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INTRODUÇÃO
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A elaboração deste material vem da necessidade de ensinar um con-

teúdo razoavelmente extenso de forma que o futuro profissional de áreas 

afins da Química tenha a capacidade de entender a Química Analítica. So-

mente assim, é possível estabelecer uma comunicação entre os profissio-

nais de diferentes áreas com os químicos. Salienta-se que uma definição 

mais detalhada da Química Analítica é muito complexa de acordo com a 

Sociedade Americana de Química Analítica. Sem sombras de dúvidas, essa 

ciência busca constantemente meios para identificar e medir a composi-

ção química de materiais naturais e artificiais. 

A Química Analítica envolve a descrição química de um 
material envolvendo dois aspectos, que são, de um lado, a 
identificação das espécies componentes e, de outro lado, a 
determinação das quantidades relativas dos componen-
tes. 

A Química Analítica tem duas grandes partes: a análise qualitati-

vas, que trata da identificação dos elementos presentes e, eventualmente, 

também da caracterização do estado de combinação destes, e a análise 

quantitativa, que abrange os métodos e técnicas usados para determinar 

as quantidades relativas dos componentes. O campo da Química Analí-

tica abrange, indistintamente, materiais inorgânicos e orgânicos. Embo-

ra muitas das  técnicas gerais de análise química seja aplicáveis a ambos 



Diagrama de blocos mostrando uma visão geral de uma me-
dida instrumental.
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grupos de materiais, é bastante frequente os métodos de abordagem dos 

problemas analíticos diferirem marcadamente com respeito aos e feridos 

materiais.

Os métodos de análise quantitativos  podem ser divididos em dois 

grupos, estequiométricos e não estequiométricos. Nos métodos este-

quiométricos a substância interessada é decomposta ou levada a reagir 

com outra substância, de acordo com uma reação química bem definida. A me-

dida da quantidade do produto resultante ou do reagente usado permite 

calcular a quantidade da substância de interesse com o auxílio das leis da 

estequiometria. 

Os métodos estequiométricos compreendem a gravime-
tria e a volumetria

Nos métodos não estequiométricos, uma determinada propriedade 

física mensurável é tomada como medida da quantidade (ou concentra-

ção) da substância desejada. Eles se baseiam na medida de propriedades 

que não podem ser diretamente relacionadas à quantidade da substância 

procurada através da estequiometria. A Figura acima mostra uma repre-

sentação em que durante uma medida instrumental o componente a ser 

analisado é submetido à um estimulo externo na forma de energia eletro-
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magnética, elétrica, mecânica ou nuclear. O estimulo obtém uma resposta 

do sistema em estudo, cujas natureza e intensidade são governadas pelas 

leis fundamentais da física e da química, permitindo determinar a quan-

tidade de determinada substância contida na amostra.

A relação abaixo abrange alguns dos mais importantes métodos 

utilizados na química analítica quantitativa:

	 Gravimetria: O componente interessado é isolado na 
forma de uma espécie química bem definida que é 
então pesada.
	 Volumetria: Baseia-se na estequiometria 
da reação do componente interessado com 
de uma solução de uma reagente apropria-
do em concentração conhecida (solução 
padrão). Na volumetria usa-se uma so-
lução padrão com concentração expressa 
em termos de peso por volume, e mede-se 
o volume da mesma equivalente à quan-
tidade do componente de interesse.
Espectroscopia de emissão: Mede a inten-
sidade das radiações que os átomos, em es-
tado gasoso, emitem, nas regiões ultravioleta 
e visível, quando são térmica ou eletricamente 
excitados. A espectroscopia de emissão compreen-
de e ICP e fotometria de chama. 
 Espectroscopia de absorção atômica: Baseia-se na absor-
ção de energia radiante característica, nas regiões ultra-
violeta e visível, por átomos neutros e não excitados em 
estado gasoso.
Condutometria: A quantidade medida é condutância de 
soluções de eletrólitos.
 Polarografia Baseia-se na medida da corrente de difusão 
associada à reação de uma espécie eletroativa sobre um 
microelétrodo polarizável.
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A importância da Química Analítica está no fato dessa área de co-

nhecimento permitir que a quantidade das espécies químicas sejam ana-

lisadas nos diversos ramos do conhecimento. Na Engenharia Florestal e 

Agronomia a Química Analítica fornece informações como a fertilidade 

do solo, representados pela quantidade de Ca, Mg, acidez,micro e macro 

elementos essenciais às plantas, etc. Na Engenharia de Pesca as condi-

ções físicas e química da água dos poços de psicultura são determinadas 

com as técnicas analíticas ensinadas na Química Analítica. Na Engenha-

ria dos Alimentos, qualidade dos alimentos é estabelecida após a obten-

ção de uma séria de análises químicas. Portanto, as técnicas comumente 

utilizadas nessa ciência garantem fornecer informações importantes nas 

diversas áreas do conhecimento. Nesse sentido, este material tem como 

finalidade ser uma ferramenta básica aos alunos de Química Analítica de 

áreas como as Engenharias Químicas, Florestal, de Pesca, de Alimentos 

entre outras. 

O princípio básico do material é ensinar a Química Analítica de 

uma forma mais direta possível. A estratégia de ensino usada neste ma-

terial está baseada no aprendizado do conceito básico, como o equilíbrio 

químico, seguido de uma aplicação. O livro está organizado em capítulos 

divididos em conceitos fundamentais, pré-requisitos para entender a Quí-

mica Analítica Clássica  Analítica Instrumental.
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A palavra estequiometria (do grego: stoicheion, elemento, e metron, 

medida) foi introduzida na Química em 1792, por Jeremias Richter, como 

um nome para a ciências das medidas das proporções dos elementos quí-

micos nas substâncias. O estudo da estequiometria nos dias atuais abran-

ge a relação quantitativa baseada nas leis ponderais, principalmente, lei 

de conservação de massa e das proporções fixas. Tendo como enunciado 

da lei de conservação das massas dos produtos, juntamente com o propos-

to no enunciado sempre a mesma composição de massa alicerçam as leis 

ponderais que regem a estequiometria.

Um dos motivos da teoria atômica ser fundamental na Química é 

que a mesma explica as reações químicas. As massas moleculares expli-

cam a proporção das substâncias reagentes presentes nas reações quími-

cas. Em termos de teoria atômica, as reações químicas ocorrem devido a 

rearranjos de átomos das substâncias reagentes para formar novas subs-

tâncias. Vejamos a molécula de O2 e H2, duas moléculas simples que po-

dem reagir para forma água. 

H2 + O2  ⇌  H2O

Observe que essa forma de representar a reação representa uma 

perda de um oxigênio. A proporção entre as moléculas de hidrogênio e 

oxigênio para formar água não pode ser esta, pois dois átomos de oxigê-
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nio estão presentes em uma molécula de oxigênio, enquanto que apenas 

um átomo de oxigênio está presente em uma molécula de água. Podemos 

resolver isso da seguinte forma: 

2H2 + O2  ⇌   2H2O

Com uma reação balanceada podemos agora efetuar os cálculos es-

tequiométricos.

Balanceamento de reações químicas da Química Analítica
A base do balanceamento químico envolve relações quantitativas 

descritas em fórmulas químicas e equações. Fenomenologicamente, a fór-

mula química e as equações descrevem quantitativamente a relação de 

dois níveis: macroscópico e microscópico. O nível macroscópico é dedu-

zido das fórmulas químicas e das relações de massa de cada constituinte 

dos compostos envolvido na estequiometria. A proporção das massas de 

reagentes e produtos formam as equações químicas. No nível microscópi-

co as proporções dos átomos constituem um composto que obedecem a 

mesma proporção de partículas deduzida de uma equação química. Den-

tre as primeiras estratégias para a realização do balanceamento químico 

está o fato da utilização da matemática como ferramenta. O raciocínio 

matemático é fundamental no processo de balanceamento. O princípio 

lógico está centrado no fato de que antes e após a seta a quantidade de 
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átomos e cargas devem ser iguais. Para isso, utiliza-se estratégias usadas 

na solução de equações como:

X2   +   Y2   ⇌   X

Note que a equação tem antes da seta dois X e dois Y, enquanto após 

a seta existe apenas XY. Certamente o desafio aqui é colocar a quantidade 

de XY em igualdade nos dois lado. Como um jogo de perguntas e resposta, 

temos que buscar na nossa lógica matemática a solução para esse proble-

ma. Apesar de ser simples, a solução dessa equação é uma demonstração 

clara de que a estequiometria se inicia com raciocínio matemático.

Mol
Qualquer experiência química simples envolve a reação de números 

de átomos ou moléculas. Assim, tornou-se conveniente definir um novo 

termo, mol, para designar um número grande e fixo de entidades quími-

cas fundamentais, comparável é grandeza que deve estar envolvida na ex-

periência. Na realidade, o mol é tido no Sistema Internacional (SI) como a 

unidade para uma das grandezas dimensionalmente independentes, cuja 

unidade é mol. Um mol de átomos de qualquer elemento é definido como 

a quantidade de matéria contendo o mesmo número de átomos de carbo-

no em exatamente 12 g de  12C puro. Este número é chamado constante de 

Avogadro (NA, 6,02214x1023 mol-1) :

mol (12C)=NA.massa(12C)

12 g mol-1=NA.u.m.a
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Um mol de algumas substâncias contém o mesmo número de áto-

mos ou moléculas de outra substância. O número de mols de uma subs-

tância é calculado da seguinte forma:

Número de mols = massa gramas (g) /massa molecular (g mol L-1)

Exemplo
Qual a massa molecular da glicose C6H12O6? A massa molecular de 

uma substância é calculada pela adição das massas moleculares respecti-

vas

6 átomos de C = 6x12,00 = 72,00

12 átomos de H = 12x1,007 = 12,084

6 átomos de O =  6x15,99 = 95,94

Total = 180,024 g mol-1

Exemplo
Quantos mols e milimols de ácido benzóico (massa molecular 122,1 

g mol-1) estão contidos em 2,00 g do ácido puro? Vamos utilizar a notação 

HBz para simbolizar o ácido benzóico, assim podemos escrever:

	
 1 mol de HBz 122,1 g

x mol  2 g

x = 0,0164 mol de HBz
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	 Para obtermos o número de milimols, bastar dividir pela pre-

fixo correspondente que neste caso é 1000. Assim, a quantidade em mili-

mol=0,0164x1000=16,4 mmol de HBz.

Exercícios

1.	 	 Calcule (a) a massa molecular do hexacloroiridato (IV) de po-
tássio K2IrCl6 e (b) de trifluorosilano SiHF3

2.	 	 Calcular a massa em grama das seguintes amostras:
a.	 0,0287 mol de aspirina, C9H8O4
b.	 0,100 mol de CuSO4

c.	 0,0250 mol de H2SO4

3.	 Converta as seguintes massas em quantidades em número de mols:

a.	10 g de alumina Al2O3

b.	25,92 mg de fluoreto de hidrogênio, HF
c.	100,0 g de fósforo, como P e como moléculas P4

d.	1,25 g de glicose, C6H12O
e.	4,37 g de nitrogênio como átomos de N e  como moléculas N2

6.	 Um químico mediu 7,35 g de bromento de cobre(II) tetra-hidratado, 
CuBr2.4H2O

a.	 Quantos mols de \ce{CuBr_2.4H_2O} foram medidos?
b.	 Quantos mols de íons Br estão presentes na amostra?
5.	Calcule a quantidade em mols de 
a.	íon Ag+ em 2,00 g de AgCl
b.	átomos de H em 2,00x102 mg em H2O
c.	CaCO3 em 5 g de CaCO3

d.	H2O em 5,00 g La2(SO4).9H2O
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SOLUÇÕES

O Sistema Internacional (SI), que é formado por sete unidade bá-

sicas fundamentais (Tabela abaixo), vem sedo adotado  em praticamente 

todo o mundo. Inúmeras outras unidades úteis, como volt, hertz, cou-

lomb e joule têm sua origem a partir dessas unidades básicas.

Quantidade Física  Nome da unidade Abreviatura

Massa quilograma kg

Comprimento metro m

Tempo segundo s

Temperatura Kelvin K

Quantidade de substância   mol mol

Corrente elétrica ampère A

Intensidade luminosa candela cd

Para expressar quantidades medidas muito pequenas ou grandes 

em termos de poucos dígitos são usados os prefixos juntamente com as 
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unidades básicas (Tabela abaixo). 

Prefixo Símbolo Significado Exemplo

Mega- M 106 1 megâmetro (Mm) = 1x106 m

Quilo- k 103 1 quilômetro (km)=1x103 m

Deci- d 10-1 1 decímetro (dm) = 0,1 m

Centi- c 10-2 1 centímetro (cm) = 0,01 m

Mili- m 10-3 1 milímetro (mm) = 0,001 m

Micro- m 10-6 1 micrômetro (mm)= 1x10-6 m

Nano- n 10-9 1 nanômetro (nm) = 1x10-9 m

Pico- p 10-12 1 picômetro (pm) = 1x10-12 m

Femto- f 10-15 1 femtômetro (fm) = 1x10-15 m

Exemplo
Expresse o comprimento de onda da radiação amarela de cerca de 

5,9x10-7 m em quantidade de dígitos menor.

	 Essa quantidade pode ser expressa em termos de nano, para 

isso basta fazer: 

comprimento de onda = 5,9x10-7x109=590 nm

Em uma solução de uma substância em outra, a substância dis-

solvida é denominada soluto. A substância na qual o soluto é dissolvido 

denomina-se solvente. Quando a quantidade relativa de uma substância 

numa solução é muito maior do que a da outra, a substância presente em 
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maior quantidade é geralmente considerada como o solvente. Quando as 

quantidades relativas das duas substâncias são da mesma ordem de gran-

deza, torna-se difícil, e, de fato, é arbitrário decidir qual substância é o 

solvente.

Existem muitos tipos possíveis de pares soluto-solvente. Uma mis-

tura de dois pares satisfaz nossa definição de solução, desta forma pode-

mos ter:

1.	 líquido em líquido

2.	 sólido em líquido

3.	 gás em líquido

4.	 líquido em sólido

5.	 gás em sólido

6.	 sólido em sólido

Devemos chamar a atenção para os três primeiros que são comuns 

de seres encontrados. Os três últimos são menos frequentes e formam as 

chamadas soluções sólidas.

Concentração em unidades físicas
Quando são empregadas unidades físicas, as concentrações das so-

luções são, geralmente, expressas em:

1.	 Concentração em g L-1 é expressa como massa de soluto por 	

unidade de volume de solução (por exemplo, 20 g de   por L de solução; 
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2.	 Composição percentual, ou seja, número de gramas do soluto 

por 100 gramas de solução.

Concentração em mol L-1

A concentração mol L-1 é o número de mols do soluto contidos em 

um litro de solução:

[conc.] = número de mols (mol)/V (L)

Exemplos
A.	 Calcule a concentração de H2SO4 em mol L-1 de uma solução 	

contendo 49,04 g de   em um litro de solução.

	 [conc.] = número de mols/V=massa/(massa molecular.V)

[conc.] = 49,05 g/(98,08 g mol-1. 1L) = 0,500 mol L-1

B.	 Quantas gramas de  NaCl por mL estão contidos em uma solu-

ção 0,250	 mol L-1?

[conc.] = 0,250 mol/1 L = 0,250 mol x 58,44 g mol = 14,61 g L-1

C.	 Quantos gramas de Na2SO4  podem ser pesados para preparar 

500 	 mL de solução 0,100 mol L-1?

	 massa = [conc.] massa molecular. V = 

0,100 mol L-1 x 142 g mol L-1 x 0,5 L = 7,10 g
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Diluições
Os analistas, na maioria das vezes, realizam operações de diluições  

para obter soluções com concentrações menores. Normalmente isso é re-

alizado com soluções estoques para o preparo de curvas de calibração ou 

medidas do volume de analito.

Exemplos
A.	 Deseja-se preparar um curva de calibração para uma deter-

minação espectroscópica de permanganato. Quantos mL de uma solução 

0,100 mol L-1 são necessários para 	 preparar 100 mL outras soluções 1,00 

x10-1, 2,00x10-3, 5,00x10-3 e 10x10-3 mol L-1?.

Uma solução 100 mL de 1,00x10-3 mol L-1 de KMnO4 pode conter  

M1V1 = M2V2	

100 mLx1,00x 10-1 mol mL-1 = 0,100 mol KMnO4 Vol.

	 vol. necessário= 100 mL da solução de 0,100 mol KMnO4	

O mesmo tipo de cálculo deverá ser realizado para as outras solu-

ções, assim teremos: 2,00; 5,00 e 10 mL, respectivamente.

B.	 Qual volume de Ba(OH)2 a 0,4 mol L-1 deve ser adicionado a 

50 mL de NaOH a 0,30 mol L-1 para se obter uma solução OH- 0,5 mol L-1?

Sabemos que o número de mmol de OH- final contido em (50 + 

vadicionado) mL é dado por 



.	 Princípio de Química Analítica - Genilson Pereira Santana - Autor - pág.  16

número de mol OH-
total = número de mol OH-(NaOH) + 2xnúmero 

de mol OH-(Ba(OH)2) 

Reescrevendo e substituindo os valores tem-se

[OH-]x(50 + vadicionado) = [OH-]x50+2x[OH-]x vadicionado

	 0,5x(50 + vadicionado) = 0,3x50+2x0,4xvadicionado

v_adicionado = 33 mL

Percentagem
Frequentemente a concentração é expressa em termo de percenta-

gem (parte por 100, %). Infelizmente, esta prática é fonte de ambiguida-

des, pois a percentagem pode ser expressa de várias formas, as três mais 

comuns são:

Exemplo
Calcule o volume de HCl necessário para preparar 100 mL de solu-

ção 6,0 mol L-1 a partir da solução concentrada, no rótulo é indicado que 

ele tem 37%.
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Inicialmente temos que calcular a massa de ácido para preparar os 

100 mL, que pode ser calculada da seguinte forma:

	 massa=[HCl] x massa molecular x V = 6x36,5x0,1 = 21,9 g

Acontece que

			   21,9 g de HCl ---------- 37%

			                     x g ---------- 100%

x = 59,19 g a serem pesadas. 	Ao verificar a tabela periódica nota-se 

que a densidade do ácido clorídrico é de 1,19 g mL-1, então podemos calcu-

lar o volume necessário para preparar a solução de ácido clorídrico:

	

Partes por milhão e parte por bilhão
Para o caso de soluções muito diluídas, é conveniente expressar os 

resultados em parte por milhão:

Observe que parte por milhão significar em ter uma parte em um 

milhão. Por exemplo em caminhão contendo areia branca e areia preta. se 

eu tive um grão de areia preta em 999 999 grãos de areia branca, então eu 

tenho 1 ppm de areia preta no caminhão. O mesmo princípio pode ser usa-
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do para soluções muito diluídas, em parte por bilhão 109 ou então como 

parte por trilhão. 

Exemplo
Qual é a concentração em mol L-1 de uma solução aquosa que con-

tém 1000 ppm NaCl?

1000 ppm de NaCl significa que tem uma miligrama em 1 L de solu-

ção, então teremos:

  Exercícios

1.	 Qual a massa molecular do ácido acético (CH3COOH}?
2.	 Qual a massa molecular do ácido sulfúrico (H2SO4)?

3.	 Um estudante quer saber quantos gramas equivale a 0,25 mol de ni-
trato de prata. Calcule a massa e ajude ao estudante.
4.	 Durante um experimento um químico observou que apenas 10% de 
hidróxido de sódio eram gastos em uma determinada reação. Sabendo que 
o químico usava 50 g, pergunta-se quantos milimols de hidróxido de sódio 
realmente são gastos no experimentos do químico.
5.	 Calcule a massa necessárias para preparar as seguintes soluções:

a.	 	 250 mL de NaNO3 a 0,55 mol L-1

Unidades comumente usadas para expressar as concentra-
ções dos elementos em partes por milhão e partes por bilhão

Unidade Abreviatura m/m m/vol vol/vol
Partes por milhão ppm mg kg-1 mg L-1 mg L-1

1 ppm = 10-4% mg g-1 mg mL-1 nL L-1

Partes por bilhão ppb m kg-1 mg L-1 n L-1

1 ppb=10-7%=10-3 ppm ng g-1 ng mL-1 pL mL-1

1 ppb = 10-3 ppm
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b.	 	 500 mL de NH4NO3 a 0,10 mol L-1

c.	 	 25,0 mL de AgNO3 a 0,25 mol L-1

d.	 	 1,00 L de KCl a 0,300 mg L-1

e.	 	 100 mL de K2CrO7  a 0,01 mol L-1.
6.	 Calcule a concentração molar de todos os cátions e anions em uma 
solução preparada pela mistura de 10 mL de Mn(NO3)2 a 0,100 mol L-1 com 
10 mL de KNO3  a 0,100 mol L-1 e 10 mL de K2SO4 a 0,100 mol L-1, sendo o 
volume final ajustado para 1 L.
7.	 Calcule a concentração em mol L-1 para as seguintes soluções:

a.	 	 10,0 g de H2SO4 em 250 mL de solução
b.	 	 6,00 g de NaOH  em 500 mL de solução
c.	 	 25,0 g de AgNO3 em 1,00 L de solução

8.	 Calcule a massa em 500 mL das seguintes soluções:
9.	 	 0,1 mol L-1 de Na2SO4

j.	 	 0,250 mol L-1 de Fe(NH4)2(SO4)2.6H2O
k.	 	 0,667 mol L-1 CaC2O4

12.	 Uma solução é preparada através da dissolução de 7,82 g de NaOH e 
9,26 g de Ba(OH)2  em água e diluição para 	 500 mL. Qual é a concen-
tração em mol L-1 de íon hidroxila em solução?
13.	 Calcule a concentração em mol L-1	 das seguintes soluções comer-
ciais:	

a.	  70% de HClO4 d = 1,67 g mL-1	
b.	 69% de HNO3  d = 1,42 g mL-1

c.	 85%  de  H3PO4 d = 1,71 g mL-1

d.	 99,5% de CH3COOH  d = 1,05 g mL-1

5.	 Uma solução contendo 6,0 mmol de Na2SO4 em 25 mL. Quantos ppm 
de sódio existem nessa solução?
6.	 Calcule a concentração em mmol L-1 de uma solução contendo 1 ppm 
dos seguintes compostos, considere que o volume final é 1 L: AgNO3; Al2(-
SO4); CaCO3; (NH4)4Ce(SO4)4.2H2O; HCl e HClO4.	
7.	 Calcule a concentração em ppm da solução 2,5x10-4 mol L-1 de Cu2+; 
CaCl2; HNO3; KCN; Mn2+ e MnO4

-. 
8.	 Deseja-se preparar 1 L de uma solução 	 contendo 1000 ppm de 
Fe2+. Quantos gramas de sulfato ferroso amoniacal, Fe(NH4)2(SO4)2.6H2O},  
deverão ser dissolvidos em 	 1 L? Qual é a concentração em mol L-1 da so-



.	 Princípio de Química Analítica - Genilson Pereira Santana - Autor - pág.  20

lução? 
9.	 Uma amostra pesando 0,456 g foi analisada, sendo encontrados 
0,560 mg de Cr2O3. Expresse a concentração em  percentagem; partes por 
mil e partes por milhão.
10.	 Quantos gramas de NaCl  deverão ser pesados para preparar 1 L de 
uma solução 100 ppm de Na+ e Cl-?
11.	 Você tem 250 ppm de K+ em uma solução de KCl. Quantos mL dessa 
solução serão necessários para preparar um 1 L de Cl-  0,00100 mol L-1?
12.	 Um litro de uma solução de KClO3 contém 500 ppm. Quantos ppm 
de K+ existe na solução?
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ÁCIDOS E BASE

Teorias de ácidos e base
Teoria de Arrhenius

Baseado em seus experimentos com condutividade elétrica em 

meio aquoso, o químico, físico e matemático sueco Svante August Arrhe-

nius (1859-1927) propôs, em 1884, os seguintes conceitos para definir áci-

dos e bases:

Ácido é toda substância que libera um H+ quando ionizada em 

água. Por exemplo:

HCl(aq) ⟶ H+
(aq) + Cl-

(aq)

Base é toda substância que libera uma OH- quando dissolvida em 

água. Por exemplo:

NaOH(aq) ⟶ Na+
(aq) + OH-

(aq)

  Exemplo
Dadas as substâncias abaixo classifica-as como ácidos e bases de 

Arrhenius.

1.	 HNO3

2.	 NH4OH
3.	 NaCl

  Para você saber se determinada substância é ácida ou base segun-
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do Arrhenius é necessário primeiro fazer a ionização para verificar se há 

ou não liberação de íons H+ ou OH-.

No primeiro caso temos o ácido nítrico cuja ionização ocorre da 

seguinte forma:

HNO3(aq) ⟶ H+
(aq) + NO3

-
(aq)

 Observe bem que há a liberação de íons H+; ou seja, o ácido nítrico 

é um ácido de Arrhenius. 

No segundo caso temos o hidróxido de amônio cuja ionização ocor-

re da seguinte forma:

NH4OH(aq) ⇌ NH4
+

(aq) + OH-
(aq)

Observe bem que há a liberação de íons OH-. Então, o hidróxido de 

amônio é uma base de Arrhenius. 

No terceiro caso temos o cloreto de sódio amônio cuja dissociação 

ocorre da seguinte forma:

NaCl(aq) ⟶ Na+
(aq) + Cl-

(aq)

Observe bem que não há a liberação nem de íons OH- e 
nem de H+; ou seja, o cloreto de sódio não é uma base e nem 
ácido de Arrhenius. 

Teoria de Bronsted e Lowry

Os cientistas, Johannes Nicolaus  Bronsted na Dinamarca e Tho-
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mas Martin Lowry na Inglaterra, no ano de 1923 de maneira independente 

introduziram um novo conceito para substâncias ácidas e básica. Para eles

Ácido é toda espécie química doadora de prótons H+;

  Base é toda espécie química receptora de prótons H+.

Os ácidos e bases de Lowry-Bronsted são conhecidos como a teoria 

do par conjugado. Como é necessário a doação e o recebimento de prótons 

a teoria de Lowry-Bronsted é representada da seguinte forma:

ácido + base ⟶ ácido  + base

Nessa teoria o ácido clorídrico e amônia se comportam da seguinte 

forma:

				    HCl    +     H2O ⟶ H3O
+  +   Cl-

				    ácido       base      ácido      base
				    H2O    +    NH3    ⇌    NH4

+ + OH-

			      	 ácido       base       ácido     base
  Para representar o comportamento da amônio nas duas 
teorias foi necessário mudar a forma de representá-la. No 
primeiro foi usado NH4OH e no segundo NH3

Note que água tem dois comportamentos nas duas reações ante-

riores. Uma hora ela funciona como base para formar o ácido (H3O
+), Na 

outra reação ela já apresenta um caráter ácido para forma a base OH-. Por 

causa disso, a água é conhecida por ter um comportamento anfótero.

Exemplo
Para as substâncias abaixo, faça as reações abaixo identificando os 
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respectivos pares conjugados.
1.	 HNO3

2.	 CH3NH2

3.	 CH3COONa

  Para o primeiro caso temos:

HNO3 + H2O ⟶ H3O
+  +   NO3

-

			         ácido	 base	  ácido      base
  Para o segundo caso:

H2O     +   CH3NH2 ⇌ CH3NH4
+ + OH-

			   ácido	         base	      ácido       base

Para o terceiro caso:

CH3COONa ⟶ CH3COO- + Na+

H2O     +   CH3COO- ⇌ CH3COOH + OH-

		      ácido	          base	       ácido           base

A escala do pH
Para o estudo de equilíbrios químicos, o número de moléculas de 

água atacado não é relevante, assim, para simplificar as coisas  todas as 

fórmulas de ionização da água serão apresentadas da seguinte forma:

 H2O ⇌ H+ + OH-

em que o H+ e OH-  representam os íons hidratados. A constante de equilí-

brio é representada por:

Kw=[H+][OH-] 

Em água pura, pode ser considerados apenas o íon H+ e OH-. Assim, 
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o seu  pH será determinado em função das concentrações de H+ e OH-, cujo 

valor no equilíbrio serão iguais:

[H+] = [OH-]

Kw = 1,00 x 10-14 = [H+][OH-]=[H+]2 a 25 oC, ou seja [H+] = √(10-14)=10-7 

mol L-1. Para determinar o valor de pH devemos considerar a função p, que 

foi definida por Sörensem da seguinte forma 

px=-log x

Exemplos

1.	 Determine a função p referente ao Cl- sabendo que a concentração 
de NaCl é de 0,25 mol L-1.

O NaCl é um eletrólito considerado forte; sendo, portanto, total-

mente dissolvido em água. Dessa forma, podemos fazer a seguinte consi-

deração:

          NaCl   ⟶  Na+ + Cl-

Nota-se que quando nos referimos a 0,25 mol L-1 para o NaCl na 

verdade em solução o que se tem é 0,25 mol L-1 de Cl- e Na+. Então usando a 

definição de px, podemos calcular o valor de p para o Cl da seguinte forma:

pCl=-log[Cl-]=-log 0,25 = 0,60 
2.	 Calcule a concentração em mol L-1 de Ag+ sabendo que pAg é igual a 
6,7.

Por definição da função p temos pAg = -log [Ag+], então podemos 

reescrever essa equação da seguinte forma

-pAg = log [Ag+]
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Realizando a mudança de base, tem-se

[Ag+] =10-pAg = 10-6,7 = 1,995x10-5 mol L-1

3.	 Calcule a função p para o produto iônico da água (Kw) a 25 oC.
Sabemos que o produto iônico da água a 25 oC é 10-14, assim a função 

p será dada da seguinte forma:

pKw=-log Kw=-log 10-14 = 14,0

A mesma linha de raciocínio pode ser utilizada para calcular o valor 

de pH e pOH; ou seja, considerando que [H+] = [OH-] = 10-7 mol L-1:

pH = -log[H+] = 7,00

pOH = -log[OH-] = 7,00

Nota-se que na água pura como a concentração de [H+][OH-] tem-

-se  pH + pOH = 14. Percebe-se cla-

ramente que existe uma relação en-

tre [H+] e [OH-] cujo resultado é 10-14 

mol L-1. Essa relação foi usada para a 

construção da escala de pH. A Tabe-

la ao lado mostra os valores das con-

centrações de [H+] e [OH-] na escala 

de pH que varia de 0 a 14.

Nesses termos, quando a [H+]  

é maior que [OH-], a solução é dita 

ácida; e se [OH-] é maior que a [H+], a 

Escala de pH

[H+] [OH-] pH pOH Caráter solução

100 10-14 0 0

Ácido

10-1 10-13 1 14

10-2 10-12 2 13

10-3 10-11 3 12

10-4 10-10 4 11

10-5 10-9 5 10

10-6 10-8 6 9

10-7 10-7 7 7 Neutro

10-8 10-6 8 6

Básico

10-9 10-5 9 5

10-10 10-4 10 4

10-11 10-3 11 3

10-12 10-2 12 2

10-13 10-1 13 1

10-14 10-0 14 0
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solução é dita básica. Observe que se [H+] aumenta acima de 10-7 mol L-1, a 

[OH-] diminui abaixo de 10-7 mol L-1, para obedecer à relação de equilíbrio 

estabelecida na Escala de pH.

Nota-se que a escala de pH está relacionada ao kw cujo valor está 

diretamente relacionado à temperatura da água. 

Exemplo
Em algumas aplicações médicas, o valor de kw a 37 oC (temperatura 

corporal) é o mais apropriado que a 25 oC. Sabendo disso, qual é o valor kw 

nessas condições? Dado, na temperatura corporal o pH é 6,80.

A [H+] para o pH de 6,80 é [H+] = 10-pH =10-6,80 = 1,58x107  mol L-1. Con-

siderando que [H+] = [OH-], tem-se

kw=(1,58x10-7)2 = 2,51x10-14

A força dos ácidos e bases
Como podemos notar a relação água e as substâncias ácidas e bási-

cas é muito próximo. Quando uma substância entra em contato com água, 

ela pode ser dissolvida ou ionizada segundo a sua ligação química. No caso 

dos ácidos comuns, a água geralmente ioniza-os para formar íons H+ ou 

Variação pKw com temperatura 
(força iônica = 0)
T oC pkw T oC pKw

o 14,92 35 13,68
5 14,72 40 13,53
10 14,54 45 13,40
15 14,34 50 13,26
20 14,17 55 13,14
25 14,00 60 13,02
30 13,83
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H3O
+, conforme a teoria que você está utilizando. No caso específicos das 

bases ocorre uma processo de dissolução; uma vez que é a parte iônica que 

forma os íons.

Outro aspecto interessante na relação água e substâncias ácidas-

-básicas é a capacidade de ionização/dissolução. Existem substâncias que 

são totalmente ou parcialmente ionizadas/dissociadas. Por exemplo, áci-

do clorídrico é um ácido forte, já o ácido acético não. O hidróxido de sódio 

é uma base forte e a amônia não. Em termos de notação química podemos 

representar essas duas situações da seguinte forma:

Ácido forte
HNO3  + H2O   ⟶⟶  H3O

+ +  NO3
-

Ácido fraco
  CH3COOH + H2O  ⇌ H3O

+  + CH3COO-

Note que para um ácido forte foi usada uma única seta (⟶) e para 

uma ácido fraco meia seta de inda e meia de volta (⇌). Os modos de repre-

sentação indicam respectivamente o ácido forte e fraco. 

A força dos ácidos e bases tem implicações diretas no valor de pH 

de uma solução produzida por essas substâncias. Vejamos o caso do ácido 

clorídrico. Esse ácido é considerado forte, ou seja, ele é completamente 

ionizado pela água. Considere o seguinte exemplo.

Exemplos

1.	 Calcule o valor de pH para uma solução de ácido clorídrico 0,1 mol L-1
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O comportamento do HCl em água ocorre da seguinte forma:
				    HCl     +     H2O ⟶ H3O

+       +    Cl-

		  Inicial	 mol L-1

		  Final					    0,1 mol L-1    0,1 mol L-1

Observe que todo o HCl foi ionizado pela água formando o íon H3O
+ 

(ou H+); ou seja, os 0,1 mol L-1 de HCl correspondem a 0,1 mol L-1  de H+ e o,1 

mol L-1 de Cl-. Nesse ponto fica mais fácil determinar o valor de pH, basta 

usar a definição de pH

pH = -log[H+] ou pH=-log[H3O
+]

pH = -log 0,1 = 1,0
2.	 Determine o valor de pH para uma solução de NaOH a 0,2 mol L-1.

Por se tratar de uma base forte o NaOH é totalmente dissociado 

pela água:

NaOH ⟶ Na+ + OH-

Observe que aqui temos a mesma situação do HCl do exemplo an-

terior. Todo o NaOH está dissociado e neste caso a concentração de de Na+ 

e OH- será de 0,2 mol L-1. 
Deve ser chamada a atenção de que o NaOH não é uma 
base de Bronsted e Lowry. Daí ser usada a representação 
acima.

A dissociação do NaOH altera o valor de pH da seguinte forma:

  pOH=-log[OH-]=-log 0,2= 0,699

Como  14=pH+pOH então temos, o valor de pH 

pH = 14 - pOH = 14 - 0,699 = 13,3
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No caso dos ácidos e bases fracos o cálculo do valor de pH envolve 

as constantes de ionização. Vejamos um exemplo para encontrar o valor 

de pH de um ácido fraco. Usaremos o ácido acético (CH3COOH, HAc), que 

é ionizado pela água da seguinte forma:

				    HAc + H2O ⇌ H3O
+ + Ac-

		  Inicial 	 Ca

		  Final		 Ca-x                  x           x

Observe que nem todo o ácido acético foi ionizado pela água, ape-

nas uma fração que denominamos de x. Outro aspecto a ser observado é a 

constante de ionização, que nesse caso será

  ka= ([H3O
+][Ac-])/[HAc]

Os valores de ka são tabelados e no caso do ácido acético o valor é 

1,78x10-5

Exemplos

1.	 Encontre o valor de pH de uma solução de ácido acético a 0,1 mol L-1.
Primeiramente, temos que estabelecer o comportamento das con-

centrações das espécie no processo de ionização do ácido acético.

HAc + H2O ⇌ H3O
+ + Ac-

Observe que podemos substituir as concentrações na equação da 

constante de ionização da seguinte forma

ka = ([H3O+][Ac-])/[HAc] => 1,78x10-5 = x.x/(0,1-x)

Essa equação pode ser reescrita em função da variável x, no entan-
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to, podemos fazer uma simplificação correspondente à relação 0,1-x. Para 

isso, ao verificamos o valor de ka, nota-se que ele é muito baixo a tal ponto 

de podemos simplificar 0,1-x para 0,1. Dessa forma, a equação acima pode 

ser escrita como

 x2 = 1,78x10-5.0,1 => x = √(1,78x10-6) = 1,33x10-3 mol L-1

Como a [H3O+] = x, temos condições de determinar o valor do pH:

 pH = -log [H3O
+] = -log 1,33x10-3  = 2,87

2.	 Encontre o valor de pH de uma solução de amônia a 0,04 mol L-1.
Primeiramente, temos que estabelecer o comportamento das con-

centrações das espécie no processo de ionização do ácido acético.

 NH3 + H2O ⇌ NH4
+  +  OH-

		  Inicial 	 0,04

		  Final   	 0,04-x 	    x             x

Para calcular o valor de pH da solução de amônia é necessário levar 

em conta a constante de ionização ( 1,75x10-5).

  kb=([NH4
+][OH-])/[NH3]

Usando o mesmo processo feito para o CH3COOH}temos

1,75x10-5 = x.x/(0,04-x)  

Chegaremos então a equação

  x²=1,75x10-5.0,04 => x = √(7x10-7) = 8,37x10-4 mol L-1

Vamos calcular agora o pOH
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pOH = -log [OH-] = -log 8,37x10-4 = 3,08

e o valor de pH é  pH = 14 - pOH = 14 - 3,08 = 10,02

Sais de ácidos e bases fracos
Como vimos na teoria de Lowry-Bronsted para cada ácido existe 

o seu par conjugado base. Esses pares conjugados quando são de ácidos e 

bases fracos formam sais cujo valor de pH é diferente de 7,0. O valor de pH 

de uma solução de cloreto de amônio (NH4Cl) não é 7,0 e sim ácido. Isso 

ocorre por que o íon amônio (NH4
+) tem a capacidade de hidrolisar a água, 

conforme:

  NH4
+ + H2O ⇌ NH4OH + H+

Embora seja pequena a quantidade de água hidrolisada, o processo 

é suficientemente significativo para alterar o valor de pH. O mesmo pode 

ser dito para o acetato de sódio (CH3COONa) cujo valor de pH é maior que 

7,0. Essa característica permite afirmar que existem três classes de sais for-

mados a partir de ácidos e bases:

1.	   Aqueles oriundos de ácidos e bases fortes cujo valor de pH é neutro 
(7,0). Exemplos, NaCl, NaNO3, KNO3, etc.
2.	   Aqueles oriundos de um ácido forte e uma base fraca, o valor de pH 
da solução deste sal será ácido. Exemplos, NH4Cl, CH3NH4NO3, (CH3)3NHF, 
etc.
3.	   Aqueles oriundos de um ácido fraco e uma base forte, o valor de pH 
da solução do sal será básico. Exemplos, CH3COONa, NaF, HCOOK, etc.

As hidrólises realizadas pelos sais de ácidos e bases fracos tratam 

de um processo de ionização acompanhado de uma constante no exemplo 
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acima temos
Existe uma relação entre o ka e Kb de um ácido e seu par 
conjugado base: Ka.Kb = Kw

  ka = ([NH4OH][H+])/[NH4
+]

Exemplo
Calcule o valor de pH de uma solução de NH4Cl a 0,35 mol L-1.

Inicialmente vamos fazer as reações envolvidas no sistema de equi-

líbrio:
NH4Cl ⇌ NH4

+ + Cl-

  NH4
+ + H2O ⇌ NH4OH + H+

		  Inicial      0,35
		  Final       0,35-x 		     x 		  x

Vamos substituir as informações obtidas acima na equação da 

constante de hidrólise. Teremos:

    ka= x.x/(0,35-x) em que ka = kw/kb

Substituindo os valores tem-se

10-14/1,75x10-5 = x2/(0,35-x)

A relação 0,35-x pode ser simplificada para 0,35. Logo

  x=√(2,00x10-10) = 1,41x10-5 mol L-1

Consequentemente o valor de pH será

  pH = -log 1,41x10-5 = 4,85
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Tampão
Um tampão é definida como uma solução capaz de manter ± cons-

tante o valor de pH com pequenas adições de ácidos ou bases. Essa ca-

racterística é que mantém muitos metabolismos de organismos vivos 

funcionando adequadamente. Por exemplo, o sangue, cujo valor de pH 

é mantido constante graças aos sistema carbonato/bicarbonato (H2CO3/

HCO3
-). Como podemos ver um tampão de modo geral é formado por um 

ácido e seu par conjugado base e vice-versa. Vejamos um exemplo.

Exemplos
1.	 Determine o valor de pH de uma solução produzida pela mistura de 
0,1 mol L-1 de ácido acético com 0,3 mol L-1 de acetato de sódio.

Observe que a solução é formada por um ácido e seu par conjugado. 

No caso específico, a constante do ácido é maior que da base. Baseado nes-

sa característica tem-se:

   		  HAc	 ⇌	 H+ 	 + 	 Ac-

conc. 	 0,1   				    0,3
  ka = [Ac-][H+]/[HAc]

Sabendo que ka= 1,78x10-5, temos condições de substituir todos os 

valores na equação de equilíbrio:

  1,78x10-5 = 0,3.[H+]/0,1

A concentração de [H+] será 5,93x10-6 mol L-1. E o valor de pH

  pH=-log [H+]=-log 5,93x10-6=5,23
2.	 Determine o valor de pH de uma solução produzida pela mistura de 
0,4 mol L-1 de hidróxido de amônio com 0,2 mol L-1 de cloreto de amônio.

 Observe que a solução é formada por um ácido e seu par conjugado. 

No caso específico, a constante do hidróxido de amônio é maior que do 
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ácido NH4
+. Baseado nessa característica tem-se:

     		   NH4OH ⇌ NH4
+ 	 + 	 OH-

conc. 	 0,4   		  0,2   		   x
  kb = [NH4

+][OH-]/[NH4OH]

Sabendo que kb = 1,75x10-5, temos condições de substituir todos os 

valores na equação de equilíbrio:

  1,75x10-5 = 0,2.[OH-]/0,4
A concentração de [OH-] será 1,84x10-3 mol L-1. E o valor de pOH

 pOH=-log [OH-]=-log 1,84x10-3 = 2,74

E o valor de pH será:   pH=14-pOH=14-2,74=11,26

Exercícios

1.	 Mostre usando reações químicas quais substâncias contidas na Ta-
bela abaixo são respectivamente ácidos e base de Arrhenius.

	 Ácidos fortes  		  Bases fortes
	 Clórico, HClO3		  Hidróxidos de metais alcalinos
	 Bromídrico, HBr  	 (LiOH, NaOH, KOH, RbOH 
	 Clorídrico,   HCl		  CsOH
	 Iodídrico,  HI		  Hidróxidos alcalinos-terrosos
	 Nítrico, HNO3 		  Ca(OH)2, Sr(OH)2
	 Perclórico, HClO4	 Ba(OH)2
	 Sulfúrico, H2SO4

2.	 Complete as reações abaixo com as respectivas espécies, identifican-
do a natureza das substâncias em ácidas e básicas.

	 HNO3 	 +  	 H2O 	 ⟶ 	 H3O
+ 	 + 	 ____

	 ácido    		  ____		  ____		  ____
	 H2O 		  + 	 H2O 	 ⇌	 H3O

+  	+	 ____
	 base 			   ____		  ____		  base    
	 H2O 		  +   	 ____	⇌ 	 CH3COOH 	+ 	 ____
	 ácido  		  base                  ácido		  ____
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3.	 Porque é útil a escala de pH?

4.	 O que determina a acidez ou basicidade de uma solução?

5.	 Como você testaria a força de um ácido?

6.	 O que você entende por auto-ionização da água

7.	 O pH do cafezinho é normalmente 5,0. Qual a concentração em ter-
mos de H+ e OH-?

8.	 Como você definiria pH e pOH? Por que pH + pOH  é igual a 14?

9.	 Calcule o pH da água pura nas temperaturas 0, 10, 25 e 50 $^o$C.

10.	 A temperatura do planeta mudou. Os efeitos do aquecimento do 
global causados pela poluição que fizeram com que a temperatura da Ter-
ra fosse agora em média 50 oC. A IUPAC (International Union of Pure and 
Applied Chemistry})diante dessa situação resolveu adotar para o kw o valor 
de 10-13,26. 

11.	 Sabendo disso, calcule a   concentração dos íons H+ e OH- para a água 
pura, bem como, a relação pH e pOH.
12.	 Após um acidente nuclear de ordem mundial o kw  a 25 oC foi altera-
do para 10-6. Quais são as implicações do novo valor de kw sobre a escala de 
pH? Estabeleça os novos valores para uma solução ser considerada ácida, 
básica e neutra.

13.	 Sabendo que o hidróxido de potássio (KOH) é uma base forte e di-
metilamina ((CH3)2NH) é uma base fraca, faça as reações de dissociação e 
protonação usando os dois tipos de seta.

14.	 Dentro da fertilidade do solo o valor de DpH = pHKCl - pHH2O é usado 
para obter uma estimativa da carga líquida do solo. Se o valor de DpH for 
negativo o solo tem predominância de carga negativa; ou seja, ele adsorve 
maior quantidade de cations que ânions. Caso contrário são os ânions é 
que são adsorvidos. Diante dessa informação calcule o valor de DpH para 
dois solos cujas concentrações de H+ em KCl são de 10-4,91 e 10-6,41 mol L-1 e 
em água de 10-3,92 e 10-4,32 mol L-1. Depois de calculado responda se adsorvem 
cátions ou ânions.

15.	 Encontre o valor de pH para os seguintes sais de ácidos e bases fracos: 
NH4Cl a 0,10 mol L-1  (kb=1,75x10-5); CH3COONa a 0,25 mol L-1, (ka = 1,78x10-5); 
NaCN a 0,1 mol L-1 (ka = 10-9,21); KF a 0,5 mol L-1 (ka= 10-3,17).
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16.	 Defina capacidade tamponante.

17.	 Explique o que ocorre quando se adiciona um ácido a um tampão e 
o valor de pH não varia muito.

18.	 Por que o valor de pH de um tampão é praticamente independente 
da concentração?

19.	 	 Determine o valor de pH para as seguintes soluções de ácidos 
e bases fortes: LiOH a 0,01 mol L-1, HNO3 a 0,03 mol L-1; HCl a 0,05 mol L-1; 
Ba(OH)2  0,1 mol L-1.

20.	 Determine o valor de pH para os seguintes soluções tampões
a. Solução de ácido acético 0,35 mol L-1/acetato de sódio 0,25 mol L-1. 

b. Solução de cloreto de amônio 0,25 mol L-1 e hidróxido de amônio 0.20 
mol L-1. 
21.	 Calcule o valor de pH de um tampão preparado pela adição de 10 mL 
de ácido acético a 0,10 mol L-1 e 20 mL de acetato de sódio a 0,10 mol L-1. 
Considere o volume final de 30 mL. Ka = 1,78 x 10-5

22.	 Calcule o pH de uma solução que é 0,05 mol L-1 em ácido fórmico e 
0,10 mol L-1  em formiato de sódio. Ka = 1,76 x 10-4

23.	 Determine o valor de pH de uma solução aquosa preparada pela dis-
solução de 12,43 g de tris (MM 121,35 g mol-1) mais 4,67 g de tris cloridrato 
(MM 157,596 g mol-1) em um 1,00 L. Informações importantes: B = tris e BH+ 
= tris cloridrato, pka = 8,07. BH+ ⇌ B + H+. 

24.	 Calcule o pH de um tampão preparado pela adição de 25 mL de hi-
dróxido de sódio a 0,10 mol $L^{-1}$ em 30 mL de ácido acético a 0,20 mol 
L-1. Ka = 1,78 x 10-5

25.	 Calcule o pH de uma solução preparada pela adição de 5,0 mL de NH3  
em 10 mL de HCl a 0,020 mol L-1. Kb = 1,75 x 10-5

26.	 Determine o valor de pH da solução resultante da mistura de 0,5 mol 
de ácido acético com 0,3 mol de hidróxido de sódio. Dados: ka = 1,78x10-5 e 
o volume final da mistura é de 100 mL.

27.	 Calcule o volume de solução de amônia necessário preparar um tam-
pão de pH 10,00. Dados: concentração de cloreto de amônio 0,200mol L-1, 
volume da solução tampão 100 mL e concentração da amônia concentrada 
14,8 mol L-1.
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VOLUMETRIA DE 
NEUTRALIZAÇÃO 

De modo geral as determinações analíticas são baseadas na com-

paração de concentrações. Por exemplo, no caso da volumetria (medida 

de volumes) temos a comparação das concentrações de um padrão com o 

analito (espécie a ser analisada). Isso é representado pela seguinte equa-

ção:

  Número de mols do padrão =  Número de mols do analito

Exemplo
Vamos imaginar a titulação do hidróxido de sódio com ácido clorí-

drico, sendo o primeiro de concentração conhecida. Baseado nisso como 

seria a determinação volumétrico do analito. A solução para a determi-

nação da concentração do analito baseia-se, inicialmente, em estabelecer 

quem é a solução padrão. Nesse caso, a solução padrão é o hidróxido de 

sódio. Em seguida, vamos verificar como ocorre a reação química na deter-

minação volumétrica.

HCl + NaOH ⟶ NaCl + H2O

A reação acima é caracterizada pela reação de um mol de HCl com 

um mol de NaOH. Agora podemos fazer uma relação do número de mols 

com o volume e a concentração. Para isso, vamos definir concentração:

 [conc.]= Número de mols/v(L) => Número de mols = [conc.].v(L)
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Ao rearranjar a igualdade do número de mols temos

[conc.].v(L)=[conc.].v(L) mais conhecida como MV=M´V´

Por se tratar de uma igualdade do número de mols podemos fazer 

outra relação:

 [conc.].v(L)=massa analito/massa molecular do analito

Ou seja, se conhecemos a concentração de um dos componentes é 

muito simples determinar a concentração do segundo componente. Basta 

conhecer os respectivos volumes. Na volumetria esses volumes são da alí-

quota (volume medido em pipeta volumétrica ) e o volume da bureta após 

a titulação. Entendemos agora a necessidade de se conhece a concentração 

de umas das soluções. Na volumetria a solução conhecida é um padrão, 

que podem ser primário ou secundário. Uma substância padrão primário 

são aquelas que satisfazem os seguintes requisitos:

1.	 As substâncias devem ser de fácil obtenção, purificação, dessecação 
e conservação.
2.	 As impurezas devem ser facilmente identificáveis em ensaios quali-
tativos conhecidos.
3.	 O teor de impurezas não deve ser superior a 0,01 - 0,02%.
4.	 A substância não deve ser higroscópica ou eflorescente.
5.	 A substância deve possuir elevado Kps, de modo a formar uma solu-
ção perfeita.
6.	  A substância deve possuir elevado peso molecular.
7.	  A substância deve ser sólida.

 O número de substâncias padrão primário existente é relativamen-

te pequeno. As principais são: Na2CO3, Na2B4O7, NaCl, AgNO3, KSCN, Na-

2C2O4, K2Cr2O7, ácido benzóico, ácido oxálico, etc.
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As substâncias padrão secundário são aquelas cuja concentraçãO 

foi estabelecida por comparação com uma substância padrão primário. 

Exemplo
Para encontrar a concentração do hidróxido de sódio um químico 

preparou um litro de solução desta base. Em seguida ele titulou 0,510 g de 

bifitalato de potássio, sendo encontrado o volume de 25,05 mL. Qual foi a 

concentração do hidróxido de sódio preparada pelo químico?

Para calcular a concentração do NaOH na padronização basta uti-

lizar a seguinte equação 

[NaOH] = massa bifitalato/ (massa molecular bifitalato.Vburetax10-3

[NaOH] = 0,51/(204,2212.25,05x10-3) = 0,0997 mol L-1

Titulação ácido e base
As titulações envolvendo ácidos e bases podem ser da seguinte for-

ma:

1.	 Entre um ácido forte e uma base forte.
2.	 Entre um ácido forte e base fraca.
3.	  Entre um ácido fraco e base forte.

As titulação envolvendo ácido e base forte tem como principal ca-

racterística a formação de um sal neutro. No caso de uma titulação de 

um ácido forte com uma base forte a curva de titulação. A Figura ao lado 

apresenta uma curva de titulação característica. Nota-se que o pH se ele-

va gradualmente; em uma segunda fase, pode-se  observar já um aumen-
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to maior do pH para iguais incrementos da base; nas mediações do ponto 

de equivalência, o pH sofre uma elevação brusca para adições mínimas 

da base; e, depois disso, a elevação do pH prossegue novamente de forma 

gradual. Por causa disso, o va-

lor de pH no ponto estequio-

métrico é 7,0. Ponto estequio-

métrico é também conhecido 

com ponto de equivalência 

(pE).  O pE é o momento em 

que o número de mols de um 

reagente é igual ao outro. 

No caso específico das 

titulações envolvendo pelos 

menos um dos reagentes fra-

co o valor de pH no pE é diferente de 7,0. Isso ocorre por causa da forma-

ção de um sal contendo um ácido fraco ou uma base. Vamos supor que a 

titulação seja realizada entre o ácido clorídrico e o hidróxido de amônio, 

o produto final da reação de neutralização será o cloreto de amônio. Esse 

sal é caracteristicamente ácido, sendo assim, suas soluções serão também 

ácidas. independente do valor de pH final sempre nas titulações será man-

tida a relação: número de mols do titulante = número de mols do titulado.

Exemplo
 Em uma titulação envolvendo o ácido clorídrico e o hidróxido de 

sódio, um químico gastou 24,99 mL. Sabendo que  o titulado é o hidróxido 

de sódio e uma alíquota de 23,00 ml do titulante 0,02 mol L-1 foi utilizada  

Curvas de titulação para (a) 25 mL de HCl 
0,1 mol L-1 versus NaOH 0,1 mol L-1 e (b)25 
mL de HCl 0,01 mol L-1 versus NaOH 0,01 
mol L-1.
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na análise, calcule a concentração de hidróxido na solução 

 Encontrar o valor da concentração para esse caso é relativamente 

simples basta utilizar a seguinte relação:

[conc.]v=[conc].v => [NaOH].24,99 = 0,020.23,00 = 0,018 mol L-1

Indicadores ácido-básico
Os indicadores ácido-base são substâncias capazes de mudar de cor 

com a variação do valor de pH da solução. Em termos gerais os indicadores 

apresentam geralmente duas cores:

      HInd ⇌ Ind- + H+

      				         cor A       cor B  
Estrutura da fenolftaleína segundo sua cor

O indicador ideal é aquele que apresenta mudança de coloração em 

um intervalo bem estreito de reposta de pH. Isso é bastante viável, uma 

vez que muitos indicadores sensíveis ao pH via adição/perda de prótons. 

O indicador a ser escolhido é aquele que muda de cor no intervalo de pH 

que abrange o ponto de equivalência. Na prática, geralmente há dois ou 

três indicadores que podem ser usados, pois a mudança de pH em muitos 

casos abrange várias unidades de pH.

O fato de a mudança de cor não ocorrer no ponto de equivalência 

acarreta à minha titulação erro, cujo valor pode ser determinado da se-

guinte forma:

 Erro = (VpF-VpE)/VpEx100
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em que VpF = ponto final da titulação e VpE = ponto de equivalência.

Exemplo
Calcule o erro de uma titulação realizada entre NaOH a 0,1 mol L-1 

e HCl a 0,1 mol L-1. Dados: Durante titulação foram gastos um volume de 

24,85 mL para uma alíquota de HCl.

Observe que a concentração de NaOH é igual a do HCl, portanto, 

para uma alíquota de 25 mL deveriam ser gastos os mesmos 25 mL. No 

entanto, a titulação foi encerrada quando o volume era 24,85 mL. Diante 

dessas informações temos condições de determinar o erro da titulação. 

Vamos então calcular o erro.

Erro=(VpF-VpE)/VpE x 100 =[(24,85-25,00)/25,00]x100=0,6 %

Alguns indicadores usados nas volumetria de neutralização 
e seus intervalos de viragem

Indicador   Transição 
Azul de timol 1,2 - 2,8
Tropeolina  1,3 - 3,2
Amarelo de metila  2,9 - 4,0
Alaranjado de metila 3,1 - 4,4
Azul de bromofenol  3,0 - 4,6
Verde de bromocresol  4,0 - 5,6
Vermelho de metila  4,4 - 6,2
p-Nitrofenol 5,0 - 7,0
Púrpura de bromocresol  5,2 - 6,8
Azul de bromotimol 6,0 - 7,6
Vermelho de fenol   6,4 - 8,0
Vermelho de cresol  7,2 - 8,8
Azul de timol   8,0 - 9,6
Fenolftaleína  8,0 - 10,0
Timolftaleína  9,4 - 10,6
Nitramina  11,0 - 13,0
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Exercícios

1.	 Uma solução de hidróxido de sódio foi padronizada usando a volu-
metria de neutralização de acordo com o seguinte procedimento: 0,4541 
g de padrão primário biftalato de potássio (PM 204,22 g mol-1), seguida de 
titulação que foi finalizada no volume de 35,37 mL.

2.	 Uma solução de ácido clorídrico foi padronizada com 0,2329 g de 
carbonato de sódio, sendo utilizado o vermelho de metila como indicador. 
Sabendo que para cada 1 mol de ácido clorídrico são gastos dois mols de 
carbonato determine a concentração do ácido para um volume de 32,67 
mL.
3.	 Um químico gostaria de realizar uma determinação cujo erro deve-
ria ser de 0,5% para uma alíquota de 25,00 mL. Diante disso, qual o volume 
o químico deveria parar a titulação?
4.	 Qual a concentração em mol L-1 de HCl, sabendo que 0,1946 g de Na-
2CO3 foram necessários para neutralizar 20,45 mL desta solucão?
5.	 Para uma massa de 1,025 g de H2C2O4.2H2O foram gastos 24,10 mL de 
NaOH. Sabendo disso, determine a concentrada de NaOH.
6.	 Na titulação de 20 mL de HCl a 0,003512 mol L-1 foram gastos 21,12 
mL de NaOH. Qual a concentração de NaOH?
7.	 Um químico fez o seguinte procedimento: 1. Para uma alíquota de 
20,00 mL de HCl a 0,2215 mol L-1 neutralizou 21,40 mL de Ba(OH)2. 2. Uma 
alíquota de 25,00 mL do  HCl neutralizou 22,55 mL de ácido acético. Saben-
do disso, pergunta-se qual a concentração do Ba(OH)2 e do ácido acético.
8.	 Um aluno de química pesou 0,510 g de bifitalato de potássio (MM 
204,22 g mol-1). Em seguida ele diluiu o sal pesado em água e depois titu-
lou com uma solução de concentração desconhecida de HCl, sendo gastos 
25,05 mL. Diante dessa informação determine a concentração do HCl.
9.	 O ácido oxálico é um ácido muito usado para fins analíticos, indus-
trial e aplicações veterinárias. Sendo que uma amostra de 0,2255 g de um 
ácido oxálico foi pesada e titulada completamente com 23,97 mL de uma 
solução de NaOH de concentração 0,15 mol L-1, qual a pureza deste ácido, 
supondo que ele seja diidratado?
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10.	 Qual o erro que um analista comete ao usar o vermelho de metila em 
uma titulação feita com 0,1 mol L-1 de HCl e 0,1 mol de NaOH 0,1 mol L-1?
11.	 Durante o seu trabalho de pesquisa um engenheiro de alimentos 
descobriu que uma substância extraída por um alimento comestível da 
floresta amazônica tinha a capacidade de mudar de cor conforme o valor 
de pH onde se encontrava. Interessado pelo assunto, ele resolveu investi-
gar e descobriu que com o pH 3,0 a substância exibia a cor amarela e que 
em 4,1 a cor vermelha. Então ele se fez a seguinte pergunta: Será que essa 
substância por ser usada como indicador? Para testar a substância como 
indicadora, o engenheiro alimentos realizou uma titulação com duas so-
luções padrão; uma de NaOH a 0,15 mol L-1 e outra de HCl a 0,15 mol L-1. 
Em suas titulações teste ele gastou em média 23,15 mL de NaOH para uma 
alíquota de 25,50 mL de HCl. Pergunta-se: Sabendo que em uma titulação 
erro aceitável é $\leq$ 5\% calcule o erro que o engenheiro comete ao usar 
como indicador a substância extraída do alimento.  
12.	 Um estudante precisava titular o ácido clorídrico com hidróxido de 
sódio e diante dele havia dois indicadores: fenolftaleína (pH transição 8,0 
0 - 10,0) e azul de timol (pH transição 1,2-2,8). Ajude o estudante a escolher 
o indicador adequado para titular o HCl com NaOH. Escreva qual dos dois 
indicadores é o mais adequado e justifique a sua resposta. 
13.	 Um estudante estava titulando uma alíquota de 40,0 mL de uma 
solução de HCl de concentração desconhecida, usando NaOH 0,1 mol L-1. 
Acidentalmente, o estudante deixou passar o ponto final da titulação; i.e. 
foi adicionada mais base que a necessária para neutralizar totalmente o 
HCl. Para compensar o erro o estudante foi instruído pelo professor a adi-
cionar exatamente 5,0 mL de um HCl 0,1 mol L-1 no erlenmeyer onde esta-
va sendo realizado a titulação e continuar titulando. O novo ponto final 
ocorreu depois que 46,72 mL da base tinham sido adicionadas. Qual era a 
concentração do ácido deste estudante?
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VOLUMETRIA EDTA

Alfred Werner, químico suíço, criou em 1839 a teoria da coordena-

ção, para explicar a estrutura dos complexos. De acordo com a teoria da 

coordenação, o centro de um complexo é em geral ocupado por um íon 

positivo que recebe a denominação de “átomo central” ou “núcleo do com-

plexo” ou ainda “elemento coordenador”. A este núcleo dizemos que estão 

coodernados com íons negativos ou moléculas neutras (ou íons e molécu-

las ao mesmo tempo), em posições determinadas, em suas proximidades.

As moléculas ou íons coordenados ao átomo central recebem a de-

nominação de ligantes e o número dos mesmos se denomina “numero de 

coordenação do átomo central. Além da esfera interna, temos na grande 

maioria dos complexos a esfera externa coordenação.

O íon ou os íons desta esfera estão ligados ao átomo central por 

eletrovalências; portanto, se o complexo for solúvel em água, eles se des-

tacam sob forma de íons livres como o fariam se fizessem parte de um 

eletrólito solúvel de primeira ordem. Por outro lado, as ligações entre o 

átomo central e seus ligantes são admitidas com sendo da natureza não 

iônica, razão pela qual dele não se destacam.

No complexo K4[Fe(CN)6], o átomo central é o cátion Fe2+ sendo o 

íons CN- os ligantes. Os íons K+ formam a esfera de coordenação externa. O 

agrupamento entre colchetes representa a esfera de coordenação interna, 

sendo no caso, o ânion deste sal complexo.
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Classificação dos complexos
Os complexos se classificam de acordo com o tipo de ligante em 

relação ao átomo central. Se a ligação é feita entre um ligante e átomo 

central recebe a denominação de monodentado. Se o ligante conter dois 

“pontos de ligação” recebe o nome de bidentado e assim sucessivamente.    

O número total de átomos doadores ligados à espécie central é o seu nú-

mero de coordenação (NC). 

Característica do ligante
Entre as característica do ligante que são, geralmente, reconhecidas 

como influentes na estabilidade dos complexos em que estão envolvidas 

são
1.	 A força básica do ligante;
2.	  As suas propriedades de quelação
3.	  Efeitos estéricos.

Nesse contexto, destacam-se os quelatos, que são compostos quí-

micos formados por um íon metálico ligado por várias ligações covalentes  

a uma estrutura heterocíclica de compostos orgânicos como aminoácidos, 

peptídeos ou polissacarídeos. A porfirina é talvez o ligante mais encontra-

do na natureza. Vale ressaltar que o nome quelato provém da palavra grega 

chele, que significa garra ou pinça, referindo-se à forma pela qual os íons 

metálicos são “aprisionados” no composto.

Em termos de estabilidade quando maior for o número de pontos 
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de ligação ao íon metálico, maior a estabilidade do complexo. Assim, den-

tre os complexos formados pelo Ni2+ com a molécula de NH3, com o ligante 

bidentado H2NCH2CH2NH2 e com (H2NCH2CH2)2NCH2CH2N(CH2CH2NH2)2, 

o último é mais estável.

Um fator adicional que se deve ser levado em consideração quando 

se trata de aplicações analítica dos complexos e das suas reações de forma-

ção é a velocidade de reação: para que um complexo tenha utilidade ana-

lítica é necessário que a reação seja rápida. Uma classificação importante 

dos complexos é baseada na velocidade com que ela sofre reações de subs-

tituições; esta resulta em dois grupos, os complexos lábeis e os inertes.

O ligante EDTA
Dentre os ligantes conhecidos, sem sombras de dúvidas, o ácido 

etilenodiamino tetra-acético, mais conhecido como EDTA (origem da si-

gla vem do nome Ethylenediamine tetraacetic acid, é o ligante mais utilizado 

na química analítica. O EDTA é um poderoso agente complexante e é fa-

cilmente obtido comercialmente. A sua estrutura é composta por seis áto-

mos doadores de elétrons, sendo geralmente repre-

sentado nas reações como H4Y. Por causa disso, seus 

complexos são hexadentados, cuja reação de comple-

xação é mostrada na Figura.

	Quelato metal-EDTA em que o íon me-
tálico central está sendo 	 complexado 
através das seis posições de coordena-
ção do EDTA.
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Uma das grandes características do EDTA é sua capacidade de com-

plexação com uma variedade de metais. Essa capacidade ela varia confor-

me o valor do pH. A Tabela  mostra alguns metais que se complexam em 

função do valor de pH.

Volumetria de complexos: uso do EDTA
O EDTA pode ser utilizado direta ou indiretamente para analisar 

a maioria dos elementos da tabela periódica.  Em uma titulação direta, o 

analito é titulado com uma solução padrão de EDTA. O analito é tampona-

do em um pH apropriado, no qual a reação com o EDTA é essencialmente 

completa e o indicador livre possui uma cor distintamente diferente da do 

complexo metal-indicador. Um agente de complexação auxiliar pode ser 

empregado para evitar que o íon metálico precipite na ausência de EDTA.

Em uma titulação de retorno um excesso conhecido de uma solu-

ção de EDTA é adicionado ao analito. O excesso de EDTA é então titulado 

com uma solução padrão de um íon metálico. Uma titulação de retorno é 

necessária se o analito precipita na ausência do EDTA, se ele reage muito 

lentamente com o EDTA ou se bloqueia o indicador. O íon metálico usado 

na titulação de retorno não deve deslocar o complexo formado pelo íon 

metálico que está sendo analisado com EDTA.

 
Estabilidade de alguns complexos metal-EDTA em relação ao 
valor de pH

 pH  Metais
1-3 Zr4+; Hf4+; Th4+; Bi3+; Fe3+

4-6 Pb2+; Cu2+; Zn2+; Co2+;  Ni2+; Mn2+; Fe3+; Al3+; Cd2+; Sn2+

8-10 Ca2+; Sr2+; Ba2+; Mg2+

     



Uma prática comum nas determinação envolvendo o EDTA é o uso 

de agente mascarante. A função do agente mascarante é permitir que o 

EDTA consiga complexar apenas com o analito. Por exemplo, o Mg2+, em 

uma mistura de Mg2+ e Al3+, pode ser titulado usando o agente mascarante 

F- para produzir AlF3
3-, que não se complexa com o EDTA. Somente o Mg2+ 

reage com o EDTA.

Os agentes mascarantes pode ser usados também para aumentar a 

seletividade das titulações de EDTA, vejamos um exemplo.

Exemplo
Pb, Mg e Zn podem ser determinados em uma única amostra por 

meio de duas titulações com EDTA padrão e um titulação com Mg2+ pa-

drão. A amostra é primeiro tratada com um excesso de NaCN, que mascara 

o Zn2+ e previne sua reação com EDTA:

Zn2+ + 4CN-⇌ Zn(CN)4
2-

O Pb2+ e o Mg2+ são então titulados com EDTA padrão. Após o ponto 

de equivalência ter sido alcançado uma solução do agente complexante 

BAL (2-3dimercapto-1-propanol, CH2SHCHSHCH2OH), que escreveremos 

como RSH)2, é adicionada à solução. Esse ligante bidentado reage seletiva-

mente para formar um complexo com PbY2-

	 PbY2- + R(SH)2 ⇌ Pb(RS)2 + 2H+ + Y4-

O Y4- liberado é então titulado com uma solução de Mg2+. Finalmen-

te o Zn é demascarado 	pela adição de formaldeído: 
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	 Zn(CN)4
2- + 4HCHO + 4H2O ⇌ Zn2+ + 4HOCH2CN +4OH-

O Zn2+ liberado é então titulado com a solução de EDTA padrão.

Indicadores metalocrômicos
Um indicador para íons metálicos é um composto cuja cor muda 

quando se liga a um íon metálico. Por exemplo, o negro de eriocromo apre-

senta o seguinte comportamento durante uma titulação com EDTA

	 MgIn              +       EDTA   ⟶ MgEDTA  +  In
	 Vermelho               incolor       Incolor      Azul

Preto de eriocromo T ou ne-
gro de eriocromo T é um indi-
cador complexométrico que é 
usado em titulações comple-
xométricas, como na determi-
nação da dureza da água.

No início uma pequena quantidade 

de indicador (In) é adicionada à solução 

incolor de Mg2+ para formar um complexo vermelho. Quando o EDTA é 

adicionado ele reage primeiro com o Mg2+ livre (incolor). Quando todo o 

Mg2+ livre é consumido o último EDTA adicionado antes do ponto de equi-

valência desloca o indicador do complexo vermelho, MgIn. A mudança do 

vermelho do MgIn para o azul do In não ligado sinaliza o ponto final da 

titulação.

A maioria dos indicadores metalocrômicos é também um indicador 

ácido-base, como a cor do indicador livre é dependente do pH, a maioria 

dos indicadores pode ser usada apenas para certos intervalos de pH. Por 
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exemplo, o alaranjado de xilenol varia de amarelo ao vermelho quando se 

liga a um íon metálico em pH 5,5. Essa é uma variação de cor fácil de ob-

servar. Em pH 7,5, a mudança de cor é do violeta para o vermelho, e é mais 

difícil de ser visualizada. 
Alaranjado de xilenol usado 
nas determinações diretas de 
Bi(III) e Th(IV).

Para que um indicador possa ser uti-

lizado em uma titulação com o EDTA ele de-

verá ser capaz de liberar o seu íon metálico 

para ser complexado pelo EDTA. Se um me-

tal não se dissocia livremente d um indicador dizemos que o metal blo-

queia o indicador. 

O caso da dureza da água
Historicamente a dureza de uma água foi definida em termos da 

capacidade dos cátions na água em deslocar os íons sódio ou potássio em 

sabões e formar produtos poucos solúveis que produzem uma espécie de 

resíduo que adere  às pias e banheiras. A maioria dos cátions com cargas 

múltiplas compartilha dessa propriedade indesejável. Em água naturais, 

entretanto, a concentração de íons cálcio e magnésio geralmente excede 

muito e de qualquer outro íon metálico. Consequentemente, a dureza é 

expressa atualmente em termos da concentração de carbonato de cálcio 

que é equivalente à concentração total de todos os cátions multivalentes 
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presentes na amostra.

A água dura por ser determinada com EDTA após a amostra ser 

tamponada em valor de pH 10,0. O Mg2+ que forma o complexo menos es-

tável com EDTA, dentre todos os cátions multivalentes comuns nas amos-

tras típicas de água. Os indicadores recomendados para essa determina-

ção são calmagita e o negro de eriocromo T.

Exercícios

1.	 Diferencie monodentado e hexadentado
2.	 Defina: Quelato, Ligante, Número de coordenação e Constante de 
formação de complexo
3.	 Na sua opinião o que é ligante e átomo central
4.	 Por que os ligantes multidentados são preferidos a ligantes uniden-
tados em aplicações da química analítica?
5.	 Qual influência do valor de pH sobre a reações envolvendo o EDTA 
e o metal
6.	 Na sua opinião qual é o grande mérito do EDTA?
7.	 Explique como as constantes parciais e globais estão relacionadas
8.	 Determine o número de oxidação do átomo central dos seguintes 
complexos: [Pt(NH3)4]

2+, [HgCl4}]
2-, [PF6]

-, [Ag(CN)2]
-, [Cr(CO)5]

2-, [Cr(H2O)6]
3+ 

e [Al(OH)(H2O)5]
2+

9.	 Qual o NC para os seguintes compostos: Al(H2O)5(OH)2+; [Pt(en)2]
2+; 

[Co(acac)3] e [PbEt4]

10.	 Escreva as equações químicas e as expressões das constantes de 
equilíbrio para a formação parciais para Ni(CN)4

2- e (SCN)3
-

11.	 Explique como funciona os indicadores metalocrômicos.

12.	 Uma amostra de MgCO3 puro, pesando 0,1225 g, foi adequadamente 
dissolvida em um mínimo de HCl diluído, o pH ajustado e tamponado, e 
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daí titulado com EDTA usando o eriocromo T como indicador. Gastaram-
-se 19,72 mL da solução de EDTA. Calcular a concentração em mol L-1, desta 
solução de EDTA.

13.	 Uma alíquota de 25,00 mL de uma água natural é titulada, em con-
dições otimizadas, com uma solução de EDTA de concentração 1,00x10-2 
mol L-1. Foram gastos 16,45 mL do titulante para finalizar a titulação. Qual 
a dureza dessa água expressa em mg mL-1 de CaCO3?

14.	 Um estudante usou uma solução de EDTA de concentração 2,00x10-1 
mol L-1 para titular exatamente 100 mL de uma solução de ZnCl2 (massa 
molecular = 136,30 g mol-1). Na titulação foram gastos 50,0 mL do EDTA, 
usando eriocromo T para detectar o ponto final. Nessas condições, qual 
será a porcentagem ( m/v) do sal de zinco?

15.	 Sabendo que uma solução de zircônio foi usada para titular 20,00 
mL de alíquota de EDTA a 0,100 mol L-1, sendo gastos 10,15 mL, determina 
a concentração de zircônio na solução? 

16.	 Calcule a quantidade de Al3+ em solução foi determinada a partir dos 
seguintes dados: a. Na solução foram adicionados 15,0 mL de solução de 
EDTA a 0,10 mol L-1; e b. o excesso de EDTA foi titulado com ZnSO4 a 0,10 
mol L-1 sendo gastos 3,00 mL.

17.	 Calcule a concentração de magnésio em água para a titulação de 100 
mL de água com EDTA a 0,1012 mol L-1 e o pH ajustado para pH 9,7.

18.	 O Zn em 0,7162 g de talco para os pés foi titulado com 21,27 mL de 
EDTA 0,01645 mol L-1. Calcule a percentagem de Zn2+ presente nessa amos-
tra.

19.	 Uma solução de carbonato de cálcio foi preparada pela dissolução 
de 0,20 g de sal puro de HCl e fervida para eliminar o CO2. O volume da 
solução foi completado para 250 mL no qual foi retirada uma alíquota de 
25,0 mL e titulada em pH = 10 com EDTA gastando 22,60 mL. Calcular a 
concentração da solução de EDTA. 

20.	 Na determinação da dureza (teor de Ca2+ e Mg2+) de uma amostra de 
água, obtiveram-se os seguintes dados: a. A titulação de 50 mL da amos-
tra, em presença da calceína (indicador específico para cálcio) e pH 12,0, 
consumiu 3,0 mL de solução de EDTA 0,005mol L-1; e b. a titulação de uma 
outra alíquota de 50 mL em presença de negro de eriocromo T, em pH 10,0, 
consumiu 13,5 mL da solução de EDTA 0,005 mol L-1. Calcule o teor da Ca2+ 
e Mg2+ na água em g L-1.
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21.	 Uma amostra contendo traços de zinco foi dissolvida em 100 mL de 
ácido. Foi retirada uma alíquota de 25,00 mL, sendo tamponada em pH 
adequado e titulada com EDTA 10-2 mol L-1. O volume gasto na titulação foi 
10,25 mL.  Qual é a % de Zn na amostra? 
22.	 Na análise de alumínio contido em uma rocha, 0,500 g amostra foi 
sobulilizado e a solução resultante completada para 250 mL. Desta pipe-
tou-se uma alíquota de 50 mL, separou-se o ferro precipitação, adicionou-
-se 50 mL de solução 0,01 mol L-1 de EDTA, em pH adequado e titulou-se 
o excesso de EDTA com solução 0,02 mol L-1 de ZnSO4, gastando-se 15 mL 
desta. Qual é o teor (%) de Al2O3 na amostra analisada?
23.	 Um mililitro de uma solução de Ni2+ foi diluída com água destilada e 
uma solução tampão de NH4OH/NH4Cl. A esta solução foram adicionados 
15 mL de EDTA 0,01 mol L-1, sendo o excesso de EDTA titulado com uma 
solução de MgCl2 0,015 mol L-1 na qual foram gastos 4,27 mL. Calcule a con-
centração de Ni2+ na primeira solução? 
24.	 Uma alíquota de 50 mL de uma solução preparada pela mistura de 
0,450 g em 500 mL de MgSO4 foi titulada com EDTA, sendo gastos 37,6 
mL. Calcule quantos miligramas de CaCO3 são necessários para titular 1 
mL da solução de EDTA. Dados: massa molecular do MgSO4 = 120,376 g 
mol-1 e do CaCO3 100,088  g mol-1

25.	 Uma amostra de Pb/Cd pesando 1,509 g foi dissolvida em ácido e di-
luída exatamente para 250 mL em um balão volumétrico. Uma alíquota de 
50 mL teve seu pH ajustado com tampão NH4

+/NH3, sendo então titulada 
com EDTA a 0,0965 mol L-1 sendo gastos 28,89 mL. Uma Segunda alíquota 
de 50 mL foi tratada com o tampão HCN/NaCN, sendo titulada posterior-
mente  com a mesma solução de EDTA gastando-se 11,56 mL. Sabendo-se 
que na segunda titulação é determinado o Cd, calcule a percentagem de 
Cd e Pb na amostra. 
26.	 Com 0,500 g de uma amostra contendo Zn2+, Ca2+ e Mg2+, preparou-
-se 250 mL de solução em um balão volumétrico. Uma alíquota de 50 mL 
desta solução foi convenientemente titulada com 35,0 mL de EDTA 0,05 
mol L-1, pH = 10. Neste caso, foram titulados Zn2+, Ca2+ e Mg2+. Uma outra 
alíquota de 50 mL foi titulada em pH = 12, gastando-se 15 mL de solução 
de EDTA 0,05 mol L-1. Neste caso, titulou-se somente o Ca2+. Sabendo-se 
que o teor de Zn2+ na amostra é de 62%, qual são os teores (%) de Ca2+ e de 
Mg2+ na amostra? 
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EQUILIBRIO DE OXI-REDUÇÃO

As reações de oxidação e redução envolvem a transferência de elé-

trons de uma espécie molecular ou iônica para outra. A oxidação é a perda 

de elétrons por uma dada espécie, e a redução, a fixação destes por uma 

espécie.

As reações de oxidação e redução se desdobram em dois processos 

elementares ou reações parciais; uma envolve a doação de elétrons, e a ou-

tra, a fixação de elétrons. 

Exemplo
Considere a reação entre o FeSO4  e Ce(SO4)2  em meio ácido, cuja 

reação global é:

Fe3+ + Ce4+ ⇌  Fe3+ + Ce3+

Em quantas reações parciais se desdobram? Quais?

As reações de oxi-redução normalmente se desdobram em duas. A 

primeira, neste caso é dada por 

Fe2+ ⇌ Fe3+  + e- (conhecida como oxidação)

e a segunda de 
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Ce4+ + e- ⇌ Ce3+ (conhecida como redução)

As reações de oxidação-redução que interessam é Química Analíti-

ca são, em sua maior parte, reações reversíveis. Em cada caso, a posição de 

equilíbrio é determinada pelas tendências relativas dos reagentes em doar 

ou fixar elétrons, que podem variar grandemente.

As reações de oxidação-redução podem ter lugar sem o contato di-

reto dos reagentes. A transferência de elétrons do agente redutor para o 

agente oxidante pode ocorrer também por um circuito externo, desta for-

ma as duas reações parciais se processando separadamente.

Células eletroquímicas
 As células eletroquímicas são dispositivos, apropriados para o pro-

cessamento de reações de oxidação-reduções, que consistem, essencial-

mente, em dois elétrodos, por exemplo, metálicos, submersos em uma 

mesma solução de um eletrólito ou em soluções de eletrólitos diferentes 

em contato eletrolítico. O elétrodo no qual ocorre a oxidação é chamado 

de ânodo, e o elétrodo no qual ocorre a redução, cátodo. 

As células eletroquímicas podem ser classificadas em galvânicas e 

eletrolíticas. A célula galvânica (ou voltaica) é uma célula eletroquímica 

em que as reações nos elétrodos ocorrem espontaneamente, com produ-

ção de energia elétrica, pois as reações eletródicas não são espontâneas, e 

para terem lugar, é necessário aplicar uma tensão aos elétrodos.
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Uma célula galvânica típica é representada na Figura abaixo. A se-

micélula A consiste em uma lâmina de zinco em contato com uma solução 

de um sal de zinco. A semicélula B é composta de uma lâmina de cobre em 

contato com uma solução de um sal de Cu2+. Os dois elétrodos metálicos 

são ligados entre si por meio de um circuito externo, no qual se acha in-

tercalado um galvanômetro. As soluções das semicélulas comunicam-se 

através de uma ponte salina, que, no caso, é uma solução de KCl  contida 

em um tubo em U com tampões porosos nas extremidades. Na interface 

entre as duas soluções geralmente, ocorre a geração de um pequeno po-

tencial, que em determinadas ocasiões influenciam nas medidas da f.e.m. 

Esse potencial é denominado de potencial de junção líquida. 

Na semicélula A, ocorre, sobre a lâmina de zinco, a oxidação:

Zn ⇌ Zn2+ + 2e-

Representação esquemática de uma célula de  Zn|Zn2+||Cu2+|Cu
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Átomos de zinco em forma de Zn2+  passam para a solução, enquan-

to os elétrons livrados fluem pelo circuito externo em direção à lâmina de 

cobre da semicélula B. Nesta, ocorre, sobre a lâmina de cobre, a redução:

Cu2+ + 2e- ⇌ Cu

Com a deposição de átomos de cobre sobre a lâmina.

Força eletromotriz
Uma quantidade característica da célula galvânica é a f.e.m., expres-

sa em volts. Quando uma célula galvânica se acha em funcionamento, a 

passagem de corrente através do circuito externo revela a presença de uma 

diferença de potencial entre os elétrodos da célula, pois sem isso não ha-

veria fluxo de elétrons. Esta diferença de potencial, que obriga os elétrons 

a fluir do ânodo para o cátodo, é que constitui a f.e.m. da célula.

A variação da energia é o trabalho máximo com sinal negativo 

(além do trabalho de expansão) que os sistemas podem efetuar sobre o 

ambiente. A f.e.m. da célula é uma medida da variação da energia livre da 

reação da célula. A f.e.m. de uma célula reversível, Ecel, se acha relacionada 

à variação da energia livre, DG, da reação da célula, conforme a equação:

DG = -nFEcel

em que n é o número de elétrons transferidos na reação de F o valor 

da constante de Farady (96.485.309 C mol-1). Quando Ecel é dado em volts e 

DG em quilocalorias, tem-se:
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DG = -23,060nEcel

Quando a f.e.m. é positiva, a reação da célula se processa esponta-

neamente, e a variação de energia livre é negativa.

Exemplo
Sabendo que a DG para o processo de redução dos íons Ag+ é -150 KJ 

mol-1, calcule o valor de E.

DG = -nFEcel =>  E=-DG/(nF) =150x103 J/(2 mol x 9,649x104 C mol-1)

DG = +0,777 C-1=+0,777 V

A f.e.m. de uma célula galvânica é fundamentalmente, determina-

da pelos potenciais dos elétrodos que a compõem. Ela é, em condição ide-

al, igual à diferença algébrica, entre os potenciais catódicos e anódicos.

Eo
cel = Eo

catado - Eo
anodo

Esta equação está escrita de conformidade com as convenções ado-

tadas pela IUPAC para expressar os potenciais eletródicos.

De acordo com a convenção está reservado exclusivamente para as 

semi-reações escritas como reduções. Não há objeções ao uso do termo 

potencial de oxidação para indicar um processo do eletrodo escrito no 

sentido oposto, mas um potencial de oxidação nunca deve ser chamado 

de potencial de eletrodo.

O sinal do potencial de eletrodo é determinado pelo sinal verda-

deiro do eletrodo de interesse quando acoplado ao eletrodo-padrão de hi-
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drogênio em uma célula galvânica. Assim, um eletrodo de Zn ou de Cd 

se comportará como ânodo a partir do qual os elétrons fluem através do 

circuíto externo até o eletrodo padrão de hidrogênio. Esses eletrodos me-

tálicos são, portanto, os terminais negativos de tais células galvânicas e 

seus potenciais de elétrons estão associados a valores negativos. Assim:

Zn2+ + 2e- ⇌ Zn            Eo = -0,763 V

Cd2+ + 2e- ⇌ Cd             Eo = -0,403 V

O potencial do eletrodo de Cu, por outro lado, é dado com sinal 

positivo, porque este metal se comporta como cátodo na célula galvânica, 

construída com esse eletrodo e o eletrodo de hidrogênio; elétrons vão para 

o eletrodo de Cu através do circuíto externo. Ele é, então, o terminal positivo 

da célula galvânica e, para o Cu, podemos escrever:

Cu2+ + 2e- ⇌ Cu          Eo = +0,337 V

Agora, tanto o Zn como o Cd são oxidados pelos íons hidrogênios; 

as reações espontâneas são, então, as de oxidação. Portanto, o sinal do po-

tencial de eletrodo indicará se a reação de redução é ou não espontânea 

com relação ao eletrodo padrão de hidrogênio. O sinal positivo do poten-

cial para o eletrodo de Cu significa que a reação:

Cu2+ + H2 ⇌ 2H+ + Cu

Ocorre para a direita sob condições normais. Já o potencial de ele-

trodo negativo para o Zn significa que a reação 
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Zn2+ + H2 ⇌ 2H+ + Zn

não ocorre a menos que seja forçada pela aplicação de um poten-

cial externo.

   Exemplo
 Na pilha de   Zn e  Cu2+, o Eo

cel  é 1,10 V e o eletrodo de Zn é o ânodo. 

O potencial padrão de redução do Zn2+  é -0,76 V. Calcule o Eo
red do Cu2+ a  

Cu.

Cu2+ + 2e- ⇌ Cu

Sabemos que Eo
cel = Eo

catado - Eo
anodo e que

Zn2+ + 2e- ⇌ Zn

O valor de Eo para é -0,76 V sendo assim:

1,10 = Eo
catodo - (-0,76)

Eo
catodo = 1,10 - 0,76 = 0,34 V

Veja que o potencial padrão de redução encontrado é o mesmo ta-

belado.

Eletrodo padrão de referência
 Para que a equação acima seja utilizada, as f.e.m. de uma série de 

semicélulas foram medidas com um elétrodo padrão de hidrogênio.  Sen-

do estabelecido o valor de 0,00 V para essa semicélula. A semicélula de 

hidrogênio está representada na Figura abaixo.
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 A reação dessa semicélulas envolve dois equilíbrios:

2H+ + 2e- ⇌ H2

O fluxo contínuo de gás com uma pressão de 1 atm possibilita que 

a solução tenha uma concentração de 1,0 mol L-1.

O potencial padrão é uma importante constante física que propor-

ciona informações quantitativa quanto o sentido da reação de oxi-redu-

ção. As maiores características dessas constantes são:

1.	 O potencial padrão é uma quantidade relativa, pois ficou estabeleci-
do arbitrariamente que seu valor é 0,00 V;
2.	 O potencial padrão se refere exclusivamente a uma reação de redu-
ção; ou seja é potencial relativo de redução;
3.	 O potencial padrão mede a tendência relativa; ou seja, a força de ox-
-redução de produtos e reagentes estão sendo misturados;
4.	 O potencial padrão é independente do número de mols de reagentes 
e produtos, bem como dos índices de balanceamentos. Vamos verificar 
essa característica na seguinte semi-reação, cujo potencial é determinado 
por:

Fe3+ + 1e- ⇌ Fe2+           Eo = +0,771 V

E=0,771 - 0,0592/1log([Fe2+]/[Fe3+])

Se nós multiplicamos por cinco, por exemplo, termos:

Representação gráfica de um elétrodo padrão de hidrogênio
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			   5Fe3+ +5e- ⇌ 5Fe2+	  Eo = +0,771 V

O potencial seria 

E=0,771-{0,0592/5log ([Fe2+]5[Fe3+]5)}= 0,771-0,0592x5/5log([Fe2+][Fe3+])

Logo: E = 0,771-{0,0592/1log ([Fe2+][Fe3+]}
5.	    Um potencial positivo indica que uma reação de oxi-redução é 
espontânea com relação ao potencial padrão. Um sinal negativo indica 
justamente o oposto;
6.	 Um potencial padrão para qualquer semi-célula é dependente da 
temperatura.

 Representação abreviada das células
 A fim de facilitar a representação das células eletroquímicas, re-

corre-se a uma representação abreviada. Assim, as células galvânicas re-

presentadas na Figura  podem ser escritas da seguinte maneira:

Zn|Zn2+ (x mol L-1)||Cu2+ (y mol L-1)|Cu

Pt , H2 (P = 1 atm)|H+  (0,1 mol L-1), Cl- (0,1 mol L-1), AgCl|Ag

Por convenção, o ânodo e as informações concernentes é respectiva 

semicélula são dados, em primeiro lugar, à esquerda, à direita são indica-

dos, na ordem inversa, o cátodo e as informações sobre a respectiva semi-

células. As linhas verticais simples representam os limites de fases em que 

se estabelecem potenciais. A presença de uma ponte salina em uma célula 

é indicada por um par de linhas verticais, que significam que a cada uma 

das duas interfaces se acha associado um potencial de junção líquida. Os 

componentes dispersos em uma mesma solução são separados por vírgu-
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las; a vírgula também é usada para separar duas fases entre as quais não se 

estabelecem diferenças de potencial.

Exemplo
Faça uma representação abreviada da célula galvânica da seguinte 

reação espontânea:

Ag+ (1,0 mol L-1) + Zn ⇌ Ag + Zn2+ (0,5 mol L-1)

A representação será

Zn|Zn2+ (0,5 mol L-1)||Ag+  (1,00 mol L-1)|Ag

A equação de Nernst
 Um potencial do elétrodo é uma medida que depende de alguns 

fatores como: temperatura, concentração, etc. Sendo assim, vamos consi-

derar uma reação reversível representada da seguinte forma:

aA + bB +...+ ⇌ cC + dD  +...+

em que as letras maiúsculas representam as espécies (átomos, mo-

léculas ou íons) e as letras minúsculas indica o número de moles. Em ter-

mos termodinâmicos, podemos afirmar que a reação acima é representada 

como DG = DGo - RTlnK, em que K = ([C]c[D]d...)/([A]a[B]b...)
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A relação acima implica que a magnitude da energia livre de Gibbs 

(DG) depende do estado de equilíbrio. Como DG= nFEo. Reescrevendo essa 

equação teremos:

E = Eo - (RT/nF)lnK

Podemos reescrever essa equação levando-se em conta os seguin-

tes valores: R = constante dos gases 8,314 J K-1 mol-1, T = Temperatura em 

Kelvin, no nosso caso podemos utilizar 273 K e F = constante de Faraday 

96.485.309 C  mol-1. Podemos reformular a equação de Nernst da seguintes 

forma:

E = Eo - (0,0592/n)log([C]c[D]d.../[A]a[B]b...)

Exemplo
Escreva as equações de Nernst para as reações abaixo

1.	 Zn2+ + 2e- ⇌ Zn
2.	 Fe3+ +  e- ⇌ Fe2+

3.	 2H+ + 2e- ⇌ H2

4.	 MnO4
- + 8H+ + 5e- ⇌ Mn2+ + H2O

Solução

1.	 E=Eo - (0,0592/2)log(1/[Zn2+])
2.	 E = Eo - (0,0592/1)log([Fe2+]/[Fe3+])
3.	 E = Eo - (0,0592/2)log(PH2

/[H+])
4.	 E = Eo - (0,0592/5)log{[Mn2+]([MnO4

-][H+])}

Exemplo
Calcule o potencial da seguinte célula: Zn|Zn2+ (0,1 mol L-1)||Ag (0,2 

mol L-1) |Ag
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Primeiro deve calcular o potencial de redução de cada semicélula:

EZn2+/Zn=Eo
Zn2+/Zn  -0,0592/n[log(1/Zn2+)] = 

-0,765 -0,0592/2[log(1/0,1)]=-0,795 V

EAg+/Ag = Eo
Ag+/Ag - 0,0592/1[log(1/0,2)] = 0,758 V

Utilizando a relação abaixo teremos:

		  2Ag+ + 2e- ⇌ Ag	 Eo = 0,758 V (catodo)

		  Zn ⇌ Zn2+ + 2e- 	 Eo= -0,795 V (anodo)

Ecel = Ecatodo - Eanodo= 0,758 - (-0,795) = 1,553 V

Exercícios

1.	 Responda a. O que é oxidação?; b. Em que parte pilha aparece os elé-
trons? c. o que é um agente oxidante? d. o que é redução? e. Em que parte 
da reação de redução aparece os elétrons? f. Qual é o papel da ponte salina 
em uma pilha eletroquímica? g. Por que os íons NO3

- em uma ponte salina 
migram para o anodo?
2.	 Considere a seguinte célula eletrolítica: Cu|Cu2+ (0,02 mol L-1)||Fe3+ 
(0,01 mol L-1), Fe2+ (0,02 mol L-1)|Pt. Desenhe essa célula eletroquímica.
3.	 Desenhe a seguinte semi-célula: HCl (1 mol L-1), H2 (1 atm)|Pt
4.	  Monte uma pilha galvânica para a seguinte reação: Zn + Ni2+ ⇌ Zn2+ 
+ Ni. a. Dê as reações que ocorrem no anodo e catodo,  b. Em que sentido 
migrariam os ânions e cátions do sal da ponte salina.
5.	 Calcule a f.e.m. das seguintes pilhas: a. Al|Al3+  (1,5 mol  L-1)|| Mn2+ 
(0,10 mol L-1)|Mn. b. Zn|Zn2+ (0,1 mol L-1)||Cu2+ (1,0 mol L-1)|Cu. c. Ni|Ni2+ 
(0,0252 mol L-1)||Ag+ (0,1 mol L-1)|Ag. d. Li|Li+ (0,02 mol L-1)||MnO4

- (0,01 
mol L-1), Mn2+ (0,05 mol L-1), H+ (1 mol L-1)|Pt
6.	 Calcule o potencial das pilhas abaixo e indique se são galvânicas ou 
eletrolíticas: a. Pb|Pb2+ (0,1393 mol L-1)||Cd2+ (0,0511 mol L-1)|Cd. b.  Zn|Zn2+ 
(0,0364 mol L-1)||Tl3+ (9,06x10-3 mol L-1, Tl+ (0,0620 mol L-1)|Pt.
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Medidas de pH são largamente utilizadas em laboratórios e estão 

relacionadas com a acidez ou alcalinidade de uma solução aquosa, em re-

lação ao equilíbrio de ionização da água. Basicamente existem duas for-

mas capazes de medir o valor de pH: colorimétrica e potenciométrica. Na 

colorimétrica é usado um conjunto de indicadores cuja mudança de cor 

determina o valor de pH. Na Tabela abaixo mostra alguns indicadores uti-

lizados para a medida colorimétrica de pH. 

Esses indicadores são usados para produzir uma fita conhecida 

como fita de pH. Essa fita apresenta diversos  quadradinhos, quando em-

bebida em uma solução cada quadrado muda para uma cor diferente, essas 

  
Indicadores usados para determinar o valor de pH

 Indicador 
 Cor 

 Intervalo de pH
ácida ⇌ básica

Verde malaquita Amarelo Verde 0,2-1,8
Azul de timol Vermelho Amarelo 1,2-2,8

Amarelo Azul 8,0-9,6
Alaranjado de metila Vermelho Amarelo 3,2-4,4
Verde de bromocresol Amarelo Azul 3,8-5,4
Vermelho de metila Vermelho Amarelo 4,8-6,0
Azul de bromotimol Amarelo Azul 6,0-7,6
Vermelho de cresol Amarelo Vermelho 7,0-8,8
Fenolftaleína Incolor Rósea 8,2-10,0
Timolftaleína Incolor Azul 9,4-10,6
Amarelo de alizarina Amarelo Vermelho 10,1-12,0
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cores são comparadas com uma escala 

que vem impressa na embalagem po-

dendo medir o pH com mais precisão 

em faixas menores de pH. 

Fitas para fazer medidas 
colorimétrica de pH

Em termos de usos de fitas, o 

papel tornassol é um dos mais anti-

gos indicadores ácido-base. Tornou-

-se muito conhecido em razão de suas 

qualidades: prático, econômico e efi-

ciente para medir pH. O tornassol é extraído da planta líquen (encontrada 

na Holanda) e fixado (impregnado) em papel poroso. 

O papel tornassol pode se apresentar em três diferentes cores: ver-

melha, azul ou neutra. Tornassol vermelho é usado para testar bases, tor-

nassol azul para testar ácidos e tornassol neutro para testar os dois. 

O papel tornassol muda de cor ao entrar em contato com uma de-

terminada solução. Exemplo: O papel tornassol azul, em presença de uma 

solução ácida, muda da cor azul para a vermelha. Isso ocorre porque os 

íons reagem mudando o arranjo dos átomos presentes no indicador. 
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O papel tornassol vermelho, em contato com uma base, muda da 

cor vermelha para a azul. O papel neutro, em contato com ácidos, torna-se 

vermelho; em contato com bases, torna-se azul.

Medidas potenciométrica do pH
A medida potenciométrica do valor de pH na medida da diferença 

do potencial usando uma membrana de vidro seletiva aos íons H+. A com-

posição ideal da membrana de vidro foi alcançada após várias pesquisas. A 

membrana composta por 22% de Na2O, 6% de CaO e 72% de SiO2 desenvol-

vida pela fabricante Corning foi a primeira com resposta específica para 

H+ até valor de pH próximo a 9,0. Atualmente, existem outras composições 

de membranas de vidro no mercado, cujos íons sódio e cálcio foram subs-

tituídos por lítio e bário em diferentes proporções. A Figura mostra uma 

representação da estrutura de uma membrana de vidro usada para medir 

o valor de pH.

Observe que cada átomo de silício está ligado a três átomos de oxi-

gênio no plano do papel. Além disso, cada um deles está ligado a outro 

.	 Princípio de Química Analítica - Genilson Pereira Santana - Autor - pág.  70



átomo de oxigênio, localizado acima ou abaixo do plano. Dessa forma, o 

vidro consiste em uma rede tridimensional infinita de grupos SiO4
4-, em 

que quatro átomos de oxigênio está ligado a quatro átomos de oxigênio 

e cada átomo de oxigênio está sendo compartilhado por dois átomos de 

silício.

Dentro do interstício dessa estrutura estão presentes quantidades 

suficientes de cátions para balancear a carga negativa dos grupos silicato. 

Cátions de carga unitária tal como sódio e lítio, possuem mobilidade den-

tro do retículo do vidro.

A superfície da membrana de vidro deve ser hidratada para funcio-

nar como um eletrodo de pH. No vidro,  a quantidade presente na água é 

aproximadamente 50 mg cm-3. Vidros não-higroscópicos não apresentam 

respostas para o pH. Outro aspecto importante, é que membranas higros-

cópicas perdem sua sensibilidade ao pH quando são desidratadas com al-

gum agente dessecante. Felizmente, o efeito é reversível, para restabelecer 

a resposta do eletrodo à medidas de pH, para isso basta mergulhar a mem-

brana em água. 

A Figura acima mostra o comportamento da membrana de vidro 

durante uma medida de pH. É possível notar qualquer variação da con-

centração de íons H+ no meio externo causa um processo de protonação e 

desprotonação na parte interna da membrana de vidro. A cada exposição 

da membrana de vidro observa-se na verdade uma variação da concen-

tração dos íons H+ do meio interno e consequentemente da atividade da 

força iônica da solução interna.
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Mudar a força iônica de uma solução tem efeito direto na atividade 

do íons. Isso pode ser explicado pela própria teoria de Debye-Hückel, ex-

pressa aqui pelas equações:
1.	 Atividade dos íons:  ax = gx[conc.] em que ax é o coeficiente de ativi-
dade;
2.	 Coeficiente de atividade: -log gx=(0,50Z2

x √m)/(1+3,28ax√m) em que gx 
= coeficiente de atividade da espécie x; Zx = carga da espécie x; m = força 
iônica da solução; ax = diâmetro efetivo de hidratação do íon em nanôme-
tros.
3.	 A força iônica: m=1/2(c1Z

2
1 + c2Z

2
2 + c3Z

2
3+ ...)

Outra questão é que termos que redefinir a equação Nernst para

 E = Eo   - (0,0592/n)log(ax estado reduzido/ax estado oxidado)

Portanto, o potencial de uma célula na realidade depende da ativi-

dade de um íon, que depende também da força iônica da solução. Durante 

a medida de pH, a protonação e desprotonação dos íons H+ mudar o tempo 

todo a força iônica da solução e consequentemente a atividade dos íons 

contidos na solução interna da membrana.

O eletrodo prata/cloreto de prata
O eletrodo prata/cloreto de prata é conhecido por ser um eletrodo 

de segunda ordem, ou seja embora seja a prata que altera o número de 

oxidação de 0 ⇌ 1+ é a atividade dos íons Cl- a responsável pela variação do 

potencial do eletrodo:

AgCl(s)  + e- ⇌ Ag(s) + Cl-

 E=Eo-0,0592 log aCl- => E=0,222-0,0592 log aCl-
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Produzir esse eletrodo é relativamente simples, basta pegar um fio 

de prata e colocá-lo em uma solução de cloreto de potássio, por exemplo, 

e depois adicionar nitrato de prata. Sobre a superfície do fio de prata será 

depositada uma camada de cloreto de prata. A Figura abaixo mostra uma 

representação de um eletrodo prata/cloreto de prata. 

Repare que a atividade dos íons H+ e Cl- muda todas 

as vezes que esse eletrodo entra em contato com uma 

solução externa que possui uma determinada acidez. 

Como o eletrodo é construído em função da atividade 

dos íons Cl- está em função a força iônica, o processo 

de protonação e desprotonação que ocorre nas paredes 

da membrana de vidro o potencial desse eletrodo será 

alterado.

Exemplo
 Em um medida de uma solução de um água proveniente de um 

igarapé de águas negras foi encontrada um potencial de  0,350 v. Pergun-

ta-se qual o valor de pH?

 Primeiramente temos que determinar o valor da atividade de íons 

H+. Para isso vamos utilizar a equação de Nernst para o eletrodo prata/

cloreto de prata.

 E=0,222-0,0592 log aCl-

Podemos considerar que a atividade dos íons Cl- é diretamente pro-

porcional à atividade dos íons H+. Assim podemos reescrever a equação 

acima da seguinte forma: 
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   E=0,222-0,0592 log aH+

Agora temos condições de encontrar a atividade dos íons H+ 

   0,350 = 0,222 - 0,0592 log aH+

0,128 = -0,0592 logaH+ => -2,16 = logaH+

aH+ = 10-2,16 = 6,88x10-3

pH=-log aH+ = -log6,88x10-3 = 2,16

O eletrodo de referência
As medidas de pH para que sejam feitas é necessário o uso de ele-

trodo de referência. Esses eletrodos devem ter como característica pos-

suir um potencial conhecido, constante e completamente independente 

da composição da solução que sendo medido o valor de pH. Além disso, 

o eletrodo deve ser robusto, de fácil construção e deve manter o poten-

cial constante mesmo quando for observada a passagem de uma pequena 

corrente na célula. Dentre os eletrodos de referência co-

nhecido talvez o mais utilizado atualmente seja o eletrodo 

prata/cloreto de prata:

Ag|AgCl(sat),KCl (x mol L-1)||

Normalmente, esse eletrodo é preparado com solu-

ção saturada ou 3,5 mol L-1 (veja os potenciais na Tabela 

abaixo). A Figura ao lado mostra um eletrodo de referência 
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de prata/cloreto de prata, cuja principal característica é ter na ponta uma 

material poroso de Vycor (vidro microporoso). Como o material Vycor é 

poroso o contato das soluções interna e externa ocorre mais facilmente. 

O processo de medida do va-

lor de pH por potenciometria é mos-

trado na Figura ao lado. Observe 

que a medida envolve o uso dos ele-

trodos: referência e de pH. Ambos 

de alguma forma estão em contato 

com a solução da amostra. No caso 

do eletrodo de pH o contato ocorre 

via membrana de vidro enquanto 

o de referência via material Vycor. 

Nota-se facilmente que é formada uma pilha galvânica, cujo potencial de-

pende única e exclusivamente da atividade dos íons H+.

A pilha formada pode ser representada da seguinte forma:  

Ecel = EpH- Eref

Sabemos que  EpH = 0,222 -0,0592 log aCl- e que Eref é constante. As-

sim, teremos Ecel = 0,222 - 0,0592 log aCl- - constante. Percebe-se que o po-

tencial medido no potenciostato é única e exclusivamente em virtude do 

valor de pH, representado por 

Potenciais em volts para eletrodos de re-
ferência de prata/cloreto de prata

Temperatura oC AgCl saturado  3,5 mol L-1

10 0,215 0,214

20 0,208 0,204

25 0,205 0,199

30 0,201 0,194
35 0,197 0,189
40 0,193
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Ecel = constante - 0,0592 log aH+

Mais precisamente o valor de pH depende da temperatura sendo 

assim podemos expressar da seguinte forma:

Ecel = constante-(2,3RT/F) log aH+

Atualmente, o processo de medida do valor de pH é feito utilizan-

do um eletrodo combinado; ou seja, no mesmo eletrodo existe uma parte 

que é de referência e outro da membrana de vidro que realiza a medida do 

valor de pH. A Figura  abaixo mostra uma representação esquemática de 

um eletrodo combinado. 

O eletrodo de vidro é um eletrodo compacto no qual o eletrodo 

de vidro acha-se envolvido pelo eletrodo de referência de prata/cloreto 

de prata. Ele é adequado para a maioria 

das aplicações de laboratório sendo mais 

fácil de manusear que o par de eletrodos 

separados. 

Os eletrodos combinados mais re-

centes têm também um sensor de tem-

peratura integrado útil na compensação 

automática de leituras de temperatura 

de diferentes amostras. Como pode ser 

percebido, cada vez que o eletrodo é colocado em contato com uma 

solução um valor de potencial (Ecel) é registrado. Para utilizar essas medi-

das para medir o pH é necessário utilizar soluções padrão de forma a es-
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tabelecer uma região de potenciais. Esse procedimento é chamado de ca-

libração que no caso das medidas de pH são realizadas com duas soluções 

por vez. Geralmente, as calibração são realizadas com soluções tampão pH 

7,0 e 4,0 para medidas de solução ácidas e pH 7,0 e 10,0 para solução bási-

cas. Os valores encontrado em mV são colocados em gráfico de tal forma a 

obter uma reta. A partir daí as medidas em mV de soluções, cujo o valor de 

pH se queira medir são encontrados e, consequentemente, o valor de pH. 

A Figura ao lado mostra uma curva hipotética de calibração. Mais 

precisamente a IUPAC recomenda a seguinte equação para encontrar o 

valor de pH de uma solução desconhecida:

pH=pHp+((Ex - Es).F)/(2,303RT)

pHp = pH da solução padrão, de-

pendendo do valor de pH da solução des-

conhecida pode ser usado o 4,0, 7,0 ou 

10,0; Ex = potencial da solução que está 

sendo medida; Es = potencial da solução 

padrão; T = Temperatura da solução. 

Curva de calibração de eletrodos de pH
Convencionalmente, os reagentes usados na preparação dos tam-

pões mais comuns recomendados pela Standard Methods são

1.	 pH 4,00: 10,12 g de biftalato de potássio (KHC8H4O4), dissolvido em 
água destilada de qualidade, ambientada  a 25 °C para 1000 mL
2.	 pH 6,86 (geralmente usado como pH 7,00): 3,387g de fosfato mono-
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básico de potássio (KH2PO4) e 3,533g de fosfato de básico de sódio  (Na2H-
PO4) solubilizada em água destilada diluída em 1000 mL
3.	 pH 10,01:  2,092 g de bicarbonato de sódio (NaHCO3) e 2,640 g de 
carbonato de sódio  (Na2CO3) dissolvido em água destilada e diluído para 
1000 mL.

Exercícios

1.	   Como funciona o indicador conhecido como ``fita de pH’’? \
2.	   Quais são as formas de medir o pH?
3.	  Como é produzido um eletrodo de prata/cloreto de prata?
4.	  O que é um eletrodo de referência?
5.	  Por que deve ser feita uma calibração nos eletrodos de pH?
6.	  Diferencie medida de pH colorimétrica de potenciométrica
7.	  Explique o modo de funcionamento de uma membrana de vidro 
para medidas de pH.
8.	  De que depende o coeficiente de atividade de um íon em solução 
aquosa?
9.	  O papel de tornassol é um dos mais antigos indicadores ácido-base, 
muito conhecido em razão  de suas qualidades: prático, econômico e efi-
ciente para medir o pH. Ele pode se apresentar  em três cores diferentes. 
Quais são essa cores? Qual a utilidade de cada cor?
10.	  Explique por que o eletrodo de referência prata/cloreto de prata é 
de segunda ordem (segundo tipo)?
11.	  Cite três eletrodos de referências
12.	  Como a mudança na força iônica de uma solução tem efeito direto 
sobre a atividade dos íons?
13.	  Defina eletrodo indicador e de referência.
14.	  Na piscina de um condomínio percebeu-se que alguns moradores 
apresentavam sintomas, como irritações nos olhos, na pele e mucosas. Fi-
cou evidente que em algumas  partes metálicas dos equipamentos utiliza-
dos para manutenção da piscina estavam danificados. Calcule o valor de 
pH, sabendo que o potencial da água da piscina é de 0,350 V. A partir do re-
sultado tente explicar o motivo dos sintomas observados nos moradores.
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AS BASES DA COLORIMETRIA E 
ESPECTROMETRIA

A colorimetria e a espectrometria podem ser conceituadas como 

um procedimento analítico que determina a concentração de espécies 

químicas mediante a absorção/emissão da radiação  eletromagnética (por 

exemplo, a luz). A luz pode ser entendida como uma forma de energia, de 

natureza ondulatória, caracterizada pelos diversos comprimentos de onda 

(l, expressos em mm ou nm). A luz tem a propriedade de interagir com a 

matéria, sendo que parte de sua energia é absorvida por elétrons dos áto-

mos, íons e moléculas.

O fenômeno de absorção/emissão da radiação eletromagnética di-

videm os métodos espectroanalíticos em dois tipos:

1.	 Métodos baseados na absorção da radiação
2.	 Métodos baseados na emissão

Interessante citar que ambos os métodos estão fundamentados na 

proporcionalidade entre a quantidade de radiação absorvida ou emitida 

pela espécie de interesse da análise. As leis fundamentais que regem a re-

lação quantidade e absorção/emissão  é conhecida como Lei de Lambert-

-Beer.

Lambert (1870) observou a relação entre a transmissão de luz e a es-

pessura da camada do meio absorvente. Quando um feixe de luz monocro-

mática, atravessava um meio transparente homogêneo, cada camada deste 

meio absorvia igual a fração de luz que atravessava, independentemente 
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da intensidade da luz que incidia. A partir desta conclusão foi enunciada 

a seguinte lei: A intensidade da luz emitida decresce exponencialmente 

à medida que a espessura do meio absorvente aumenta aritmeticamente. 

Beer (1852) observou a relação existente entre a transmissão e a con-

centração do meio onde passa o feixe de luz. Uma certa solução absorve a 

luz proporcionalmente à concentração molecular do soluto que nela en-

contra, isto é, A intensidade de um feixe de luz monocromático decresce 

exponencialmente à medida que a concentração da substância absorvente 

aumenta aritmeticamente.

Em termos gerais, a Lei de Lambert-Beer pode ser definida com  A= 

ebc em que  A = é absorbância, parâmetro baseado na atenuação da radia-

ção eletromagnética incidida na amostra em análise; e = é uma proprie-

dade inerente ao componente da amostra em análise, essa variável é co-

nhecida como absortividade; b = percurso óptico; à medida que a radiação 

penetra na solução da amostra ela vai sendo atenuada pelo componente 

da amostra em análise. Assim, se b é pequeno a atenuação tem um valor, 

que é aumentada à medida que se aumenta o tamanho do recipiente da 

amostra; ou seja, o percurso e c = concentração do componente da amos-

tra.

Na prática e e b permanecem constante durante toda a medida. As-

sim a absorbância depende diretamente da concentração da amostra. A 

Figura abaixo mostra uma curva de calibração típica de métodos espec-

troanalíticos. Por definição a absorbância é igual a A=-log T em que T = 

transmitância cujo valor é expresso em percentagem.
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Exemplos

1.	 Sabendo que uma medida teve uma absorbância 0,40, expresse este 
valor em transmitância.

 Sabemos que A=-log T => 0,40=-log T 

 T=10-0,40 = 0,398 =>T = 39,8%
2.	  Uma solução colorida foi colocada em um espectrometro UV-visí-
vel. Em 465 nm a amostra apresentou uma absorbância de 0,79. Calcule a 
% de luz que foi absorvida.

Primeiramente vamos calcular a % de radiação transmitida. Para 

isso, basta  fazer  A=-log T =>  0,79=-log T 

T = 10-0,79 = 0,1622 => T = 16,22%

Sendo assim, (100-16,22)=83,78% é a percentagem de luz incidente 

que está sendo absorvida.
3.	   Uma solução 0,1 mol L-1 colocada em um caminho óptico de 1 cm de 
um espectrômetro UV-visível, apresentou uma absorbância de 0,95. Calcu-
le a absortividade molar desse composto.

   Sabemos da lei de Lambert-Beer que A=ebC, então

e = A/(bC) = 0,95/{1cm.0,1 mol L-1) = 9,5 L mol-1 cm-1

   Sendo que o e é normalmente expresso como e = 9,5 dm3 mol-1cm-1

4.	 Um composto com absortividade molar de 3578 dm3 mol-1cm-1 (em 
650 nm) apresenta uma absorbância de 0,78 quando colocado em um cube-
ta com caminho óptico de 1 cm em um espectrômetro UV-visível. Calcule 
a concentração do composto.

Curva de calibração. O sinal pode ser expresso 

em termos de absorbância ou transmitância.
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  Sabemos da lei de Lambert-Beer que A= ebC então

 C = A/(eb) = 0,78/(1.3578) = 2,18x10-4 mol L-1

Colorimetria
A luz branca é constituída de todos os comprimentos de onda que 

compreendem a região do visível. Isto pode ser comprovado, por exem-

plo, pela decomposição da luz branca por um prisma. O espectro visível 

pode ser dividido nas regiões espectrais de seis cores fundamentais: viole-

ta, azul, verde, amarelo, alaranjado e vermelho. A Tabela abaixo mostra as 

cores fundamentais e seus respectivos comprimentos de onda.

As cores dos objetos que o homem enxerga podem ser produzidas 

de várias maneiras. Na verdade a cor que observamos envolve uma tran-

sição eletrônica, em geral, dos elétrons da camada mais externa dos áto-

mos ou moléculas (estado fundamental) para estados excitados (de maior 

energia), seguido do retorno destes elétrons ao estado inicial. Portanto, a 

absorção e emissão de luz visível está relacionada principalmente a transi-

ções entre níveis de energia dos elétrons de valência, em orbitais atômicos 

e moleculares - os orbitais que participam de uma ligação. A energia (e 

consequentemente a frequência, e portanto a cor) da luz está associada à 

Cores fundamentais do espectro visível e seus 
intervalos de comprimentos de onda

Cor fundamental Comprimento de onda
Violeta 400-500
Azul 450-500
Verde 500-570
Amarelo 570-590
Alaranjado 590-620
Vermelho 620-750
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diferença de energia envolvida entre os estados dos elétrons nessas tran-

sições.

Além disso, a cor correspondente ao intervalo de comprimento de 

onda mais absorvida pelo objeto é chamada de cor complementar, em re-

lação àquela que o objeto apresenta aos olhos humanos (Tabela abaixo). 

As cores complementares, quando superpostas, dão a sensação de cinza 

ou de branco. 

Outro aspecto interessante é que as intensidade de cores por ser 

distinguidas a olho nu. Esse fenômeno torna o olho humano como um 

detector de um método analítico baseado na relação concentração e in-

tensidade de cores, conhecido como colorimentria. A colorimetria é um 

método analítico baseado na medida da intensidade da cor. Apesar dos 

equipamentos sofisticados existentes atualmente e com uma margem de 

erro analítico relativo de 2 a 5%, a colorimetria é ainda muito empregada 

em diversas áreas. Nas estações de tratamento de água potável, por exem-

plo, é o método mais empregado para a determinação de cloro e flúor. 

Cores complementares
l (nm) Cor observada Cor complementar
400-435 Violeta Verde-amarelado
435-480 Azul Amarelo
480-490 Azul-esverdeado Laranja
490-500 Verde-azulado Vermelho
500-560 Verde Púrpura
560-580 Verde-amarelado Violeta
580-595 Amarelo Azul
595-610 Laranja Azul-esverdeado
610-750 Vermelho Verde-azulado
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Fotocolorimetria
Um dos grandes problemas da colorimetria é a sua baixa capacida-

de de medida, em intensidade muito baixa o olho humano é incapaz de 

distinguir as diferenças. Por outro lado, a introdução de um filtro e uma 

célula fotoelétrica melhorou muito a capacidade de medidas, além de ser 

mais preciso. Os fotocolorímetros mais simples consistem em uma fon-

te de radiação eletromagnética (uma lâmpada incandescente), um filtro, 

porta amostra, uma célula fotoelétrica e registrador).

A fonte de radiação usada nos fotocolorimetros são lâmpadas de 

filamento de tungstênio e invólucro de vidro. O filamento de tungstênio 

trabalha a 2600-3000 K e emite uma radiação continua de 350 até 2500 

nm. Os filtros têm finalidade é transmitir a radiação de interesse da me-

dida. 

Há dois tipos de filtros: os filtros de absorção seletiva e os filtros de 

interferência. 

Os filtros de absorção são feitos de gelatina impregnada de coran-

tes, vidro coloridos, entre outros. Em geral eles conseguem selecionar in-

tervalos de comprimento de onda de 20 a 50 nm de largura e suas transmi-

tâncias máximas estão entre 5 e 20%.

Os filtros de interferências são formados por duas lâminas de vidro 
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e sobre cada uma delas é depositada uma camada metálica semitranspa-

rente (geralmente prata). Entre elas há um dielétrico com pequeno índices 

de refração, por exemplo, fluoreto de cálcio ou magnésio. A espessura do 

dielétrico deve ser cuidadosamente controlada, pois a espessura determi-

na o comprimento de onda que será transmitido. 

O porta amostra são recipientes, que contêm as soluções em estu-

do, devem ter características de transparência, forma e dimensões apro-

priadas. Em fotocolorimetria, o emprego de cubetas de 1cm de largura é o 

mais empregado para a realização das análises químicas.

Exercícios

1.	 Expresse as seguintes absorbâncias em termos de percentagem de 
transmitância: 0,0350; 0,936; 0,310; 0,232  e 0,494.
2.	 Converta os seguintes dados de transmitância para as respectivas 
absorbâncias: 22,7%; 31,5%; 7,93% e 58,2%.
3.	 Uma solução colocada dentro de um espectrômetro UV-visível apre-
senta uma absorbância de 0,67 em um comprimento de onda de 560 nm. 
Qual a percentagem de radiação que está sendo transmitida?
4.	 Uma cubeta com caminho óptico de 1 cm, colocada em um espectrô-
metro UV-visível, contém uma solução 0,15 mol L-1 que apresenta absor-
bância de 0,62. Calcule a absortividade do composto.
5.	 Um composto com absortividade molar de 32677 dm3 mol-1 cm-1 (em 
740 nm) apresenta uma absorbância de 0,81 quando colocada em uma 
cubeta de 1 cm de percurso óptico e medida em um espectrômetro UV-vi-
sível. Calcule a concentração do composto.
6.	 Uma solução que absorve radiação em um comprimento de onda 
máximo de 475 nm é colocada em um espectrômetro UV-visível. A absor-
bância registrada no equipamento foi de 0,82. Calcule a percentagem de 
luz incidente que está sendo absorvida.
7.	 Uma solução colocada em um espectrômetro UV-visível apresenta 
absorbância de 0,72 em um comprimento de onda de 489 nm. Calcule a 
percentagem de radiação transmitida.
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A espectrometria, mais conhecida com espectrofotometria\in-

dex{espectrofotometria} é uma técnica que geralmente trabalha na região 

do espectro do ultravioleta e visível. Essa técnica é aplicada em diversas 

áreas que envolvem compostos orgânicos e inorgânicos. A sua sensibili-

dade varia de 10-6 a 10-7 mol L-1 para um intervalo de comprimento de onda 

de 200 a 800 nm, sendo que o ultravioleta varia de 200 a 400 nm e visível 

de 400 a 800 nm. Em termos de energia esse intervalo de comprimento 

de onda equivale a 150 a 36 K cal mol-1. A magnitude dessas energias é su-

ficiente para que os elétrons de um átomo ou de uma molécula passem do 

estado fundamental para o estado excitado.

Esse processo pode ser explicado pela relação de Bohr: hn = E1- Eo 

cujo o processo de absorção da energia no estado fundamental (Eo) para o 

estado excitado (E1) depende do fótons (hn) submetido.

Atomização
Os processos que ocorrem na Atomização constituem etapas im-

portantes na espectrometria atômica. Quando uma solução, contendo um 

composto adequado do elemento(s) a ser(em) investigado(s), é aspirada 

um sistema de atomização uma sucessão de eventos físicos e químicos 

passam a ocorrer. São eles

1.	  Evaporação do solvente, deixando um resíduo sólido;
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2.	  Vaporização do sólido, com dissociação em seus átomos componen-
tes que, inicialmente, estarão no estado fundamental;
3.	  Alguns átomos podem ser excitados pela energia térmica do atomi-
zador em níveis mais elevados, atingindo  uma condição em que o elemen-
to pode chegar ao estado excitado ou mesmo ao estado excitado ionizado.

A Figura abaixo mostra um esquema dos eventos físicos e químicos 

que ocorrem com um determinado elemento durante a sua atomização.

A melhor atomização é aquela em que a mais alta concentração 

possível do elemento a ser determinado no estado atômico específico 

(fundamental ou excitado) é alcançado. Para isso, a temperatura é a va-
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riável condicionante para previlegiar o estado fundamental ou excitado. 

Teoricamente, a população de átomos neutros e excitados podem ser rela-

cionada utilizando a equação de Maxwell-Boltzmann:

 Ne/No=Pe/Poe
(Ee-Eo)/KT

em que Po e Pe representam os pesos estatísticos dos estados atômi-

cos excitados e fundamental, Ee e Eo as energias correspondentes aos dois 

estados (normalmente Eo = 0); K constante de Boltzmann e T temperatua 

em Kelvin. Os pesos estatísticos indicam a probabilidade do elétrons resi-

dir num dado nível de energia. 

Na prática não é possível medir a razão Ne/No, portanto quanto 

maior o valor de No menor será o valor da relação. A Tabela abaixo mostra 

o efeito da temperatura de alguns metais.

Atomizadores e nebulizadores
Na espectroscopia atômica a atomização é realizada em uma cha-

ma, forno aquecido eletricamente ou em um plasma, entre outros. A Ta-

Razão de Ne/No em função da temperatura

Metal  l (nm) 2000 K 3000 K 4000 K

Cs 852,1 4x10-4 7x10-5 3x10-2

Na
589,0 1x10-5 6x10-4 4x10-3

Ca 422,7 1x10-7 4x10-5 6x10-4

Zn 213,9 7x10-15 6c10-10 1x10-7
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bela acima mostra diversos tipos de atomizadores usados na espectrome-

tria atômica. 

As soluções padrão e da amostra são introduzidas geralmente em 

um atomizador por um sistema de nebulização cuja função é a convecção 

do líquido em uma névoa de gotas finamente divididas por um jato de 

gás comprimido. A névoa formada é então direcionada para a região do 

atomizador onde ocorre a atomização. A Tabela abaixo mostra alguns mé-

todos de nebulização usados na espectrometria atômica.

Espectrometria de Absorção Atômica
O princípio fundamental da espectrometria de absorção atômica 

(AAS  -  do inglês Atomic Absorption Spectrometry) é a medida da absorção 

da intensidade da radiação eletromagnética, proveniente de uma fonte 

Tipos de atomizadores usados espectrometria atômica
Tipo de atomizador Temperatura (oC)
Chama 1700-3150
Vaporização eletrotérmica 1200-3000
Plasma de argônio indutivamente acoplado 
(ICP)

4000-6000

Plasma de argônio de corrente contínua 2000-3000
Plasma de descarga de emissão Não-térmico
Arco elétrico 4000-5000
Centelha elétrica 40.000

Métodos usados para nebulizar amostras na es-
pectrometria atômica

Método Tipo de amostra
Nebulização pneumática Solução ou pasta fluída
Nebulização ultra-sônica Solução
Vaporização eletrotérmica Sólida, líquida, solução

Geração de hidretos
Solução de certos elemen-
tos

Inserção direta Sólida, pó
Ablasão por laser Sólida, metal
Ablasão por centelha ou 
arco

Sólida condutora

Lançamento de partículas 
por descarga de emissão

Sólida condutora
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de radiação primária, por átomos gasosos no estado fundamental. A AAS 

vem sendo aplicada para determinar 70 elementos divididos entre metais 

e alguns não metais em diversas amostras, por exemplo, materiais bioló-

gicos (tecidos e fluídos), ambientais (águas, solos, sedimentos e plantas), 

alimentos, geológicos, tecnológicos, etc. A AAS devido à sensibilidade da 

ordem de ug mL-1, exatidão e precisão é muito bem aceita pelos analistas.

A AAS foi proposta no início de 1955 por Alan Walsh como uma téc-

nica analítica para determinar a concentração de metais. Muito embora 

o fenômeno da absorção atômica tenha incialmente sido observado por 

Wollaston e Fraunhofer e explicado por Kirchoff e Bunsen. 

Kirchoff estabeleceu uma lei considerada como fundamental na 

AAS que é Todos os corpos podem absorver radiações que eles próprios emitem, 

em condições especiais. A absorção de uma radiação eletromagnética é expli-

cada pela relação de Bohr:

 Eo + hn = E1

em que Eo é energia no estado fundamental, E1 energia no estado excitado, 

$h$ constante de planck e n frequência. A equação Bohr pode ser reescrita 

da seguinte forma:

n=(E1-Eo)/h

Como n diz respeito a um fóton de energia absorvida por um áto-

mos, conclui-se então que um átomo pode absorver apenas aquelas ra-

diações que ele próprio emite. As propriedades da emissão e absorção são 
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complementares entre si; ou seja, para que haja emissão são necessários 

que átomos absorvam radiação eletromagnética. Esse princípio reside o 

fundamento dos métodos de emissão como fotometria de chama e ICP. A 

última técnica analítica será tratada mais a frente.

Teoria da AAS
A técnica se baseia em vaporizar soluções padrão e da amostra em 

atomizador de tal forma que os íons metálicos presentes seja levados à 

condição de átomos no estado fundamental, conforme esquema mostra-

do na Figura abaixo. Neste ponto, uma radiação específica do elemento 

em análise entra em contato com os átomos no estado fundamental ex-

citando-os. Quando a solução de um sal metálico é atomizada, o solvente 

evapora, o sal vaporiza e as moléculas se dissociam em átomos neutros 

(estado fundamental). Alguns desses átomos podem ser excitados ou io-

nizado devido à temperatura imposta pelo atomizador, e depois de algum 

tempo retornam ao estado fundamental emitindo fótons de radiação ele-

tromagnética.

A temperatura do atomizador é controlada para que a maioria dos 

átomos de interesse da análise química estejam no estado fundamental. 

Nas condições de trabalho da AAS a maiora dos átomos permanece no es-

tado fundamental; ou seja, susceptível de absorver a radiação eletromag-

nética emitida por uma fonte.
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Fontes de radiação
Existem duas fontes de radiação usadas para excitar os elementos 

no visível e ultravioleta: lâmpada de catodo oco ( conhecida como HCL 

- do inglês Hallow Cathode Lamp), fontes de espectros contínuos e lâm-

padas de descarga sem eletrodos (EDL - do inglês Electrodeless Discharge 

Lamp).

As lâmpadas de catodo oco são construídas em um tubo de vidro 

preenchido com gás inerte. Internamente, exitem dois eletrodos: i) cátodo 

confeccionado com o próprio elemento metálico de interesse, ou revestido 

pelo elemento de interesse, e ii) ânodo constituído por um bastão de zir-

cônio ou tungstênio; a outra extremidade é selada com uma janela trans-

parente ao comprimento de onda de interesse, sendo geralmente quartzo 

(Figura abaixo). 

O funcionamento básico de uma lâmpada de catodo oco consiste 
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em aplicar uma diferença de potencial variando entre 150 e 400 volts en-

tre os dois eletrodos. O gás nobre (neônio ou argônio) contido dentro da 

lâmpada é ionizado e promove uma descarga dentro do recipiente lacrado 

com uma pressão de 1 a 4 mm Hg. Os cátions de gás nobre (Ar+ ou Ne+) for-

mados no anodo são atraídos e acelerados em direção ao catodo colidindo 

violentamente com as paredes internas da cavidade do eletrodo.

A colisão é capaz de vaporizar átomos que ficam confinados no in-

terior do catodo oco. A nuvem de átomos em contato com os íons do gás 

nobre recebe energia suficiente causar excitações eletrônicas. O átomo 

excitado é instável e só readquire estabilidade ao retornar ao estado fun-

damental. Como resultado fótons de energia são emitidos na forma de 

radiação eletromagnética com comprimentos de onda característicos do 

elemento que constitui o catodo. A Figura abaixo apresenta uma esquema 

de funcionamento da lâmpada de catodo oco, conhecido como processo 

de sputtering.

Gás inerte é excitado por descarga elétrica, o cátion é ace-
lerado em direção ao cátodo. A colisão provoca extração de 
átomos do metal (Mo). (2) Colisões secundárias com Ar+ le-
vam o átomo do metal para o estado excitado (Mo ⟶ M*). 
(3) No seu retorno ao estado fundamental, o átomo emite 
radiação eletromagnética com l específico do metal.
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As EDL (Figura acima) são fontes alimentadas com frequências de 

rádio para produzir espectros intensos de linhas estreitas com pouca au-

to-absorção. Para obter radiações características do metal a ser analisado 

uma pequena quantidade do elemento ou de um sal do elemento (ou ain-

da a combinação das duas coisas) é selada dentro de um bulbo de quartzo 

ou de vidro junto com uma pequena quantidade de um gás inerte. Este 

bulbo é então colocado dentro de um cilindro cerâmico sendo envolvi-

do por uma bobina helicoidal ressonante para gerar a energia empregada 

para o processo de atomização. Quando um campo de radiofrequência é 

aplicado (10 a 3000 MHz), através da bobina helicoidal, a energia gerada 

por este campo ioniza o gás inerte e excita os átomos metálicos dentro do 

bulbo que, quando voltam ao estado fundamental, liberam esta energia 

absorvida, emitindo luz com o espectro característico do elemento.

A maior vantagem da EDL é a sua alta intensidade, que pode ser 

várias ordens de grandeza maior do que a lâmpada de catodo oco usual. 

Esse aumento de intensidade não leva a um aumento de sensibilidade, 

mas pode, ocasionalmente, melhorar a razão sinal/ruído, levando a uma 

maior precisão e menor limite de detecção.
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Atomizador de chama
Uma atomizador de chama deve fornecer um suprimento constan-

te de partículas uniformes. A maioria dos atomizadores é baseada na téc-

nica dos tubos concêntricos (tipo trompa). As gotículas são produzidas 

pelo nebulizador na câmara de combustão. A mistura gases-gotículas é 

homogeneizada e introduzida na chama, onde é vaporizada e dissociada. 

Três dispositivos básicos são empregados para a seleção das gotícu-

las a serem injetadas, podendo ser utilizados separadamente ou em con-

junto. 

1. pérola de impacto, construída em vidro de borosilicato, Pyrex, que 

intensifica o processo de formação das gotículas, selecionando as menores 

para serem injetadas na chama e desprezando as maiores através do dreno 

(Figura abaixo).

Neste dispositivo as partículas maiores que se condensam na pe-

riferia da câmara de nebulização são drenadas, enquanto as menores se-

guem para o queimador. Este sistema apresenta a vantagem de ser de fácil 
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Limpeza e manutenção, características importantes para qualquer siste-

ma de nebulização/queima.

2. flow spoiler, construído em polipropileno, que são anteparos dis-

postos sequencialmente, que tem por função permitir que apenas as me-

nores gotas alcancem a chama (Figura abaixo). Neste processo as gotas 

maiores, e portanto mais pesadas, não conseguem se desviar dos antepa-

ros, chocando-se com estes e sendo drenadas. 

3.Sistema mixing vanes, nesse sistema a parte interna da câmara de 

nebulização é composta por duas ventoinhas concêntricas movidas meca-

nicamente com finalidade de selecionar eficientemente minúsculas gotas. 

As maiores, condensadas nas paredes da câmara de nebulização e pás da 

ventoinha, dirigem-se ao dreno, enquanto as menores seguem para o quei-

mador. Não apresenta facilidade de limpeza e manutenção como acontece 

no sistema  com pérola de vidro.
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A chama na AAS
A chama tem a finalidade de transformar íons e moléculas em áto-

mos no estado fundamental. A Tabela abaixo mostra os tipos de mistura 

de gases comumente usados na AAS. Observe que a temperatura de 1700 a 

2400 oC ocorrem com os diferentes combustíveis quando o ar é o combu-

rente. Como nessas temperaturas somente amostras que se decompõem 

facilmente são atomizadas, é necessário usar oxigênio ou o óxido nitroso 

para amostras mais refratárias. Esses comburentes produzem temperatu-

ras de 2500 a 3100 oC com os combustíveis usuais.

O tipo de chama mais utilizado em AAS é a mistura ar/acetileno, 

numa proporção relativamente elevada de oxidante em relação ao com-

bustível (chama azul). As mudanças na proporção oxidante/combustível 

Principais misturas de gases usados na AAS 
e as temperaturas correspondentes

Combustível Comburente Temperatura (oC)
Acetileno Ar 2100-2400
Acetileno Oxigênio 3050-3150
Acetileno Óxido nitroso 2600-2800
Hidrogênio Ar 200-2100
Hidrogênio Oxigênio 2550-2700
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podem alterar os equilíbrios, melhorando significativamente a eficiência 

de atomização. A chama redutora (amarela) é obtida aumentando-se a 

quantidade de acetileno em relação ao ar, promovendo um aumento da 

pressão parcial de uma série de produtos da combustão (por exemplo CO), 

facilitando a atomização de elementos com tendências a formação de óxi-

dos refratários. Por outro lado, a chama oxidante (azul clara) é obtida di-

minuindo a quantidade de acetileno em relação ao ar, favorecendo aque-

les elementos cuja eficiência de atomização se dá via formação de óxidos.

Cabeçotes para o Queimador
O cabeçote é o dispositivo onde se forma a chama. Ele é construído 

em titânio, resistente à corrosão e livre da maioria dos elementos deter-

minados em absorção atômica. Existem atualmente três diferentes tipos, 

que podem ser acoplados ao queimador de pré-mistura para uso freqüente 

em absorção atômica: (i) cabeçote com fenda de comprimento de 10 cm, 

para uso com a chama de ar-acetileno, que possui um caminho ótico mais 

longo para análises mais sensíveis, (ii) cabeçote com fenda de 5 cm, em-

pregado com a chama de óxido nitroso-acetileno que por ter uma veloci-

dade maior de queima necessita de uma velocidade maior de saída do gás 

para evitar o retorno da chama e (iii) o cabeçote com três fendas, que pode 

ser utilizado com a chama de ar-acetileno em situações onde existe uma 

grande quantidade de sólidos dissolvidos nas soluções em análise.

Atomizadores eletrotérmicos
O atomizador desse tipo que possui melhor desempenho é o sis-

tema proposto por Massman e desenvolvido pela Pekin Elmer. Consiste 
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em um tubo de grafite de 50 mm de comprimento e 10 mm de diâmetro, 

aberto nas duas extremidades, por onde flui constante um gás inerte, ge-

ralmente o argônio ou o nitrogênio, na proporção de 1,5 L min-1. Este forno, 

mostrado na Figura acima, é aquecido por uma resistência elétrica de 7 a 

10 V e 400 A e possui uma porta de entrada central que serve para intro-

dução da amostra por uma micropipeta.

Nesse sistema existe um par de contatos elétricos cilíndricos de 

grafite localizados nos terminais do tubo. Esses contatos são envolvidos 

por uma capa de água resfriada contida num invólucro de metal. Dois 

fluxos de gases inertes circulam no sistema, um fluxo externo protege a 

entrada e saída de ar e a consequente incineração no tubo, o fluxo interno 

dentro dos dois terminais do tubo e fora da porta subcentral de entrada 

da amostra. Este fluxo além de excluir o ar serve para carrear para fora os 

vapores procedentes da matriz da amostra durante os primeiros estágios 

de aquecimento. Em muitos fornos de grafite, encontra-se a plataforma de 

L’Vov, feita de grafite, que é localizada abaixo de entrada da amostra. Nes-
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sa plataforma, a amostra é evaporada e aspirada. A Figura abaixo mostra 

um desenho simplificado de um forno com plataforma.

O volume em microlitros introduzido no forno de grafite com pla-

taforma passa por três etapas diferenciadas:

1.	 Secagem para a remoção do solvente;
2.	  Calcinação ou pirólise para remover a matriz;
3.	  Atomização do elemento. 

A atomização eletrotérmica é aplicada apenas quando a chama ou 

a atomização por plasma fornece limites de detecção inadequados. 

Atomizador por vapor frio
O atomizador por vapor frio é aplicável somente para a determi-

nação de mercúrio. Esse metal é o único elemento metálico que tem uma 

pressão de vapor apreciável na temperatura ambiente. A determinação 

de mercúrio em vários tipos de amostras é de fundamental importância 

devido à toxicidade dos compostos orgânicos de mercúrio e a sua ampla 

distribuição no ambiente. Na AAS é usada a vaporização fria em que todo 

o mercúrio é convertido a Hg2+ a mercúrio metálico com SnCl2. 

Sn2+ + Hg2+ ⇌ Hgo + Sn4+
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O mercúrio elementar é, então, conduzido por um tubo de atomi-

zação para o sistema óptico do espectrômetro de absorção atômica, con-

forme representado na Figura abaixo.

Monocromador
O monocromador deve separar a linha espectral de interesse das 

outras linhas emitidas pela fonte de radiação, através da utilização de um 

prisma ou rede de difração associado a duas fendas estreitas que servem 

para entrada e saída da radiação. O prisma ou a rede de difração (quartzo 

ou holográfica) irá decompor o feixe de radiação em discretos compri-

mentos de onda, com diferentes ângulos. Dessa forma, através da fenda 

de saída, é possível selecionar apenas a linha de comprimento de onda de-

sejado. Atualmente os monocromadores do tipo Echelle, que combinam 

o uso de um prisma e uma rede de difração, vem sendo muito utilizados. 

Apesar disso, a montagem Czerny-Turner, mostrada na Figura abaixo é a 

encontrada na maioria dos espectrômetros.
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Aplicações
A aplicação da AAS é muito diversificada. Trata-se de um método 

analítico de alta sensibilidade, excelente para determinar elementos em 

nível de ppm ou ppb em vários tipos de amostras procedentes de várias 

áreas. Por absorção atômica é possível determinar cerca de 70 elementos, 

distribuídos entre metais, não metais, lantanídeos e actinídeos. Em me-

talurgia é rotina a determinação de impurezas em aço, em ligas de cobre 

entre outras. Na indústria de metais nobres é feito o controle de Pt, Au, Ag 

e Rh por AAS. Na agricultura, a AAS é importante na determinação de mi-

cronutrientes em solos, plantas, fertilizantes, cereais e outros alimentos 

de origem vegetal. Em amostras de derivados de petróleo, determina-se, 

por exemplo, Pb na gasolina, Ni, Cu, Fe e Na em óleos brutos e em catali-

sadores. Em produtos industrializados é convencional a determinação de 

metais em cimento, vidro, tinta, tecido etc. Na área médica, determina-se 
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Ca, Pb, Cd, Mn, Mg no sangue, na urina e em tecidos orgânicos. A determi-

nação de metais alcalinos e outros como Fe, Co, Ni e Li em medicamentos 

é usual na indústria farmacêutica. Por uso da AAS é também muito utili-

zado na área científica para pesquisas em todas as áreas do conhecimento, 

como ambiental, agrícola, eletrônica etc.

Espectrometria de emissão 
A importância do plasma como fonte espectroscópica reside na 

transferência de energia entre elétrons acelerados e outras partículas. O 

plasma pode produzido em baixas pressões (tubos fluorescentes), cujos 

elétrons percorrem uma grande distância até coliderem com outros áto-

mos. No trajeto, o elétron ganha energia de um campo magnético e colide 

com o átomo, ionizando-o e excitando-o. O átomo excitado ao retornar 

para o estado fundamental emite radiação característica. O plasma pro-

duzido apresenta baixa temperatura porque o número de choques não é 

suficiente para distribuir a energia cinética dos elétrons de forma eficien-

te. 

Nos processos em altas pressões, a trajetória média dos elétrons é 

menor, produzindo um número de choques suficientemente grande para 

distribuir,  uniformemente, a energia entre os elétrons, átomos e íons. 

Uma característica peculiar desses plasmas são os valores de temperatu-

ras que a pressão atmosférica cercam até 10.000 K, além de produzir um 

grau de ionização parcial do gás. Por permitirem a introdução da amostra 

de forma mais fácil, os plasmas  produzidos em altas pressão são os usa-
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dos para fins analíticos.

Há três tipos principais de plasmas de alta temperatura:

1.	 O plasma indutivamente acoplado (ICP);
2.	  O plasma de corrente direta (DCP); 
3.	  O plasma induzido por microndas.

A primeira fonte é a mais utilizadas e conhecida para análises quí-

micas.

Fonte ICP
 A Figura abaixo mostra um esquema de uma fonte de ICP típica, 

chamada de tocha. A tocha  consiste de três tubos de quartzo concêntricos 

através dos quais passa um fluxo de gás argônio. Dependendo do tipo de 

tocha, a razão consumo de argônio é de 5 a 20 L min-1. O diâmetro do tubo 

mais largo geralmente  possui cerca de 2,5 cm. A parte superior do tubo 

é circundada por uma bobina de 

indução resfriada com água,  que 

é governada por um gerador de 

radiofrequência que irradia de 

0,5 a 2 kW de energia em 27,12 ou 

490,68 MHz. 

 A ionização do argônio 

que flui na tocha é iniciada por 

uma centelha de um bobina Tes-

la. Os íons resultantes,  e seus 

elétrons associados, interagem 
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com o campo magnético flutuante H produzido pela bobina de indução.  

A interação produzida faz com que os íons e os elétrons que estão no in-

terior da bobina fluam nos caminhos  anelares fechados. A resistência dos 

íons e elétrons a este fluxo de cargas provoca um aquecimento ôhmico  do 

plasma.

 A temperatura do plasma formado dessa maneira é suficientemen-

te alta para exigir um isolamento térmico  do cilindro de quartzo externo. 

O isolamento é obtido fluindo argônio tangencialmente pelas paredes do 

tubo.  O fluxo tangencial resfria as paredes internas do turbo central e 

centraliza o plasma radialmente. A Figura  abaixo mostra as temperaturas 

típicas encontradas em tochas.

O modelo oferecido pela maioria dos fabricantes permite que a 

tocha gire 90o, podendo ser alinhada axialmente  com o sistema espec-

trométrico (ICP-OES). A radiação emitida da parte central do plasma é, 
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então, utilizada para a análise  química. O arranjo axial é particularmente 

vantajoso para a técnica de espectrometria de massas com plasma  indu-

tivamente acoplado (ICP-MS). 

 

 Gerador de radiofrequência
 A função do sistema gerador de radiofrequência (RF) é fornecer 

corrente alternada com frequência definida para uma  bobina de indução 

usada para formar e manter o plasma acoplado indutivamente. O circuito 

básico o gerador  de RF é simples e consiste em um capacitor e indutor nas 

configurações paralela ou serial; é também chamado  de circuito tanque, 

ajustado para ressonar a uma frequência de operação desejada.

  Os gerados de RF são agrupados em duas categorias: free-running e  

cristal controlado. Nos geradores free-running, a frequência  básica é deter-

minada pelo circuito tanque, mas a frequência real de oscilação é ajustada 

de modo  a suportar trocas na impedância do plasma, sem perder potên-

cia.

 Nos osciladores de cristal controlado, um cristal piezelétrico é usa-

do para manter fixa a frequência de operação. Esse tipo de oscilador usu-

almente opera com poucos miliwatt de saída, pois o cristal não suporta 

grandes correntes.

 

Sistema óptico
 A finalidade do sistema óptico em um espectrômetro de emissão 
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atômica por ICP-OES é o de coletar os fótons liberados no  plasma e se-

paraá-los de acordo com comprimentos de onda pré-estabelecidos para 

cada elemento de interesse analítico. O sistema óptico mais usado é o si-

multâneo. Esse sistema possui uma rede de difração fixa, onde incide a 

luz coletada.  Nessa grade, a luz incidente é decomposta e direcionada ao 

sistema de detecção, que pode ser fotomultiplicadoras  ou por detectores 

de estado sólido.

Um dos sistemas usados é o policromador Echelle é aquele cuja luz 

coletada incide em dois agentes dispersivos neste tipo de policromador. O 

primeiro agente dispersivo é  a grade de difração que vai causar a decom-

posição do espectro em um plano vertical. O segundo agente dispersivo  é 

formado por um prisma. 

 O prisma é construído e montado de modo a projetar o espectro 

vertical, proveniente da grade de difração, em uma  matriz óptica de duas 

dimensões. O prisma realiza a criação do espectro na forma horizontal. 

Esta matriz óptica  é 

direcionada a um de-

tector do estado sóli-

do.

  Um policro-

mador Echelle (Figura 

ao lado) pode apresen-

tar maior versatilidade 

de comprimentos de 
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onda  quando comparado com policromador Rowland, estando ligada à 

eficiência dos detectores de estado sólido.

 

 Introdução da amostra
Amostras podem ser introduzidas no espectrômetro de ICP com 

uma vazão de argônio de cerca de 1 L min-1, através do tubo de quartzo 

central. A amostra pode ser um aerossol, um vapor gerado termicamente 

ou um pó fino. A forma mais comum de introdução da amostra é o ne-

bulizador de vidro concêntrico. A amostra é transportada para a ponta 

pelo efeito Bernoulli (aspiração). A alta velocidade do gás quebra o líquido 

em finas gotículas de di-

versos tamanhos que 

são, então, transportada 

até o plasma. A Figura 

ao lado mostra os tipos 

mais comuns de nebuli-

zadores, todavia o nebu-

lizador pneumático de 

tubo concêntrico é um 

dos mais utilizados. 

Aplicações
 A versatilidade do ICP a recomenda como boa opção para uma 

vasta gama de aplicações. Esta versatilidade não é devida  apenas ao gran-
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de número de elementos, que pode ser determinado rápida e simultanea-

mente, em níveis de traços,  mas também à variedade de tipos de origens 

de amostras que podem ser analisados. Na agriculutura: a técnica é usada 

na análise de uma grande variedade de amostras agrícolas e alimentares, 

entre  elas solos, fertilizantes, material vegetal, rações, tecidos animais, 

etc. Na medicina e biologia: Como a pesquisa revela muitas informações 

referentes ao comportamento dos elementos nos sistemas biológicos, a 

técnica de ICP tem se mostrado uma ferramenta importante na área mé-

dica e biológica. A determinação de elementos-traço essenciais, tóxicos 

e terapêuticos é importante em laboratórios de pesquisa, bem como em 

laboratórios de análise clínica e forenses. Na geologia: aplicações na área 

de geologia envolvem a determinação dos elementos maiores, menores  e 

os elementos-traço em vários tipos de rochas, solos, sedimentos e mate-

riais relacionados. Na área ambiental e águas: a análise ambiental é um 

assunto bastante amplo, cobrindo diferentes  tipos de aplicações, entre es-

tas a análise de solos, sedimentos e tecidos animais e vegetais. Podem ser 

citadas  também rejeitos, esgotos domésticos e industriais, carvão, cinzas, 

poerias e material em suspensão no ar, diferentes  tipos de águas de rios, 

mares, chuvas etc. Na metalurgia}: a técnica tem sido largamente utiliza-

da na determinação de elementos maiores, menores  e traços, constituin-

tes de metais e materiais relacionados. Outras utilizações são a análise 

de materiais não  processados, controle de produção, além do controle de 

qualidade de produtos finais.

 Exercícios

1.	    Identifique os componentes da lâmpada de cátodo oco representa-
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do na Figura da Lâmpada de cátodo oco

2.	  Quais as formas de ser obter vapor atômica para análise por AAS?
3.	  Por que uma medida realizada no forno de grafite é mais sensível 
que na chama?
4.	  Qual região do espectro eletromagnético é realizada uma medida 
na AAS?
5.	  Por que a fonte de radiação na AAS deve ser uma lâmpada que con-
tenha o elemento a ser analisado? 
6.	   Como é feita a seleção do comprimento de onda incidente na cha-
ma e por que ela é necessária?
7.	  Uma amostra pesando 11,23 mg de um tecido vegetal foi analisa-
da por absorção atômica. Para isso, a massa pesada foi diluída em 5 mL 
de ácido nítrico a concentração de Cu medida  após de feita a curva de 
calibração, sendo obtida uma absorbância de 0,023.  A partir dessas infor-
mações utilize a curva de calibração abaixo para calcular  quando de Cu 
estava presente na amostra em µg g-1 de tecido vegetal. 

 

Cu (ppm) Absorbância
0,000 0,000
0,100 0,006
0,200 0,013
0,300 0,020
0,400 0,026
0,500 0,33
0,600 0,039
0,700 0,046
1,000 0,066
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