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    PREFÁCIO


    Esta obra aborda a potenciometria como tema central e se destina a alunos de graduação, pós-graduação e/ou pesquisadores nas áreas de química, farmácia, alimentos, biologia, ambiental e áreas correlatas que utilizam esta técnica. A motivação da redação deste livro foi a de suprir a relativa escassez de obras em língua portuguesa e também proporcionar ao leitor conhecimentos teóricos e práticos necessários para que o mesmo possa selecionar o método potenciométrico mais adequado para resolver um problema analítico. Ademais, o emprego de eletrodos indicadores diversos em métodos diretos será também apresentado. Igualmente, o conteúdo abordado é discutido criticamente de forma sequencial com a apresentação de exemplos, bibliografia especializada e exercícios significativos, além de experimentos criteriosamente selecionados objetivando a aprendizagem efetiva e abrangente do leitor.


    No primeiro capítulo é apresentada uma introdução histórica da potenciometria. No segundo capítulo segue uma introdução teórica da técnica, eletrodos de referência, eletrodos indicadores e célula potenciométrica. Após a apresentação do eletrodo padrão de hidrogênio, dos eletrodos de referência secundários e seus potenciais no capítulo 3, são discutidos os três tipos de potencial de junção e seus cálculos no capítulo 4. No capítulo 5, são apresentados os diversos eletrodos indicadores metálicos, metal-óxido metálico, eletrodos de primeira, segunda e terceira classes ou tipos. Adicionalmente, serão abordados os eletrodos de membrana de vidro, eletrodos de membrana líquida, eletrodos de membrana cristalina (baseados nos sais de baixa solubilidade), eletrodos para gases e eletrodos enzimáticos (biossensores) do capítulo 6 ao capítulo 10, respectivamente. No capítulo 11 são apresentados alguns aspectos práticos da potenciometria, no capítulo 12 são propostos quinze experimentos seguidos de exercícios e sugestões de atividades adicionais no capítulo 13. Finalmente, convém informar que esta obra não irá tratar de sistemas que não seguem a equação de Nernst (sistemas não nernstianos), para não aumentar em demasia a extensão do texto.


    Agradecemos imensamente aos membros do grupo de pesquisa do Laboratório de Analítica, Bioanalítica, Biossensores, Eletroanalítica e Sensores (LABBES) do Departamento de Química da Universidade Federal de São Carlos (DQ-UFSCar) pelas sugestões e por testarem alguns experimentos propostos nesta obra e, também, ao Programa de Pós-Graduação em Química da Universidade Federal de São Carlos (PPGQ-UFSCar), a Metrohm Brasil, Impalla e a SC Química pelo apoio financeiro parcial desta obra. Ademais, não podemos deixar também de agradecer aos diversos alunos que cursaram as disciplinas de Química Analítica Quantitativa, Química Analítica Geral, Química Analítica Instrumental e alunos de pós-graduação das disciplinas Sensores Químicos, Aspectos Analíticos da Química de Soluções e Alguns Aspectos da Química Eletroanalítica I, que vêm sendo ministradas há mais de três décadas.

  


  
    Capítulo 1


    INTRODUÇÃO HISTÓRICA DOS MÉTODOS POTENCIOMÉTRICOS


    A eletroquímica e a eletroanalítica surgiram com o primeiro gerador estático de energia elétrica, a pilha de Volta, inventado por Alessandro Giuseppe Antonio Anastasio Volta em 1800. Este pesquisador desenvolveu diversos tipos de pilhas e a que apresentou melhor desempenho consistia em discos dos metais de prata (P), zinco (Z) e discos de papelão ou couro umedecidos com solução de um sal neutro ou sal alcalino (e.g. NH4NO3) (E) na seguinte ordem: P(EZP)nEZ, podendo n ser qualquer número.


    Em 1836, John Frederic Daniell, um meteorologista inglês, estudou a combinação de diversas pilhas voltaicas para aumentar o desempenho das baterias e eliminar os problemas de evolução do gás hidrogênio na forma de bolhas nas pilhas. Nestes estudos, este pesquisador estudou o emprego de diversos eletrodos metálicos e soluções eletrolíticas, chegando à melhor composição e arranjo, como mostrado na Figura 1.1. Esta é uma representação simplificada de uma das pilhas desenvolvidas, sendo que baterias formadas por até dez pilhas podem ser vistas na publicação original.1


	
	[image: ]
	


    Figura 1.1 Representação simplificada da pilha de Daniell (célula galvânica).


    Fonte: Fatibello-Filho.2


    Como pode ser observado na Figura 1.1, a célula galvânica é formada por dois eletrodos metálicos imersos em soluções de seus respectivos sais, unidas por uma ponte salina que pode ser construída com um tubo de vidro preenchido com ágar-ágar 3% m/v saturado com sal (e.g. KCl ou KNO3). A ponte salina é empregada para conectar eletricamente os dois eletrólitos e permitir também a migração dos cátions (Zn2+ e K+) do lado esquerdo para o lado direito e dos ânions (SO42− e Cl−) do lado direito para o lado esquerdo da pilha, evitando, assim, o acúmulo de cargas e interrupção do funcionamento da mesma. No caso da pilha apresentada na Figura 1.1, no primeiro compartimento o eletrodo de zinco metálico (Zn0) está imerso em uma solução de ZnSO4(aq) 1,0 mol L−1 e no segundo o eletrodo de cobre metálico (Cu0) está imerso em uma solução de CuSO4(aq) 1,0 mol L−1. Na semicélula da esquerda, o Zn0 sofre oxidação, formando Zn2+(aq) (ânodo e polo negativo da pilha), e os dois elétrons perdidos, ou cedidos, são transferidos, via circuito externo (produzindo uma corrente elétrica), para a semicélula da direita, promovendo a redução dos íons Cu2+(aq) a Cu0 (cátodo e polo positivo da pilha), sendo as reações destes dois processos representadas, respectivamente, pelas equações 1.1 e 1.2:


    Zn0 [image: ] Zn2+ + 2 e− (reação de oxidação)

	
	


    Equação 1.1


    Cu2+ + 2 e− [image: ] Cu0 (reação de redução)


	


    Equação 1.2


    A reação global que ocorre nesta pilha é representada pela Equação 1.3


    [image: ]

	
	


    Equação 1.3


    sendo a tensão (ou f.e.m. – força eletromotriz) da célula (V) quando ela é ligada igual a:

	
	


    E0cel = E0cátodo − E0ânodo = E0direita − E0esquerda = 0,34 − (−0,76) = 1,10 V

	
	


    Equação 1.4


    No diagrama convencional da célula de Daniell, mostrado na Figura 1.1, a semicélula onde ocorre a oxidação é mostrada à esquerda, enquanto a semicélula onde ocorre a redução, do lado direito (Equação 1.5):


    Zn0|Zn2+(a = 1,0 mol L−1)|KClsat|Cu2+(a = 1,0 mol L−1)|Cu0

	
	


    Equação 1.5


    sendo a igual à atividade em mol L−1, e as barras verticais representam duas fases distintas (separação entre duas fases). Nestas representações, o ânodo (polo negativo) deve ser sempre posicionado do lado esquerdo e o cátodo (polo positivo) do lado direito, com os elétrons se movimentando do ânodo para o cátodo, e o sentido da corrente elétrica é representada do cátodo para o ânodo. Esta indicação da corrente elétrica contrária ao sentido do deslocamento dos elétrons no fio condutor se deve ao fato de que no passado se imaginava que os prótons eram os responsáveis pela condução da corrente elétrica. Esta estratégia foi então empregada e sugerida pelos físicos e mantida até os dias atuais para evitar a necessidade de se mudar e/ou corrigir toda a literatura até então existente.3


    Há alguma confusão na terminologia empregada para se referir aos processos eletroquímicos. Neste livro, será empregado o termo pilha, célula galvânica e célula eletroquímica para aqueles dispositivos que convertem espontaneamente energia química em energia elétrica, como é o caso dos métodos potenciométricos, os quais serão tratados neste livro. Os métodos que convertem energia elétrica em energia química, como polarografia, voltametria e amperometria, não fazem parte desta obra.


    A tese de pós-doutorado de Walther Nernst4 foi desenvolvida no Instituto Wilhelm Ostwald, na Universidade de Leipzig, Alemanha. Esta tese foi inspirada nos trabalhos de Adolf Fick, Svante August Arrhenius e Jacobus Henricus Van’t Hoff. Estes dois últimos pesquisadores trabalhavam juntamente com Nernst no mesmo laboratório, os quais podem ter contribuído e mesmo auxiliado o jovem Nernst com possíveis discussões sobre o tema. As duas leis de Fick tratam da difusão de espécies em solução e a teoria de Arrhenius trata da condutância eletrolítica das soluções de eletrólitos fortes e fracos que dissociam completa e parcialmente, respectivamente. A dissociação espontânea de substâncias e estabilização de seus íons em solução não era aceita quando foi proposta em 1887. Nernst também empregou na dedução da teoria do potencial de eletrodo o conceito de Van’t Hoff sobre pressão osmótica entre duas soluções separadas por uma membrana semipermeável (teoria da pressão osmótica de uma célula galvânica). A pressão osmótica é a pressão que deve ser aplicada sobre uma solução mais concentrada para prevenir a ocorrência da osmose. A osmose é a passagem do solvente (H2O por exemplo) pela membrana semipermeável de uma solução mais diluída para uma solução mais concentrada. Para mais detalhes da dedução da equação de Nernst, sugere-se ao leitor consultar o artigo original,5 o livro de Bartel e Huebener6 e/ou o artigo de Feiner e McEvoy.7


    Na equação de Nernst, o potencial de eletrodo, ou a diferença de potencial elétrico entre o eletrodo metálico, ∅M, e o potencial elétrico da solução contendo os íons deste metal, ∅S, é representado pela Equação 1.6:


    ∅M − ∅S = D∅ = D∅0 [image: ]

	
	


    Equação 1.6


    ou


    [image: ]

	
	


    Equação 1.7


    sendo E igual ao potencial de eletrodo (a diferença entre o potencial elétrico do eletrodo metálico e o potencial elétrico da solução dos íons metálicos), E0 o potencial padrão (medido nas condições padrão: concentração molal ou atividade dos íons igual a 1,0 mol L−1 e temperatura termodinâmica (298,15 K)), R a constante dos gases (8,314 J mol−1 K−1), F a constante de Faraday (96485 C mol−1) e n o número de elétrons envolvidos na reação entre a espécie química oxidada (Ox) e reduzida (Red). Aqui, a equação de Nernst foi escrita para um eletrodo metálico e seus íons em solução e, como pode ser observado (ver Equação 1.6), o potencial do eletrodo depende do tipo de metal utilizado, da concentração dos íons em solução (e também da força iônica (ou intensidade iônica) e concentração hidrogeniônica (ou pH da solução)) e da temperatura. No caso da Equação 1.7, a grandeza 0,0592 é igual a 2,303[image: ], sendo calculada para uma temperatura de 298,15 K e para os valores de R e F supramencionados. O fator 2,303 aparece devido à conversão de ln para log na passagem da Equação 1.6 para a 1.7. No cálculo dimensional, foi considerado que [image: ].


    Em 1893, neste mesmo laboratório, Robert Behrend8 realizou a primeira titulação potenciométrica de íons cloreto, brometo e iodeto empregando como titulante o nitrato mercuroso, Hg2(NO3)2. Nesta titulação foram empregados um eletrodo indicador de mercúrio e, como eletrodo de referência, um eletrodo de mercúrio metálico/nitrato mercuroso, Hg0|Hg2(NO3)2. Assim, após realizar cada uma das titulações individualmente, ele lançou em gráfico a tensão da célula (f.e.m.) em função do volume do titulante, determinando assim o volume de equivalência no ponto de inflexão das sigmoides obtidas. Cabe aqui registrar que este pesquisador empregou inicialmente um eletrodo gotejante de mercúrio, seguido de um eletrodo de amálgama de prata, Ag(Hg), proposto por seu colega de laboratório, Max Le Blanc.9 Há também registros do emprego de uma placa de prata metálica como eletrodo indicador nestas titulações potenciométricas. Após a primeira aplicação da potenciometria em uma titulação, as determinações da solubilidade de diversos sais de baixa solubilidade foram feitas por Zengelis e Goodwin,10 no ano seguinte.


    A concentração do cátion hidrogênio em solução foi determinada com um eletrodo indicador de hidrogênio por Neumann.11 Wilhelm Böttger,12 outro membro do grupo de Ostwald, titulou potenciometricamente ácidos e bases fortes e fracos empregando um eletrodo de hidrogênio gasoso como eletrodo indicador. O eletrodo de hidrogênio foi fabricado com uma placa de ouro recoberta com paládio, sendo o eletrodo de referência um eletrodo de hidrogênio imerso em uma solução ácida com concentração de H+(aq) (ou H3O+(aq)) conhecida e constante. Ambos eletrodos foram colocados em contato com hidrogênio gasoso na mesma pressão. Além de determinar os teores de ácidos ou de bases nas soluções tituladas, foi determinada a constante de dissociação de alguns ácidos fracos e bases.


    Crotogino,13 também no laboratório de Ostwald, foi um dos primeiros a utilizar métodos potenciométricos em titulações de oxidação-redução (titulações Redox). Este pesquisador titulou os íons halogenetos Cl−, Br− e I− com solução de permanganato de potássio, KMnO4, empregando uma placa de platina como eletrodo indicador e um eletrodo de calomelano como referência.
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    Capítulo 2


    potenciometria


    introdução teórica


    Os métodos potenciométricos são aqueles baseados em medidas de tensão (ou f.e.m.) (Ecel) de uma célula galvânica. Esta medida de tensão entre dois eletrodos imersos em uma solução do analito se dá em condições de passagem de corrente desprezível entre os eletrodos (corrente tendendo a zero; i → zero). Na Figura 2.1 é mostrado um esquema geral de uma célula galvânica típica empregada em análises potenciométricas.


	
	[image: ]
	


    Figura 2.1 Esquema geral de uma célula galvânica empregada nas determinações potenciométricas.


    Os eletrodos e a solução constituem uma célula eletroquímica (célula galvânica), podendo ser representada por:


    eletrodo de referência|ponte salina|solução da amostra|eletrodo indicador

	
	


    Equação 2.1


    A força eletromotriz (f.e.m. ou tensão) da célula pode ser determinada por:


    Ecel = Eind − Eref + Ej

	
	


    Equação 2.2


    sendo Ecel a tensão da célula ou potencial medido, Eind o potencial do eletrodo indicador, Eref o potencial do eletrodo de referência e Ej o potencial de junção. Este último será abordado em detalhes no capítulo 4, sendo que condições experimentais apropriadas são adotadas para mantê-lo constante durante as medidas.


    Na prática, a tensão ou f.e.m. (Ecel) é medida com um potenciômetro de alta impedância (ou pHmetro). A razão da necessidade de se empregar um equipamento de alta impedância deve-se ao fato da resistência da membrana de um eletrodo seletivo variar entre 1 e 250 MΩ.14 No caso da membrana de vidro do eletrodo para medidas de pH, a resistência é ainda maior, em torno de 109 Ω.


    Considerando esta característica elétrica, a montagem da célula pode ser visualizada como um circuito de divisão de tensão:


    [image: ]

	
	


    Equação 2.3


    sendo Rx a resistência do potenciômetro (ou pHmetro), Rmembrana a resistência da membrana do eletrodo seletivo, Emedido a tensão ou f.e.m. (medida) e Ecélula a tensão da célula. Assim, para que a tensão medida (Emedido) seja de mesma magnitude que a tensão da célula (Ecélula), a impedância de entrada do pHmetro (Rx) deve ser igual ou maior que 1012 Ω. Os pHmetros modernos possuem impedâncias de entrada igual ou superior a 1013 Ω.


    O potencial do eletrodo de referência não é alterado pela solução a ser analisada, e o potencial de junção deve ser mantido constante. Assim, o potencial observado (Ecel) é diretamente proporcional ao potencial do eletrodo indicador (Eind), que, por sua vez, é dependente da atividade da espécie que está sendo analisada (analito).


    O eletrodo de hidrogênio padrão (EHP) é pouco empregado como eletrodo de referência devido às dificuldades práticas, como será discutido no capítulo 3. O EHP possui potencial igual a 0,0 V e consiste de um eletrodo de platina platinizada (platina recoberta com nanopartículas de platina, que possui área superficial maior que a platina metálica). Este eletrodo, que possui a capacidade de absorver grande quantidade de hidrogênio gasoso, é imerso em uma solução de HCl 1,19 mol L−1 (a± (H+) = 1,0 mol L−1) a 25 °C, com contínuo borbulhamento de H2(g), sob a pressão de 105 Pa sobre sua superfície. Desta maneira, o emprego do EHP requer maior cuidado, visto que a pressão de H2(g) deve ser controlada rigorosamente, assim como as demais variáveis experimentais. A semirreação do EHP, nas condições indicadas anteriormente, é representada pela Equação 2.4 a seguir:


    2H+(aq) + 2 e− [image: ] H2(g) 0,0 V


    Equação 2.4


    Neste contexto, são empregados preferencialmente os eletrodos de referência secundários. Os eletrodos de referência secundários mais utilizados em potenciometria são os de prata-cloreto de prata (Ag0|AgCl|KCl (3,0 mol L−1)) e de calomelano saturado (Hg0|Hg2Cl2|KCl(sat)). A seguir, o princípio de funcionamento dos eletrodos de prata|cloreto de prata e de calomelano é descrito, bem como os diferentes tipos de eletrodos indicadores comumente utilizados em determinações potenciométricas.


    


    
      
        14 Pranitis et al. (1992).

      

    

  


  
    Capítulo 3


    eletrodos de referência


    3.1 O eletrodo de pratta|cloreto de prata (Ag0|AgCl)


    Um esquema de um eletrodo de Ag0|AgCl é mostrado na Figura 3.1(a). Como pode ser observado, este eletrodo de referência é constituído de um fio de prata recoberto com AgCl imerso em uma solução interna de KCl de concentração conhecida (0,1 mol L−1, 1,0 mol L−1, 3,0 mol L−1 ou saturada) e saturada com Ag+ (com AgCl(s)). A semicélula (semirreação Redox) e a equação de Nernst para este eletrodo são, respectivamente:


    tAgCl(s) + e− [image: ] Ag(s)0 + Cl−(aq)

	
	


    Equação 3.1


    [image: ]

	
	


    Equação 3.2


    sendo [image: ] o potencial do eletrodo de referência dependente do logaritmo da atividade dos íons cloreto da solução interna de KCl ([image: ]) e [image: ] o potencial padrão relativo ao EHP.


    Na Tabela 3.1 são apresentadas as semirreações, equações de Nernst e os valores de potencial de referência para alguns tipos de eletrodos de referência. Observando-se o caso do eletrodo de Ag0|AgCl, verifica-se que o potencial de referência varia significativamente com a mudança da concentração da solução interna de KCl, como previsto pela equação de Nernst (Equação 3.2). Por conseguinte, obrigatoriamente, em todas as determinações potenciométricas deve-se informar a concentração utilizada na solução interna de cloreto de potássio (KCl). Ademais, na Figura 3.2 é apresentado o esquema de um eletrodo de Ag0|AgCl de dupla junção. Este eletrodo é especialmente adotado como eletrodo de referência para amostras contendo íons Ag+, Cl−, Hg22+ ou ClO4−, de forma a eliminar a possível interferência destes íons no potencial de referência, pois compostos insolúveis iriam precipitar na junção do eletrodo durante sua utilização.


	
	[image: ]
	


    Figura 3.1 Esquema geral de um eletrodo de referência: (a) Ag0|AgCl e (b) Hg0|Hg2Cl2.


	
	[image: ]
	


    Figura 3.2 Esquema geral de um eletrodo de referência Ag0|AgCl de dupla junção. Representação em barra do eletrodo: Ag0|AgCl|KCl(3,0 mol L−1)| |NaNO3(3,0 mol L−1)| |.


    Tabela 3.1 Características de alguns eletrodos de referência utilizados em meio aquoso (T = 298,15 K).


    
      
        

        

        
      

      
        
          	
            Eletrodo

          

          	
            Semirreação de redução

          

          	
            Potencial versus EHP (V)

          
        

      

      
        
          	
            Ag0|AgCl|KCl (0,1 mol L−1)

          

          	
            AgCl(s) + e− [image: ] Ag0(s) + Cl−(aq)

          

          	
            +0,288

          
        


        
          	
            Ag0|AgCl|KCl (1,0 mol L−1)

          

          	
            +0,222

          
        


        
          	
            Ag0|AgCl|KCl (3,0 mol L−1)

          

          	
            +0,194

          
        


        
          	
            Ag0|AgCl|KCl(sat)

          

          	
            +0,199

          
        


        
          	
            Ag0|AgCl|NaCl(sat)

          

          	
            +0,197

          
        


        
          	
            Hg0|Hg2SO4(s)|H2SO4(0,5 mol L−1)

          

          	
            Hg2SO4(s) + 2e− [image: ] 2Hg0(s) + SO42−(aq)

          

          	
            +0,682

          
        


        
          	
            Hg0|Hg2SO4(s)|K2SO4(sat)

          

          	
            +0,658

          
        


        
          	
            Hg0|HgO(s)|NaOH(0,1 mol L−1)

          

          	
            HgO(s) + H2O + 2e− [image: ] Hg0(s) + 2OH−(aq)

          

          	
            +0,165

          
        


        
          	
            Hg0|HgO(s)|NaOH(1,0 mol L−1)

          

          	
            +0,140

          
        


        
          	
            Hg0|Hg2Cl2|KCl (0,1 mol L−1)

          

          	
            Hg2Cl2(s) + 2e− [image: ] 2Hg0(s) + 2Cl−(aq)

          

          	
            +0,334

          
        


        
          	
            Hg0|Hg2Cl2|KCl (1,0 mol L−1)

          

          	
            +0,280

          
        


        
          	
            Hg0|Hg2Cl2|KCl(sat)

          

          	
            +0,241

          
        

      
    


    
3.2 O eletrodo de calomelano (Hg0|Hg2Cl2)



    O eletrodo de calomelano também pode ter diferentes concentrações de KCl como eletrólito interno, sendo aquele contendo solução de KCl saturado (SCE, do inglês saturated calomel electrode) o eletrodo de referência mais empregado, principalmente em meio aquoso. Todavia, há uma tendência de substituição deste eletrodo pelo eletrodo de Ag0|AgCl devido à toxicidade do mercúrio. A equação da semirreação de redução e a equação de Nernst para este eletrodo são, respectivamente:


    Hg2Cl2(s) + 2e− [image: ] 2Hg0(s) + 2Cl−(aq)

	
	


    Equação 3.3


    [image: ]

		
	


    Equação 3.4


    Na Figura 3.1(b) é esquematizado um eletrodo de referência de calomelano. Este eletrodo consiste de uma pasta de mercúrio metálico e cloreto mercuroso (calomelano), tendo na parte superior desta pasta mercúrio metálico suficiente para fazer contato com um fio de platina e, na parte inferior, lã de vidro com KCl. A solução interna consiste de KCl em uma concentração definida contendo Hg2Cl2 saturado, a qual é mantida em contato iônico com a solução externa do analito através de uma membrana de cerâmica porosa, uma fibra de asbestos, vidro sinterizado ou ponte salina de ágar-ágar. Na Tabela 3.2 são fornecidos os potenciais de alguns eletrodos de calomelano versus o EHP em função da temperatura.


    Tabela 3.2 Potenciais de alguns eletrodos de calomelano versus o EHP em função da temperatura (T) em graus Celsius (°C).


    
      
        

        

        

        
      

      
        
          	
            Designação

          

          	
            [Hg2Cl2]

          

          	
            [KCl]

          

          	
            [image: ] versus EHP (V)

          
        


        
          	
            Saturado (ECS)

          

          	
            sat.

          

          	
            sat.

          

          	
            +0,241 − 7,6 × 10−4 (t − 25)

          
        


        
          	
            Normal (ECN)

          

          	
            sat.

          

          	
            1,0 mol L−1

          

          	
            +0,280 − 2,4 × 10−4 (t − 25)

          
        


        
          	
            Decinormal (ECD)

          

          	
            sat.

          

          	
            0,1 mol L−1

          

          	
            +0,334 − 7,0 × 10−5 (t − 25)

          
        

      
    


    Em estudos nos quais a presença de íons potássio deve ser evitada (e.g. em meio de perclorato), pode-se utilizar o NaCl saturado como eletrólito no SCE, cujo potencial versus EHP a 25 °C é de 0,236 V.

  


  
    Capítulo 4


    Potencial de junção


    origem e cálculo


    4.1 Introdução


    Para entender a origem do potencial de junção, considere uma solução de HCl(aq) alocada no compartimento esquerdo de uma célula separada da água deionizada localizada na célula da direita por uma membrana semipermeável (ou plugue de cerâmica porosa), como mostrado na Figura 4.1. Após o equilíbrio ser estabelecido, haverá um gradiente de concentração na junção entre as duas soluções (membrana ou plugue), devido à diferença de mobilidade entre os íons H+ (H3O+) e Cl−. Como a mobilidade dos íons H+ é bem maior que aquela dos íons Cl− (ver Tabela 4.1), haverá acúmulo de cargas positivas no lado direito da membrana e acúmulo de cargas negativas no lado esquerdo da membrana, originando assim um potencial de junção.


	
	[image: ]
	


    Figura 4.1 Compartimentos de células contendo solução aquosa de HCl e água separados por uma membrana porosa semipermeável.


    Tabela 4.1 Mobilidades iônicas de alguns íons em água a 25o C.


    
      
        

        

        

        
      

      
        
          	
            Íon

          

          	
            m/(m2 s−1 V−1) × 108(*)

          

          	
            Íon

          

          	
            m/(m2 s−1V−1) × 108(*)

          
        

      

      
        
          	
            H+(ou H3O+)

          

          	
            36,30

          

          	
            Fe[(CN)6]4−

          

          	
            11,45

          
        


        
          	
            Rb+

          

          	
            7,92

          

          	
            Fe[(CN)6]3−

          

          	
            10,47

          
        


        
          	
            K+

          

          	
            7,62

          

          	
            SO42−

          

          	
            8,27

          
        


        
          	
            NH4+

          

          	
            7,61

          

          	
            Br−

          

          	
            8,13

          
        


        
          	
            La3+

          

          	
            7,21

          

          	
            I−

          

          	
            7,96

          
        


        
          	
            Ba2+

          

          	
            6,59

          

          	
            Cl−

          

          	
            7,91

          
        


        
          	
            Ag+

          

          	
            6,42

          

          	
            NO3−

          

          	
            7,40

          
        


        
          	
            Ca2+

          

          	
            6,12

          

          	
            ClO4−

          

          	
            7,05

          
        


        
          	
            Cu2+

          

          	
            5,56

          

          	
            F−

          

          	
            5,70

          
        


        
          	
            Na+

          

          	
            5,19

          

          	
            HCO3−

          

          	
            4,61

          
        


        
          	
            Li+

          

          	
            4,01

          

          	
            CH3COO−

          

          	
            4,24

          
        


        
          	
            OH−

          

          	
            20,50

          

          	

          	
        

      
    

	
	


    (*)Os valores de mobilidade foram multiplicados por 108, sendo, por exemplo, a mobilidade do H+ igual a 36,30 × 10−8 e assim por diante para os demais íons.


    Fonte: adaptada de Lide.15


    As mobilidades iônicas dos íons apresentados na Tabela 4.1 foram calculadas empregando-se os valores de condutividade equivalentes iônicas à diluição infinita (li0) (atualmente condutividade molar à diluição infinita) mostradas na Tabela 4.2, empregando-se a Equação 4.1:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.1


    sendo mi a mobilidade iônica do íon i e F a constante de Faraday.


    Tabela 4.2 Condutividades iônicas à diluição infinita a 25 °C.


    
      
        

        

        

        
      

      
        
          	
            Cátions

          

          	
            λ0+ (S cm2 equiv.−1)

          

          	
            Ânions

          

          	
            λ0− (S cm2 equiv.−1)

          
        

      

      
        
          	
            H+

          

          	
            349,8

          

          	
            OH−

          

          	
            199,1

          
        


        
          	
            Li+

          

          	
            38,6

          

          	
            F−

          

          	
            55,4

          
        


        
          	
            Na+

          

          	
            50,1

          

          	
            Cl−

          

          	
            76,35

          
        


        
          	
            K+

          

          	
            73,5

          

          	
            Br−

          

          	
            78,14

          
        


        
          	
            Rb+

          

          	
            77,8

          

          	
            I−

          

          	
            76,8

          
        


        
          	
            Cs+

          

          	
            77,2

          

          	
            NO3−

          

          	
            71,46

          
        


        
          	
            Ag+

          

          	
            61,9

          

          	
            ClO3−

          

          	
            64,6

          
        


        
          	
            Tl+

          

          	
            74,7

          

          	
            BrO3−

          

          	
            55,7

          
        


        
          	
            NH4+

          

          	
            73,5

          

          	
            IO3−

          

          	
            40,5

          
        


        
          	
            Be2+

          

          	
            45

          

          	
            ClO4−

          

          	
            67,3

          
        


        
          	
            Mg2+

          

          	
            53

          

          	
            IO4−

          

          	
            54,5

          
        


        
          	
            Ca2+

          

          	
            59,5

          

          	
            HCO3−

          

          	
            44,5

          
        


        
          	
            Sr2+

          

          	
            59,4

          

          	
            HCOO−

          

          	
            54,5

          
        


        
          	
            Ba2+

          

          	
            63,6

          

          	
            CH3COO−

          

          	
            40,9

          
        


        
          	
            Cu2+

          

          	
            53,6

          

          	
            SO42−

          

          	
            80

          
        


        
          	
            Zn2+

          

          	
            52,8

          

          	
            C2O42−

          

          	
            74,1

          
        


        
          	
            Co2+

          

          	
            55

          

          	
            CO32−

          

          	
            69,3

          
        


        
          	
            Pb2+

          

          	
            69,5

          

          	
            Fe(CN)63−

          

          	
            100,9

          
        


        
          	
            La3+

          

          	
            69,7

          

          	
            Fe(CN)64−

          

          	
            100,5

          
        


        
          	
            Ce3+

          

          	
            69,8

          

          	
            P2O74−

          

          	
            95,9

          
        


        
          	
            Co(NH3)6+

          

          	
            101,9

          

          	
            ---

          

          	
            ---

          
        

      
    


    Fonte: adaptada de Lide.16


    A mobilidade de um íon é a velocidade terminal que ele atinge em um campo elétrico de 1 V m−1, sendo a mobilidade igual à velocidade/campo elétrico. Assim, as unidades de mobilidade são (m s−1)/V m−1 ou m2 s−1 V−1. Como pode ser observado na Tabela 4.1, os íons H+ (H3O+) e OH− possuem as maiores mobilidades devido a um mecanismo diferenciado de condução do íon H3O+, que é capaz de transferir um próton a uma molécula de água vizinha, e assim sucessivamente. A mobilidade da maioria dos demais íons está no intervalo de mobilidade entre 5,0 × 10−8 a 8,0 × 10−8 m2 s−1 V−1.


    Desta maneira, o potencial de junção surge a partir das diferenças de mobilidades (diferenças dos números de transporte) dos íons que migram pela junção ou ponte salina empregada na separação física de duas soluções (semicélulas) e também devido à concentração das espécies consideradas. Considerando-se a pilha de Daniell (célula galvânica apresentada esquematicamente na Figura 1.1), na ponte salina há o surgimento de dois potenciais de junção entre os íons da ponte salina e aqueles íons empregados nas soluções do ânodo e cátodo, respectivamente. A ponte salina é geralmente construída com um tubo de vidro na forma de “U” preenchido com ágar-ágar 3% m/v saturada com sal (KCl ou KNO3). A ponte salina é empregada para conectar eletricamente os dois eletrólitos das semicélulas, permitindo a migração dos íons de um lado para o outro lado da célula galvânica, evitando assim o acúmulo de cargas e a interrupção do funcionamento da mesma. Nas medidas potenciométricas, o potencial de junção é originado na separação entre o eletrólito interno do eletrodo de referência e a solução da amostra contendo o analito. Como pode ser observado na Figura 3.1, a separação física entre as duas soluções é feita alocando-se na ponta do eletrodo de referência um plugue de cerâmica porosa. Outrossim, diversos materiais são empregados, como o vidro sinterizado, Vycor®, gel de ágar-ágar saturada com sal. Outro exemplo é a platina soldada em vidro com microfissuras ou filme da solução do eletrólito interno do eletrodo de referência, que é forçado a fluir, em vazão muito baixa, para a solução externa por uma luva (manga) de vidro.17


    Para calcular o potencial de junção, considere três tipos de junção líquida, a saber:


    1. Soluções de um mesmo eletrólito (e.g. KCl) em diferentes concentrações (Tipo 1);


    2. Soluções de eletrólitos distintos, mas com cátions ou ânions comuns (e.g. KCl e NaCl) com a mesma concentração (Tipo 2);


    3. Soluções de eletrólitos distintos (e.g. HCl e KCl) em diferentes concentrações (Tipo 3).


    4.2 Junções do Tipo 1


    Considerando-se o KCl como eletrólito em duas concentrações distintas C1 e C2 (ou a1 e a2), tem-se a seguinte célula galvânica (Equação 4.2):


    Ej


    Ag0|AgCl|KCl(C1)| |KCl(C2)|AgCl|Ag0

	
	


    Equação 4.2


    As junções do tipo 1 são as de um mesmo eletrólito, mas em concentrações distintas (pilha de concentração). A fração de corrente carregada por cada íon (cátion ou ânion) é conhecida como número de transporte ou de transferência, t. Para a solução de KCl, tem-se que t+ e t− são os números de transporte do K+ e Cl−, respectivamente. A somatória dos números de transporte do cátion e do ânion é igual à unidade:


    t+ + t− = 1

	
	


    Equação 4.3


    sendo t+ e t− calculados empregando-se a mobilidade iônica (cm2 s−1 V−1) de cada íon, utilizando-se as equações 4.4 e 4.5:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.4


    [image: ]

	
	


    Equação 4.5


    A mobilidade iônica de cada íon é calculada empregando-se a condutividade iônica equivalente à diluição infinita (W−1 cm2 eq−1) de cada íon, como segue:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.6


    e


    [image: ]

	
	


    Equação 4.7


    sendo F a constante de Faraday igual a 96485 C eq−1.


    Conhecendo-se o valor da condutividade iônica equivalente à diluição infinita (hoje condutividade iônica molar à diluição infinita), os números de transporte dos respectivos cátion e ânion são calculados e aplicados no cálculo do potencial de junção (Ej), utilizando-se a equação de Henderson:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.8


    ou


    [image: ]

	
	


    Equação 4.9


    Nestes cálculos são consideradas soluções diluídas, sendo, portanto, as concentrações C1 e C2 iguais às atividades a1 e a2, respectivamente. Nos casos em que a força iônica é diferente de zero, a Equação 4.10 pode ser empregada para correlacionar atividade e concentração:


    ai = gici

	
	


    Equação 4.10


    sendo ai a atividade da espécie i, gi o coeficiente de atividade da espécie i e ci a sua concentração.


    Como discutido, para soluções diluídas que se comportam idealmente, tem-se que a força iônica da solução tende a zero (I → 0), gi tende à unidade (gi → 1) e a atividade da espécie i tende ao valor da concentração de i em solução (ai → Ci), uma vez que o coeficiente de atividade para soluções ideais tende à unidade. À medida que se vai aumentando a força iônica da solução, o coeficiente de atividade vai diminuindo, como previsto pela lei limite de Debye-Hückel, proposta em 1923. A dedução dessa lei teórica foi baseada em duas leis que descrevem a interação entre os íons de um eletrólito, a saber: 1) a lei de Coulomb de atração (íons de carga oposta) e repulsão entre os íons (íons de mesma carga); e 2) a lei de distribuição de Boltzmann, que descreve a agitação térmica dos íons que os mantém em solução, contrária, assim, aos efeitos de atração e repulsão dos íons (lei de Coulomb). Não é objetivo desta obra a dedução desta lei, que pode ser encontrada no artigo original18 ou em obra especializada.19


    Lewis e Randall20 já haviam introduzido o conceito de força iônica de eletrólitos fortes e verificaram experimentalmente a seguinte relação entre força iônica e a concentração molal (quantidade de matéria do soluto por kg do solvente) de uma espécie i em solução:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.11


    sendo I a força ou intensidade iônica da solução, mi a molalidade da espécie i em solução e Zi a carga da espécie i em solução. Considerando-se soluções aquosas diluídas a 25 °C, tem-se que a densidade da solução é igual a 1,0 g mL−1 e a molalidade da espécie i igual à concentração em quantidade de matéria da espécie i por litro da solução (ci), e a Equação 4.11 pode ser escrita como:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.12


    Para soluções diluídas e forças iônicas até 0,01 mol L−1 (0 < I < 0,01 mol L−1), tem-se pela lei limite de Debye-Hückel:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.13


    sendo o valor de A igual a 1,82 × 106 (εT)−3/2, ε a constante dielétrica e T a temperatura termodinâmica. Na temperatura de 25 °C, A é igual a 0,51 para soluções aquosas e os demais termos definidos anteriormente. Como pode ser observado, o valor de gi depende da força iônica da solução e também da carga Zi do íon i.


    Para soluções com forças iônicas (I) entre 0,01 e 0,05 mol L−1, Debye-Hückel21 deduziram uma lei estendida:


    [image: ]

		
	


    Equação 4.14


    sendo a o raio efetivo do íon hidratado, B uma constante igual a 0,33 × 108 e os demais termos já definidos. Na Tabela 4.3 são apresentados os coeficientes de atividade individuais para várias espécies nas forças iônicas de 0,001; 0,005; 0,01; 0,05 e 0,1 mol L−1 e, também, o valor de a × 108. O raio efetivo do íon hidratado, a, para a maioria dos íons é igual a 3 × 10−8 cm, tendo sido estimado por Kielland22 empregando-se vários métodos, sendo que estes valores calculados de coeficientes de atividade apresentam boa concordância com aqueles obtidos experimentalmente até uma força iônica de 0,1 mol L−1.


    Tabela 4.3 Valores dos coeficientes de atividade individuais para várias espécies em diversas forças iônicas e respectivos raios efetivos de hidratação das espécies em solução.


    
      
        

        

        

        

        

        

        
      

      
        
          	
            Íon

          

          	
            a (10−8 cm)

          

          	
            Força iônica (mol L−1)

          
        


        
          	
            0,001

          

          	
            0,005

          

          	
            0,01

          

          	
            0,05

          

          	
            0,1

          
        

      

      
        
          	
            H+

          

          	
            9

          

          	
            0,967

          

          	
            0,933

          

          	
            0,914

          

          	
            0,86

          

          	
            0,83

          
        


        
          	
            Li+

          

          	
            6

          

          	
            0,965

          

          	
            0,929

          

          	
            0,907

          

          	
            0,835

          

          	
            0,805

          
        


        
          	
            Rb+, Cs+, NH4+, Ag+

          

          	
            2,5

          

          	
            0,964

          

          	
            0,924

          

          	
            0,898

          

          	
            0,80

          

          	
            0,75

          
        


        
          	
            K+, Cl−, Br−, I−, CN−, NO3−, NO2−

          

          	
            3

          

          	
            0,964

          

          	
            0,925

          

          	
            0,899

          

          	
            0,805

          

          	
            0,755

          
        


        
          	
            OH−, F−, ClO4−

          

          	
            3,5

          

          	
            0,964

          

          	
            0,926

          

          	
            0,900

          

          	
            0,81

          

          	
            0,76

          
        


        
          	
            SO42−

          

          	
            4

          

          	
            0,867

          

          	
            0,740

          

          	
            0,660

          

          	
            0,445

          

          	
            0,355

          
        


        
          	
            Sr2+, Ba2+

          

          	
            5

          

          	
            0,868

          

          	
            0,744

          

          	
            0,670

          

          	
            0,465

          

          	
            0,38

          
        


        
          	
            Mg2+, Be2+

          

          	
            8

          

          	
            0,872

          

          	
            0,755

          

          	
            0,69

          

          	
            0,52

          

          	
            0,45

          
        


        
          	
            Ca2+, Cu2+, Zn2+, Mn2+, Ni2+, Co2+

          

          	
            6

          

          	
            0,870

          

          	
            0,749

          

          	
            0,675

          

          	
            0,485

          

          	
            0,405

          
        


        
          	
            Al3+, Fe3+, Cr3+

          

          	
            9

          

          	
            0,738

          

          	
            0,54

          

          	
            0,445

          

          	
            0,245

          

          	
            0,18

          
        


        
          	
            Th4+, Zr4+, Ce4+

          

          	
            11

          

          	
            0,588

          

          	
            0,35

          

          	
            0,255

          

          	
            0,10

          

          	
            0,065

          
        


        
          	
            Fe(CN)64−

          

          	
            5

          

          	
            0,57

          

          	
            0,31

          

          	
            0,20

          

          	
            0,048

          

          	
            0,021

          
        


        
          	
            CH3COO−

          

          	
            4,5

          

          	
            0,964

          

          	
            0,928

          

          	
            0,902

          

          	
            0,82

          

          	
            0,775

          
        

      
    

	
	


    Fonte: adaptada de Kielland e de Fatibello-Filho.23


    Cecil Davies24 propôs uma extensão empírica da lei limite de Debye-Hückel relacionando o coeficiente de atividade de um eletrólito, gi, com a força iônica da solução menor do que 0,5 mol L−1 (I < 0,5 mol L−1):


    [image: ]

	
	


    Equação 4.15


    O coeficiente de atividade individual pode ser determinado empregando-se a equação de Debye-Hückel (Equação 4.13 ou Equação 4.14) ou a equação de Davies (Equação 4.15). Ademais, é possível obter os coeficientes de atividade individual consultando tabelas com os valores já calculados, como a Tabela 4.3. Anteriormente, Davies25 já havia proposto uma equação empírica a partir da equação de Debye-Hückel, relacionando o coeficiente de atividade médio, g±, com a força iônica das soluções menores que 0,1 mol L−1 para diversos tipos de sulfatos sem nenhum parâmetro de ajuste,26 obtendo-se erros menores do que 2%. A equação proposta (Equação 4.16) para o coeficiente de atividade médio para diversos eletrólitos em água a 25 °C é:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.16


    sendo Z+ e Z− as cargas do cátion e do ânion em solução, e os demais termos já foram definidos anteriormente.


    O coeficiente de atividade médio, g±, é a média geométrica dos coeficientes de atividade iônicos individuais, gA e gB, de um eletrólito. Por exemplo, para um eletrólito AmBn, a Equação 4.17 relaciona os coeficientes de atividade médio com os coeficientes de atividade iônicos individuais:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.17


    Aplicando-se o logaritmo nos dois membros da Equação 4.17, obtém-se a Equação 4.18:


    (m + n) logg± = mloggA + nloggB

	
	


    Equação 4.18


    Para forças iônicas menores do que 0,01 mol L−1 (I < 0,01 mol L−1), as seguintes relações são válidas (equações 4.19 e 4.20):


    [image: ]


	


    Equação 4.19


    [image: ]

	
	


    Equação 4.20


    Substituindo-se agora as equações 4.19 e 4.20 na Equação 4.18, obtém-se:


    [image: ]


	


    Equação 4.21


    ou


    [image: ]

	
	


    Equação 4.22


    Considerando-se ZA e ZB e o princípio da eletroneutralidade, tem-se que:


    mZA + nZB = 0

	
	


    Equação 4.23


    multiplicando-se a Equação 4.23 por ZA e ZB separadamente (artifício matemático), obtém-se:

	
	


    mZ2A + nZAnZB = 0

	
	


    Equação 4.24


    e


    mZAZB + nZ2B = 0

	
	


    Equação 4.25


    Então, tem-se:


    mZ2A + nZAZB + mZAZB + nZ2B = 0

	
	


    Equação 4.26


    ou


    mZ2A + nZ2B + (m + n)ZAZB = 0

	
	


    Equação 4.27


    Dividindo-se a Equação 4.27 por (m + n), obtém-se:


    [image: ]

	
	


    Equação 4.28


    Substituindo-se [image: ] da Equação 4.28 na Equação 4.22, obtém-se a Equação 4.29:


	


    [image: ]

	
	


    Equação 4.29


    sendo ZA e ZB expressos sem considerar a carga dos íons (valores em módulo).


    As equações relacionando a força ou intensidade iônica das soluções (I) com os coeficientes de atividade (g) e atividade de uma espécie (a) devem ser empregadas para soluções não diluídas nos cálculos do potencial de junção ou na obtenção de curvas analíticas (ver capítulos 11 e 12).


    Exemplo 4.1


    Calcule o potencial de junção entre as soluções de KCl 0,01 e 0,1 mol L−1 a 25 °C.


    Calculando-se o número de transporte do K+ a partir das mobilidades iônicas dos íons K+ e do Cl− da Tabela 4.1 e as equações 4.3 e 4.4, tem-se que t+ é igual a 0,490. Substituindo-se este valor do número de transporte, o valor de 0,0592 para 2,303[image: ] e as respectivas concentrações C1 = 0,01 mol L−1 e C2 = 0,1 mol L−1 de KCl na Equação 4.9, obtém-se um potencial de junção Ej igual a 1,18 mV. Este potencial de junção baixo é devido às mobilidades (número de transporte) similares do K+ e do Cl−. Este é um dos motivos da preferência por selecionar este sal na confecção de pontes salinas nas células galvânicas e/ou células potenciométricas. Outros eletrólitos que fornecem potenciais de junção menores são NH4Cl, KNO3 e K2SO4, com número de transporte do cátion respectivamente igual a 0,491; 0,508 e 0,483 para concentrações destes eletrólitos até 0,20 mol L−1.


    Exemplo 4.2


    Calcule o potencial de junção entre as soluções de HCl 0,01 e 0,1 mol L−1 a 25 °C.


    Neste caso, o número de transporte do cátion e do ânion é igual a 0,826 e 0,174, respectivamente. Empregando-se a Equação 4.9, tem-se que o valor do potencial de junção é igual a −38,6 mV. Neste exemplo, é evidenciado que quanto maior for a diferença entre os números de transporte entre o cátion e ânion, maior será o potencial de junção, não sendo assim recomendado o emprego do ácido clorídrico como eletrólito nos potenciais de junção.


    Na Tabela 4.3 são apresentados os potenciais de junção líquida estimados para as junções do tipo 1 representados genericamente pela Equação 4.30:
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