,

Solubilidade do oxalato = [Cd2+]

Passo 3. Constante de equilibrio das reacdes envolvidas.

[Cd* Ix[C,0; 1=9,00%10"*

[H,0"1x[OH ]=1,00x10""*

Kl1=5 6OX10_2 — [H30+]X[HC204_]
[HC,0,]

K2=542%x10" = [#,0"]x[G,0, ]
[HC,0;]

Passo 4. Balanco de massa.
Uma vez que o oxalato de cadmio ¢ a Unica fonte de Cd2* e das trés espécies de oxalato.

[Cd* )= [H,C,0,]+[HC,0, ]+ [CZOf’]
E para o pH igual 5,00, temos:
pH =—log[H,0"]

[H30*] = 1,00 x 1075 substituindo na expressao da constante de autoprotdlise da dgua obtemos a
concentracao de ions hidroxidos.

[OH 1=1,00x107"/1,00x10~° =1,00x10~°
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Passo 5. Balanco de carga.
Observacdo: Como ndo foram especificadas as espécies do tampdo e nem sua concentracao, por isso,
nao temos dados suficiente para escrever o balanco de carga.

Passo 6. Determine o numero de equacoes e incognitas.
Podemos ver que temos quatro incognitas que sdo: [Cd2+]; [H,C,0,4]; [HC,047] e [C,0427] e temos cinco
equacoes independentes, portanto, podemos resolver o problema.

Passo 7. Verifique se ha aproximacoes para fazer.
Observacdo: Nao faremos aproximacdes, pois uma solu¢do exata € facilmente obtida.

Passo 8. Faca os calculos.
Para facilitar as contas, primeiramente faremos o uso da expressao da constante de equilibrio K2,
substituindo os valores das equacdes do K1 e do balanco de massa.

[H,0"1x[C,0;"]

[HC,0,]=22

substituindo os valores temos,
[1,00x107°]x[C,0; ]
5,42%x107

[HC,0,1= =0,1845x[C,0;"]

Substituindo esse resultado na equacao de K1 e arranjando os valores para a determinacao da con-
centracdo do acido oxalico, temos:

0,1845x107° x[C,0;"]

H,C,0,1=
[H,60:] 5,60x107

=3,29x107 x[C,0; "]

A proxima etapa e substituir esse resultado na equagdo do balanco de massa, o que leva a seguinte
equacao:

[Cd* = {[C,0; 1+ (0,1845x[C,0; 1)+ (3,29x107° x[C,0; 1)} =1,18x[C,0; ]
Substituindo esse valor na expressao da constante de equilibrio para o sistema oxalato de cadmio e

agua, temos;
[Cd* Ix ([Cd*1/1,18) =9,00x10"* =3,26x10™* molL™

Portanto, a solubilidade dos ions Cd2+ é igual a 3,26 x 10-* mol L' nesse sistema tamponado a
pH = 5,00.
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Quando o pH ¢ variavel ou nio ¢ fixo ¢ um pouco mais compli-
cado, contudo, ¢ possivel de resolver, se consideramos os exemplo
anterior mas agora em pH variavel ¢ preciso levar em conta a con-
centracio dos ions hidréxidos e hidronios na solucdo. As equagdes
de balanco de massa e solubilidade permanecem as mesmas, porém
agora, ¢ possivel escrever a equacio de balan¢o de carga que fica:

2x[Cd* |+[H,0"]=2x[C,0;” 1+[HC,0; 1+[OH"]

Como podemos perceber agora temos 6 incognitas e 6 equa-
coes independentes, desta forma, é possivel resolver o problema
algebricamente.

Atividade 6.1.
Escreva as expressées de balanco de massa para um solucdo de NaOH 0,01 mol L' que est3
em equilibrio com excesso de CaF,?

Atividade 6.2.
Qual € a contribuicdo em termos de carga de 2 mols de K* em uma solucdo?

Atividade 6.3.
Faca o mesmo calculo para o hidréxido de magnésio dissociado em agua. Dado: constante de
equilibrio para o Mg(OH), ¢ 7,0 x 10-12.

Atividade 6.4.
Faca o mesmo calculo para uma solugdo de hidroxido de ferro (I1).

Atividade 6.5.
Calcule a solubilidade do oxalato de cadmio em agua em pH nao fixo.
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10.

1

12.

6.3 Construindo e fixando o conhecimento

. Escreva uma férmula geral para o balanco de carga.

. Escreva o balanco de carga para uma solucdo contendo agua, ions hidrénios, ions hidroxidos, ions percloratos,

ions calcio, Fe(CN)g3-, HCN, etanol, ions cianetos, ions de ferro (I1l), amonia e ions aménio.

. Defina:

a) Balango de massa;
b) Balango de carga.

. Escreva o balanco de massa para o Na* e o fosfato em uma solucdo preparada pela mistura de 0,020 mol de

NaH,PO4 com 0,04 mol de NaOH e diluida para 1,50 L.

. Escreva o balanc¢o de massa para uma solucao preparada pela dissolucao de iodato de lantanio em agua, suponha

que o par iénico LalO32* seja formado.

. Escreva o balanco de massa para uma solugdo saturada do sal pouco soltvel AgsPQy4, que produz PO,3- e 3 Ag*

quando se dissolve.

. 0 cation mais comum em rios e lagos é o Ca2+. A principal fonte de CaZ* ¢ a dissolucdo do mineral calcita pela

acao do CO,. Determine o balanco de massa em pH neutro para a dissolucdo da calcita.

. Por que as concentracées molares de algumas espécies aparecem como multiplos nas equacdes de balanco de

carga?

. Calcule a solubilidade molar do CaC,04 em uma solucdo cuja concentracdo dos ions hidrénios permanece fixa em:

Dados: Kps do CaC,04 = 1,30 x 108,
a) 1,00 x 10® mol L
b) 2,00 x 107 mol L
¢) 4,00 x 10710 mol L1

Em uma solugéo tamponada a pH = 7,50, qual sera a solubilidade molar do carbonato de chumbo? Dados: K5 do
PoCO; = 7,40 x 10°14,

. Escreva o balango de carga para uma solucdo que foi preparada pela dissolucdo de CaF, em 4gua. Considere a

formacédo do par i6nico CaF+.

Determine as concentracées da Ag*, CN- e HCN em uma solucao saturada de AgCN cujo pH € fixado em 10,00.
Escreva o balanco de carga para uma solugdo 0,20 mol L= de acido sulfurico.
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13.

Escreva o balanco de carga para uma solugdo 0,20 mol L~ de acido sulfurico.

14. Através do auxilio do método sistematico, calcule a concentracdo de Cd2+ em uma solugdo aquosa saturada de

15.

Cd,[Fe(CN)g] que se dissocia em cobre Il (Cd2*) e ions ferrocianetos (Fe(CN)g*-). Dados: Ky do Cd,[Fe(CN)g] = 4,20
x 10718,

Determine a solubilidade do oxalato de bario em dgua. Dados: Kys do BaC,0,4 = 1,00 x 10-6.

16. Determine a solubilidade do oxalato de estroncio em dgua. Dados: Kys do SrC;,04 = 4,00 x 10-7.

17.

Sabendo que uma solugdo de fosfato de prata (AgsPO,4) foi preparada em um tampao de pH = 6,50. Determine
a concentragao em g/L dos ions Ag* nesta solugéo. Dados: Kys do AgsPO, = 2,80 x 10-"8; K;q do H3PO4 = 7,14 x
10_3; KaZ do H3PO4 = 6,25 x 108e Ka3 do H3PO4 =435 x 10713,
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No ultimo moédulo nos estamos preocupados com a resolucio
de problemas que nédo levavam em conta a questdo de solutos nio
dissociados em solucdo. Agora, precisamos considerar os solutos que
ndo se dissociam completamente em solucdo. Por exemplo, alguns
compostos inorganicos tais como, cloreto de mercurio (I) (Kps = 1,2
x 107!8), brometo de mercurio (I) (Kps = 5,6 x 10-23), brometo de
mercurio (I) (Kys = 1,3 x 10°19) e Fluoreto de lantanio (II) (Kys =
2,0 x 10719) que agem como eletrolitos fracos dissociando-se apenas
parcialmente em agua.

Para todos esses compostos uma solugdo saturada de qualquer
um conduz a dois tipos de equilibrios, pois havera uma quantidade
significativa de moléculas do haleto nio dissociada, bem como uma
quantidade de ions dissociada (o cation e o dnion), portanto, pode-

mos representar esses equilibrios da seguinte maneira:

M™(L),, & M +nL;

(aq) (aq)

M™ (L), =M™ +(L)

n(s) n(aq)

Onde M+ representa o cation metalico ligado ao haleto que ¢
representado por L (L = Cloreto, Brometo, Fluoreto).

A constante de equilibrio para a equagéo 7.1 ¢ escrita com a con-
centracdo da espécie ndo dissociada em solucdo no numerador e no

denominador a concentracio da espécie na fase solida, entdo temos:

'

[MHLn(aq)]
[MVlJan(S)]

Como a concentracdo na fase solida ¢ uma constante podemos
escrever a equacdo 7.3 da seguinte maneira:

[Mn+ (L)n(s)] xK'= M(”+) (L)"(aq)] - kﬂ’l

Onde kg, ¢ a constante para o equilibrio representado pela
equacdo 7.1. Nota-se que a concentracdo do sal de haleto nio dis-
sociado, Mn+(L)n(aq), ¢ constante e independente das concentragdes
dos ions dissociados.

Para a outra equacéo, temos:

(M X[ L) I _

n+ ds
[M Ln(aq)]
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equacao 7.6
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Substituindo a equacio 7.4 na equagdo 7.5, temos:

[M(”;;) ] x [Lzaq) ]" = de X Ksol = Kps

Como podemos verificar o produto das duas constantes obtidas
nas equacoes 7.4 e 7.5 ¢ igual ao produto de solubilidade do sal.
0 exemplo 7.1 exemplifica os calculos necessarios para resolver

problemas que envolvem solutos ndo dissociados.

Exemplo 7.1

Calcular a solubilidade do cloreto de cobre (I) em meio aquoso.
Dados: Kys = 1,90 x 107 € ks = 3,90 x 10-°

RESOLUCAOQ: Determine as equacdes envolvidas.

CuCl,, 2 Cu;,, +Cl,

CuCl,, = CuCl

solubilidade =[CuCl ,,1+[Cu_,, ]
[Cutfoy1=[Cligy)]

[CuCl,, 1=k,

[Cul,,1x[CI,

(a

q)]:Kps

Substituindo os valores, temos:

[Cu(t!q) ] X [Cu:aq)] = 1, 90 X 10_7

[Cu;aq)]=\/1,90><1o*7 =4,36x10™*

Agora substituindo esse valor na equacao de solubilidade, temos:

solubilidade =3,90x107° + 4,36 x10™* =4,75x10™* molL™
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0 ion complexo normalmente significa uma particula carregada
composta de um ion central cercado por ions ou moléculas denomi-
nadas ligantes. Um ion complexo muito investigado na literatura ¢
o0 ion cuprico hidratado. O sulfato de cobre (II) anidro apresenta uma
coloracio branca, contudo quando ele é dissolvido em agua forma
uma solucdo azulada, a solucdo fica azul justamente por que forma
um ion complexo que tem um dtomo central de Cu rodeado por
quatro moléculas de agua fortemente ligadas ao ion Cu?*, podemos
representar essa reacio de hidratacio da seguinte maneira:

CuSO,,, +4H,0,, = Cu(H,0)

4(aq)

Imagine que vocé esteja preparando uma solucdo de sulfato
de cobre (I) em agua e apds a dissolucdo do sal vocé adicione um
excesso de amonia a esta solucio. Vocé observa que a coloragdo da
solucdo passou de um azul claro para um azul muito forte. Além
disso, inicialmente percebe-se a formacio de um precipitado tam-
bém azul claro e posteriormente o seu desaparecimento. Esse efeito
indica que alguma coisa aconteceu durante a adicdo de amoénia.

Para responder a essa pergunta precisamos verificar se ¢
possivel substituir as moléculas ligantes de agua fortemente ligadas
aos ions Cu2+ por moléculas de amonia.

A andlise mostra que realmente ¢ possivel substituir as molé-
culas de agua por moléculas de amoénia, neste caso nés podemos
representar a reacdo de formacio do novo complexo pela troca da
H,0 por NH; da seguinte maneira:

Cu(H,0)y,,, +4NH,,,, = Cu(NH,)3', +4H,0,,

(aq)

Essa ¢ a reacdo global do processo de substituicio da agua por
amoOnia, porém, isso ainda ndo explica a formacéo inicial do pre-
cipitado azul claro. Uma anadlise do precipitado formado mostra a
presenca de hidroxido de cobre (II), esse precipitado ¢ formado de-
vido ao carater basico da amdnia que acaba atuando no primeiro
momento com uma base de Bronsted-Lowry deslocando o préton do
ion complexo de Cu?* hidratado e formando o seu acido conjugado
o ion amonio (NH4*), esse processo pode ser representado pela se-
guinte equacdo quimica:
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equacao 7.7

Existem alguns objetos a venda que servem para
indicar a previsao de chuva. Esses objetos sao
revestidos com um sal inorganico, por exemplo,

sal de cobalto (Il) que tem coloracdo azul quando

¢ anidro (sem aqua de hidratagéo), porém em dias
chuvosos, quando a umidade do ar tende a ser maior
eles passam a ser rosa, devido a hidratacdo do sal.

equacao 7.8
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equacao 7.9

equacao 7.10

equacao 7.11

equacao 7.12
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equacao 7.14

equacao 7.15

equacao 7.16

equacao 7.17

equacao 7.18
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Cu(OH,)5;,, +2NH,

Cu(H, 0)4( ., T2NH, 2(s) 4(aq)

—
(ag) +2H,0,

fons complexos tais como: Cu(NH3)42+; Ag(S,03),3-; Co(NH;5)62+;
Fe(CN)g3- e muitos outros quando dissociados em agua apresentam
a tendéncia de trocar ligantes com o solvente por meio de equili-
brios em etapas. Por exemplo, quando o ion complexo de Cd?* esta
presente em solucio aquosa ele pode sofre troca de ligantes com o
meio em diferentes etapas que podem ser representadas por distintas
equacdes de equilibrios que sdo:

Cd(NH )4(aq)+H 0(1) Cd(H 0)(NH )3(aq) H3(aq)
[Cd(Hzo)(NHs)?]X[NHﬂ

Kl=
[Cd(NH,); ]

Cd(H,0)(NH,)%,,, + H,0,

&2 Cd(H,0),(NH, )z(aq) NH

3(aq)

_ [Cd(H,0)(NH,) 1x[NH,]
~ [Cd(H,0)(NH,)}']

Cd(H,0),(NH,),., + H,0

\y & Cd(H,0),(NH, )(uq) NH

3(aq)

_ [Cd(H,0),(NH,)* 1x[NH,]
~ [Cd(H,0),(NH,)3']

Cd(H,0),(NH, )%, + H,0

Wy &2 Cd(H, 0)4(aq) NH

3(aq)

_[Cd(H,0)} 1% [NH,]
[Cd(H,0),(NH,)*]

A constante de dissociacdo global, Ky;ss € obtida pela multiplica-
cdo das constantes de equilibrio de cada etapa das reacdes de troca,
ou seja:

2+ 4
Kdiss:leK2XK3XK4:[Cd ]X[N]j:’]
[Cd(NH,);"]

A Tabela 7.1 mostra algumas constantes de dissociacdo global

para alguns ions complexos. Muitas vezes vocé podera encontrar em

outras tabelas as reciprocas destas constantes. Essa constante tam-

bém pode ser chamada de constante de instabilidade.
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Tabela 7.1 Constante de dissociacéo global para alguns ions complexos a 25 OC.

fon complexo Kdiss LR m(zlar

g mol-
07 3 A A [ A —— 180,40
Ag(NH3)2+ ......................................................................................................... O D] ([ g ————— 141,90
R T 0 R LY [ ——— 114,84
() 7 NS 1 [ 308,40
NiI(NH3)g+2 oo s OIS [0 —— 160,69
Cd[CN]42+ .......................................................................................................... P [ T —————— 214,41
ZN(OH) 42 e BB QR —— 133,41
ZR(CHEC0R" oo ————— oI Y [0 T —— 124,41
FG(CH3C02)+ ____________________________________________________________________________________________________ 2,0 X 10710 o 232,84
Zn[HzNCHzCHzNH2]32+ _____________________________________________________________________________ 73R 0P e 245,41
Cu(HzNCHchzNH2)22+ ............................................................................. 1'0 X 10'20 .......................................... 183'55

A estabilidade dos ions complexos varia dentro de limites muito  Constante de dissociacao de ions
complexos sdo também chamadas

. . , B .. i constantes de instabilidade. Se
de estabilidade, (1/Kqiss = B), isto €, menor serd a tendéncia de 0 100 ;0 da constante ¢ pegueno,

amplos. Quanto mais estavel for o complexo, maior sera a constante

complexo dissociar-se nos seus ions constitutivos. mais estavel € o complexo.

]
Exemplo 7.2

Calculos de dissociacao de ions complexos.

Uma solugdo é preparada dissolvendo 0,20 mol de sulfato de cddmio, CdSO, em um 1,0 litro de solu¢do
de aménia 4,0 mol L. Calcule a concentracdo de cadmio (Il) na solucdo resultante.
Dados: Kyiss para o Cd(NH3) 2+ € 2,7 x 10-7. Assuma volume constante.

RESOLUCAOQ: Como a constante de dissociacdo para ion complexo de Cd(ll) é pequena, concluimos que
o complexo sera formado, portanto, temos:

Cd* +4NH

(aq) 3(aq)

< Cd(NH,)%;

4(aq)

Como a reacdo ndo ¢ quantitativa, pois parte do Cd2+ ainda permanece hidratado. Primeiro devemos
calcular a reagdo hipotética total e depois vamos admitir que parte do Cd(NH3),2* se dissocia ligeira-
mente para fornecer um pouco de Cd2* para a solucéo a fim de estabelecer o equilibrio final.

Cd* +4NH.

(aq) 3(aq)

< Cd(NH, )},

(aq)
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Mols inicial 0,20 40 0,0
Reacao -020 -0,80  +0,20

Mols final 0,0

Portanto, temos:

3.2 0,20

[CA(NH,)**1~ 0,20 molL"

[Cd*"]=x

[NH,]~3,2 molL"

A condicao de equilibrio para a dissociacao é (obtida pela eq. 7.18):

Substituindo os valores, temos:

_[Cd*]x[NH,]'

diss [Cd(NH3 )i+]

2,7 x 107 = M
[0,20]

[x]=5,1x10""" molL™

A concentracdo de cadmio na solugdo resultante é de 5,1 x 10710 mol L.

Na secdo anterior vimos que a presenca de um agente comple-
xante pode mudar a concentracdo de um determinado ion complexo
em solucio, isto foi ilustrado no exemplo 7.2 onde a concentragdo
do Cd(H,0),2+ foi reduzida pela presenca de amonia. Por outro lado,
a presenca de um agente complexante pode aumentar bruscamente
a solubilidade de um determinado precipitado, devido a reagdo de
complexacio com o anion ou cdtion do precipitado. Nessa secdo
focaremos nossa atengdo nos casos particulares de aumento de solu-
bilidade de precipitados na presenca de agentes complexantes.

Podemos usar esse fendmeno para separar dois metais pela for-
macdo de ions complexos. Considere uma solucdo que contenha os
ions dos metais cobre e cadmio e que vocé queira separar-los. Para

tal separacio vocé inicialmente adiciona a esta solucio um excesso
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de solucio de cianeto de potassio, KCN. Pela adi¢do de KCN formam
os ions complexos de Cd(CN),%-_ e Cu(CN),3-, dados pelas seguintes
reacdes de complexacéo:

Cd(H,0);/,, +4CN,, = Cd(CN);.,,, +4H,0

4(aq) 4(aq ©

Cd(H,0)y,,, +4CN,, = Cu(CN)y,,, +4H,0

4(aq) 0

Agora, passando-se sulfeto de hidrogénio pela solucdo que con-
tém ions CN- em excesso, forma-se um precipitado de sulfeto de
cadmio, CdS.

Como podemos observar o sulfeto de cadmio precipita primeiro
do que o sulfeto de cobre (II), CuS, apesar do produto de solubilida-
de do CdS (1,40 x 10-28) ser mais elevado que o do sulfeto de cobre
(1) (6,50 x 10-37). Isso ocorre devido a formacdo do ion complexo
cianocuprato (I) que possui maior constante de estabilidade (2,00 x
1027) comparado ao complexo de cadmio (7,00 x 1019), ou seja, o
complexo de cobre com cianeto ¢ estavel o suficiente que permite a
competicio entre os ions cianetos e as moléculas de agua pelos ions
de cobre. A conseqiiéncia principal desse fendmeno ¢é a reacdo dos
ions cddmio com os ions sulfetos preferivelmente do que com os
ions de cobre.

Em alguns casos, compostos ja precipitados podem sofrer dis-
solucdo durante uma reacio de precipitacdo, pois podem reagir com
o excesso do reagente de precipitacdo para formar compostos com-
plexos que sdo soluveis, por exemplo, AgCl com excesso de KCl
formando AgCl,~ e AgCl;2-; iodeto de chumbo (II), PbI2, com excesso
de iodeto formando PblI*, Pbl;- e Pbl,2-.

0 exemplo 7.3 ilustrar o efeito causado pelo excesso de agen-
te de complexacdo durante a reacdo de precipitacdo do iodeto de
chumbo (II).

equacao 7.19

equacao 7.20

Calcule a concentracgdo de iodeto de potdssio na qual a solubilidade do iodeto de chumbo seja minima.
Dados: Kys = 7,9 x 1079, Kys para o Pblyaq) € 7,1 x 10-4;K1 para Pol* é 1 x 102, 33 para Pbls™ € 8,3 x 10

e B4 para Pbl,2= ¢ 3,0 x 104,

Topicos avancados em equilibrio
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RESOLUCAO: Primeiramente precisamos encontrar a expressao que descreve o efeito da concentracio
do Kl sobre a solubilidade do iodeto de chumbo, e posteriormente calculamos a sua concentracao para
o minimo de solubilidade.

Equacdes envolvidas:

PbL,, & Pb%, +21;,, K PbI,,, & PbI,

(aq) (aq) ps (aq)
+ = 2+ = =
Pbly & Pb, +1,, K, Pbl,, +31,, < Pbly,, p3
2+ - 2— 2+ - +
Pbyyy +41,,, &2 Pbly,, p4 Pbgy + 1oy & PbI,,, K1

Definir o parametro a ser determinado: Solubilidade do Pbl2 € igual a soma das concentracoes das
espécies que contém chumbo, portanto, temos:

solubilidade = Pbl,,, 1+ [PbI )]+[Pb2+

(aq (aq

JJ+[PbIS,  1+[PbI;, ]

(ag 3(aq

Escrevendo as equacdes para as constantes de equilibrio:
[P Ix[I"T =K, = 7,9x107°
[Pb* 1x[I" T /[ Pbl,,, 1=K, =7,1x10"
[PbI*]/[Pb* 1x[I 1=K1=1,0x10"
[PHI;1/[Pb* Ix[I T = B3 =8,3x10°

[PbI}1/[PH* 1x[I"]' = B4 =3,0x10°*
Determinando o balanco de massa:
[17]1=[KI]+2x[Pb**]-[PbI*]~[PbI;]-[PbI; ]

Como podemos ver a concentracao de iodeto € igual a concentracdo do iodeto de potassio mais
a porgéo relacionado com a dissociagdo do Pbly;,q). As demais concentragdes estdo relacionadas
com a diminuigdo da concentracdo dos ions iodetos em virtude da formagdo dos complexos de
chumbo e iodeto.

Determinado o numero de incognitas: Temos 6 incognitas ([I-]; [Po2+]; [Pbl+]; [Pbls]: [Pbls2] e
[Pblz(aq)]) e 7 equacdes, portanto, podemos resolver o problema. Contudo, devemos fazer algumas
consideracoes para facilitar os calculos, por exemplo, podemos supor que a [KI] é muito maior do que
as concentracodes 2 x [Pb2+] - [Pbl*] - [Pbl;"] - [Pbl42-], desta forma, temos que:
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[KI]=[1"]

Para determinar [Pbly(aq)] devemos dividir o Ky por Kgs (onde Kgs = 7,1 x 10-4), como explicado na
secao 7.1, observe que a concentracdo do iodeto de chumbo aquoso € constante e independente da
concentracao de iodeto.

[PbL,,,1=7,9x10"/7,1x107* =1,1x10°°
Para determinar [Pbl,2-] precisamos substituir Ky na equagao e rearranjar em termos das constantes:
[PbI1/IPH 1[I = B4
[PbI; 1=K, x BAx[I T
Substituindo os valores:
[PbI; 1=7,9%x107 x3,0x10* x[I"]* =0,000237 x[I" ]’

Agora para encontrar [Pbl*] devemos multiplicar por 1/[I-] e substituir K e rearranjar a equacao de
formacéo:

[PBI"/[PH* 1x[I 1=Kl
[PbI" 1=K, xKI/[I1=7,9%x10"x1,0x10°/[1"]=7,9x107 /[1"]

Para determinar [Pb2+] devemos rearranjar a equacgdo de equilibrio do Kos, @ssim temos:
[PbI* 1=K, /II'F =7,9x10°/[I'T
E finalmente, [Pbl;7]:
[Pb[;']/[szJ']x[l_]3 =K, xB3x[I"]= 8,3x10° x7,9x107 x[I ]=6,6x107" x[1]

Observe que podemos montar uma expressao em termos da concentracdo de iodeto e das constantes
simplesmente substituindo os valores encontrados na expressao de solubilidade, assim temos:

solubilidade =1,10x10° + K, /[I'T + K, xKI[I 1+ K, x B3x[I 1+ K, x B4x[I T

Agora podemos substituir o valor da [I-] por [KI] e derivando em relacdo a [KI] igual a zero obtemos a
sequinte equacao;

0=-1,6x10"°+6,5x107° x[KI]+0,00047 x[KI ]’
[KI]=[I"1=0,02 molL"

Verificando as consideracdes anteriores:

[Pb*" 1=K, /II"T =7,9x107 /0,02 =2,0x10" molL"

Topicos avancados em equilibrio
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[PbI*]=7,9%x107 /[I"1=7,9x107/[0,02]=3,9x10" molL"
[PhI;1=6,6x107° x[I"]=6,6x107°x[0,02]=1,3x10"° molL"
[PbI; 1=0,000237x[1"]* =0,000237x[0,02]* =9,5x10~° molL"
Portanto, a solubilidade minima do iodeto de chumbo é:

solubilidade =1,10x107° +2,0x107° +3,9x107 +1,3x10° +9,5x10™
solubilidade = 2,3x107° molL™

Os ions sulfetos reagem facilmente com uma gama muito gran-
de de metais formando compostos insoluveis. Dentre esses metais,
0s mais importantes sio os denominados metais pesados, pois esses
metais sio amplamente investigados por muitos pesquisadores ao
redor do mundo devido a sua importancia em questdes sécio-am-
bientais, tais metais sio, por exemplo, Hg, Pb, Ag, Cd.

A solubilidade dos compostos de sulfeto ¢ extremamente pe-
quena, isso fica evidenciado pelos baixos valores encontrados de
produto de solubilidade, como por exemplo, sulfeto de chumbo (II),
PbS, (Kys = 3,0 x 10-28), sulfeto de mercurio (II), HgS, preto (K5 =
2,0 x 107>3), sulfeto de mercurio (II) vermelho (K, = 5,0 x 10->4),
sulfeto de prata, Ag,S, (K, = 8,0 x 10->1) e sulfeto de cobre (I), Cu,S,
(Kps = 3,0 x 10-%9). Essa caracteristica proporciona aos quimicos a
vantagem de precipitar um determinado metal na presenca de outros
metais sem grandes interferéncias, ou seja, ¢ possivel viabilizar a
separacdo dos metais pesados de outros metais. Contudo, o controle
da concentracdo de sulfeto para a separacdo dos metais é extrema-
mente importante durante o processo de precipitacdo, sendo um dos
fatores que determinam uma boa separagédo.

Para que vocé possa entender melhor essa questio vamos ana-
lisar a separacido de dois metais, por exemplo, Hg e Co em uma
solucdo. Esses metais podem ser separados usando a metodologia da
precipitacdo por sulfetos. Os dados mostram que o sulfeto de cobal-
to, CoS tem um K5 = 5,0 x 10722 e o sulfeto de mercuro (II), HgS tem
um K5 = 5,0 x 104, ou seja, 0 segundo possui um K,s 1023 vezes
menor do que o primeiro, isso significa que o sulfeto de mercurio
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(I) vai comecar a precipitar bem antes comparado ao sulfeto de
cobalto. Imagine agora que vocé tenha uma solug¢do com 0,001 mol
L-1 de Hg2+ e 0,001 de mol L-1 Co2+, fazendo um calculo rapido da
concentracdo de sulfeto necessario para precipitar os ions mercurio
teremos o seguinte valor [S-2] = K,;HgS/[Hg?*] = 5,0 x 10->4/0,001 =
5,0 x 105! mol L-1.

Como vocé pode perceber o valor encontrado para a concen-
tracdo de sulfeto necessaria para precipitar os ions Hg2+ ¢ muito
pequeno, sendo impossivel preparar uma solug¢do com concentracio
tdo pequena. Para contornar esse problema ¢ necessario usar outra
metodologia que seja indireta para regular a concentracdo de ions
sulfetos em solucdo. Isso ¢ feito usando a dissociacio do acido fraco
H,S, como podemos ver o acido sulfidrico ¢ um acido diprdtico que
se dissocia da seguinte maneira:

H2S(aq) +H20(1) ﬁ H3O(J;q) +HS(ZI(1) Kal = 9’6X1078
HSy + H,04) 2 H,0,, + S, K, =1,3x10""

Podemos demonstrar facilmente através da reacio global que a
concentracdo dos ions sulfetos esta relacionada diretamente com a
concentracdo hidrogenionica da solucdo, da seguinte forma:

K K, <O TX[S"]
T IS

Onde a concentracdo de uma solucio saturada de gas H,S ¢
aproximadamente 0,1 mol L-!, temos:

_[H,O0TX[S™]

9,6x10°%x1,3x107"*
[0,1]

1,2x107 /[H,O" ) =[S™"]

A Figura 7.1 ilustra a variacdo da concentracdo de sulfeto em
funcédo do pH da solucéo obtido a partir da equagédo 7.25. Como po-
demos observar o aumento do pH desloca o equilibrio das equacdes
7.21 e 7.22 no sentido da formacio de produtos (direita), aumentan-
do a concentracdo de ions sulfetos, e por outro lado, quando o pH ¢
diminuido o efeito contrario é observado. Isso mostra que podemos
facilmente controlar a concentracdo de ions sulfetos presentes em
solucdo meramente regulando o pH da solugdo, ou seja, variando
a concentracido hidrogenionica do meio. O exemplo 7.4 demonstra
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como podemos usar a equacio 7.25 na separacio de metais.

-40 —
-30 |-
T, L
©
Figura 7.1 E -20 —
Variacao da concentracao de sulfeto em ?'n
fungdo do pH da solugdo.  F i
o
- 10 }—
0=
I I I I 1 I I I L |

Exemplo 7.4
Separando metais usando a precipitacio por sulfeto.

Durante uma reacdo industrial é gerado um efluente contendo 0,04 mol L7 de Cu?* e Co?*. A industria
deseja separar 0s metais presentes neste efluente pela precipitacdo com sulfeto. Determine qual o pH
necessdrio para separar os metais em uma solucdo saturada de H,S.

Dados: Kys CuS = 8,0 x 10-37; K5 CoS = € 5,0 x 1022,

RESOLUCAQ: Primeiramente precisamos calcular a concentracdo do [S2-] necessaria para precipitar o

cobre e cobalto.

— 2+ 2—
CuS ;) 2 Cutyy + Sy

K, =0,8x10"7 =[Cu* ]x[S™]
[$%71=8,0x1077 /0,04 =2,0x10* molL™

CoS,,,, = Colry + S K, =50x107 =[Cu*" ]x[S*]

(aq) (aq)
[S?71=5,0%107/0,04 =1,3x10 molL"

Portanto, para precipitar o CuS nesta solucéo é preciso que [S%7] ultrapasse o valor 2,0 x 10-35 mol

L-T. Por outro lado, para precipitar sulfeto de cobalto é preciso de uma concentragdo de sulfetos de

1,3 x 10720 mol L-1. Assim, a concentracdo de sulfeto precisa estar acima de 2,0 x 10-3%> mol L1, mas
abaixo de 1,3 x 1020 mol L-".
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Agora para determinar o pH precisamos usar esses valores na equacao 7.25:

1,2x107 [[H,O' ] =[S™"]

Substituindo os valores, temos:
Para o cobre

1,2x107 /[H,0° ] =2,0x107"

-22
[H,0"]= /% =2,5x10° molL™
,UX

Como o pH é igual -log[H3;0+], temos:
pH =—log(2,5x10°) = —6,4

Para o cobalto

1,2x107%
H.O = /’—=0,096=9,6 107
[H,07] 1,3x107% )

pH =—10g(9,6x1072)=1,0

Podemos concluir a partir do resultado encontrado que o sulfeto de cobre sempre sera precipitado em
uma solucao saturada com H,S, pois facilmente é atingido o valor necessario de concentracdo de ions
sulfetos. Entretanto, no caso do sulfeto de cobalto € preciso de uma solucdo com pH proximo a 1,0.
Desta forma, se vocé quer separar ions cobre de cobalto basta manter a solucdo com pH abaixo de 1,0
que vocé somente vai precipitar sulfeto de cobre.

Atividade 7.1
Calcule a solubilidade do cloreto de prata em dgua. Dados: Kys = 1,8 x 10710 e K. = 3,6 x 107

Atividade 7.2

Calcule a concentragao resultante de cadmio (Il) na mesma solucdo do exemplo 7.2, sabe-se
que a concentracéo inicial da solucdo de amonia é 1,0 mol L.
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Atividade 7.3

Suponha que 33,97 g de nitrato de prata e 2,0 mol de am6nia foram dissolvidos em um baldo
de 1 L com agua deionizada. Calcule a concentracdo dos ions Ag* na solugao resultante. Use
os dados encontrado na Tabela 7.1 para a constante de dissociacdo do Ag(NH;)2+.

Atividade 7.4
Calcule a concentracdo de NaCl na qual a solubilidade do AgCl em solucdo aquosa seja
minima. Dados: Kps = 1,8 x 10719; Kgs = 3,9 x 10-4; K1(AgCly7) = 2,0 x 105 e K2(AgCl32) = 1.

Atividade 7.5

Faca 0 mesmo célculo proposto no exemplo 7.4 para uma separacdo quantitativa do cobre.
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10.

1.

Construindo e fixando o conhecimento

. Calcule a solubilidade do brometo de prata, AgBr, em dgua. Dados: Ky = 5,0 x 10713 € ko). = 3,0 x 108,

. A constante de formagéo para 0 SnCl,(5q) €m solugéo aquosa contendo nitrato de sodio a 1,0 mol L1 € Ky = 12.

Se as concentragdes para os ions Sn?+ e CI- forem fixadas em 0,15 mol L1, qual sera a concentragdo de SnCly(y)
no sistema.

. Calcule a concentracgdo resultante de cadmio (Il) na mesma solugdo do exemplo 7.2, sabe que a concentragdo

inicial da solucao de amoénia € 2,0 mol L.

. Calcule a solubilidade molar do CuS em uma solucdo na qual a concentracao hidrogenionica ¢ mantida a 4,0 x

10-5 mol L.

. Suponha que 80 g de nitrato de prata e 4,0 mol de aménia foram dissolvidos em um baldo de 2 L com agua deio-

nizada. Calcule a concentracdo dos ions Ag* na solucao resultante. Use os dados encontrado na Tabela 7.1 para a
constante de dissociacdo do Ag(NHs;),*.

. Um aluno de mestrado em quimica preparou um solugdo saturada com Zn(OH),s contendo uma [OH-] constante

de 4,0 x 1076 mol L. Determine a concentracdo de cada uma das espécies em equilibrio. Dados: Zn(OH)ys Kps =
3,0 x 10716; Zn(OH)* K; = 4,0 x 10°5; Zn(OH)5~ K3 = 1,4 x 10-6 e Zn(OH),2- K4 = 3,6 x 10-16.

. Calcule a concentracdo de NaBr na qual a solubilidade do AgBr em solu¢do aquosa seja minima.

Dados: Kys = 5,0 x 10713; Kg4s = 2,5 x 1075; logK, K, do (AgBr,7) = 7,5.

. Faca o mesmo célculo proposto no exemplo 7.4 para uma separacao quantitativa do cobre, sabendo que a con-

centracdo de Cu2* e de Co2* é 0,0003 mol L.

. Uma solugdo tamponada a pH = 7,0 contem carbonato de bario, BaCOg, [KIOS = 5,0 x 1079). Calcule a solubilidade

molar do carbonato de bario nessa solugao.

Calcule a solubilidade molar do CdS em funcao do pH (de 1 até 12). Determine pontos a cada 0,5 unidade de pH
e faca o grafico da solubilidade contra o pH.

Um aluno do curso de quimica analitica experimental precisa separar quantitativamente os seguintes metais,
Cu2* e Zn2+. Ele sabe que a concentracdo dos metais é 2,5 x 10-> mol L-". Usando a precipitacdo por sulfeto de-
termine o pH necesséario para separar os metais em uma solugdo saturada de HyS. Dados: Kps ZnS = 1,2 x 10723,

Topicos avancados em equilibrio 81



=
(0]
o
=
o
w
e8]
W
S
]
o
S
Q
Q
<
%]

-8 -.‘ . #i?l ;
- Referéncias bibliografic
= e

.,

e




1. SKOOG, D. A., WEST, D. M., HOLLER, FE. J., CROUCH, S. R., Fundamentos de Quimica
Analitica, trad. da 82 edicdo, Ed. Cengage Learning, Sdo Paulo, SP, 2008, 999pp.

2. JEFFERY, G.H, BASSET, J, MENDHAM, J., DENNEY, R. C., VOGEL: Quimica Analiti-
ca Quantitativa, 5* edicdo, Ed. Livros Técnicos e Cientificos Ltda., Rio de Janeiro,
RJ, 1992, 712pp.

3. HARRIS, D. C., Andlise Quimica Quantitativa, 6° edi¢do, Ed. Livros Técnicos e Cien-
tificos Ltda., Rio de Janeiro, RJ, 2005, 876pp.

4. SKOOG, D. A., WEST, D. M., HOLLER, F. J., Fundamentals of Analytical Chemistry,
6a edicdo, Saunders, NY, 1992, 894pp.

5. BACCAN, N. ANDRADE, J. C., GODINHO, 0. E. S., BARONE, J. S., Quimica Analitica
Quantitativa Elementar, Campinas, 2a edicdo, Ed. Edgard Bliicher Ltda., 1985,

259pp.

6. MAHAN, B., Quimica um Curso Universitdrio, 4a edicdo, Ed. Edgard Bliicher Ltda.,
Sao Paulo, SP, 1995, 582pp.

7. RUSSEL, J. B., Quimica Geral, 2a edi¢do, Ed. McGraw-Hill do Brasil Ltda., Sdo Paulo,
SP, 1982, 897pp.

8. VOGEL, A. I, Quimica Analitica Qualitativa, 6* Edicdo, Ed. Kapelusz, Buenos Aires,
1983.

9. ATKINS P., JONES L. Principios de Quimica: Questionando a vida moderna e o meio
ambiente, Ed. Bookman, Porto Alegre, RS, 2001, 913pp.

10. HARRIS, D. C. Quantitative Chemical Analysis, 3rd. ed., W. H. Freeman, NT, 1991,
888pp.

11. SOLOMONS, T. W. G.; Quimica Orgdnica, vol 1 e 2; trad. 6a edig¢do; Livros Técnicos
e Cientifcios Ltda, Rio de Janeiro, RJ, 2007.

Referéncias bibliograficas

83






'SOIOWINU SBSSAP Soule| sejus|eAinbe so oes gl|
-Z1 | SojusWa|d Sop sawou sO “(epedljdy 8 Bind eaiwiny ep [euoioeuiiu| oglun) Ajsiwey) peiddy
pue aind jo uojun [euoneusolu| ejad $86| Wa sopejope weloy g1-| odnibgns ap solswnu sQ BjoN

6S2°L91 2€0E6'v9L 005291 STLS1L ¥96°1G1 9€°05) hA443 G9/06°07) alLovk
"WINWO9 No [9Ae)Se siew odojosi op sejanbe oes sassjugled aJjus SEOIWQIE SESSE\

n

(Sv1)
o1v9WoId

196721
g

nq
VL

vO€LL
013y

aA
0L

12ve6'891L
oL

©w
69

olqi3 m OlWIOH oisoidsiq N e olujjopes odoung ouewes OlwpoaN me_E_uomen_ m ougD
13 § OH Aa i PO n3 § ws PN & 4 § 90
8 8 8
z z

olq9 L
§ dlL
89 29 9 +9 €9 29 09 3 69 8g

: 9 19

Ny~
NooyoN
No®goN
No®@on
No© o~
Noog o~

14 4
8 8
€T 144
8l 8l
8 8
z T

Nwo=o~
Noowo~

©

II!JEZOD. II!JEZOD.U I
o=
o = ;§:
e I

| xos IIKJEZ | xoszo0

=

Ix

VIIA

wnpdesunun

snn

~
=

VIIA

~
—

VIA
9l

s

Sl

VAl
143

Vil
€l

all

N
~—
o
—

oongjuIs
sasen
sopinbr

soplios

L]
[+]
(<]

allA

alln

soIqou sasen

SIEJoIN-0BN

sigjew sonNO

S08pIuNOY

~Nwo~

gain

[aa]
>

anl

©
o]

soapjuejue]
ogdisuel) ap siejol -
S0S0.118}-SOUI|edE SIEIS\

souljeole sies\ -

€0l B 68

L. e /S

alll

N

(922)
oipey

gy
88

12¢e°LEL
oueg

eq
9

2818
oluonsg

18
8¢

8L0°0%
oney

ed
0z

0S0€°¥C
olsgubepy

BN
clL

z81cio6
olueg

°g
v

Vi

[euiblQ
OAON

- <



~=

win3] 360313} AI9QNH YHWS N '¥ST VSN SOUPL) DULD) DSOINGIN

Prof. Dr. Josimar Ribeiro

Possui graduagdo em Quimica (Bacha-
relado e Licenciatura) pela Faculdade de
Filosofia Ciéncias e Letras de Ribeirdo Pre-
to (FFCL-RP / USP) (1999), mestrado em
Ciéncias, area de concentracdo Quimica,
pela FFCL-RP |/ USP (2002) e doutorado
em Ciéncias, area de concentracao Quimi-
ca, pela FFCL-RP [ USP (2006). Realizou o
primeiro pos-doutorado na Université de
Poitiers - Franca (2007) trabalhando com
catalisadores para célula a combustivel.

Tendo realizado o sequndo pds-doutorado
na Universidade de Sdo Paulo no Institu-
to de Quimica de Sio Carlos - 1QSC/USP
(2008). Tem experiéncia na area de Qui-
mica, com énfase em Fisico-Quimica, su-
barea Eletroquimica, atuando principal-
mente nos seguintes temas: Tratamento
de efluentes, ADEs, dxidos de metais de
transicdo, difracdo de raios X e desenvolvi-
mento de eletrocatalisadores para célula a
combustivel (Pt-Sn-Ir-Ru-Mo-W). Atual-
mente trabalha como professor adjunto Il
no Centro de Ciéncias Exatas da Universi-
dade Federal do Espirito Santo (CCE-UFES).



www.neaad.ufes.br
(27) 4009 2208

T

UNIVERSIDADE
ABERTA DO BRASIL




