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RESUMO

Este trabalho constitui parte de um programa para o de
senvolvimento da area de Eletroguimica, na Divisdo de Quimica,
CDTN-NUCLEBRAS.

Os estudos realizados objetivaram a investigacao dos
coeficientes de atividade de espécies gquimicas em solucao, um pa
rametro fundamental na definicao de muitas propriedades de solu-
coes eletroliticas.

ApOs uma revisao do assunto foram propostos dois proce
dimentos: o método de diluicdo e o método de difusao, para a es
timativa deste parametro em solucbes eletroliticas puras e mis-
turas.

Os resultados obtidos apresentaram uma boa concordan-

cia com aqueles previstos teoricamente.
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ABSTRACT

The presente work is a contribution to the efforts
developed by the Chemistry Division of CDTN-NUCLEBRAS, aiming to
improve the activities in the area of Electrochemistry.

The main purpose of these studies is related to the
determination of the activities coefficients of chemical species
in solution, a fundamental parameter for the definition of
several properties of ionic solutions.

Following a complete review of the matter, two
procedures were proposed: the dilution method and the difusion
method, for the estimation of the activity coefficient in pure
salt solutions and mixtures.

The results experimentaly determined are in a good

agreement with the theoretical values.



NOMENCLATURA

Identificacao de algumas variadveis e constantes, que

qﬁentemente aparecem ao longo do texto:

a; = atividade iOnica

Yy = coeficiente de atividade idOnica

c, = concentragao idnica

G = energia livre de Gibbs

S = entropia

\Y% = volume

p = pressao

n;, = n? de moles de uma espécie quimica i
o = potencial quimico de uma espécie i

R = constante dos gases

T = temperatura absoluta

X, = fragao molar da espécie quimica i

Y, = coeficiente de atividade medio

c, = concentragao media

a, = atividade media

My = potencial quimico médio de uma espécie i

I = forca idOnica de uma solugao eletrolitica

fre



t

n® total de moles de uma mistura contendo diferentes espée-

cies guimicas
entalpia
constante de Boltzmann

potencial ou FEM (forca eletromotriz) de uma célula galva-

iica

potencial de juncao liguida ou de difusao
constante de Faraday

concentracao molal

carga do elétron



[ INTRODUCAO

O presente trabalho tem por objefivo, retornar a discus-
sao do parametro associado ao comportamento de um Ion ou molécula
em solugcao, conhecido como coeficiente de atividade quimica. E u-
ma contribuicao ao estudo da teoria das solugoes eletroliticas,em
vista da influéncia deste parametro na definigao de  importantes
propriedades como o pH, a forca eletromotriz de uma célula galva-
nica, coeficientes de particao, constantes de equilibrio e outras,
de grande interesse nas diversas areas da Quimica, Biologia e Mi-
neralogia (Apéndice I).

E importante evidenciar gque quase a totalidade dos traba
lhos publicados dissertam sobre o coeficiente de atividade de um
determinado eletrdlito e nao sobre a sua atividade. Isto se deve
nao somente a interdependéncia entre as duas grandezas, mas tam-
bém, a procura de uma conceituagao mais adequada para o coeficien
te de atividade, que durante certo tempo foi considerado como um
mero fator matemdtico de correlacao.

Bronsted |1], foi um dos primeiros a provar experimental
mente o verdadeiro significado fisico deste paridmetro através da
enuncia¢ao do "Principio da Interacao Especifica entre os Ions",
contrariando as convencgoes de MacInnes |2| e Harned |3|, quanto
a sua igualdade para um determinado Ion em diferentes solugoes.

Pode-se concluir nao somente a partir de dados experimen
tais, mas também de modelos tedricos que o seu significado & bem
mais amplo do gue um simples dispositivo matematico, pois resulta
da interacgao entre ions e moléculas.

Un aspecto importante e que sugere o estudo deste parame

metro em particular, advém do simples fato de gque nao se pode de-



terminar experimentalmente, ou ainda nao se conseguiu com exati-
dao, o coeficiente de atividade de uma espécie idnica.

A separacao de certos efeitos nas contribuigoes indivi -
duais das espécies idnicas envolvidas &, a principio, um problema
experimental insolivel.

Um exemplo fundamental desta dificuldade & a obtengao da
mudanca de entalpia, resultante da interagao entre um Ion e um

solvente, quando no processo de solubilizagéo:

2 2
N, z.e de
pH, = - —2 L0 ll—l-g- 5 |
* 2r, € e 3T
i S s
Esta equagao tedrica derivada por Born, corresponde a

troca de calor AHi, envolvida na sulubilizagéo de um mol de Ions
NA’ de mesma carga zi e raio ri em um solvente (meio continuo) de
constante dielétrica £

Determinar AHi experimentalmente estd fora da realidade
pratica, tendo em vista a impossibilidade de se solubilizar um
fon sem o contra Ion associado. Além do mais, se tal experiéncia
fosse possivel, o trabalho realizado no processo de solubilizacdo
seria acrescido de um trabalho elétrico adicional, correspondente
a introdugao de uma espécie carregada em uma solucdao carregada e
de mesmo sinal. A introdugao deste termo adicional complicaria
muito a comparagao entre o OH, experimental e o tedrico.

Analogamente, determinar o coeficiente de atividade iéni
co, Yl, resultaria na mudanga de energia, livre,

AG, = RT&n ¢, + RTn vy,
i i i

associada a variagao na concentracao, ci,dé\mﬁ.eaikiejﬁmka apenas.



Esta operagao envolveria também um trabalho elétrico ex-
tra conforme o modelo de Born, e conseqﬁentemente dificultaria a
determinagao de v, .

A indefinicao empirica de Yy reflete diretamente nas
propriedades que dependem de seu conhecimento e que portanto sO
podem ser avaliadas de forma aproximada.

Um exemplo comum ocorre na determinacao do pH de uma so-
lucao,pois . quando se define uma escala operacional de pH €& neces
sario definir primeiro uma escala de coeficientes de atividade in
dividuais para o Ion hidrogénio. Como isto nao & possivel, estabe
lece-se entao escalas convencionais para estes coeficientes, ba-
seadas em convengoes conhecidas como "nao-termodinamicas". Tal
procedimento, ainda assim, sO € valido em condigoes ideais, ou se
ja, em solugOes aquosas muito diluidas e como na pratica nem sem-
pre se trabalha com solugoesde forcas idnicas pequenas, o pH medi
do reflete apenas uma estimativa do valor real.

Mesmo a forga eletromotriz de uma célula galvanica, que
pode ser diretamente relacionada a atividade de um iIon, nao & ca-
praz de determinar o seu coeficiente de atividade individual em
vista da dificuldade encontrada na definicao exata do potencial

de difusao desenvolvido na juncao liguida. Nas palavras de H.S.

Harned |4

"Nos mos confrontamos com uma interessante
» . -~ - v -
perplexidade, pois nao e possivel determi-
nar o potencial de jungao liquida sem o co
nhecimento das atividades individuais dos
hd ~ - hd . . .
10ns e nao e possivel determinar as ativi-
dades individuais sem o exato conhecimento

do potencial de jungao liquida.”



Tendo em vista estas dificuldades, muitos pesquisédores,
ainda hoje, realizam trabalhos visando a determinacao de coefici-
entes de atividade, com maior precisdao e exatidao, para diferen -
tes sistemas eletroliticos e obviamente com melhores recursos téc
nicos.

O objetivo principal do presente trabalho, consiste em
uma breve revisao dos conceitos e métodos envolvidos na determina
cao de coeficientes de atividade e propor dois procedimentos expe
rimentais envolvendo medidas potenciométricas com eletrodos sele-
tivos, para a determinagao deste par@metro em solug¢oes contendo

um ou mais eletrolitos.



Z. 0 COEFICIENTE DE ATIVIDADE QUIMICA — DEFINICAQ

Antes de se iniciar um tratamento especifico para o coe-
ficiente de atividade, & importante mostrar a sua derivagao a par
tir de propriedades termodinamicas de uma solucgao.

pa 12 e 22 leis, a mudanga de energia livre de Gibbs em

uma fase, para uma transformacao reversivel, pode ser generaliza-

da na forma:

k
aG = - sar + vap + = u, dn, + (28) ae (2.1)
i=1 de p,T,nl...nk
onde o terceiro e quarto termos do lado direito da equagao 2.1

sao, respectivamente, as contribui¢Oes devidas a mudanga na compo
sigao e ao trabalho elétrico realizado.

Se considerarmos um determinado sistema, constituido por
uma solugao em equilibrio com uma fase vapor, onde ambas as fases
se comportam idealmente, a variagao da energia livre molar na fa-
se vapor para temperatura e composigéo constantes e auséncia de

trabalho elétrico &, a partir de 2.1:

dG = vdp = duvapor (2.2)
Substituindo-se V por RT/p, equacao de estado para gases
ideais, em 2.2 e integrando-se entre limites definidos, obtém-se

para gqualguer um dos componentes,

_ .0
ui,vapor = ui,vapor + RTznpi (2.3)
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onde u? vapor’ é o potencial quimico para o componente i em um
1

estado padrao hipotético.

Quando o sistema estd em equilibrio, tanto o soluto quan
to o solvente na solugao encontram-se em equilibrio com os respec
tivos vapores. Logo,deve ser satisfeita a condigao de igualdade

para os seus potenciais quimicos,

Ui,vapor = My, solugao

Consequentemente, os potenciais quimicos do solvente e

soluto na fase liquida, solugao, sao:

_ (o]
ui,SOlu(‘;c’;O B ui,vapor + RTZnp (2.4)

Tendo em vista que tanto a solugao, quanto a fase vapor
se comportam idealmente, a equagao 2.4 pode ser expressa em fun -
¢ao das fragoes molares do solvente e soluto na solugido, a partir
cdas leis de Raoult e Henry.

Como o desenvolvimento do presente trabalho € baseado em
um Unico solvente, agua, e diferentes eletrdlitos, aplicando-se a

lei de Henry para o soluto, obtém-se:

o

W, ~ = U, 4+ RT4nK_ . + RTinx, (2.5)
i,solugao i,vapor H i

onde Ky € a constante de Henry e x; a fragao molar do soluto i.
Por conveniéncia define-se a energia livre molar padrao

ou potencial quimico padrao do soluto como:

© - =39 + RTnK (2.6)
i,solucgao i,vapor H
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e para simplificar, omitindo-se os subscritos, a equagao 2.5 assu

me a forma:

My vy + RTLnx, (2.7)

0O termo u?, ja definido, refere-se a um estado hipotéti-
co no qual x = 1, onde a lei de Henry & obedecida para um interva
lo de concentragao de x = 0 a x = 1.

E interessante observar que a derivagao de 2.7 sO foi
possivel, considerando-se um comportamento ideal para os componen
tes na solugao. Isto significa que a solugao deve ser muito dilui
da, ocorrendo uma completa uniformidade das forcas coesivas, ou
seja, uma igualdade entre as forgas intermoleculares que atuam so
bre o soluto e o solvente.

Tal consideragao evidentemente, s & valida para solugao
de nao eletrblitos, onde estadao presentes apenas interacdes fracas
do tipo dipolo-dipolo.

No caso de solugées eletroliticas, entretanto, atuam in-
teracgoes Ion-ion, do tipo Coulomb. Qualquer medida do potencial
guimico de uma espécie ou de gualquer propriedade que depende do
potencial quimico, revelaria um erro ao se utilizar a equacao 2.7.

Em outras palavras, a experiéncia mostra que, mesmo para solucoes

diluidas:

o
b, - M RT4nx, .
i T M7 i (2.8)

Para efeito de discriminagao, as solugoes gue obedecem a
equagao 2.7 foram entao caracterizadas como solugdes ideais e so-

lugoes que nao obedecem a equagao 2.7 como nao ideais.
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Por guestao de comodidade, para se utilizar uma equacgao
da forma de 2.7 no tratamento de solug5es eletroliticas, G.N.
Lewis ISI introduziu um fator de cérregao empirico, Y;r Que fun-
cionaria como uma espécie de "modificador da concentragao", X,
Assim, a mudang¢a de potencial quimico ui - ui seria determinada

para uma concentragéo efetiva, Yixi’ definida como atividade,
o
-y, = iny.x. = ina. 2.9
u. uy RTLNY, X, RT na, ( )

O fator de corregao Yy foi denominado coeficiente de ati
vidade, o gqual pode variar de um valor muito pegueno até 1, onde
neste Gltimo caso a atividade do eletrdlito & igual a sua concen-
tracao, e a solugao apresenta um comportamento ideal.

Como mencionado anteriormente, este fator tem um signifi
cado fisico ao invés de ser um simples dispositivo matematico.

Tal fato pode ser provado agora ao se subtrair a equacao 2.7 de

2.9:
ui(real) - ui(ldeal) = RTRnYi (2.10)

Através de 2.10 pode-se concluir que o coeficiente de a-
tividade & uma medida da mudanca de potencial quimico originada
das interagoes Ion-ion, que nao sao consideradas em solugdes que
se comportam idealmente.

Tais interagoes atuam como uma espécie de perturbagao no
comportamento destas solugoes e o coeficiente de atividade repre-

senta um reflexo desta perturbagao.
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2.1. 0 coegiciente de atividade medio

A equagao 2.10 pode ser escrita, também, na forma geral:

o)

.= u; o+ Lny . c, 2.1.1

5 My RT nylcl ( )

onde <y € a concentracao em molalidade ou molaridade do soluto.
Apesar de nao ser possivel provarmos, experimentalmente,

a equagao 2.1.1 para um ion isoladamente, isto nao impede a sua

formulagao tedrica. Assim para cations e anions:

_ .0
W, = u_ + RT¢nc, + RTAnv_ (2.1.2)
u_ =12 + RT&nc_ + RTny_ (2.1.3)

Entretanto, como s6 & possivel determinar o coeficiente
de atividade de um eletrdolito, isto &, de pelo menos duas espé-
cies idnicas juntas, & necessario estabelecer um elo conceitual
entre o coeficiente de atividade do eletrdlito e o coeficiente de

atividade de uma de suas espécies ibnicas.

Express6es alternativas, convenientes, para a atividade
de um eletrélito sao obtidas considerando-se a representagao for

mal de sua dissociagao em solugao.

Para o caso de um eletrdlito qualquer, A, B, , disso-
+ —
ciando-se um vy cations e V_ anions, tem-se a partir das equagoes

2.1.2 e 2.1.3,

vV, ", =V uo + v+RT£nc

+ Yy Py + V+RT2nY+ (2.1.4)

+
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v oy o= v_u? + v_RT&nc_ + v_RT&ny_ ) (2.1.5)

Somando-se as duas expressoes (2.1.4) e (2.1.5) e divi -

dindo-se por v = v_ + v_, obtemos o potencial quimico médio dos ca

tions e anions presentes,

o o)
Vo, u +\L“_ Vv H + Vv ou_
u, = + + =t _+ + RTLn (ci+ c’- )l/v
B v V
v v 1/v
+ RTin (vo+ - )Y (2.1.6)
ou
e} o
Wy = oW, F RTﬁLn\(icir = u; + RTn a, (2.1.7)

Duas fung¢oes importantes sao definidas comparando-se as
equagoes 2.1.6 e 2.1.7. A atividade mé&dia de um ion,

a, = (a,+ av-y /v (2.1.8)

e o0 seu coeficiente de atividade méedio,

v, v (1/v
Yo = (v +y_-) / (2.1.9)
A comparacgao entre o valor de y,r determinado empirica -
mente, e os de Yy, e y_, através da equacgaoc 2.1.9, constitui um
meio de estimar os coeficientes de atividade individuais. Difi -
culdades sao encontradas, no entanto, quando se deseja conhecer

o coeficiente de atividade individual do anion ou do cation isola
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damente através da relagao 2.1.9. Podemos considerar, Y, T Y

para um eletrOolito em solugao? Esta questao e algumas outras,

contribuiram para que fossem estabelecidas convengoes, com O obje

tivo de simplificar a determinagao destes coeficientes indivi-

duais.
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3. AS CONVENGCUES DE MAC INNES, HARNED E GUGGENHETIM

E necessario antes de mais nada, esclarecer que as fun-

coes Yy o0 Y_ €, s0 apresentam significado fisico quando um solu
to encontra-se parcialmente ou totalmente dissolvido em solugao.

Como ja foi visto, podemos estimar Y, ou y_, mas nao de-
termind-los com exatidao. A definicao do coeficiente de atividade
médio Y, € um dos caminhos existentes para este fim.

A guestao que surge agora é: em que situacao podemos con
siderar Y, =Y. = Yi?

Kortum |6| argumenta a condicao de igualdade entre oS
coeficientes de atividade idnicos e médios, para eletrdlitos uni-
valentes em solugoes com forgas iOnicas inferiores a 0,01M.

Para solucionar este problema, foram estabelecidas con -
vengoes que a principio, suspeita-se que funcionem para muitas so
lugoes eletroliticas.

As mais conhecidas sao as de MacInnes, Harned e Guggen-—

heim

3.1. A convencao de MacInnes

Nesta convengao |2| , defende-se a idéia de igualdade
dos coeficientes de atividade dos ions potadssio e cloreto, em so-
lugoes aquosas e puras de KC1l, para qualquer concentragao do sal.
Além disso, considera-se também, que estes coeficientes sejam i-
guais em outras misturas onde a forca idnica € a mesma, assim co-
mo as concentragoes dos Ions potéssio e cloreto.

Portanto, o coeficiente de atividade do ion cloreto tem

O mesmo valor nas solugGes: HCl 0,1M; HC1 0,01M + KC1 0,09M;
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NaCl 0,1 M e igual em cada caso ao coeficiente de atividade mé-

dio do KCl em sua solugao 0,1M.
3.2. A convencao de Hanrned

A convencao de Harned |3| & uma generalizagao da conven-
cao de MacInnes. Considera-se que em solucoes de mesma forca idni
ca, constituidas de diferentes eletrolitos possuindo um ion em
comum, tal Ion apresentard o mesmo coeficiente de atividade inde-
pendente do ion ou ions a ele associados.

E facil notar gue, de acordo com estas duas convencoes,
pode-se extrapolar a igualdade entre os coeficientes de atividade
individuais e médio para um mesmo eletrdlito em sua solugao pura.

Tal aproximagao & muito utilizada no caso de eletrdlitos

binarios uni-univalentes.
3.3. A convencao de Guggenhedm

Uma terceira convengéo, a de Guggenheim [7|, expressa o
coeficiente de atividade ionico em uma mistura de diversos eletré
litos uni-univalentes em termos de combinacces termodinamicas bem
definidas Yi/Yj e Yin. No entanto, & uma convencao de pouca uti-
lidade pratica, tendo em vista a dificuldade encontrada na deter-

minagao de coeficientes de atividade médio em misturas de eletro-

litos.
3.4. Comentarnios

E importante observar que tais convencoes ou postulados,
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nao foram enunciados ao acaso, mas indiretamente fundameﬁtados em
evidéncias experimentais.

Os postulados de MacInnes baseiam-se no comportamento ci
nético do ion cloreto em estudos de condutividade de solucoes de
acido cloridrico e cloreto de metais alcalinos e, a principio,con
firmados por medidas experimentais de forcas eletromotrizes de cé

lulas galvanicas em concentragaes de 0,1 a 3,1M |3

.

Em vista da indiferenga de um Ion com relagao a natureza
do meio gue o cerca, como sugerido por estes postulados, a conven
¢ao de MacInnes €& conhecida como o "Principio das atividades inde
pendentes dos Ions".

E dificil, no entanto, aceitar a idéia de que um mesmo
ion apresente a mesma atividade quimica em ambientes diferentes.

Se analisarmos o problema, nao do ponto de vista de con-
centragao total dos Iions em solucao, mas em termos de forga idni-

ca, I, da solugao, onde:

c.z, (3.1)

Apesar do principio aplicado a um Ion comum em diferen -
tes solugoes de forcas idnicas iguais, sugerir que a atividade
quimica deste ion seja a mesma independente dos Ions a ele associ
ados, podemos verificar gue a sua contribuicao individual na for-

¢a i0nica total em cada solucao,

1 3
J (3.2)
I 22

N = | Rf
9]
N
Q
N
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pode ser diferente, nao devido a concentracgoes dos Ilons presentes,
cy, mas as suas cargas individuais, 2y nao necessariamente unita
rias.,.

Este raciocinio simples & o primeiro indicio da influén-
cia do tamanho do ion e de suas propriedades elétricas, no seu
comportamento em solugao, refletida de sua carga z, -

Na realidade, MacInnes nao se baseou em medidas diretas
dos coeficientes de atividade do ion potassio e cloreto para con-

cluir que YK+ Ele apenas sugeriu esta igualdade na suposi-

1
cao de gue a mobilidade do ion cloreto & sempre a mesma nas solu-
¢oes dos respectivos cloretos univalentes em concentragoes de até
0,1M.

Como o ion potassio e o ion cloreto apresentam aproxima-
damente as mesmas massas e mobilidades, suas atividades poderiam
ser consideradas iguais.

Harned \3] em suas medidas experimentais, desprezou oS
potenciais de juncao liguida desenvolvidos nas células galvanicas,
mesmo quando as equagoes de Planck ]8[ e Handerson ]9} sugerem va
lores da ordem de 5,0mV.

Obviamente que certas simplificacoes em trabalhos experi
mentais e suposicoes tiradas de trabalhos experimentais, sao plau
siveis desde que nao sejam colocadas em duvida por outrasevidén-
clas experimentais.

Contrariando as convengoes de MacInnes e Harned, Brons -
ted enunciou em 1921 o seu "Principio da interacgao especifica en-
tre ions", exatamente o oposto do principio das atividades inde -

pendentes dos ions.
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4. A TEORTA DE BRONSTED E 0 PRINCIPIO DA INTERACAO ESPECIFICA

Em busca de uma interpretacao mais detalhada para o sig-
nificado fisico do coeficiente de atividade de um ion,Bronsted |1],
baseado em estudos sobre solubilidade de sais pouco solliveis em
solugoes salinas, contradiz as convencoes de MacInnes e Harned re-
ferentes as igualdades dos coeficientes de atividade individuais
em solugoes de mesma concentragao total.

Para ele a solubilidade de um sal em um determinado sol-
vente, & um parametro indicativo das interacoes elétricas a que
os ions estao sujeitos.

Como um mesmo lon pode apresentar diferentes solubilida-
des em diferentes solugOes de mesma concentragao total, sua ativi-
dade, ou melhor, seu coeficiente de atividade, que & um reflexo
direto dos efeitos causados pelas interacgoes entre ions, depende
marcadamente da sua natureza individual e da natureza das solugoes

(que atuam como solventes.

4.1, A prova temmodinamica de Bronsted

Apesar das evidéncias experimentais mostradas por Brons-
ted, um simples tratamento termodinamico para uma mistura de ele -
trdolitos, & suficiente para contrariar o principio das atividades
independentes dos ions.

Consideremos, por exemplo, uma mistura de Dy n2, n3...

moléculas, com atividades ayr Ay as ... € coeficientes de ativi-
dade Yy, Y,, Y3 ... A partir da equacao de Gibbs-Duhem,
g n,

n, den — + Y n.deny, =0 (4.1)
1 n 1 1 1
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E facil provar que o 19 termo do lado esquerdo da equa -
¢ao 4.1 & nulo, gquando o n? total de moléculas permanece constan-
te em uma mudanga de estado, variando-se apenas OS nimeros de mo-

léculas individuais. Portanto,

r n, deny, =0 (4.2)
;1 i

Retirando do somatorio a parte relativa ao solvente, a

equacao 4.2 assume a forma

( n. dznyj) + n denyg = 0 (4.3)

z
. J

onde 0s indices j referem-se aos solutos e s, ao solvente.

A equagao 4.3 mostra gue, se uma solugao eletrolitica di

]
luida & pouco a pouco modificada em uma outra solucgao, nz=n.+dn-
I

com a mesma concentracao total e se de acordo com o principio das

atividades independentes, os coeficientes de atividade permane -

cem 0Ss mesmos, dian = 0, entao o coeficiente de atividade do sol
- n

vente se mantem constante, dlnys = 0, e consequentemente a sua a-

tividade.

Assim solugoes diluidas de mesma concentragao total apre
sentam o mesmo ponto de congelamento, o que resultaria através de
4.3 considerar aigualdade entre os coeficientes de atividade pafa
todos os ions presentes em solucao, independentemente da natureza
destes ions.

Na realidade quando consideramos misturas de eletroliti-

cas ideais, solugoes muito diluidas, & valida a aproximacgao:

atividade soluto = concentracao do soluto



22

e para o ponto de congelamento de uma solug¢ao binaria;

RT2

T =T +x— (4.4)
H
onde x € a fragao molar do soluto, TO o0 ponto de congelamento do
solvente puro € H a entalpia molar de fusao do solvente.

O principio das atividades independentes entre os ions é
nada mais do gue um tratamento extremo, para misturas eletroliti-
cas em diluigao infinita, onde os coeficientes de atividades das
espécies presentes sao muito proximos, e porque nao dizer, iguais
a l (um).

Para Bronsted o coeficiente de atividade de um ion & cons
tituido de diversos fatores, dependendo parcialmente de proprieda
des pertinentes ao meio e das interacoes entre o Ion e as demais
espécies presentes em solucao. Através das solubilidades de sais
pouco soltveis em solug6es salinas, consideradas como solventes,
Tabelas 1 e 2, concluiu que os diferentes valores de solubilida -
des nos diferentes solventes, seja devido a efeito de interacgao
entre ions e a um poder de dissolucao ou salting-out, caracteris-

tico de cada solvente.



TABﬁLA 1 - Solubilidade do tetranitrodiammincobalto (III) de

oxalatotetraammincobalto(I1I) com solventes sali-

nos 0,1N, a 0°c.

SOLVENTE SOLUBILIDADE
formato de sddio 0,00128
formato de potassio 0,00132
cloreto de potassio 0,00137
nitrato de potassio 0,00141
TABELA 2 - Solubilidade de tetranitrodiammincobalto(III) de

oxalatotetraammincobalto(III) (Co) e tetratiocia

natodiammincromo (III) de césio (Cs) em agua e

solugao 0,1N de nitrato de potassio.

SOLVENTE %b Sog
HZO 0,00266 0,00263
KNO3 0,00372 0,00323
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Assim, em uma solugao de dois eletrdlitos, o coeficien-
te de atividade de um ion pode ser representado como um produto
de 4 coeficientes separados, sendo dois de interagao e dois de
salting-out.

Para um sal de potassio em solugao de cloreto de sddio,

o coeficiente de atividade do ion potassio serad entao:

YR (Nacl) - "K(Na) YR(cl) Y(va) Y(cl) (4.3)
onde,
= coeficiente de interacio entre Na' e K&
Yk (Na) - coeficiente de interagao entre Na e
Y = coeficiente de interagéo entre K+ e C1
K(Cl)
Y(Na) = coeficiente de salting-out devido aos ions Nat
Y(Cl) = coeficiente de salting-out devido aos Ions C1l~
4.7. 0 prineipio da interaqdo especifica dos Zons [(PIE)

A equagao 4.5 pode ser simplificada com a introducao do
principio da interacao especifica dos ions, que diz o seguinte:
Em solugoes diluidas de mesma concentragdo total, os ions serdo
unt formemente influenciados por Tons de mesmo sinal.

Podemos escrever portanto,

Yk(x) T Yr(a) T Yei(en) T Yeimoy T K (4.6)

onde K & uma constante que depende somente da concentracio.
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Quando sao comparadas solucoes de mesma concentrag¢ao, K
pode ser igualado a unidade, por motivo de simplificagdo.

A igualdade em 4.6, advém do fato de que Ions de mesmo
sinal tendem a se manter afastados, reduzindo-se assim a intensi-
dade do desvio do comportamento ideal. Como uma situacao limite
os coeficientes podem ser considerados iguais. O ponto de vista
de BroOnsted, sugere que a parte correspondente a interagao entre
ions de mesmo sinal na equagao 4.5, Y y» reflita em solugoes

K (Na

diluidas, um comportamento parcialmente ideal.
"~ . B - . . -~ ,
4.3, Consequencias do principio da interacdo especdfica.

Segundo Brgnsted, "em nenhum outro campo, as individua-
lidades das solugoes eletroliticas sao mais pronunciadamente exi-
bidas, do gue no campo da solubilidade de sais pouco solliveis em
solugoes de outros sais como solventes". Portanto, os seus estu-
dos se baseiam em solubilidade de sais pouco solluveis emsolugoes

de eletrdolitos fortes.

Considerando-se, por exemplo, os sistemas: AgCl (NaNO3)
e AgCl (KNO3), duas solugoes de mesma concentracao, seja Sagcl
PAgcl € Tager’ @ solubilidade, produto de solubilidade estequiomé

trico e produto de solubilidade termodinadnico do AgCl, respectiva

mente. Para o sistema AgCl (KNO3) temos:

= Pagcl YAg(No3) YCl(NOB) (4.7)

TTAgCl
Introduzindo o PIE,

YAg(KNo3) N YAg(No3) Y (k) Y(No3) (4.8)
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(4.9)

Yc1(kNOo,) ~ Yc1(x) "(KR) T(NO

3) 3)

Substituindo as equacgoes 4.8 e 4.9 em 4.7,

2 2 2
®AgCl(KNO) - YAg(No3)'Yc1(K)'Y(K)'Y(No3) (4.10)

"agcl

No caso do sistema AgCl(NaNO3),

2 2 2
3)'YAg(NO3)'YCl(Na)'Y(Na)'Y(NO3) (4.11)

"agcl T SagCl(NaNO

Combinando-se 4.10 e 4.11,

SAgCl(KNO3)

1
ch1(Na”§VkNa)v

(4.12)
SAgCl(NaNOB) Yei(xk)  Y(K)
ou, a partir de 4.9 para os dois sistemas,
. 1 1
AgCL (KNO ) Ycl(NaNOy) 2 V(Na) 2
= | . | (4.13)
s Y Y
AgCl (NaNO,) C1 (KNO,) (XK)

Introduzindo o simbolo Ri para a razao entre as solubi-

lidades e r, para coeficientes de atividade,

1/2 1/2

RAgCl(KNOB/NaNO3) - rCl(NaNO3/KNo3) - T (Na/K) (4.14)
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Visto que os coeficientes referentes aos Ions prata e
nitrato nao figuram na equacgao 4.13, Bronsted deduziu gue, quando
utiliza-se duas solugbes eletroliticas igualmente concentrados co
mo solventes, com um anion em comum, a razao de solubilidade apre
sentada por um sal pouco soluvel hetero-ionico, depende somente

do anion do sal saturante e dos cations dos dois solventes. De a-

cordo com esta teoria,

S s s
AgCL(KNO,) _ ~AgCl(KClO;) _ ~TICL(KNO,) (4.15)
SAgC1 (NaNO SAqu(NaClO3) ST1C1 (NaNo
Quando os solventes possuem um cation em comum,
s S S
AgCl(KNO,)  _ "“AgCl(NaNO,) _ T“AgClO,(KNO,) (4.16)

SAgCl(KClO3) sAgCl(Nac103) SAgClO3(KC103)

Estas duas regras funcionam também para sais saturantes

de valéncia maior do que 1 e seguindo a mesma linha de raciocinio

para ICO(NH3)6[2 (Cr0,) 5 temos:

_ 3/5 2/5
RLZ(CrO4)3 (KNO,/NaNO4) = FCro, (NaNO,/KNO4) * ¥ (Na/K) (4.17)

23 (Cro

. (KNO, /KC1) = 275 3/5 (4.18)

) . T
5 473 L(KCl/KNO3) (Cl/NO3)

- +3
onde, L = | Co (NH,) ¢ |2
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No caso de solugOes onde os solventes sao homo-idnicos,
as equagoes para as razoes de solubilidade apresentam a mesma for
ma daquelas para solventes hetero-idnicos. Para os sistemas

AgCl(KCl) e AgCl(NaCl) por exemplo,

12 1/2

= Tcl(nacl/kcl) T (Na/K) (4.19)

RagC1 (KC1/NacCl)

A equagao 4.19 é semelhante em forma a equacao 4.14. A

Gnica diferenca & que o R em 4.19 representa a razao entre os pro
dutos de solubilidade estequiométricos, enquanto em 4.14,entre as

solubilidades.
4.4. Evidencias experimentais

Para provar de uma forma precisa, o seu principio,Brgng
ted levou a termo uma série de testes com solugoes de KNO, e NaNO,
0,1N, saturadas com sais contendo um anion em comum,o(kﬂNHQZGWb);.

Para 3 grupos de cations foram observadas as razoes de

solubilidade, mostradas na Tabela 3.

Para estes 3 grupos temos,

172
R = 'Nwa/r) © T (Na/K) (4.20)
173
Rir = '™Nva/k) ° F(Na/K) (4.21)
R = r3/4

IIT N(Na/K) ° T (Na/K) (4.22)
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TABELA 3 - Razao de solubilidade do tetranitrodiamincobalto(III)

a 20°c.

CATION sSkno. 7 SNaNo
3 3
Oxalatotetrammincobalto (III) 11,0339
Prata 1,0343
Tetrametilamonio 1,0340
Carbonatotetrammincobalto (ITII) 1,0324
R = 1,0339
Cloropentammincobalto (III) 1,0411
Nitropentammincobalto (III) 1,0414
R = 1,0413
Tris{etilendiamina)cobalto (III) 1,0450
Aquopentammincobalto (III) 1,0465
R = 1,0458
E facil mostrar que,
gy~ ®r1oy6 _  Rrxroya o Przznie (4.23)
R R R

I I 11
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o4 o3 X
r - L - I - i (4.24)
(Na/K)
R3 R2 R8
II 11T TTT

Se o principio é correto, ao calcularmos os valores de

e r a partir das equacoes 4.23, 4.24 e dos dados

T (Na/K) (Na/K)

da Tabela 4 e os substituirmos nas equag5es 4.20, 4.21 e 4.22, os
resultados obtidos para Roy RII e Riqp devem coincidir com os ex-
perimentais.

Tal concordancia e verificada como mostrado na Tabela 4.

TABELA 4 - Resultados calculados e encontrados para R.
R . R
experimental - calculado
RI 1,0339 1,0339
RII 1,0413 1,0419
RIII 1,0458 1,0460
4.5, Aplicacao do principio da interacdo especlfica

Utilizando-se o PIE, & possivel estabelecer importantes
relagoes termodinamicas entre solubilidade e ponto de congelamen-
to, coeficientes de atividade e coeficientes osmdoticos,com solu -

goes de mesma concentracao idnica.
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No entanto, & na determinagao do potencial de jungao 11
quida desenvolvido em uma cé€lula galvanica, que este principio a-
presenta uma aplicacao de importancia significativa.
Como serd visto mais adiante, o potencial de jungao 11
guida ou de difusao, & um parametro cuja medida experimental é
muito complicada. Muitas vezes s0 se encontra solugao através de
artificios matematicos.
Para exemplificar a aplicagao da PIE, consideremos a
juncdo liquida KNO, (0,1M) !NaNO3 (0,1M), e a célula
KNO3 (0,1M) NaNO3(0,lM)
Ag Ag
AgNO, (0, 001M) | AGNO, (0,001M)
Para o potencial da célula;
Y
Ag(NaNO3)
E = RT n + E] (4.25)
Yag (KNO )
ou de acordo com o PIE;
E = RT4n r + E (4.26)

(Na/K) 3

Visto que r

de solubilidade, como exemplificado pela equagao 4.24, o poten

(Na/K) pode ser obtido a partir de medidas

cial de difusao Ej €& determinado diretamente a partir da medida

do potencial da celula.
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4.6. Comeontanios

F importante observar que o principio da interacao espe
cifica, introduzido por Brgnsted,admite a igualdade entre as ra-
zoes de coeficientes de atividade para diferentes solugoes de mes
ma concentragao total, como mostrado nas equagoes 4.20, 4.21 e
4.22, Além disso admite também a igualdade entre os coeficientes
de interacao e salting-out como mostrado nas equagoes 4.10 e 4.11.

Esta Ultima condicao de igualdade, lembra um pouco o
principio das atividades independentes. No entanto, deve ser obser
vado que o coeficiente de atividade idnica como um todo, nao € ne

cessariamente igual para as duas solugoes. Na equacgao 4.14,

Y # oy Y Y
Cl(NaNO3) Cl(KNO3) e (Na) # (K) *

Apesar do trabalho de Bronsted ser bem remoto, € consi-
derado como uma das mais importantes contribuig¢Oes para o entendi
mento dos efeitos especificos de Ions de diferentes espécies so-
bre os coeficientes de atividade de outros cletrdlitos. Uma opi-
niao expressa pelo prdprio Harned |10],30 anos depois da enunciacao
do principio.

Da sua teoria, conclui-se que para uma solugao eletroll
tica nao se pode imaginar uma estrutura uniforme e idéntica para

diferentes espécies de Iions presentes.



33

5. 0 MODELO ESTRUTURAL DE UMA SOLUCKO ELETROLTITICA E A TEORIA
DE DEBYE-HUCKEL.

O assunto exposto no capitulo anterior, nao poderia dei
xar de ser mencionado, tendo em vista que consiste em uma das pri
meiras provas experimentais concretas sobre a dependéncia do coe-
ficiente de atividade de um Ion, de suas interagoes com as demais
espécies quimicas presentes em solugao.

Apesar da teoria de Debye—Hﬁckel Ill] ter sido desenvol
vida 3 anos apd0s a enunciacao do principio da interagao especifi-
ca, BrOnsted ja admitia a idéia de que seriam as interacoes cou-
lombianas, as responsaveis pelo desvio do comportamento ideal a-
presentado por um ion em solugao.

Até entao, ja tinham sido desenvolvidos os trabalhos
de Gouy |12|, 1910, e Milner |13|, 1912, sobre as interacbes lon-
ion, os guais mais tarde serviriam de base para a teoria de De-
bye-Huckel.

A preocupagao em se conhecer melhor o comportamento de
um Ion em solugao, levou diversos pesquisadores a encarar uma So-
lucao eletrolitica de uma forma estrutural, e elaborar um modelo
capaz de explicar da melhor maneira possivel os resultados obti -
dos em laboratorio.

Na realidade, o coeficiente de atividade de um Ion a-
presenta um significado fisico quando estao presentes interacoes
do tipo lon-ion e Ion-solvente.

Estes dois aspectos juntamente com o movimento continuo
dos ions e moléculas do solvente, constituem a base para a elabo-

ragao de uma teoria.
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£ no entanto, dificil, analisar estes dois efeitos si-
multaneamente e portanto a interpretacao de cada um sera feita

separadamente.
5.1. Interagao fon-ion e a teoria de Debye-Hucket

O coeficiente de atividade de um Ion & obtido diretamen
te a partir da mudanga do seu potencial gquimico, quando passamos
de uma solugao ideal para uma solugao real onde estao presentes

interagcoes do tipo ion-ion, ou seja;

Bu;_y = RTEny, (5.1.1)

Para se determinar 4w, . € necessario imaginar um mode-
lo hipotético de mudanca de estado para a solucgao.

A aproximacao € feita analisando-se um Ion, Ion de refe
réncia, separadamente em relagéo aos demais ions presentes. Admi-
timos, a principio, que a sua carga & nula e calculamos o traba -
lho para carrega-lo, em solugao, até um valor zie onde z; é a
valéncia do ion e e, a carga do eletron.

Assim para 1 mol de ions;

(zieo)
bu,_; = WN, = —=—— N, (5.1.2)
2€ri

onde ¢ € a constante dielétrica da solugao, N,, o n? de Avogrado

A,
e W o trabalhc necessario para carregar uma esfera de raio Ty de

Zzero a zZ.,e .
1 O
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Combinando-se as equagoes 5.1.1 e 5.1.2;

NAZ' o
RTiny, = P (5.1.3)
i
2
onde | = zieo/eri € o potencial eletrostatico na superficie do

ion de referéncia.

Para obtermos o coeficiente de atividade do Ion & ne-
cessario apenas, conhecermos a distribuicao espacial média dos
ions na solugao e através da lei de superposicao de potenciais,es
timarmos ¥.

Entretanto, obter uma expressao para ¥ seria por demais
complicado, tendo em vista que o numero de particulas envolvidas
é muito grande. Debye e Huckel, propuseram entio um modelo simpli
ficado, onde se considera um ion central, com uma carga discreta
e os demais Ions distribuidos ao seu redor como uma nuvem idnica
com uma densidade de carga continua. A figura 1 ilustra o modelo
proposto.

Neste modelo, admite-se um excesso de densidade de car-
ga na nuvem iodnica, cujo sinal & oposto ao do Ion central. O cdl
culo da distribuigao dos ions na solugao, reduz-se entdo ao calcu

lo da densidade de carga o, em funcao da distancia r do ion cen-

tral. Quando r -+ o« , o, -+ 0.

O excesso de densidade de carga pode ser obtido a par -
tir da equagao de Poisson, da eletrostatica,e da forma lineariza-
da da lei de distribuigao de Boltzmann. Da igualdade entre duas e
quagoes para Y chega-se a equacao linearizada de Poisson-Boltz-

mann;

_é_ 4ty =52y (5.1.4)
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Outros 1ons

Moleculas ———

de agua ———— fon de referéncia

fon de referéncic — |

—~_ Meio continuc com constante
dieletrica €

FIG.1-(a) Estrutura real de uma solugGo eletrolitica.
(b) Modelo proposto por Debye - Hiickel.

2 4 o) 2 o - - . ,
onde, &7 = z n.z.eo , sendo n; O numero de lons i por unida

eKT i *

dade de volume.
Resolvendo a equagao 5.1.4 para wr’ tem-se para a densi

dade de carga da nuvem, como fungao da distancia r do Ion central;

p. = = $ (5.1.5)

A partir da equagao 5.1.5 e da equagao para a carga de
uma camada esférica da nuvem idnica, de espessura dr, a uma dis-
tancia r do ion central, dq = pr4nr2dr, obtém-se que, para r = &L

a carga da nuvem & maxima.



37

O termo 6—1 e conhecido como o raio da nuvem ionica, ,a
distancia onde se concentra o maior numero de cargas opostas a do
ion central e como apresenta a dimensdo de comprimento & conheci-
do tambem como o comprimento ou raio de Debye.

Pela lei de superposicao de potenciais aplicada ao sis-
tema Ion-nuvem idnica, ou simplesmente admitindo-se que a uma dis
tancia r = §71 do ion central, nao exista uma nuvem iOnica mas um

ion de carga exatamente igual e contraria a do Ion central, obtem

se para o potencial na superficie do ion central;

_ i€o
A (5.1.6)

Substituindo-se a equagao 5.1.6 na equacao 5.1.3;

2
RTAnY, = _ Np(z;e.)
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(5.1.7)
2¢

obtém-se finalmente uma estimativa tedrica do coeficiente de ati-
vidade de um ion, a partir do modelo estrutural de Debye—Hﬁckel
para uma solugao ibnica.

Tendo em vista ser impraticavel a confirmagao experimen
tal da equagéo 5.1.7, utiliza-se o conceito de coeficiente de ati

vidade médio, secao 1.1, e assim para um eletrdlito qualquer;

2
NA(z+z_)eO

LYy =~ (5.1.8)
2eRTS
e introduzindo o conceito de forga idnica |5], I = % i cizi, na
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equagao 5.1.8, obtém-se finalmente:
logy, = —A(z_‘_z!F)Il/2 (5.1.9)

onde A engloba todas as grandezas constantes da equacgao 5.1.8 e

varia com a temperatura.

5.2. A dimensaoc de um Lon e as Limitacoes da equacao de Debye-

Hiuchel .

Analisando a equacao 5.1.9, percebe-se a dependéncia 1i

1/2

near entre log v, e I , € um coeficiente angular -A(z,z_)o qual

+
é fungao apenas das valéncias dos Ions.

O coeficiente de atividade obtido através da equagao
5.1.9, nao diferencia por exemplo solucoes de KCl de NaCl ou Cuso,
de NiSO, para concentragoes iguais.

Acontece que O Y, experimental nao & necessariamente i-
gual para eletrdlitos que apresentam as mesmas valéncias. Além
disso, a equagao 5.1.9 s e valida para eletrdlitos 1:1 em solu-

~ . ~ P -2 .
¢oes diluidas, concentracgoes inferiores a 10 "M, e por esse moti-

vo conhecida como a lei limite de Debye—Hﬂckel.

Para solugGes concentradas, os desvios da teoria limite
de Debye-Huckel tornam-se cada vez mais acentuados, e para concen
tracoes superiores a 1M, Y, pode aumentar ao invés de diminuir,de
vido a hidratacao dos Ions.

Estes desvios sao devidos as simplificacoes feitas no
modelo estrutural ao nao se considerar a dimensao finita do ion ,

a formagcao de pares idnicos, a hidratagao dos Ions, a presenca de
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forcas de dispersao e outros parametros que associados ao modelo
original, auxiliam em muito na concordancia entre os valores teo-
ricos de Y, € 05 experimentais.

O primeiro melhoramento da teoria & considerar a dimen-
sao do ion, introduzindo-se o parametro "a", cujo valor é& supe-
rior a raio cristalografico do eletrdlito e inferior a soma dos
raios de seus ions solvatados.

Com esta consideracao, a equac¢ao 5.1.9 assume a forma;

A(z,z_) 12

logy, = - . (5.2.1)
a

O valor de a nao & tedrico, mas obtido experimentalmen-
te. Apesar de diferenciar y, para diferentes eletrdlitos com ions
de mesma valéncia, para concentragaes superiores a 0,1M, a equa -
cao 5.2.1 perde a sua validade. Na realidade, os resultados expe-
rimentais concordam satisfatoriamente com a teoria, para concen -

2y 14, 171,

tracoes de ate 10

E importante observar, entretanto, que €& mais consisten
te estimar o coeficiente de atividade a partir de um modelo no
qual procura-se entender o comportamento real das espécies guimi-
cas em solugao, do que estabelecer convencoes generalizadas. 0

mais simples parametro, a concentragao, limita diferentes formula

¢oes para Y , em diferentes intervalos de forga idnica da solugao.

5.3. As Anternagoes Lon-solvente.

Apesar da formulacao matematica do coeficiente de ativi

dade ser quase que totalmente baseada nas interacgoes do tipo Ion-
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ion, & um fato constatado que ao se trabalhar éom solugées concen
tradas, as interagoes Ion-solvente, desempenham um papel fundamen
tal e & através destas interagoes gque emerge o modelo estrutural
mais realistico para uma solucgao.

O solvente mais simples, em estudos envolvendo eletroli
tos fortes, € a agua e tendo em vista a sua estrutura molecular,um
dipolo elétrico, as moléculas de agua podem se agrupar através de
ligagoes ou pontes de hidrogenio e formar uma cadeia de anéis he-

xagonais, figura 2.

Moleculas nao
o -
s associadas

Cadeias

F1G. 2-Diagrama esquematico mostrando,em Ggua liquida,cadeios de moléculas
de dgua associadas e moleculas de dgua ndo associadas.

Isto @ o gue acontece com um cristal gelo. Cada atomo
de oxigénio & rodeado por quatro outros atomos, compondo uma es-—
trutura tetraédrica continua, onde as regices intersticiais sao
grande o bastante para acomodar uma molécula de agua nao associa-
da.

Esta estrutura nao & caracteristica do gelo apenas. Ané
lises de raios-X e outras técnicas, indicam que na agua liquida e

xiste um nimero consideravel de ligagOes semelhantes aquelas  do
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Admite-se neste modelo a formégéo de uma camada prima -
ria, onde as moléculas de agua encontram-se totalmente orientadas
sob a acao do campo elétrico do ion. Uma camada secundiria onde
as estruturas dos "icebergs" sao parcialmente rompidas e as molé-
culas de agua assumem orienta¢oes nao totalmente dirigidas, sendo
menos influenciadas pelo campo elétrico do Iion gquanto mais afasta

das estiverem.

5.4. Influencia da interacac Lon-so0lvente no coeficiente de ats

vidade

O modelo estrutural foi idealizado a principio, para ex
plicar as discrepancias decorrentes da comparacgao entre os valo-

res do calor de solvatagao de um ion, AH.

ion-solvente’ calculados

a partir da equagao de Born e os obtidos experimentalmente pelo
método de Halliwell e Nyburg |16].

A estruturacao de uma solucao idnica contribuiu, também,
para explicar o motivo pelo qual a solubilidade de um nao-eletrdo-
lito & reduzida na presenga de um eletrdlito forte.

Tal efeito conhecido como "salting-out", foi pela pri -
meira vez associado a um coeficiente de atividade, o coeficiente
de salting-out, por Bronsted como mostrado no capitulo 4.

Apesar das interagoes ion-ion serem as maiores responsa
veis pela definiczo do coeficiente de atividade de um ion, guando
uma solugao & concentrada, as interacgoes Ion-solvente assumem um
papel pronunciado. E observado experimentalmente, figura 5, gue
acima de certos limites de concentragéo, = 1,0M, o coeficiente de

atividade de um ion ao inves de diminuir, ele aumenta.



41

gelo, ou seja, acredita-se gue existam cadeias de moléculas de

agua associadas, figura 3, vulgarmente denominadas de "icebergs".

Molecula de dgua
intersticial

~
Estrutura.

FIG.3-A Estrutura do gélo.

Como sugerido por Frank |15]| , estas cadeias nao sao in
destrutiveis, mas podem ser rompidas e formadas com a mesma inten
sidade devido a agitagao térmica.

Quando lons estao presentes, observa-se uma competicao
entre a associagao da molécula de agua com um Ion e a formagao da
cadeia de moléculas. Uma competicao entre interagao Ion-dipolo e
dipolo-dipolo, respectivamente.

Como as interagées ion-dipolo sao mais fortes, ocorre a
solvatacao do Ion e para cada Ion solvatado podemos associar uma
estrutura, ou distribuicao média das moléculas ao seu redor, co-

mo mostrado na figura 4.



Regiao primaric com moleculas de
aguo totalmente orientadas

RO E L T
NSRS

Regito com molecutas de agua
ndo orientadas.

FIG. 4 - A vizinhanga de um ion em solugGo aquosa.
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Regigo secunddria com moleculas de
dgua parcialmente orientadas.

Esta situacaoc & conseqliéncia da solvatacao dos lons, a

qual acarreta uma reducao no nimero de moléculas de agua disponi-

veis para solvatar novos lons ao se concentrar a solucao. A con -

centracao idnica efetiva, ou atividade, aumenta devido ao decrés-

cimo da concentracao da agua livre. Isto resulta num aumento do

cceficiente de atividade, tendo em vista que & um fator multipli-

cativo da concentragao estequiométrica.

RTADY

Assim, para solugoes concentradas ll7|;

= - ———5KE—~— - 2,303 RT _h log a
1 + Ba Ve

Q
o]
N

+ 2,303 RTlog

(5.4.1)
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onde o primeiro termo do lado direito da igualdade na equacao
5.4.1, refere-se a interacao Ion-ion, e os demais as interagoes

ion-solvente, sendo; n o nimero de moles de agua; n, o numero

H,O'

de moles do eletrdlito i n s O nimero de hidratac¢ao do Ion.

Visto que aHZO < 1 e geralmente n, > n, os dois Gltimos
termos da equagao 5.4.1 sao positivos, o que contribui para um
valor maior de Y, Se somente o termo relativo a interacao ion-

ion fosse considerado.

Por outro lado gquando a solugao & diluida, ny o+tn 2 n

2 — "h
e aH o -~ 1, através da equacao 5.4.1, observa-se que o termo de
2
interacao ion-Ion predomina.
5.5.  Comentarios
Quando colocamos de lado as convencoes de MacInnes e

Harned, levantamos a hipotese de que partindo-se de consideracgoes
tedricas o problema de determinar coeficientes de atividade esta-
ria resolvido. Entretanto, mesmo assim, discordancias ainda per -
sistem, de autor para autor, quanto a validade destas considera -
¢oes. BocKris |17| admite que para concentracoes maiores que 0,1M
a equagao 5.2.1 nao & correta ao mesmo tempo que deve ser conside
rado o efeito de hidratagao para concentragoes maiores gue 1M.
Bates |18| ji admite o efeito de hidratacao no calculo
de coeficientes de atividade de cloretos de metais alcalinos e al
calinos terrosos para concentragaes iguais ou acima de 0,1M.
Kielland [19| classifica os lons em diferentes grupos
quanto a seus raios de hidratacaoc, parametro "a",e calcula a par-
tir da equacao 5.1.7 os respectivos coeficientes de atividade i0-

nicos para concentragaes de até 0,2M.
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Guggenheim e Shindler | 20| propoe para o coeficiente de

atividade idnico:

o,Szf 11/2
log v; =
1+ 13/7
a partir de um parametro a = 3&, e igual para todas as espécies

idnicas em solugao, para forgas idnicas (I) de até 0,2M.

Na realidade, o ideal seria deduzirmos uma equagao para
y; ou y¥ com o maior nimero de variaveis possiveis, de forma a
abranger uma ampla faixa de concentracgao, desde solugoes muito di
luidas até solugOes muito concentradas, e para diferentes tipos
de eletrolitos.

Como isto nao & pratico, procura-se analisar os resulta
dos obtidos para y,derivados por diferentes caminhos, modelos teé
ricos e experimentais, e da forma mais conscienciosa possivel, com

0 objetivo de se chegar a uma razoavel concordancia entre os re -

sultados.

45—

FIG. 5-0 coeficiente de atividode medio observado,¥+,versus
vm , m= molalidade, para o cloreto de litio .
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6. A DETERMINACAO EXPERIMENTAL DO COEFICIENTE DE ATIVIDADE
QUIMICA

Ao se fazer uma avaliagao critica de um determinado mo-
delo tedrico, & necessario, sempre que possivel, recorrer a con-
firmagao experimental.

Embora tenham sido idealizados alguns modelos tedricos
para a determinagao do coeficiente de atividade em fungao da natu
reza do Ion e de sua concentracao, paralelamente foram desenvolvi
dos procedimentos experimentais para a determinagao deste parame-
tro, a partir de medidas das propriedades das solugoes eletroliti
cas envolvidas.

Os principais métodos baseiam-se, ora na relacao dire-
ta entre a atividade do soluto e a propriedade medida; forcga ele-
tromotriz de uma célula galvanica e solubilidade, ora na relacdo
indireta com as propriedades coligativas da solugao; aumento do
ponto de ebuligao, reducao do ponto de congelacao ou da pressao
de vapor do solvente, através da equacao de Gibbs-Duhem.

No presente trabalho & discutido apenas o método poten-
ciométrico, tendo em vista ser o mais utilizado atualmente e,prin
cipalmente, devido ao fato de nao somente determinar o coeficien-
te de atividade médio de uma espécie quimica em solugao, mas tam-
bém, estimar o coeficiente de atividade individual de um fon em

solugao.

6.1. A nelagao entre a forca eletromoirniz de uma cefula galvani

ca e 0 coeflelente de atividade.

A derivacao de uma relagao matematica para o coeficien-
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te de atividade a partir da forca eletromotriz de uma célula gal-
vanica, e muito simples do ponto de vista termodinamico.

A partir da reagao total em uma célula gualguer,
ah + bB + ... < uU + vV + ... (6.1.1)

considerando-se a mudanca da energia livre de Gibbs e o tra-
balho elétrico -nFE associados, obtém-se sem complicagao, a pres-

sao e temperatura constantes, a partir da equagao 2.9:

(6.1.2)

onde E & o potencial da célula (FEM), E° o seu potencial padrao e

a a a ., as atividades quimicas de reagentes e produtos.

A" "B'" Tu' °-

A equagao 6.1.2 & uma relacao analitica, geral, para o
potencial de uma celula reversivel. Na realidade, guando se traba
lha em laboratdorio, normalmente mede-se a diferencga entre o poten
cial de redugao de um eletrodo indicador e o potencial de um ele-
trodo de referéncia, geralmente, Ag/AgCl, calomelano, ou menos
frequentemente, eletrodo padrao de hidrogénio.

A equagao resultante para a célula, guase sempre apre -

senta a forma:

Fcelula = Findicador ~ Freferéncia * Ejungéo liguida (6.1.3

onde,
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5
Vo
e RT . ail(formas oxidadas) ,
o ai o = B .. — &n (6.1.4)
indicador indicador LF 5
) Vo
f ajj(formas reduzidas)
oy = ©

potencial, constante e estavel, do eletrodo

|
r
i

de referéncia

= Ej = potencial de juncao liguida, definido so-
mente & partir do tipo de juncao formada

na celula

2 forma da eguacgao 6.1.3 considera o eletrodo de refe -
réncia com um potencial inferior ac do eletrodo indicador, uma
situagao muito comum nos trabalhos de determinacao de coeficien -
tes de atividade.

E importante evidenciar gue o conhecimento preciso de

1t}

cada termo na equagéo 6.1.3 & fundamental, ou seja, & necessario

*..,l

[SEY

interpreta-los e defini-los da melhor maneira possivel, para se
obter uma relagac representativa entre o potencial da célula e o

coeficiente de atividade.

M

Pode-se dizer gue o mais bem definido dos trés o pPo -

.

tencial de referéncia, em principio devido & sua invariabilidade

e estabilidade, caracteristicas comuns a bons eletrodos de refe

Entretanto, obter © coeficiente de atividade diretamen-
te a partir da eguagac 6.1.3 & até certo ponto, complicado, ten-
do em vista a dificuldade em se conhecer com exatidao o potencial

padrido EC e o potencial de juncao, Ej.
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O primeiro, EO, € geralmente obtido a partir de um pro-
cedimento de extrapolacao, sugerido por Hitchcock !21{ e O segun-
do, Ej, representa o termo complicador, para o qual nao se conse-
guiu, até o presente momento, uma definigao satisfatbria para os
diferentes tipos de jungoes liguidas encontradas na pratica.

Como foi mencionado na introducao deste trabalho, Har-
ned aponta a indefinicao exata de Ej como um impecilio para a de-
finicao exata do coeficiente de atividade individual, e por gue

nao, do coeficiente de atividade médio.
6.17. 0 potencial de juncac £iquida ou de difusac.

O potencial de jungao ou de difusao, aparece na interfa
ce situada entre a solugao da ponte salina do eletrodo de refe -
réncia e a solucao propriamente dita. Resulta da difusao de ca-
tions e anions de uma regiao concentrada da cé&lula para uma re-
giao diluida, em consequéncia das diferencas entre as suas mobi-
lidades.

Se nenhum efeito perturbador, externo, estd presente, &
possivel atingir um estado estacionidrio, tendo em vista gque a se-
paracao de cargas e conseqﬁentemente o potencial elétrico desen -
volvido na jungao, acelera os JIons mais lentos e retarda os de
sinal oposto.

A figura 6 ilustra uma célula onde se desenvolve um po-
tencial de jungao liguida, entre duas solugoes de concentracgoes
diferentes, separadas por uma membrana porosa.

Em geral, a membrana porosa faz parte da estrutura do
eletrodo de referéncia, e a sua geometria, a natureza das duas so

lugoes em contato e as respectivas forgas idnicas, sao fatores que
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influenciam acentuadamente na magnitude do potencial de difusao.

Potencial

AN

Eletrodo

Eletrodo

NN

Solug@o  Membranc  Solugado
diluida porosc concentrada

FIG. 6-0 potencial de jungdo liquida desenvolvido atraves de uma membrana
porosa,introduzida entre duas solugdes de concentragoes diferentes.

Muitas vezes estes fatores nao sao levados em conside-
ragcao e o que & comum, em procedimentos experimentais, a negligén
cia de Ej’ a sua invariabilidade para jungoes de diferentes for -
cas idnicas e a velocidade de agitacao da solugao amostra, levam
certamente a erros grosseiros nas medidas potenciométricas [22[.

0O interesse de certos pesquisadores em definir melhor o
potencial de difusao, advém da sua influéncia em uma das proprie-
dades mais determinadas em laboratdrio, o pH de uma solugao. Tal
preocupagao deve-se a existéncia de duas escalas convencionais pa
ra o pH, a NBS {(National Bureau of Standards) e a BS (British
Standard) as quais sugerem diferentes tratamentos para o poten=-
cial de difusao nas medidas potenciométricas, e a consideracao da
repetividade deste potencial na etapa de calibracao com tampCes e
na etapa de determinacao do pH de uma amostra que nem sempre & da

mesma natureza dos tampoes.
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Ultimamente, Covington |23,24| e Culberson | 25| conse -
guiram bons resultados nas medidas de pH, com elevada precisao, u

tilizando células com jungao liguida de difusao livre, figura 7.

@ Reservatorio de KCl
Eletrodo de referéncia

®
® Eletrodo de vidro.

@ Jungdo Iiquida,

FIG 7 - Uma célula com jungdo liquida de difusdo livre.

Neste tipo de juncao o potencial de difusao pode ser
considerado estavel, e o potencial de referéncia também, pois nao
se observa contaminacao da ponte salina do eletrodo de referéncia
devido ao contato entre as duas solugoes ser dinamico. A juncgao
liguida & constantemente renovada em decorréncia da vazao, contro

lada, da solugcao amostra.

6.3, A nelacao enitrne o poftenciald de difusac e o coefdiciente de
atividade
Uma vez conhecido Ej na equagao 6.1.3, através de  uma

formulacao analitica, estariamos muito perto do valor do coefici-
ente de atividade, rleal, de uma espécie quimica.

No entantd, ainda estamos longe, pois os trés modelos




estruturais concebidos para a interface de juncao consistem apenas
em aproximagoes.

O primeiro passo para estabelecer'um ponto de partida no
equacionamento de Ej & considerar os processos de difusao e migra-
¢ao gue ocorrem na juncao liguida. A sua derivagao & proveniente
_ da teoria dos transportes idnicos, através da equagao de Nernst-

Planck para o fluxo independente de uma espécie idnica ij;

Uy CINTIY
Jy =~ —— ¢ —— (o< x < 4d) (6.3.1)
z.F dx
} i
onde
J, = fluxo de difusao e fluxo de migracgao de espécie i
U, = mobilidade idnica absoluta de i
- c;, = concentrag¢ao idnica de i
z, = carga elétrica de i
dﬁi
—= = gradiante do potencial eletroquimico de i
dx
e = espessura da juncgao liguida

e das eqguacgoes fenomenoldgicas de Onsager que descrevem o acopla-

mento entre os fluxos idnicos (J, e J_) interagentes.

+

ApOs algumas manipulagbes matematicas chega-se a:

t.

E,. =~ 22 ;¢ 5y 2 dana, (6.3.2)

- J F 1 i Z,
i

onde ti € o numero de transporte da espécie i, a, = y;¢; a sua a-
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tividade individual e 1 e 2, os dois limites da fronteira que re-
presenta a jungao liguida, separando as duas solugoes.

A equacao 6.5.2 pode ser apresentada na forma:

t. t.
2 2
J F 1 iz, 1 F 1 iz
i i
ou
E. = E. + E. 6.3.4
J jc JY ( )

onde ch & o termo ideal do potencial de juncao e EjY 0 termo real.

Como ch & funcao apenas da concentragao idnica na Jjun-
cao liguida, uma vez conhecida a distribuicao dos Ions nesta re-
giao, ch pode ser determinado.

Sao trés os tipos de jungéo conhecidas: a de mistura
continua, a de difusao controlada e a de difusao livre, a qual
embora nao apresente um tratamento matemdtico simples & a que me-
lhor retrata a estrutura da juncgao.

E importante observar gque todos os tratamentos mateméti
cos derivados, respectivamente por Henderson |9, Planck|8|, Gugge -
nheim|26 e Taylor|27|para estes trés tipos de juncao, levam em considera
cao apenas o termo ch na equacgao 6.3.4, para o potencial total
de difusao.

0 modelo proposto por Henderson, por exemplo, sugere
ainda que a concentragao idnica & uma fungao linear da espessura

x da juncao liguida, resultando para ch:
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L (U./z.) (C.s=-C.:) Loc.. u.
ch _ RT ; i’ 71 i2 Til o ; il i (6.3.5)
FoofU; (c5,7Cy,) i Cip Uy

A equagao de Henderson, eguagao 6.3.5, talvez pelo fato
de ser a mais simples, € muito utilizada em trabalhos experimen -
tais onde em muitos casos € inadequada.

A negligéncia do termo EjY na equagao 6.3.4, pode resul
tar em erros significativos na determinacao do coeficiente de ati
vidade a partir da eguagao 6.1.3.

£ importante, portanto, obter uma formulagao a mais ge-
neralizada possivel para ch e de alguma forma, a partir das equa
g6es 6.3.4 e 6.1.3, determinar os termos nao ideais, ou seja, as
funcoes de v.

Morf 128l propos uma derivacao diferente, e mais geral,
para ch a partir do modelo de Planck. Sabe-se gue no modelo ori-
ginal, ch nao & obtido explicitamente em fungao da concentragao,
como no modelo de Henderson.

A solugao final apresenta-se em uma forma transcedental
e aplicavel apenas a eletrdolitos mono-mcnovalentes.

A equagao de Morf & valida para Ions de valéncias maio-
res que 1 (um) e determina ch a partir de métodos interativos.

Infelizmente, mesmo que ch seja bem definida e repre -
sentativo da distribuicao da concentragao na jungao, o valor do
coeficiente de atividade individual, ainda assim, dificilmente se
ra determinado.

Suponhamos, por exemplo, gque ch seja conhecido exata -

mente. Das equagoes 6.3.4 e 6.1.3, teremos para um Ion em particu

lar:
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E = £° + Bzﬁnci+B—T—5Lnyi-—Er+E. + E. (6.3.6)

nF nkr Je Y

Separando os termos ideais e os constantes:

EC=EO—Er+5—'1—12nci+E.c+BESLnYi+E. (6.3.7)
nF J nF Y
ou
= . + . . 3.

EC K + Eldeal EYi + E]Y (6.3.8)

e} RT

= - = = = }s s
onde K E Er constante, Eideal nci + ch e
nF
E :__:R_T'. /Ovn\{ .
Yi nkF

Seria possivel a partir da equagao 6.3.8, determinarmos
a soma EY- + EjY mas nao cada um dos termos separadamente.

i

A menos que sejam consideradas as convengoes nao termo-
dinamicas ja mencionadas para coeficientes de atividades indivi -

duais, ou considerados os modelos puramente tebricos, a partir

das equagoes de Debye, Ej e EjY nao podem ser determinados e
i

consequentemente o coeficiente de atividade individual Y5 também
nao.

Em vista de toda esta dificuldade para se determinar o
potencial de jungao liquida e conseq&entemente o coeficiente de

atividade, foram desenvolvidos alguns tipos de células sem Jjun - -

.

cado liguida |29| e condicOes para a eliminagio de Ej |30
Entretanto, os procedimentos experimentais envolvidos
sao geralmente muito complicados, como pode ser visto pela aparég

cia de uma célula sem Jjuncao liguida na figura 8, e quase sempre
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necessitam de um coeficiente de atividade de referéncia do mesmo

eletrolito em estudo.

0 procediménto mais razoavel & considerar o potencial
Ej e de alguma forma, um artificio matematico por exemplo, elimi-
nar este termo em um sistema de equagao, tal qual procedeu Ba-
tes |31], na determinagao de coeficientes de atividade médios pa-

. . , +
ra sais do tipo MNO3 (M = K+, L1+, Na -, etc.), com eletrodos sele

tivos.

7 (1) Depdsito de mercirio

@ Solugdo

@) Eletrodo de Hgz SO 4

(4) Gotejador de amdigama

FIG. 8- Aparelho para a medida do potencial da célula,sem jungdo

liquida,Hg/HgpSO0s / Mp S04 (C )/MxHg/M2S04(C2) /
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6.4, A utifizacao de eletrodos seletivos panaga determinagao de

coeficdentes de atividade.

Em vista da simples relacao entre o potencial de meia

célula e a atividade gquimica para um eletrodo seletivo:

z./%2

g, =0 * 2L yn (a, + 1K, a.t I (6.4.1)
i i M s B

z.F 3

i

onde,

Eg = potencial padrao do eletrodo
z, = carga da espécie i a qual o eletrodo & seletivo
a, = atividade da espécie i
kij = constante de seletividade do eletrodo
ay = atividade da espécie j interferente
Zj = carga da espécie j interferente

Muitos pesquisadores, recentemente, vem desenvolvendo
técnicas e procedimentos com estas sondas seletivas, para a deter
minagéo, ou melhor, estimativa de coeficientes de atividade indi-
viduais.

A equagao 6.4.1 representa a forma geral para o poten -
cial do eletrodo, e pode ser simplificada em trabalhos experimen-

tais para a forma;

Rl ¢n a, (6.4.2)

z,F

o}
I
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Obviamente que & muito mais cémodo trabalhar com cé&lu-
las envolvendo apenas um eletrodo seletivo e um de referencia, do
que com células cujo eletrodo indicador €& representado pela equa-
cao 6.1. 2, onde o nimero de atividades individuais no termo lo-
garitmico pode vir a ser grande.

Além do eletrodo de vidro, até 1967 eram conhecidos pou
co mais de uma dizia de eletrodos seletivos e atualmente & difi -
cil enumerar a grande variedade existente destes eletrodos.

Uma extensa e completa revisao vem sendo realizada por
Koryta [32], periodicamente, sobre esses sensores quanto as suas

caracteristicas e aplicagoes.

6.5. Comentarios

Além de estimar o coeficiente de atividade individual
de uma espécie quimica, o método potenciométrico proporciona um
meio simples, de se determinar coeficientes de atividade em solu
coes que contém mais de um eletrodlito.

Os primeiros trabalhos neste campo foram desenvolvidos
por Harned |33| et alli, na determinacao dos coeficientes de ati-
vidade médios do &cido cloridrico em solucoes de cloreto de  me-
tais alcalinos. O resultado destes trabalhos foi a relacao li-
near entre o coeficiente de atividade do acido na solugao salina

e a forga idnica;

logy = 1log T, t K (I- m) (6.5.1)

onde Yo & o coeficiente de atividade do acido puro, em solugao,
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K um constante para o sistema em esfudo, I a forga idnica da solu
cao e m, a concentragao molal do acido.

£ importante observar que a verificacao da equacao 6.5.1
foi baseada,na maioria dos trabalhos experimentais, em medidas da

FEM de células do tipo,
HZIHCl(ml) , Mny(mz) |AgCl|Ag

onde Mxxy € um sal de um metal qualguer.

Isto se deve ao fato do advento dos eletrodos seletivos
ter ocorrido somente no principio da década de 60, dificultando
assim a determinacao de coeficientes de atividade de outros tipos
de eletrdlitos em solugoes multieletrolitcas, através de medidas

potenciométricas.



60

7. ESTIMATIVA EXPERIMENTAL DE COEFICIENTES DE ATIVIDADE TONICOS

Visto que, muitos autores ao procurarem um caminho para
a determinacao de coeficientes de atividade iGnicos, através da
medida da forca eletromotriz (FEM) de uma célula galvanica, nor-
malmente sdo forgcados a recorrer a artificios ou consideragoes ex
perimentais, como as complicadas cé&lulas sem jungao liquida ja
mencionadas no capitulo anterior, ou as cé&lulas de concentragao
onde as medidas da FEM sao efetuadas apenas no intervalo de tempo
de estabilidade do potencial, antes de se atingir o equilibrio,
FEM = 0, |34], sao propostos dois modelos experimentais, alterna-
tivos, para a estimativa de coeficientes de atividade idonicos, am
bos derivados de células galvanicas frequentemente utilizadas em
laboratorio.

O primeiro modelo baseia-se na diluigao da solugao da
célula, e o outro na difusao do eletrolito da ponte salina do ele
trodo de referéncia para a solugao da cé&lula. Os dois métodos fo-

ram portanto denominados como: método de diluigao e método de di-

fusao.

7.1. 0 metodo de difuicao

O método & simples, e consiste na diluicao de uma deter
minada solugao de composigao definida, contida em uma célula gal-
vanica, com o solvente, acua desmineralizada, ou com uma outra so
lugao eletrolitica de composigao também definida.

Os potenciais de célula sao registrados em cada etapa

da diluigao para a derivacao de uma relagdo matemadtica entre a
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FEM da célula e a concentracao do Iion em estudo, e a estimativa
do coeficiente de atividade & feita a partir da equacao geral da

célula, na sua forma diferencial, com a integragéo desta entre 1i

mites definidos.
7.1.1. A equagac para \9

Para uma célula qualquer onde o eletrodo indicador e

seletivo a uma espécie em solucao tem-se:

Z,
B, =0T X un (a, + /2

i i Tk, . z i) - E. + E. (7.1.1.1)
z, F + J +J J

Com o objetivo de simplificacao, trabalhando-se com solugoes onde

nao estao presentes eletrdlitos interferentes, tem-se:

E. =E, - ~—— &na, - E_ + E. (7.1.1.2)
1 , J

Na forma diferencial, E? e Er sao considerados constantes:
—— d%n a, + dE. (7.1.1.3)
1 ]

Integrando-se 7.1.1.3, obtém-se:

- T RT_ - -
E(c;) - E(c)) = lznai lnaOJ + Ej(ci) Ej(co) (7.1.1.4)

z.F
i

Finalmente, explicitando-se o coeficiente de atividade Yy da equa

cao 7.1.1.4:
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5 + ziF
tny, = ina_ - —— {[E(ci)-E(co)l - AEj} - inc,

1 RT
(7.1.1.5)

Na equagao 7.1.1.5, AEj € a diferencga entre os potenci-
ais de difusao antes e depois da diluigao e a_ a atividade  ini-
cial do lon antes da diluigao ou a atividade de referéncia. O ter
mo E(ci) - E(co) representa a diferenca entre as FEMs da célula ,
final e inicial.

A fungao E(c;) & determinada a partir da técnica de re-
gressao linear |35| onde as variaveis Ei’ forca eletromotriz, e
Cy s concentracao idnica, sao correlacionadas em uma forma analiti
ca, a mais adequada possivel.

O modelo proposto foi testado nao somente para estimar
o coeficiente de atividade individual de um Ion em sua solugao pu
ra, associado apenas ao seu contra Ion, mas também para uma mistu
ra de eletrdlitos, onde as fungoes E; sao tomadas com relacao a

forca idnica da solugao, ou seja:

+ ziF

RT

M
Iny, = £
Yl n a

o {IE(Ii) - E(IO)I - AEj} - fncy (7.1.1.6)

N =

onde, I, = L ¢y zi e a forga iodnica e Y? o coeficiente de a-
i
tividade do lon em estudo na presenca dos demais eletrblitos.

Na maioria dos sistemas eletroliticos estudados, o coe-
ficiente de atividade de referéncia, Yo & fornecido pela eguacgao
de Kielland |19]| , cuja forma & "aparentemente" igual & equacao
de Debye-Huckel, porém mais especifica devido a levar em conside-

ragao a classificagao de diferentes Ions guanto aos seus diametros

de hidratacao. Na sua forma geral a equagao &, a 25°¢:
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0,509 zi 11/2
- logyi = (7.1.1.7)

1+ 0,328k 1/°

onde k & um parametro de classificacao, definido a partir do dia-
metro de hidratacao do Ion. Para os Ions organicos e inorganicos

pesquisados por Kielland, k varia entre 2,5 a 11.
7.1.2. Panrnte expenimental

(a) Material utilizado

Reagentes

Todos os reagentes utilizados foram selecionados de for
ma a apresentarem graus de pureza satisfatdrios aos ensaios expe-
rimentais. Obviamente que reagentes contendo impurezas ou interfe
rentes, mesmo que em niveis muito baixos, foram rejeitados, prin-
cipalmente nos trabalhos com eletrodos seletivos.

E interessante evidenciar que certas contaminag6es, ape
sar de serem reconhecidas como interferéncias nao influenciam sen
sivelmente nos resultados finais para a determinagao do coeficien
te de atividade quando se trabalha concentragoes elevadas do ele-
trolito principal. Shatkay 36| observou gue mesmo para uma solu-
¢ao de NaCl 10.4 m e ponte salina de KC1l saturada, para um inter-
valo de tempo, de medida da FEM da célula, de 1 hora, a variagao
do coeficiente de atividade médio de NaCl, AYi, é de apenas 0,001.

As solugdes foram preparadas conforme as recomendagoes
de Morita e Assumpcao |37/, com as diluigdes necessdrias em casos

onde os titulos desejados nao estavam disponiveis.
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Equipamento

Além da vidraria convencional foram utilizados os seguin

tes equipamentos:

- PotenciOmetro, Metrohm E-500

- Bureta automatica, Metrohm E-415

- Controlador de temperatura, Precision Scientific 66.600
- Eletrodo combinado de vidro, Metrohm EA-121

- Eletrodo seletivo a NO3, Metrohm EA-—301-—NO3

- Eletrodo seletivo a Cl , Metrohm EA-301-Cl

- Eletrodo de cobre metalico

- Eletrodo de referéncia com eletrdlito intermediirio,
Metrohm EA-440

- Célula de vidro borosilicato de 50 ml, Metrohm EA 880 T-V

- TermOmetro

- Balanga analitica, Mettler H1O0T

— Computador, CISCO NB-8000

(b) Procedimento

A montagem utilizada neste método, para todos os ensaios

& escuematizada na figura 9.

@ Potenciometro

@ cétlo
® @ Agitador magnetico
®
)
@ U# @ Eletrodos
A l (® Bureta outomdtica
e ®
= @ Controlador de temperatura.
VAR
®

FiG.9-Montagem utilizada no método de diluicdo .
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- A solugao contendo o eletrolito cujo coeficiente de
atividade sera determinado & introduzida na célula pela bureta au
tomatica e o volume e registrado. Esse volume, VO, e o volume ini

cial da solugao e foi arbitrariamente escolhido entre 30 e 50 ml.

- Apds a temperatura da solucao estabilizar em 25°¢,
sob agitacgao constante, espera-se 5 minutos e registra-se a FEM

da celula, E(co).

- A bureta automatica & recarregada com o solvente, a-
gua desmineralizada, para a determinacao do coeficiente de ativi-
dade para solugSes binarias, soluto + solvente, ou com uma outra
solugao de composicao definida para a determinacgao do coeficien-

te de atividade em uma mistura de eletrdlitos.

- A adicao de diluente & feita a intervalos de 0,5ml ,
guando intenciona-se desprezar AEj nas equagoes 7.1.1.5 e 7.1.1.6
ou a intervalos de aproximadamente 2ml, onde em alguns casos AEj

deve ser levado em consideracgao.

- O intervalo de tempo utilizado entre cada adicao de
diluente foi de 3 minutos, o suficiente para uma leitura estavel

do potencial da célula.

- As leituras das FEMs foram feitas em duplicatas para
uma mesma solugéo, onde para os mesmos volumes adicionados do di-
luente, para cada duplicata, foram considerados os potenciais mé-

dios dos valores registrados.
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~ Foram feitas, em media, dez leituras do potencial da
célula e a relagao matematica com a concentragao obtida a partir
da técnica de regressao linear, onde as variaveis E;, e ¢ sdo in-
troduzidas no computador l38[, gue seleciona a melhor equagao pa-

ra E(ci).

A metodologia apresentada sugere apenas um procedimento
geral, que foi utilizado, para a estimativa do coeficiente de ati
vidade pelo método de diluigao. Os volumes adicionados de diluen-
te nao precisam ser necessariamente 0,5 ml e 2,0 ml. Apenas deve-
se evidenciar o fato de que, volumes muito grandes de diluente al
teram substancialmente o potencial de difusao Ej, na interface en
tre a ponte salina e a solugao, ou seja, a juncao liguida. Para
se fazer a aproximacao AEj = 0, as caracteristicas da jungao ou
a distribuicao de carga nesta regiao nao podem ser muito altera -
das.

O ideal seria trabalharmos com volumes de diluente mui-
to peguenos, <0,1 ml, e com potencidmetros muito sensiveis,

AEi v 0,001 mV, onde com certeza AEj voderia ser minimizado e des
considerado.

llo presente trabalho procurou-se explorar ao maximo a
sensibilidade dos equipamentos utilizados e em alguns sistemas es
tudados os resultados foram muito bons.

E importante evidenciar que apesar de algumas leituras
dos potenciais de célula mostrarem variacGes em décimo de mili-
volt, isto nao implica em grau reduzido de confiabilidade nos re-
sultados obtidos, conforme ja verificado em trabalhos experimen

tais de muitos pesquisadores, por exemplo, Harned em 1931 I33I '
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na determinacdo do coeficiente de atividade médio de HC? em so-
lucdes salinas.

Serao apresentados agora alguns sistemas eletroliticos
onde o método de diluigao foi aplicado para a estimativa do coefi

ciente de atividade idonico.

(c) O sistema HCl 0,02M

Célula: Ag(S); AgCL(S) | XC1(3M) || HC1(M)| Eletrodo de vidro

Condigoes operacionads:

Temperatura: 25°C

Volume inicial, Voo 40,00ml
Volume de diluicao, AV: ~ 1,50 ml
Concentracao inicial, c,r de: 0,02M

- s +
referencia vara H

0,509 Il/2
Coeficiente de atividade: 0,889 , para - log Yg = .

de referéncia para gt 1+ 2,952 1

1/2

(equacao de Kielland).
Equagao para a concentracao:

+
de H c.+ = 2 °

Resultados:

Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 5.



Tabela 5 - Resultados para o sistema HC1 0,02M

Ew) & 1 o P vyt v ¢
0,3052 } 0,0200 0,8890 0,8890
0,3049 : 0,0195 00,8877 0,8905
0,3044 i 0,0190 i 0,8872 0,8915
0,3038 % 0,0186 i 0,8874 0,8922
0,3033 % 0,0182 % 0,8880 0,8930
0,3028 % 0,0178 E 0,8892 0,8938
0,3022 g 0,0174 ; 0,8908 0,8%46
0,3016 % 0,0170 % 0,8930 0,8955
0,3009 % 0,0166 } 0,8958 0,8963
0,3003 z 0,0163 i 0,8982 0,8970

| mi
(a) E(V) = potenciais de célula em Volt.
(b) <(M) = concentracao molar do H'
(c) Yyt = coeficiente de atividade experimental para ut

(a) YK = coeficiente de atividade de Kielland
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Variacao do potencial de difusao: AE; = 0
Equacao para E(c) : E = 1/3,5656-14,6655¢C
Coeficiente de correlagao: r = 0,999997

Equacao experimental para o coeficiente de atividade do ion mt:

tny + = - 4,0297 + 38,92 | L - 0,3056] -tncy+
3,5656 - 14,6655c¢c
(7.1.2.¢)
(d) O sistema HC1l 0,2M
Célula: Ag(s); AgCl(s) | XKC1 (3M) || HC1 (M) | Eletrodo de vidro
Condicoes expernimentads:
o
Temperatura: 25°C
Volume inicial, VO: ~ 50,00 ml
Volume de diluigao, AV: 1,50 ml
Concentrac¢ao inicial, Cor de: 0,2M
referéncia
0,509 11/?
Coeficiente de atividade de: 0,797, para -logyK = =L
1/2
referéncia para Y L+2,9521

(equagao de Kielland).

Equagao para a concentragao:

o O
+ =
de H c..+



Resultados:

Os resultados obtidos s3oc mostrados na tabela 6.
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Tabela 6 - Resultados para o sistema HCl 0, 2M.
] 1
E (V) e P Yo+ © v, o
g
0,3532 0,2000 0,7970 0,7970
0,3526 0,1942 0,7976 0,7989
0,3518 0,1881 | 0,7983 0,8001
0,3511 0,1831 0,7996 0,8012
0,3505 0,1785 0,8014 0,8022
0,3500 0,1741 0,8036 0,8032
0,3495 0,1703 0,8060 0,8040
0,3490 0,1673 0,8083 0,8047
(a) E(V) potenciais de célula em Volt.
(b) <) concentra¢ao molar do Ht
(c) Yyt coeficiente de atividade experimental para H'
(a) coeficiente de atividade de Kielland
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Variagao do potencial de difusao: AEj =0

1

Equacao para E(e): E = :
3,0411 - 1,0543c

Coeficiente de correlagao: r = 0,999995

Equagao experimental para o coeficiente de atividade do ion Ht:

fny+ = -1,8353 + 38,92| 1 - 0,3533] -incyt
3,0411 - 1,0543c

(7.1.2.4)

(e) O sistema HNO3 0,1M

Célula: Ag(s); AgCl(s) | KcCl (3mM) || HNO, (M) | Eletrodo de vidro

Condicoes expenimentads:

O

Temperatura: 25°C

Volume inicial, V_: ~ 50,00 ml

Volume de diluigao, AV: ~ 2,50 ml

Concentragao inicial, c,, de: 0,1M

referéncia
1/2

Coeficiente de atividade de: 0,8255, para -logy, = 0,509 1

1/2
referéncia para H' 1+ 2,9521

(equacao de Kielland).

Equagao para a concentracgao: c V

de H+ H



Resultados:

Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 7.

Tabela 7 - Resultados para o sistema HNO, 0,1M
E(V) 2 cmy P Y+ © v O
0,3324 0,1000 0,8255 ‘ 0,8255
0,3314 0,0962 0,8246 0,8271
0,3308 0,0935 0,8236 0,8283
0,3300 0,0906 0,8235 0,8296
0,3290 0,0873 0,8245 0,8311
0,3282 0,0843 0,8265 0,8325
0,3274 0,0816 0,8294 0,8339
0,3267 0,0793 0,8326 0,8350

(a) E(V) = potenciais de celula em Volt

(b) c¢(M) = concentragao molar de H'

(c) YH+ = coeficiente de atividade experimental para o H+

(a) v = coeficiente de atividade de Kielland
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Variacao de potencial de difusao: AEj = 0

1
3,2646 - 2,5761c

Equacao para E(c): E =

Coeficiente de correlacao: r = 0,99997

~ . . - - +
Equacao experimental para o coeficiente de atividade do ion H :

1
"3,2646 - 2,5761c

- 0,3325 |- tnc+

smy+ = -2,4943 + 38,92 |
(7.1.2.e)

(f) O sistema CuSC, 1M

4

Célula: Hg(); Hg,Cl,(s)| el (3m) || cuso, (M) |cu(s)

A equagao de Kielland, bem como outras equacoes deriva-
das da equagao de Debye—Hﬁckel, equacao de Robinson-Guggenheim-Ba
tes por exemplo (referéncia 39, pagina 236), fornecem valores pa-
ra os coeficientes de atividade, coerentes com aqueles obtidos ex
perimentalmente, quando os sistemas eletroliticos sao constituil -
dos por eletrdlitos mono-monovalentes e para forcas idnicas de
até 1M.

Para eletrOlitos como o CuSO4 e aqueles de valencias
mais altas tais equagoes sao validas apenas para forcas idnicas
de até 0,1M.

Sendo assim nos ensaios com o sistema CuSO4 1M o coefi-
ciente de atividade de referéncia foi considerado como o coefici-
ente de atividade médio para o CuSO4, para uma concentracgao de

1 molal, referéncia 40 - tabela D-146. Como os coeficientes de
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atividade desta tabela referem-se a concentragao molal de Cuso,,a
equagao experimental obtida a partir do método de diluicao a par-
tir das concentrag6es molares, foi utilizada para a estimativa do

Yout2 Para as concentragoes molais, fornecidas pela equagao de

conversao |40]:

m = 1000 M (7.1.2.F)

1000R - (MxE)

onde,

m = concentragao molal

R = densidade da solucao em g/cm3 (20°C)
c = concentracgao molar.

Condicoes experimentals:

Temperatura: 20°C
Volume inicial, Vo: 50,00 ml
Volume de diluicgao: AV: 3,00 ml

Concentragao inicial, C s de: 1M

referéencia

Coeficiente de atividade de: 0,043, considerado como o coeficiente
referéncia para Cu+2 de atividade médio, obtido a partir

de medidas de ponto de congelamento

|39,40].
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Equacdo para a concentracio de cut?:

CO VO
Cogt? = ————
V_ + av
o]

O eletrodo metalico de cobre foi tratado com uma solugao de
lHNO3(d = 1,4) + 1 HAC + 1 H3PO4, conforme recomendado por Quaglia
et allii |41] para a remocao de Oxidos e impurezas da superficie

metalica.

Resultados:

Os potenciais de célula e as concentragoes molares de

Cu+2 sao mostrados na tabela 8.

Tabela 8 - Potenciais de celula, E(V), e concentragéo molares

c(M) para o sistema CuSO4 M.

E (V) c (M)
0,0448 1,000
0,0442 0,942
0,0436 0,890
0,0430 0,847
0,0426 0,807
0,0420 . 0,765
0,0416 0,720
0,0412 0,680




Variagao do potencial de difusao: AEy = 0

1
28,5449 - 6,2593c

Equagao para E(c):

Coeficiente de correlagao: r = 1,0
~ . . - . +2
Equacac experimental para o coeficiente de atividade do ion Cu ™:

1
'28,5449-6,2593c

tny_, +2 = -3,1466 + 38,92 |

cu - 0,0449| -

- anCu2+ (7.1.2.£.1)

Utilizando agora a equagao 7.1.2.f para concentracoes
molais, a partir das concentragGes molares da tabela D-206, refe-
réncia 40, e das respectivas densidades das solug5es, obtém-se ,
através de uma comparagao aproximada com os coeficientes de ativi

dade médios para CuSO4, 0s resultados mostrados na tabela 9.
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: . - +
Tabela 9 - Coeficientes de atividade para o Cu 2, para as con-

centragoes em molalidades.

cm © D4200 ° mo S ve,t2 i ¢ (m) ) Yicuso, f
1,013 1,1545 1,0182 0,0430 1,0 0,0430
0,930 1,1424 0,9356 0,0449 0,9 0,0450
0,850 1,1304 0,8545 0,0474 0,8 0,0480
0,771 1,1186 0,7744 0,0505 0,7 0,0520
0,694 1,1070 0,6966 0,0543 0,6 0,0560
0,655 1,1012 0,6571 0,0567 0,5 0,0620
0,580 1,0898 0,5816 0,0620 0,4 0,0710

(a) c(M)

il

concentragéo molar de CuSO4, tabela D-206, refe-

réncia 40

(b) Dzoo = densidade da solugao de CuSO4, tabela D-206, re-
feréncia 40

(¢) m = concentragao molal de CuSO,

(d) yCu+2 = coeficiente de atividade experimental do ion Cu+2

(e) c (m) = concentragéo molal do CuSO4, tabela D-146, refe -
réncia 40.

(f) Y.cuso. = coeficiente de atividade médio do CuSO4, tabela

D-146 ,referéncia 40.
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Obsernvagoes:

Deve-se notar gue neste sistema foram feitas algumas a-

proximagoes, como a consideragao da igualdade entre o coeficiente
o P P +2 o .

de atividade ionico de referencia do Cu ©, ao coeficiente de ati-

vidade médio do CuSo, e a comparagao entre os coeficientes de ati
vidades, idnicos e médios, para concentragoes molais diferentes.

Apesar da consideracgao yCu+2 = nao ser correta,

T+Cuso,
verificou-se uma boa concordancia entre estes parametros como mos
trado na tabela 9.

Embora a comparacao entre o coeficiente de atividade te
nha sido feita para concentragoes molais ligeiramente diferentes,

sao observados decréscimos uniformes e proporcionais nos valores

deyCu+2 e YiCuSO4 quando as concentracgoes aumentam.

(g} O sistema KNO3 0,00495M

Nos guatro sistemas apresentados anteriormente, verifi-
ca-se uma variagao muito peqguena na concentragao da solugdo,o que
sugeriu a aproximacao AEj = 0. Vamos verificar agora o comporta -
mento do método para variagOes maiores da concentracao inicial da

solugao e o efeito sobre o coeficiente de atividade idnico.

Célula: Ag(s); AgCl(s)| KCL(3M) || (NH,), SO, (2M) || KNO, (M) | Eletro-
do sele

tivo a

NO3
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Neste sistema o objetivo foil determinar o coeficiente de

atividade do ion NOS, utilizando~-se um eletrodo seletivo a NO

3
Tendo em vista gque este eletrodo responde razoavelmente

a lons Cl , foi necessario utilizar uma ponte salina intermediiria

de (NH4)2SO4 2M entre este eletrodo e o eletrodo de referencia.

Condicoes operacionadis:

Temperatura: 25°¢C

Volume inicial, Vo: 30,32 ml

Volume de diluigao, AV: 3,00 ml

Concentragao inicial, c, 0,00495M

0,509 Il/2

Coeficiente de atividade: 0,925, para - logyK =
- 1/2
de referéncia para NO, 1+ 0,984 1

(equacao de Kielland).

Equagao para a concentracao de NO;:

Resultados:

Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 10.


http://ope.fiaclona.is

Tabela 10 - Resultados para o sistema KNO3 0,00495M

-— -— — -— Y - —— 'Y - .
(1) = EW) | (2) = cM)| (3) - 7, (4) YNO3 (5) "N0Z, 3
0,2058 0,00495 0,925 0,925 0,925
06,2080 0,00450 0,928 0,904 0,923
0,2104 0,00412 0,931 0,893 0,929
0,2124 0,00381 0,934 0,889 0,940
0,2144 0,00354 0,936 0,888 0,955
0,2163 0,00330 0,938 0,891 0,973
0,2184 0,00304 0,940 0,899 0,999
(1) E(V) = potenciais de célula em Volt
(2) c¢(M) = concentragao mclar de No;
(3) Yk = coeficiente de atividade de Kielland
(4) YNOE = coeficiente de atividade, sem juncado liguida

(5) YNO§,j= coeficiente de atividade, com juncao liquida
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Variagao do potencial de difusao: AEj = 0 (condigao admitida na

coluna 4, tabela 10)

1
4,1150 + 154,252c

Equacao para E(c) : E =

Coeficiente de correlagao: r = 0,99995

Equacao esperimental para o coeficiente de atividade do ion NO3

inygo~ = -5,3863 - 38,92 | 1 - 0,2049] - ncy,-
3 4,1150 + 154,252c 3

(7.1.2.9)

A primeira série de resultados para este sistema, tabela
10 - coluna 4, obtidos a partir da equagao 7.1.2.9, mostra um com
portamento completamente contrario ao que era de se esperar quan-

to a variagao do coeficiente de atividade do Ion NO, com a sua
concentragao na solu¢ao.

Para a faixa de concentragac estudada, a equag¢ao de Kiel
land pode ser aplicada, sem divida, para o calculo do coeficiente
de atividade.

Quando se trabalha com uma jungao liquida onde as mobili
dades dos lons, da ponta salina, naoc sao tao prdoximas quanto a do

Z e 8022, e onde a desigual-

+ - -

par K e Cl , como e o0 caso do par NH
dade esteqguiométrica ocorre, & de se esperar que a estrutura da
jungao, mesmo para pequenas variagSes da concentragdo do eletrdli

to principal (KNO3), influencie consideravelmente no potencial

(FEM) total da célula.
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Tal observagao foi entao levada a prova utilizando-se,em
primeira aproximacao, a equacao de Henderson para a determinacao

de AEj na equacao 7.1.1.5 para a jungao KNO, (M) l(NH4)

3 SO4(2M).

2
A equagao de Henderson, equa¢ao 5.3.5, em fungao das con

N ca . . o
dutancias idnicas equivalentes limites, a 25°C, assume a forma

142 :

(o) o (o] — o] _
(CK+AK%-CNO3AN03) (CNHZ ANHZ - CSO4 ASO42 )
E. = 0,059155 X
jc
o) o o - o)
(cHr ++c. ~ A=) - (C A"+ + 2Cc_ -2 2, -2)
KK %oy Mnoj CNH4 NH, 50, "s0,
o o}
(cK+AK¢ + c“?gkNO;) |
x log (7.1.2.g.1)
o} o)
(CNH% XNH+ + 2080-2 ASO-2)
4 4 4 4
Para o presente caso; Ao+ = 73,5 ©. = 76,35 ° + =

P 4 K [4 14 )\cl I 4 )\NH4 -
= 73.5 .0 _ o) 2 s o)
= ;5 e ASO—2 = 80,0, sendo Ay em mho-cm”/equivalente a 25°C

4

43|, tem-se:

2,lCNOg - 134 144,9 CNO;
ch = 0,059155 log (7.1.2.9.2)

144,9CNO; - 614 614

Considerando agora a corregao da equacao 7.1.2.g, para a

variagac do potencial de juncdo, tem-se:

anNO; ,5 T n YNOj + 38,92 [AE]] (7.1.2.g.3)
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onde YNOT € o coeficiente de atividade idnico sem considerar a
3

variacao do potencial de difusao e YNOg,j € o coeficiente de ati-
vidade incluindo esta variacio, tabela 10 - coluna 5.

Apesar da ligeira variacao observada entre Yg € YNOS,j ’
percebe-se que o comportamento da equacao experimental reflete a-
quele previsto pela eqguacao de Kielland.

Deve-se observar, também, que a equacao de Henderson e
valida somente para solugOes ideais, porém serviu para explicar o
comportamento irregular da equagao 7.l1.2.g ao se desprezar AEj.

(h) O sistema KNO, 0,04950M

3

Célula: Ag(s); AgCl(s)| KC1 (3M) || (NH,) 580, (2m)ll KNO, (M) | Eletrodo seletivo
a NOy

Para verificar novamente a influéncia da natureza da jun

¢ao liguida no comportamento da equagao experimental para TNoo €T

quagao 7.1.2.g, foram repetidos os ensaios para uma solugao mais

concentrada de KNO3 e igual a 0,04950M.

Alguns eletrodos seletivos respondem com maior estabili-
dade em solugoes eletroliticas concentradas |44, o que foi obser-

vado para o eletrodo de NO3 utilizado.

Condigoes operacionals:

Temperatura: 25°C
Volume inicial: ~30,00ml

Volume de diluigao,sV:~ 2,00 ml



Concentragao inicial, Cy de: 0,04950M

referéncia.
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. ; 0,500 /2
Coeficiente de atividade: 0,807, para - logyK = ! 177
_ 1+ 0,984 1
de referéncia para NO
(equacao de Kielland)
- o Vo
Equagao para a concentragao de NO3 : Cyo- T
3 V_ + AV
o
Resultados:
Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 11l.
Tabela 11 - Resultados para o sistema KNO, 0,04950M
- - - Y - Y - Y -
(1) E(V) | (2) c{M) [(3) K (4) - NOJ (5) NO3,j
0,1364 0,04950 0,807 0,807 0,307
0,1384 0,04610 0,812 0,793 0,804
0,1402 0,04333 0,816 0,784 0,806
0,1421 0,04059 0,821 0,777 0,810
0,1440 0,03798 0,825 0,772 0,316
0,1460 0,03549 0,830 0,769 0,824
0,1480 0,03309 0,834 0.769 0,824
() E(V) = potenciais de célula em Volt.
(2) c(M) = concentragao molar do NOE
(3) Yx = coeficiente de atividade de Kielland
(4) Yoo = coeficiente de atividade, sem juncao liquida
3
(5) YNoZ .= coeficiente de atividade, com jungéo liquida
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Variagao do potencial de difusao: AEy = 0 (condigao utilizada na

coluna 4, tabela 11)
1
5,6073 + 35,0449¢

Equagao para E(c): E =

Coeficiente de correlagao : r = 1,0

Equagao experimental para o coeficiente de atividade do Ion NO, :

tnyg,- = -3,2202 - 38,92 | L - 0,1362] - incy-
3 5,6073 + 35,0449c 3

(7.1.2.h)

Novamente verifica-se o comportamento observado para a so

lugao KNO3 0,00495M, como mostrado na coluna 4, da tabela 11.

Utilizando-se as equagOes 7.1.2.g.2 e 7.1.2.9.3 para as
concentragoes da coluna 2 da tabela 11, obtém-se a concorddncia es
perada com a equacgao de Kielland, colunas 3 e 5.

Como nao & possivel utilizar uma outra pante salina para

-

e presente celula e com o objetivo de uniformizar a juncao liquida
foi experimentada uma outra solugao intermediaria de (NH,) ,80, cu-

ja forga idnica & proxima aquela da solucdo de KNO;.

Portanto, para a nova célula, tem-se:

Ag(s); AgCl (s)| KC1(3M) | (NH,) ,80, (0,05M) | KNO, (M) | Eletrodo se-

letivo a NO3

As condigoOes operacionais para este caso foram as mesmas

que para o0 caso anterior.
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Os resultados obtidos sio mostrados na tabela 12.

Tabela 12 - Resultados obtidos para o sistema KNO3 0,04950M e
jungao (NH,),S0, 0,05M

E (V) °No T (M) Yk YnO T

3 3
0,1122 0,0495 0,807 0,807
0,1140 0,0454 0,813 0,804
0,1162 0,0412 0,820 0,807
0,1184 0,0376 0,826 0,813
0,1202 0,0350 0,830 0,820
0,1220 0,0322 0,836 0,832
0,1242 0,0296 0,841 0,847
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Variacao do potencial de difusao: AEj =0

1
6,8015 + 43,2285c

Equacac para E(c): E

i

Coeficiente de correlagéo: r = 0,99997

Equagao experimental para o coeficiente de atividade do ion N03 :

gny,. - = - 3,2202 - 38,92] L - 0,1118] - ¢ncy .-
NO,

6,8015 + 43,2285¢ NO;
(7.1.2.h.1)

Pelo visto na tabela 12, nao houve necessidade de se re
correr a equacao de Henderson para se obter a concorddncia com a
equagao de Kielland.

Uma conclus3ao importante se tira desses tratamentos ex-
perimentais para as solugoes de KNO,; estudadas. A juncao liguida
quando & simétrica com relagao a ponte salina e ao eletrdlito prin
cipal da solugao amostra, origina uma variacao de potencial de di-
fusao AEj, e nao Ej’ muito pequena para ser computada no calculo
do coeficiente de atividade idnico.

Obviamente, se a natureza do eletrdlito da ponte salina

€ a mesma do eletrdlito da solugao principal, além da mesma forcga

iénica, AEj & zero.
(i) O sistema NaCl 1M
Para verificar a validade do tratamento anterior em um

sistema eletrolitico de natureza diferente e para uma forca idnica

mais alta, foi utilizada entao uma solucao de NaCl 1M.
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Célula: Ag(s); AgCL(s) | KC1 (3M)|| KNO, (21) | NaCl (M) | Eletrodo seletivo a cl

Condigocs Operacionadis:

Temperatura: 25°¢
Volume inicial, VO: v 30,00 ml
Volume de diluigao, s V:n 3,00 ml

Concentrag¢ao inicial c,» de referéncia: 1,00 M

Coeficiente de atividade: 0,614, obtido a partir da equagao de Ba-

de referéncia para Cl~ tes-Stokes-Robinson [44/].
s VO
Equacao para a concentracgao: c - =
Cl V_  + AV
o

Resultados:

Quando se trabalha com forgas idnicas maiores que 0,1M,
nao & aconselhivel utilizar a equagao de Kielland, mesmo para ele
trolitos mono-monovalentes.

Bates [44|, recentemente, sugeriu as seguintes eqguagoes

para os coeficientes de atividade idnicos, a partir do modelo de

hidratacao de Bjerrum [45]:

log Ty T log y, * 0,018 (h+ -~ h )m§g@, para o cation (7.1.2.1.1)
- enl0
e
_ 0,018 ,
log v_ = log y, - (h, - h_) m @, para o anion (7.1.2.1.2)

enl0
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onde v, e o coeficiente de atividade medio do elétrélito, h+ e h_
sao os nimeros de hidratacao para o cation e o anion respectiva -
mente, m a concentra¢ao molal do eletrdlito e f o coeficiente os-
motico.

Os coeficientes de atividade médios do NaCl para a fai-

xa de concentracao estudada foram tomados do livro de Robinson &

Stokes |39| e os coeficientes osmdticos obtidos a partir da equa-

cao |46]:
g=1-—2" @ +art? - 2m a+a1t/? -
a1
1 2 3
- + BI + CI® + DI (7.1.2.1i.3)
1 +a 12
onde, 6 = 1,17202, A = 1,45397, B = 0,0223565, C = 0,00930838 e
D = - 0,000536209 para o NaCl, a 25°C.

Convertendo-se as concentragoes molares para molalida-
des, através da equagao 7.1.2.f, obtém-se os resultados mostrados

na tabela 13.
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Tabela 13 - Resultados para o sistema NaCl 1M.
- a b c _d
m Yy VBSR el

1,053 0,657 0,614 0,614
0,938 0,659 0,620 0,617
0,825 0,662 0,628 0,624
0,713 0,667 0,637 0,633
0,620 0,673 0,647 0,643
0,510 0,681 0,659 0,660

(a) m = concentragao molal do NaCl

(b) v, = coeficiente de atividade médio do NaCl

(c) YBSR = coeficiente de atividade idnico a partir da

equagao de Bates-Stokes-Robinson.
(d) Yo1 = coeficiente de atividade idnico experimental

Variagao do

potencial de difusao: AEj =0

Equagao para E(c): L

10,682 + 12,0469c

Coeficiente de correlacao: r = 0,999998
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Equacao experimental para o coeficiente de atividade do lon Cl :
, 0,4870 - 38,92 | ! | - en ¢
in -= = - - -
‘el ' ' 10,682 + 12,0469¢c c1
(7.1.2.1i.4)

Nao foi necessario, também, neste caso, utilizar a equa-
c3o de Henderson em vista das forgas idnicas das duas solugOes que
participam da juncao ligquida nao serem muito diferentes.

A concordancia entre os coeficientes de atividade, tedri
e experimental Yoi~ foi muito boa para a faixa de concen-

CO Yrsm

tracao estudada.
(j) O sistema NaCl 0,04 M

A titulo de curiosidade foi estudada a solucao de NaCl
0,04 M para verificar se o comportamento observado nas segoes g e

h se repitiria.

Celula: Ag(s); AgCl(s) | Kc1(3M)IfKNo3(2M)H NaCl (M) | Eletrodo sele-

tivo a Cl~

Condigoes operacionais:

Temperatura: 25°C
Volume inicial, Vo : v 30,00 ml
Volume de diluigao, AV: ~ 3,00 ml

Concentracgao inicial, Cqyr de referéncia para Cl : 0,0400M
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0,500 1+/2

Coeficiente de atividade: 0,821, para -log vy = 1 + 0,984 14/2

ferédncia para Cl - .
de referen p (equacao de Kielland).

Equacdo para a concentragao de Cl : Cqq

Resultados;

Da mesma forma que nas tabelas 10 e 11, os resultados

sdo mostrados para o sistema NaCl 0,04M na tabela 14.

Tabela 14 =~ Resultados para o sistema NaCl 0,04M
(1) - E(V) (2) = cM) | (3) - Vi (4) YNOE (5) - YNog,j
0,116l 0,0400 0,821 0,821 0,821
0,1182 0,0364 0,828 0,810 0,810
0,1206 0,0332 0,834 0,806 0,306
0,1224 0,0310 0,838 0,806 0,807
0,1245 0,0287 0,843 0,808 0,809
0,1261 0,0270 0,847 0,812 0,813
0,1290 0,0241 0,853 0,823 0,825
(1) E(V) = potenciais de ceélula em Volt.
(2) c(M) = concentracao molar do Cl~
(3) Yx = coeficiente de atividade de Kielland
(4) YNO T = coeficiente de atividade experimental sem juncao 1i-
3 quida
(5) YNO; 4T coeficiente de atividade experimental com juncdo 131-

quida
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a i > difusao: = dicao admitida na
Variagao do potencial de difusao: AEj 0 (condig

coluna 4, tabela 14)

1
6,4666 + 54,3436cC

Equacao para E(C): E =

Coeficiente de correlagao: r = 1,0

Equacdo experimental para o coeficiente de atividade do ion Cl :

1
= = - 3,4136 - 38,92
el ' | 6,4666 + 54,3436c

- 0,1156] - gncyy

(7.1.2.3.1)

Para o potencial de juncao liquida, equacao de Henderson, tem-se:

- 26,24 c..- - 4,2 126,46¢, . -
E. = 0,059155 cl c

1
o log
J 126,46c,,~ - 289,8 289,8

(7.1.2.5.2)

Para o coeficiente corrigido, considerando a variagao

do potencial de jungao liquida, tem-se:

IRYey™,5 T MvgyT + 38,92 [aEj| (7.1.2.3.3)

Conforme se observa nas colunas 4 e 5 da tabela 14, o

fato de se considerar ou nao a variacdo do potencial de juncao 131

quida nao afeta sensivelmente os resultados para o coeficiente de
atividade do C1™.



st o At e e S

94

Isto se deve a diferenca entre as condutancias ionicas

- + -2
de K e NO, |43| ser menor do que entre NH, e S0,° e ocorrer nes

te par uma igualdade estequiométrica.

(k) O sistema HC1 0,05M + AlCl3 0,05M

Para verificar a validade do método de diluigao na de -
terminacao de coeficientes de atividade idnicos em misturas con -
tendo mais de um eletrdlito, foram utilizadas algumas misturas e-
letroliticas e um procedimento de calculo similar aquele conside-
rado nas solugbes binadrias, a partir da eguagao 7.1.1.6.

O primeiro sistema estudado consistiu na mistura de

duas solugoes; HCl1 0,005M como solugao principal e AlCl, 0,05M co

3
mo solucao diluente.
O objetivo & a determinacao do coeficiente de atividade

A . + -
idnico do ion H na presenca dos ions a1t3 e c1

Célula: Ag(s); AgCl(s) | KC1(3M)]{HC1(M1), AlCl, (M,) | Eletrodo de

vidro

Condigoes operacionadls

Temperatura: 25°C

Volume inicial, VO: 40,00 ml

Volume de diluigao, aV: 0,50 ml

Concentragao inicial, Cqr de referéncia para H+: 0,005M

Coeficiente de atividade: 0,933, para - logy, = 0,509 11/5*
1/2

1+ 2,952 17/

de referéncia para Ht ~
(equagao de Kielland)
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c vV
~ : ~ at s o4 = o _©
Equacao para a concentragao de : Cy . Av
o +
o}
\Y
3 °alc1,
~ - ) 43 =
Equacao para a concentragao de Al ": cpy 3 v v
v+ 3c° AV
0’0 CAlCl3
a entracdo de Cl : cC. - =
Equagao para a concentrag cl VO T

a o
onder Caic1

1l

0,05M.
3

Resultados:

Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 15.

Tabela 15 - Resultados para o sistema HC1 0,005M + AlCl3 0,05M
a _ _ b c d

E (V) eyt M) oyt M) | oy ™ I (M) Tt Y x
0,24580 0,00500 0 0, 00500 0,00500 0,933 0,933
0,24497 0,00487 0,00131 0,00880 0,01273 0,920 0,906
0,24405 0,00475 0,00248 0,01220 0,01963 0,901 0,890
0,24300 0,00463 0,00371 0,01576 0,02689% 0,89 0,878
0,24190 0,00451 0,00487 0,01914 0,03374 0,887 0,869
0,24095 0,00441 0,00588 0,02207 0,03970 0,879 0,863
0,24045 0,00431 0,00685 0,02487 0,04541 0,872 0,857

(a) E(V) = potenciais de célula em Volt.

(b) I(M) = forga idnica molar

(c) YH+ = coeficiente de atividade experimental para H+

(d) = coeficiente de atividade de Kielland
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Variagao do potencial de difusao: AEj =0

1
4,05373 + 2,347811

Equagao para E(I):

Coeficiente de correlagao: 0,999995

I . +
Equagao experimental para o coeficiente de atividade do 1on H :

eyt = - 5,3676 + 37,92 | 1 - 0,2459| - inc,+

4,05373 + 2,347811

(7.1.2.k)

(2) O sistema HC1 0,02M + BaCl, 0,01 M + AlCl, 0,005 M

2 3

Célula:

Ag(s); AgCl(s)| KCl (3M)| HCl (My), BaCl,(M,), AICl,(M,)| Eletrodo

de vidro

Condigues operacionads:

Temperatura: 25°C

Volume inicial, Vo : v 40,00 ml
Volume de diluicao,a V: ~ 0,50 ml
Concentragao inicial, Coyr de: 0,02 M

= +
referencia para H
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1/2

Coeficiente de atividade: 0,8896, para -log Y =

- +
de referencia para H
(equagao de Kielland)

~ +
Equacao para a concentragao de H :

- ~ +2
Equagao para a concentragao de Ba

@)

CBaCl AV

2
V_+ AV
o

Equagao para a concentracgao de INREE

o

c
AlCl3

V_ + AV
o

AV
+3

i

Al

Equagao para a concentracao de Cl :

o o
_ S Vot (2 “Bac1, * 3 CAlCl3) av
c —

1 + 2,9521

Vo + AV

. © = o
onde: cAlCl3 = 0,005M e cBaC12 = 0,01M

Resultados:

1/2

Os resultados obtidos sao mostrados na tabela 16.
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Tabela 16 - Resultados para O sistema HCl 0,02M + BaCl2 0,01M +
+ AlCl3 0,005M

a : 4 4 b c y d
E (V) eyt 0D |ogt2x107) 6 +3x107) e (1) | T0D Tyt K
0,29360 0,02000 0 0 0,02000 |0,02000 | 0,8896 0,8896
0,29320 0,01972 1,3 0,6 0,02020 {0,02049 | 0,8896 0,88387
0,29275 0,01942 2,8 1,4 0,02042 10,02111 | 0,8873 0,8876
0,29245 0,01917 4,1 2,0 0,02061 |0,02161 | 0,8861 0,8867
0,29210 0,01892 5,3 2,6 0,02080 {0,02209 | 0,3869 0,8859
0,29175 0,01866 6,6 3,3 0,02100 |0,02263 0,8841 0,8850
0,29135 0,01842 7,8 3,9 0,02118 {0,02311 | 0,8835 0,8842
0,29100 0,01816 9,2 4,5 0,02137 {0,02361 | 0,8835 0,8834
0,29070 0,01795 | 10,2 5,1 0,02153 }0,02407 | 0,8822 0,8827
0,29025 0,01767 | 11,6 5,8 0,02174 | 0,02463 | 0,8822 0,8818
(a) E(V) = potenciais de célula em Volt.
(b) IM) = forga ibnica molar
(c) YH+ = coeficiente de atividade experimental para H'
(d) YK = coeficiente de atividade de Kielland para H
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Variacdo do potencial de difusao: AEj = 0

1
3,2336 + 8,60892 I

H

Equagao para E(I): E

Coeficiente de correlacao: r = 0,999997
o . +
Equacao experimental para o coeficiente de atividade do lon H :

1
3,23336 + 8,608921

- 0,2936| - anc,+

inygt = - 4,0290 + 33,92 ] g

(7.1.2.2)

(m) O sistema NaCl 0,0401M + NaSO, 0,5M

4

Tendo em vista que, equagoes para coeficientes de ativi-
dade idnicos em misturas de eletrdolitos nao sao disponiveis na 1i
teratura, foi necessario trabalhar com misturas de forcgas idnicas
pequenas, segoes k e ¢, para possibilitar a comparacao dos resul-
tados obtidos, a partir da equacao experimental para y;, com algu
ma equagao tedrica para o coeficiente de atividade individual, de
pendente da forga idnica da solugao.

Na presente segao, o método de diluigdo & utilizado para
a estimativa do coeficiente de atividade do ion Cl na presenca

-2
4

Duas solugoes, NaCl 0,0401M e Na

dos ions Na' e SO

250, 0,5M, saoc mistura -
das, sendo a de Na2504 a diluente, e de forma gque as concentra -

¢oes dos dois eletrdlitos ndo difiram muito na solugao, durante a

diluicao.
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para efeito de comparacao dos resultados obtidos com al-

gum modelo conhecido, foi utilizado, em "primeira aproximagao", o

tratamento sugerido por Scatchard |47| para a determinagao do
coeficiente de atividade meédio do NaCl na mistura NaCl(Ml) +
+ NaZSO4 (M2).

O termo "primeira aproximagao" se deve ao fato de que a
comparacao é feita entre os valores obtidos para os coeficientes
de atividade do Ion Cl e aqueles obtidos através da equagao de
Scatchard para os coeficientes de atividade médio do NaCl. Espe =
ra-se, e claro, que tais coeficientes concordem, pelo menos, em
ordem de grandeza.

No tratamento de Scatchard, a derivagao do coeficiente
de atividade médio de um eletrdlito para uma mistura de dois ele-
trblitos, ou de dois componentes A e B, @ utilizado o conceito de

excesso de energia livre de Gibbs de mistura, definida como |48

30

(7.1.2.m.1)
RT RT

onde AGm € O aumento de energia livre de Gibbs para o processo de

. , o
mistura, para um sistema real e AGm O aumento para o sistema ideal

correspondente a temperatura e pressio constantes.

Para uma mistura de dois componentes, A e B, tem-se |49] :

G *

(ny + n;)l A, + (A (o)

pPalYp * By vy (1 - yp) o+

(1)
T Bag vy (I -yp) (I - 2yp) | (7.1.2.m.2)
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onde, Yy, = IB/I e lya forca ibnica devida ao componente B e I a

o ~ * 1 2 *
forga idnica total da solugao, ny = Ny 3 Lovig %f v sendo nj O

numero de moles do soluto J, vig © nimero de moles do ion i em

1 mol do componente J e z. a valéncia do ion 1i.

Se a equacao 7.1.2.m.2 & diferenciada com relacao ao nia-
mero de moles de um dado soluto, obtém-se para os coeficientes de

atividade médios para os componentes A e B:

I
_ A (o)
ny,, = ;T IAA + ooy + (aB - aA)yB + BAB Yg +
A °a
(0) _ . (0),.2 (1) (1) (1), 2
+ (Bap Bap 1¥p T Bap’ Yp T 3(Bapt 7 Baplyg -
(1) (1),.3
228,30 = Bap )Vg ] (7.1.2.m.3)
e
T, (
g = - O)
Mg T T [ A +ag + (ay = eply, + 800y, 4
B °B
+ (B(O) _ B(O))y2 _ B(l) _ 3(B(l) (1), 2
AB aB 'Ya AB “a ag T Paplyy f
(1) (1) 3
+ 2 (2B,p Bag ) Ya | (7.1.2.m.4)

Os termos que compoe as equacdes 7.1.2.m.3 e 7.1.2.m.4
nao serao demonstrados neste trabalho, e sio muito bem definidos
no artigo de Wu e colaboradores [49], evitando-se assim um prolon

am ari a a
gamento desnecessario desta segcac. Sao apresentadas apenas as e-
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quagoes operacionais para estes termos, a partir dos dados numerl

cos do artigo.

A partir da equagao 7.1.2.m.3, tem-se:

T
_ NaCl + -y )y
InY Nacl \ Ayacl ¥ 9wacl (O‘Nazso4 NaCl’+Na,S0,+

VNacl M™Nacl

(o) +
+ B Y
NaCl, NaZSO4 NaZSO4
(o) _ (o) )y 2 1
* (BNaCl,NaZSO4 BNaCl,NaZSO4 yNaZSO4
(7.1.2.m.5)
onde:
Cyacl ~— concentragao molar
(1)
B =0
NaCl, Na2804
B(o.) )
NaCl, Na2804 =0
g (0) = - 0,05821 I + 0,000146 I° (7.1.2.m.6)
NaCl,NaZSO4 ! ! T e
(o)

"NaCl, Na,S0,=- 0,05821 I + 0,000439 I° (7.1.2.m.7)
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1/2 1 -
= - 0,76260 1 4 1,45397 1 /2 _ 177
*NaCl I 1+ 1,45397 I
_ 2un (1 + 1,453971Y%) | 4
2 3
+ 0,04472I + 0,0186161I° - 0,00107241
(7.1.2.m.8)
2728 1/2 1 -
o - . 1422728 4y | 1 240721 -
N2 350y . | ' 1+ 1,240721%/2
~2n (1 +1,240721%%) 1 -
2 3
- 0,06580T + 0,007263T° ~ 0,0001945T
(7.1.2.m.9)
1/2
N 2,344041 T3+ 0,08944T + 0,027921% -
Na a 1 + 1,453971
- 0,001429 1° (7.1.2.m.10)
3 CNaZSO4
YNaso, = ——2 14 (7.1.2.m.11)
I

A tabela 17 mostra os valores dos parametros para a equa
gao 7.1.2.m.5, calculado a partir das equagoes 7.1.2.m.6 a

7.1.2.m.11, para a faixa de forga idnica estudada.
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Tabela 17 ~ Parametros da eguagao 7.1.2.m.5
(©) (o)
I(M) y B o o)
Na,S0, | NaCl,Na,S0,[NaCNa S| NaCl NaySO, | By o1tnact

0,0401 0 -0,0023% ~0,002334 | -0,03004 -0,1143 -0,3599
0,13338 0,7197 -0,007787 -0,007788 | -0,14239 -0,1700 -0,5472
0,2187 0,8518 | -0,012725 | -0,012728 | -0,15380 ~-0,1996 -0,6316
0,3119 0,8954 | -0,018142 ~0,018151 } -0,15851 -0,2138 -0,6918
0,4019 0,9248 | -0,023366 | -0,023385| -0,15919 -0,2275 -0,7328
0,4821 0,9421 | -0,028013 | -0,028046 | -0,15788 -0,2375 -0,7604
0,5671 0,9548 | -0,032930 | -0,032984 | -0,15515 -0,2467 -0,7831

+
NaZSO

Célula:

4

Aplicando agora o método de diluigdo ao sistema NaCl (M.)

(M2):

1

Ag(s); AgCl(s)| KC1(3M) || KNO, (2M) || NaCl (M), Na,S0,(M,)| Eletrodo

seletivo

a Cl1~



Condicocs operacdionads:

Temperatura: 25°¢C
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Volume inicial, VO : v 30,00 ml

Volume de diluicao, AV:nv 2,50 ml

Concentragao inicial, Cor de referéncia para Cl :

Coeficiente de atividade:

de referéncia para Cl~

0,821, para - logyK =

0,0401M

0,509 Il/2

1 + 0,984 13/2

(equacao de Kielland)

Equagcio para a concentracao de Cl :
c Vv
Cerm =
V_ + AV
o
Equagao para a concentracgio de SOZ2 :
o
c LV
— Na2 SO4
SO =
4 V_ + AV
o
Equagao para a concentragao de Ng:
o
\Y
Co Vo t ZCNa so. AV
Cpt = 2 4
Na V_ o+ av
o

onde CNa. SO = 0,5M



Resulftados:

Os resﬁltados obtidos sao mostrados na tabela 18.
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Tabela 18 - Resultados para o sistema NaCl 0,0401M + Na,SO, 0,5M
a - M) et M) | cqn— (M) I P To1™
EV) c1 N& S0, cl
0,1164 0,0401 0,0401 0 0,0401 0,821
0,1202 0,0395 0,1017 0,0321 0,1338 0,793
0,1228 0,0351 0,1593 0,0621 0,2187 0,771
0,1254 0,0326 0,2189 0,0931 0,3119 0,745
0,1280 0,0301 0,2781 0,1239 0,4019 0,723
0,1302 0,0279 0,3307 0,1514 0,4821 0,705
0,1328 0,0256 0,3867 0,1850 0,5671 0,687
(a) E(V) = potenciais de célula em Volt.
(b) I(M) = forga idnica da solucdo
(c) Yc1~ = coeficiente de atividade experimental para o Cl
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Variacao do potencial de difusao: AEj =0

1
8,6077 - 1,94981

Equagao péra E(I): E =

Coeficiente de correlagao: r = 1,0

Equacao experimental para o coeficiente de atividade do ion C1 :

1 - 0,1172 | -sanc., -

ny. .- = - 3,4146 - 38,92 |
cl 8,6077 - 1,9498T cl

(7.1.2.m.12)

Comparando agora os valores de Vo1~ obtidos a partir da
equagao 7.1.2.m.12 com aqueles obtidos a partir da equagao de
Scatchard, equacao 7.1.2.m.5 e utilizando-~se a equagao de Kielland
para o calculo do coeficiente de atividade do ion Na+, como uma a

proximagao para a estimativa do coeficiente de atividade médio a

partir da relacao:

Y4+ NaCc1 T YK,Na+ Ye1™

onde Vo1~ € o coeficiente experimental e Yk Na' € o coeficiente
r

. - + -
de Kielland para o lon Na , obtéem-se os resultados mostrados na

tabela 19.



Tabela 19 - Coeficientes de atividades de Scatchard e
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experimentais
a b c d e
() Ye1” YK, Na¥ ¥iNaCl ¥iNaCl (s)
0,0401 0,821 0,830 0,825 0,835
0,1338 0,793 0,748 0,770 0,751
0,2187 0,771 0,711 0,740 0,711
0,3119 0,745 0,685 0,714 0,684
0,4019 0,723 0,666 0,693 0,664
0,4821 0,705 0,653 0,678 0,649
0,5671 0,687 0,641 0,663 0,636
(a) I (M) = forga idnica da solucao
(b) Yo~ = coeficiente de atividade experimental para clL
(c) Y NaT = coeficiente de atividade de Kielland para Nat
(a) Yinacl - Ccoeficiente de atividade média para NaCl

(e) tNaCl (s) =

coeficiente de atividade

da equagao de Scatchard.

média para NaCl a partir
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Apesar de ter sido utilizada a equagao de Kielland, va-
lida para I < 0,1M, para ajudar na comparacao com o coeficiente

de atividade médio de Scatchard, os valores de Yo1~ © Y,NaCl sao

da mesma ordem de grandeza daqueles previstos pela eguagao de

Scatchard.

(n) O sistema NaCl 1M + Na,SO, 0,3329M para forca idnica constan

2774

te

E muito comum encontrar na literatura procedimentos pa-
ra a determinacao de coeficientes de atividade médios em misturas
cujas forgas idnicas sao constantes |50-59|. Portanto, o método
de diluicao foi aplicado para a obtencao do coeficiente de ativi-
dade do Ion Cl em uma mistura de forga idénica constante durante
a diluicao.

Como a eguagao para o potencial da célula & estabeleci-~
da como uma fungao da forga idénica e no presente caso esta varia-
vel & mantida constante, foi necessario desenvolver uma relacao
matematica para o potencial de célula, através da técnica de re-

gressac, na forma E = E (CNacl ' CNa2504)'

Célula:

Ag(s); AgCl(s)]| KC1(3M) ]| KNO, (2M) || NaCl (M;) ,Na,50, (M) | Eletrodo

seletivo

a Cl
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Condicoed operacionais:

Temperatura: 25°C

Volume inicial, VO: ~ 30,00 ml

volume de diluicado, AV: ~ 3,00 ml

Concentracgao inicial, Cqr de referéncia para cl : 1,002M

Coeficiente de atividade: 0,614, obtido a partir da equagao de

de referéencia para c1 Bates-Stokes-Robinson [43].

Equacdo para a concentragao de Cl :

c_V
- = o O
cl V_ o+ v
o]
~ ~ -2
Equagao para a concentracao de SO4
o]
®Na,s0, 2V
Can—2 =
SO, -
4 VO Ay

Equagao para a concentracgao de Na+

o)
cO VO + 2CNaQSO4 AV

VO + AV

Como o metodo de diluigao consiste em um processo conti

nuo de mistura, & necessario determinar a concentragao da solugao

, o - . -
diluente, cNa2504' para que a forga ionica da solugao durante a

diluicao permanega constante para um dado volume de diluente AV

adicionado.
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Isto se consegue a partir da equacao para a forga ioni-

ca da solugao,

* INa.so

I
NaCl 550,

em funqéo das forcgas idbnicas devidas ao NaCL e ao Na2504, obtendo-

se sem muito trabalho:

onde V., & o volume total da solucdo, 4V o volume de diluigao e

Cyacl = cOVO/VO + AV, para uma forga ionica constante igual a
o -
1,002M. No presente caso, cNa2804 = 00,3329 M

Para o sistema NaCl + Na,S80, com forga idnica constante

a equagao de Scatchard assume a forma operacional:

“ARY,nacy (g) = 0041963 + 0,10463 y

2
0, * 0,000145 yy_

S04 259,

(7.1.2.n.1)

Resultados:

Os resultados obtidos sdo mostrados na tabela 20.
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Tabela 20 - Resultados para o sistema NaCl 1,002M + Na,SO,
0,3329M
b c
a Y Y
E(V) °Nac1 (M) “Na,s0, M) | Yaq- +NaCl (s)
0,0440 1,002 0 0,614 0,657
0,0464 0,8968 0,03493 0,622 0,650
0,0484 0,8226 0,05957 0,627 0,645
0,0550 0,7693 0,07729 0,630 0,641
0,0524 0,6936 0,10244 0,634 0,636
0,0543 0,6418 0,11965 0,638 0,633
0,0560 0,5990 0,13388 0,641 0,630
(a) E(V) = potenciais de cé&lula em Volt
(b) Yo1~ T coeficiente de atividade experimental para Cl~
(c) YiNaCl (g) = coeficiente de atividade de Scatchard para NaCl

Variagao do potencial de difusdo:

Equacao para E (c

NaCcl’ SNa.so ):

2774

E = -3,146079 - 4,33461208¢c

+ 42,20812 ¢

2

NaZSO

Na2SO

4

- 4,635024

+ 7,827878 ¢

4 NaCl

c2
NaCl

+

(7.1.2.n.2)
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O programa utilizado para a obtengdo da equagao 7.1.2.n.2.

& mostrado no apéndice IT.

Coeficiente de correlacao: r = 1,009
Equacao experimental para o coeficiente de atividade do ion Cl :

- E - - .1.2.n.3
InYoT T 0,4857 ~ 38,92 |E £r| nCy (7.1 n.3)
onde E e E_ sio obtidos atraves da equagao 7.1.2.n.2.

Verifica-se atraveés da tabela 20 gque apesar dos coefici

ivi - ncordarem em ordem de gran

entes de atividade Yo1~ © YiNaCl(s)’ co gran

deza, o comportamento & inverso, ou seja, guando, por exemplo, a
concentragao do NaCl diminui Yo1~ aumenta e Y NaCl (s) diminui.

Este resultado & sintomatico e pelo visto sugere que o

ion Cl1  ndo percebe a presenca do Ion SOZ , 0 lon nac comum na

solucao, apresentando um coeficiente de atividade individual de -

terminado pela equacao de Bates-Stokes-Robinson, devido a sua con

tribuicao para a forga idnica total da solucdo ser maior do que a

do ion SOZZ.

7.2. 0 metodo de difusdao

Este metodo foi desenvolvido para a estimativa da ativi
dade ou do coeficiente de atividade individual de um ion, em uma
mistura de dois eletrdlitos, sendo o processo de mistura resultan

te da difusao do eletrdlito, da ponte salina de uma célula galva-
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nica, para o interior da solugao da célula, que contém um outro
eletrdolito de natureza diferente daquele da ponte.

S3o utilizados 4 eletrodos, imersos na solugao, sendo
dois de referéncia e dois seletivos a duas espécies presentes. U-
ma delas proveniente da ponte salina e a outra pertencente ao ele
trdolito da solugao.

Os dois potenciais de célula correspondentes aos pares:
eletrodo de referéncia l/eletrodo seletivo i e eletrodo de refe -
réncia 2/eletrodo seletivo Jj, sdo registrados em fungao do tempo
de difusdo do eletrdlito da ponte salina para a solugao da ceélula
e a partir dos dois conjuntos de variadveis resultantes sao obti -
das duas fung6es Ei(t) e Ej(t) para os dois pares de eletrodos,
duas celulas, através da técnica de regressao linear.

Estas fungdes sao entao incorporadas a uma equagao empl
rica para a atividade idnica de um dos ions que compoe o eletrdli

to da ponte salina, conforme o eletrodo seletivo utilizado.

7.2.1. A equagcdc pakra a,.

A célula completa pode ser representada como:
Hg (1) ; Hg,Cl,(s)| KCl(M,) || RX (M,),KC1 (M) | ISE-CL™ +
Hg ( ); Hg,Cl,(s)] KCl(Ml)ijx(Mz),Kc1(M3)j ISE-X

O sinal + indica que os quatro eletrodos encontram-se i

o ~ L ~
Crsos na mesma solugao sem existir qualquer conexido direta entre

O0s dois pares de eletrodos, ou as duas células
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A notagao ISE-C1~ e ISE-X & utilizada para simbolizar os
eletrodos seletivos a Cl~ e X respectivamente.

A concentragao molar My do eletrolito da ponte salina,
KCl, deve ser escolhida de forma a satisfazer a condigao Ml>>> M3
e da mesma forma, para o eletrdlito principal, RX, My >>> M.

Outro detalhe importante & que, para a derivagao da e-
quacao empirica para a atividade idnica, o eletrodo seletivo uti-
lizado, a um dos ions do eletrdlito principal, deve apresentar u-
ma seletividade parcial ao ion proveniente da ponte salina.

Para evitar o excesso de simbolos, a célula apresentada

como modelo & composta por dois eletrodos de calomelanoezN&= 3mol/ g

Assim para as FEMs das ceélulas tem-se:

o RT lﬂzx!
E - = - - en - . f - -
X EX (aX + K anq= y + Ej,X Er (7.2.1.1)
|2 |F
pe
e
ECl ECl 5 gnany + Ej,Cl Er (7.2.1.2)

onde K € a constante de seletividade do ISE-X , E o potencial do

eletrodo de calomelano, Eg e Egl— 0s potenciais padroes dos ele -

trodos seletivos, todos considerados constantes, [le o médulo da

carga do ion X e E, e E, - 0s potenciais de difusao das duas
j, X 3,Cl

células.

Diferenciando-se 7.2.1.1 e 7.2.1.2, tem-se:

- RT 1/1z |
dE = dE_ - -~ d - 4+ - | - —
% iF wn ( ay K an~ "X ) + dEj,X dEr

(7.2.1.3)
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- - - - R L a..- . - - dE (7.2.1.4)

dEcl = dECl - din asy + dE ,C1 r
Como dEi- = dEgl- = de_ = 0, tem-se:

RT _ 1/ |zx| - 7.2.1.5)
dE - = = . dtn (ay~ + K agj- ) + dEj,X (

| x|

- _ RT - (7.2.1.6)
dEoq - = . atn agy =+ AES o
ou,
R d(aX + K aééjzxk
dE,~- = - - + dE - (7.2.1.7)
X 3%
22T (a- + K al/-P¥)
% X c1

-~ d a. ;-

dg . - = - XL €L 4 ge. - (7.2.1.8)
Cl F a_ - j,Cl
Cl
Se a concentracao do Ion X satisfaz a condicio

M2 >>> M,, sendo portanto RX o eletrolito predominante, y,- nao

X
sofre influéncia sensivel por parte do KCl presente, fato ja veri

ficado por Shatkay |36].

Portanto ay~ € constante e a equagao 7.2.1.7 assume a
forma:
ac, -
g - = IRT cl d a.,- + dE, - (7.2.1.9)
X 2 l/_l_le Cl 3.,X
]zXI F ay~ + K ag)
onde qg = 1 -1
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Neste estagio & sugerida a aproximagao de que a geome -
tria da membrana ceradmica dos dois eletrodos de referéncia sao
iguais, e assim dE., - = dE. -. Com esta consideracao, subtrain
j,X :]’Cl e -
do-se 7.2.1.8 de 7.2.1.9, tem-se:
o
KRT a.,~—
T
dE- - dE.,- = - | €l + 2L | a@a.,-
X Ccl ‘ ‘2 ' x l/!le - Cl
2 ! Flay acy ) 2c1
(7.2.1.10)
1/ lzx|

Se a,- >>> K I . .
X - , uma condigao facilmente conseguida

acy

com determinados eletrodos, K pequeno, tem-se:

1212 a,- - K al/lzx|
| XX ¢l | da,- (7.2.1.11)

dE .~ = dE,q - =

Ay A4~

|?x] %x~ 4c1

Novamente assumindo a condigao lzx\z ay- >>>K al/‘zX[

CI- !
principalmente guando lzX[ >1, tem-se:

dEX- - dEcl— = -~ d&n a,,- (7.2.1.12)

Finalmente, para a atividade do ion C1l~ em funcao de tem

po, integrando-se 7.2.1.12 entre t = 0 e t = ts

n acl- (t) = n aCl— (t=0) + _F_ ' EX-(t) - EX—(t=0) +

RT

+ Eo - (t=0) - Ecl-(t)f (7.2.1.13)
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A atividade inicial do ion C1~, para t=0, na solugao da
célula completa, & pré-fixada a partir do preparo desta solucao ,

de forma a se ter uma concentracao pequena deste ion.

Deve-se evitar a condigado de concentragao zero para O

Cl , como condigao inicial, pois a resposta do eletrodo seletivo

de Cl  nesta situagao & indefinida.

7.2.2. Pante expenimental

(a) Material utilizado

Reagentes

Conforme a segao 7.2.2.a.

Equipamento

Conforme a segao 7.2.2.a, com excegao da bureta automidti

ca e foram utilizados ainda:

- Potencidmetro, Micronal B-275.

- Registrador grafico, Sargent MR

Registrador grafico, Hewlett - Packard 7100 BM

- Cronlmetro, Omega.

(b) Procedimento

A montagem utilizada neste método, para todos os ensaios,

€ esquematizada na figura 10.
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(D e ® Potencidmetros

(® e (@ Registradores

® ® (® Agitador magnetico
] ® csiula
s ®\ (x) 2 pares de eletrodos
® :A:;} \ri;j @
oo
[N
®

FIG 10- Montagem utilizada no método de difusdo.

- Antes da imersio dos eletrodos na solugao da célula,
espera-se gue a temperatura estabilize em 25°C.

- Apds a imersao dos eletrodos, registra-se os potenci-
ais de célula indicados nos dois potencidmetros e simultaneamente
inicia-se a contagem do tempo com o auxilio de um cronOmetro.

- A soluc¢ao deve ser constantemente agitada, permitin -
do-se assim uma boa homogeneizacao do sistema.

- Os potenciais iniciais e finais sao anotados e iden
tificados no registro grafico assim como o tempo de medida ou de
difusao.

- Se por acaso deseja-se determinar o coeficiente de a-
tividade individual, terminado o tempo de medida estipulado, reti
ra-se imediatamente uma aliguota da solugao para a determinacao

analitica da concentracado do fon em estudo.

Para a verificacao do método foi experimentada a seguin

te célula total:
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Hg(2); Hg,Cl, (s) | KC1(My) || KNO, (M,), KCl (My) | ISE-C1 +

Hg (%) Hg,Cl, (s) | KC1(M,) || RNO; (M;), KCL (M3)| ISE-NO,
onde, Ml = 3 mol/% , M3 = 1,08 x lO—4 mol/%, para guatro concen -
tragoes diferentes de KNO,. |

As medidas das FEMs das células parciais foram efetua -
das com e sem agitacao, e os resultados considerados para cada sO
lugao de KNO

30 correspondem a média de trés determinagoes, cujas

variaveis E, ety sao obtidas a partir dos registros graficos.

(c) Sistema KNO;, M, = 0,0499 mol/& . Solucao 1.
Neste sistema foram determinados o coeficiente dge ativi

dade e a atividade individual do Ion Cl ao final do tempo de me-

dida, t = 420 segundos.

Os resultados obtidos para as FEMs das células em funcao

do tempo de medida sao mostrados na tabela 21.
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Tabela 21 - FEMs para NO; e cl~ em funcao do tempo
(a) (b) )
No; (V) Ecy” W) (seg

0,0434 0,1938 0
0,0434 0,1930 30
0,0434 0,1922 60
0,0434 0,1914 90
0,0434 0,1906 120
0,0434 0,1897 150
00,0434 0,1890 180
0,0434 0,1880 210
0,0434 0,1875 240
0,0434 0,1868 270
0,0434 0,1862 300
0,0434 0,1855 330
0,0434 0,1849 360
0,0434 0,1843 390
0,0434 0,1837 420

(a) ENOS = potencial da célula de No;

(b) E_.,- = potencial da célula de cl™

Cl
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Utiliiando—se a técnica de regressao linear e com a aju
da do computador, a partir dos dados da tabela 21, obtém-se, para

um coeficiente de correlacao igual a 0,99997 a seguinte relacao
matematica para Ecl—(t):

1 (7.2.2.c)

5,1663 + 6,766 x 10 %t

Como mostrado na tabela 21, ENO~ & constante e portanto
3
a partir da equacao 7.2.2.c e 7.2.1.13, obtém-se para as ativida -

des idnicas do Cl os valores mostrados na tabela 22.

Tabela 22 - Atividades do ion Cl em funcaoc

do tempo
t (seq) any~ X 104 (M)

0 0,87
60 ! 0,92
120 | 0,97
180 ! 1,03
240 1,09
300 1,15
360 1,22
420 1,28

|
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A atividade inicial considerada, I (t=0), e obtida a

~4
partir da relacao ag;” = Yer” Ccl—, onde cCl_ =1,08 x10 M e

Yoy~ fornecido pela equacao de Kielland, e que no presente caso é
igual a 0,8065, para uma forca ionica I = 0,05009.

Aliquotas de Sml foram retiradas de cada uma das 3 de-
terminacoes efetuadas ao final de 420 segundos e irradiadas em um
reator TRIGA MARK I, por um fluxo de néutronscﬁa4.3xlol%y&m? seqg,
durante 5 minutos e as contagens efetuadas durante 5 minu -
tos, apds 10 minutos de espera. O espectro gama obtido & mostrado
na figura 11.

O objetivo deste procedimento & determinar a concentra-
cao do ion Cl™, gue difunde da ponte salina para a solucao da cé-

lula, a partir do C138.

Por questao de conveniéncia utilizou-se a analise  por
néutron-ativagao, primeiro devido a elevada sensibilidade da téc-
nica, e segundo para fugir de qualquer outra técnica analitica,co
mumente utilizada, como a proOpria potenciometria, onde as intera-
¢oes de natureza coulombianas influenciam substancialmente nos re

sultados finais.

Através da relagao entre a atividade do cloreto para
t = 420 segundos, tabela 22, e da concentracao para O mesmo tempo,
determinada pelo espectrometria gama, Cop” (420) = 1,60 x 10-4M,o
coeficiente de atividade obtido a partir da relacao

acl—(t) = YCl—(t) = ccl-(t) & igual a 0,8000.

O valor esperado para YCl—(t), para a forga ioOnica

final de 420

ao

segundos & de 0,8064, através da equacao de . Kiel- .
land.
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Apesar da pequena variagao da forga idonica, observada
na experiéncia, o que altera muito pouco o coeficiente de ativi-
dade do ion cloreto, o resultado obtido a partir do modelo propos
to nao foi discrepante com aquele previsto teoricamente. Deve-se
evidenciar, que ycl-(420) & uma estimativa do coeficiente de ati
vidade individual do Ion cloreto e nao o seu valor real.

Tendo em vista o resultado obtido, foram determinadas

as atividades idnicas para Cl~ para outras solugoes de KNO3.

(d) Sistema KNO3, M, = 0,000499 mol/: , Solucao 2.

Nesta série de ensaios foram verificados os comporta -
mentos dos potenciais em fungao do tempo de medida, com e sem
agitacao das solucoes.

Os resultados obtidos para as FEMs das células em fun

cao do tempo de medida sdo mostrados na tabela 23, com agitagdo

da solugao.



Tabela 23 - FEMs para NO

e C1° em funcao do tempo.
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3
b c d
ENOE V) tNO3 (seq) ECl- (V) tCl_ (seqg)
0,14893 0 0,20180 0
0,14914 , 52,8 0,20003 34,4
0,14946 105,8 0,19895 68,8
0,14957 158,7 0,19782 103,3
0,14973 211,6 0,19689 137,17
0,14983 264,5 0,19576 172,1
0,14997 é 317,3 0,19503 206,5
0,15008 % 370,2 0,19443 240,9
§ 0,19370 275,3
!
; 0,19316 309,8
; 0,19232 344,2
0,19208 378,6
| 0,19149 413,0
(a) ENOS potencial de célula para NOS, em Volt.
(b) tNO; tempo de registro para o potencial, para No; ; €m
segundos
(c) ECl— potencial de célula para Cl , em Volt
(d) tCl_ tempo de registro para o potencial, para Cl , em

segundos.
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Equagao para Ei(t) a partir dos dados da tabela 23:

1
4

Cl 4,9947 + 5,8416 x 10~ t

1
4

NO5 6,7066 - 1,2251 x 10 "t

Coeficientes de correlagao: r .- =1,0
r - = 0,999998

Equagao experimental para acy” (t):

1
fnagy- =~ 9,161 + 38,92 | 7 -

6,7066 - 1,2251 x 10 't

1
4,9947 + 5.8416 x 10 ¢ ¥

+ 0,0511 | (7.2.2.4.1)

- Forga idnica inicial, Io(t=0): 6,079 x lO—4M
- Concentracao inicial, c,(t=0), de referéncia para C17: 1.08x10 M

- Coeficiente de atividade inicial, YO: 0,9721, obtido a partir da

para o Ion C1~ equagao de Kielland
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Os resultados obtidos para a.,-(t) a partir da equagao

Cl
7.2.2.d4.1, sao mostrados na tabela 24.
Tabela 24 - Atividades do Ion cloreto em fungao do tempo para a
solugao 2, com agitacgao.
| 10 )
t (seq) 3 acl—(t) X
|
|
50 : 1,10
150 1,22
250 1,34
350 1,48
420 | 1,58

Como era de se esperar para uma variagao pequena do coe
ficiente de atividade do Ion cloreto, segéo 7.2.2.c, a sua ativi-
dade aumenta quase que somente em fungao da sua concentragao.

A titulo de curiosidade, o método de difusao foi apli-
cado na determinagao da atividade do Ion cloreto quando a solu -
¢aoc nao & agitada.

Os resultados para esta situacao sao mnostrados nas tabe

las 25 e 26.
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Tabela 25 - FEMs para NO, e Cl enm funcao do tempo.
b c | d
ENOS (V) tNOS (seqg) Ecl— (V) i tcl— (seqg)
0,14420 0 0,20080 ! 0
0,14470 52,9 0,20121 E 33,9
0,14482 105,8 0,20141 % 67,7
0,14504 158,7 0,20162 % 101,6
0,14515 211,6 0,20182 | 135,5
0,14526 264,5 0,20223 203,2
0,14532 317,5 0,20243 237,1
0,14560 370,2 0,20253 271,0
0,20274 ; 304,8
0,20284 § 338,7
|
0,20304 é 372,6
0,20315 f 406,4
!
(a) ENOS potencial de célula para NOS , em Volt.
(b) tNOS tempo de registro para o potencial, para Nog , en
segundos.
(c) Eq - potencial de célula para Cl , em Volt.
(a) tcl- tempo de registro para o potencial, para Cl_, em

segundos.



Tabela 26 - Atividades do Ion Cl  em fungao de tempo para a

solugao 2, sem agitagao.

£ (seg) ag - () x 104 )
50 1,04
150 1,03
250 1,02
350 1,01
450 1,00

Equagao para E, (t), a partir da tabela 25:

i
Eapm = : -
4,9726 - 1,2865 x 10 "t
Evol = ! =
3 6,9172 - 1,2640 x 10 "t

Coeficiente de correlacao:

a
!
|

c1 0,999994

H
[
I

NO 0,999998

w

129
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Equagao experimental para a.;= (t):

1
gn a_.—-(t) = - 9,161 + 38,92 | v -
cl 6,9172 - 1,2640 x 10t
4,9726 - 1,2865 x 10 't
+ 0,0565| (7.2.2.4.2)

- Forga iodnica inicial, Io(t=0): 6,079 x lO_4 M

- Concentracao inicial, co(t=0), de referéncia para Cl :

1,08 x 10" %M

- Coeficiente de atividade inicial, Vol 0,9721, obtido a partir da

para o ion C1l equacao de Kielland

Observa-se, através da tabela 26, que ao contrario da
situagao guando a solucao & agitada, a atividade do fon Cl dimi-
nul guando o tempo aumenta.

Este comportamento sugere que o ion Cl , na solucao da
célula, difunde para a solugao da ponte salina, KCl (3 mol/%),que
€ uma situacao possivel mas n3o necessaria, em vista da auséncia
de agitagao, ou melhor, da homogeneizacao da jungao liguida.

As figuras 12, 13 e 14 mostram os graficos de ENO— e
3

Eqp~ em funcao do tempo, para determinacoes caracteristicas com
O presente sistema.
Nos dois casos apresentados nesta segao e nos que se-

rao apresentados na segao subsequente, nao se deve impressionar
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com os valores fracionarios para ti’ pois estes valores foram cal
culados a partir dos graficos experimentais Ei X ti onde nao foi
considerada a velocidade de registro dos aparelhos utilizados.

Observou-se durante as experiéncias, que para ambos ©0s
registradores utilizados, o comprimento das abcissas, x = t, a-
presentavam uma vpequena diferenca ao final de cada ensaio.

Portanto, concluiu-se gue o melhor procedimento seria
considerar o tempo registrado no crondmetro, como referéncia, pa-
ra a definicao desta escala no grafico E, x t, e a partir do com-
primento da abcissa, calcular os valores de ti para intervalos de
finidos de Ax.

Este mesmo tratamento foi utilizado nas escalas para os
potenciais de célula, ordenadas, onde foram tomadas como referén-
cia as FEMs iniciais, t = 0 seg, e finais, t = 420 seg, medidas
pelos potencidmetros.

(e) Sistema KNO

3 M, 0,0025 mol/% , Solugao 3 e

It

Sistema KNO,, M, 0,020 mol/% , Solugcao 4.

Tendo em vista que estes sistemas foram tratados da mes
ma forma que os anteriores, a titulo de simplificacao, os resul-
tados obtidos sao mostrados em uma forma mais compacta e objetiva.

Em todas as situagoes os coeficientes de atividades ini
ciais para o ion Cl sao obtidos a partir da equacao de Kielland

e as suas atividades individuais, determinadas através da equagao

7.2.1.13.

3
em funcao do tempo, para as solugoes 3 e 4, respectivamente

As tabelas 27 e 28 mostram os valores das FEMs para NO

e C1~

com e sem agitacao.
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A tabela 29 mostra os valorés das constantes das equa -
¢oes para Ei(t), obtidas a partir da té&cnica de regressao linear,
paré as solugbes 3 e 4, com e sem agitacgao.

A tabela 30 mostra os valores das atividades individuais
do ion €l em fungido do tempo, para as solugoes 3 e 4, com e sem
agitacgao.

As figuras de 15 a 21, mostram oS graficos de ENO_ e
3

E.- em funcao do tempo, para determinagoes caracteristicas com

as solugCes 3 e 4, com e sem agitagao.
7.2.3. Comentarios

Uma observacgao importante e retirada dos resultados pa-
ra as solugoOes mais concentradas em KNO3, ou seja, a solugao 1
(M, = 0,04999 M) e solucao 4 (M, = 0,020 M).

Segundo Bates |42/, Bronsted considera que "os coefici-

entes de atividade de substancias presentes em pequena quantidade

em uma mistura de eletrdlitos, sao virtualmente independentes da

gquantidade destas substancias e sao determinados somente pelo sal
presente em maior guantidade". Isto &, supoe-se que o coeficiente
de atividade do eletrdlito presente em menor concentragao, apre-
senta valores muito proximos em diferentes solugtes onde as con -
centracoes do eletrdlito predominante & bem maior.

Este principio foi verificado no presente trabalho ao
considerarmos as solugoes 1 e 4 onde as concentracoes do nitrato
de potassio (KNO ) sao bem maiores do que a concentracdo do Iion
cloreto (Cl ). Como & observado nas tabelas 22 e 30, as ativida -

des idnicas para o Ion Cl sao muito proximas para t = 420 seg e



133

4 Me l,14 x 10_4 M, respectivamente.

t = 450 seq, 1,28 x 10

Quanto as solugdes diluidas, 2 e 3, verifica-se também
uma certa aproximagdo entre os valores da atividade do Ion cl,
porém maiores do gue para as solugoes concentradas, um resultado
coerente com a condi¢ao de que o coeficiente de atividade Yo1~ de
ve diminuir com o aumento da forga idnica.

Para os sistemas sem agitagao, nao podem ser retiradas
muitas conclusoes, os ensaios realizados e resultados obtidos fo
ram apenas de carater ilustrativo. Porém, mesmo assim verificou-
se uma concordancia para o comportamento das curvas E.l X ti em
comparac¢ao com aquelas obtidas por Shatkay |36| para solugoes de
NaCl.

A detecgao por parte do eletrodo seletivo de Ccl , de a-
tividades menores para o ion Cl , para todas as experiéncias sem
agitacao da solugao da célula, ja era de se esperar em vista de
gue na auséncia de uma homogeneizacao forcada, os ions Cl prove-
nientes da ponte salina nao se distribuem uniformemente e instan-
taneamente na solugao, a ponto de sensibilizar o eletrodo sele-
tivo. Uma experiéncia aproximadamente igual e com a mesma conclu-
sao, & sugerida para a verificagdo da equacao para o coeficiente
de difusao de um Ion de Einstein-Smoluchowsky (referéncia 17, pa-
gina 332, secao 4.2.14).

Finalmente, para se obter atividades maiores do Ion C1
na solugao da célula, espera-se tempos maiores de difusao deste

ion visto que este processo @ razoavelmente continuo, quando a

solugao estd sob agitagdo, Figuras 21 e 22 para um tempo de difu

sao de 11 minutos.

Para outros tipos de solugoes & recomendada a utiliza -

cao de dois eletrodos de referéncia, do tipo utilizado na segao
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7.1.2.g com um compartimento para um eletrblito intermediario, e
se o objetivo € determinar, nao somente, a atividade individual
do ion que difunde deste compartimento para a solucao da celula,
mas também o seu coeficiente de atividade, procede-se conforme a
secao 7.2.2.c, utilizando-se uma técnica analitica para a deter-
minacao da concentragao do ion na solugao.

Um detalhe importante e gue nao foi mencionado, & o va
lor da constante de seletividade, K, do eletrodo seletivo de ni-
trato, ISE-NO,, utilizado.

Para este eletrodo, conforme especifica o fabricante

60|, & igual a 3 x 10—3, que & um valor conveniente para a condi
cao;
2 1/ |z
I le aX-— >>> K acl—l Xl
onde nos casos estudados, a,..- >>> K a_.~.

NO

3 Cl
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Tabela 29 ~- Constantes das equagoes E, (t)*, para as solugoes
3 e 4, com e sem agitacao.

Solugd - -x10? | a_- B .- x 10°

clugoes Proj Frog X c1 c1
3 - com agitagao 8,9563 -6,7297 4,9864 6,2121
3 - sem agitacgao 9,3166 -6,7041 4,9012 -0,6684
4 - com agitacao - - 4,8892 2,8166
4 - sem agitagao - - 4,8672 -0, 8060
* _ . - -
(*) E, () = ; 1 =N0, oucl
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Tabela 30 - Atividades do Ion Cl  em funcdo do tempo para as
solugoes 3 e 4, com e sem agitagao.
a b c d
t (seq) |a.-(t)x10% {a. -(t)x10%|a. - (t)x10%| a..-(t)x10*
9 cl cl cl cl
50 1,08 1,03 0,95 0,92
150 1,23 1,05 0,99 0,91
250 1,39 1,07 1,04 0,90
350 1,58 1,09 1,09 0,89
450 1,79 1,11 1,14 0,88
(a) as,,~(t) = atividade do ion Cl™, solucao 3, com agitacao,
-3
para IO = 2,6x10 "M e Yo = 0,944,
{(b) acl-(t) = atividade do Ion C1 , solugao 3, sem agitacao,
_ -3 -
para IO = 2,6x10 e Yo © 0,944.
(c) acl—(t) = atividade do Ion Cl , solucao 4, com agitacao,
-2
para IO = 2,0x10 "M e Yo T 0,864.
(d) acl—(t) = atividade do ion Cl_, solugéo 4, sem agitagéo,
-2
para I = 2,0x10 "M e Yo = 0,864.
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CONCLUSAO

Os resultados obtidos no método de diluigao para os co-
eficientes de atividade idnicos, apresentam, em média, desvios in
feriores a t5% daqueles obtidos pelas equacoes tebricas considera
das como referéncias.

Apesar de terem sido utilizadas apenas algumas solugoes,
nao abrangendo-se uma variedade maior de eletrolitos, o objetivo
principal do trabalho foi testar o mecanismo proposto e verifi -
car em qual situacao se pode ou nao desprezar o potencial de difu
sao, e quando & necessaria a igualdade entre as forgas ionicas
da solucao da célula e da ponte salina.

A utilizacac da equagao de Henderson em alguns casos,
serviu apenas para mostrar a necessidade de se considerar a varia
¢ao de potencial de jungao liquida, quando outros tipos de eletrd
litos, gque nao o cloreto de potassio, participam da juncao.

A equacao de Henderson & insuficiente para a avaliagao
exata do potencial de difusao em uma célula galvanica como obser
vado no capitulo 6.

Uma das vantagens do método de diluicao & a eliminagao
do potencial padrao da célula, na derivagao da equacao para o coe
ficiente de atividade, nao havendo necessidade portanto, de um
procedimento de extrapolacao para a sua determinacgao.

Um procedimento que nao deve ser desconsiderado e que
muito provavelmente pode melhorar o método de diluigao, & a utili

zagao de uma célula com jungdo livre, de Covington, secio 5.2.
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OQuanto ao método de difusado, apesar do tratamento ted-
rico sugerido ndo apresentar incoeréncias, a realizagao pratica e
reconhecidamente complexa.

Observou-se durante os ensaios realizados, que apesar
dos eletrodos responderem de modo uniforme para as solugoes tes-
tadas, encontrou-se dificuldade quanto a reduzida velocidade de
difusdo do ion Cl  da ponte salina para a solugao da cé&lula, pois
as membranas ceramicas dos eletrodos de referéncia sao geralmen-
te muito compactas.

A solugao para este problema consiste em utilizar mem-
branas mais permedveis ou trabalhar com tempos maiores de difu-
sao.

Seria incorreto afirmar que os dois métodos desenvolvi-
dos neste trabalho sao perfeitos e que resolvem de vez o proble-
ma da determinacao do coeficiente de atividade de um ion em uma
solucao eletrolitica.

O que foi realizado consiste apenas em uma contribuicao
para a estimativa deste parametro, onde se verificou concordancias
entre resultados experimentais e tedricos, uma condicao fundamen-
tal para se definir wuma propriedade de um sistema.

A constante procura de uma estimativa mais realistica
do coeficiente de atividade de uma espécie quimica &€ o objetivo
de uma grande variedade de trabalhos que envolvem tratamentos sim
ples como os aqui desenvolvidos e tratamentos sofisticados 161—66|
como a complexa teoria de Mayer |61, uma das mais recentes con-
tribuicoes para a teoria das solucdes idnicas.

Entretanto, apesar de toda a sofisticagéo, conforme ob-

servou Pitzer [59|, nem mesmo a teoria quintica-estatistica foi



153

capaz ainda, de determinar com exatiddo certos parametros envolvi
dos em propriedades de solucoes eletroliticas, como o coeficien-=
te de atividade idnico.

Segundo Goldberg e Frank |63| a definicao exata da du-
pla potencial de juncao liquida — coeficiente de atividade idni-
co & ainda um problema classico e sem resolugao em Fisico-Quimi-
ca.

O ponto de vista do autor do presente trabalho & que a
definicao exata do coeficiente de atividade de uma espécie idnica
deva ser derivada a partir da definicao de um modelo fisico para
a juncao liguida em uma célula galvanica, com um equacionamento
mais realistico do potencial de difusao, fundamentado em evidén -
cias experimentais. Mas nao a partir de conve ng¢des ou de modelos
puramente tedricos, os quais muitas vezes sao validos apenas para

simulagoes de situagoes ideais.
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APENDICE 1

0 coeficiente de atividade ionico e a sua importancia em sistemas

eletroliticos.

O exemplo mais comum, onde determinar coeficientes de ati
vidade idnicos é fundamental, advem da crescente utilizacao de ele
trodos seletivos em diversos ramos da ciéncia, como por exemplo, a
determinacao rotineira em laboratdorio de analises clinicas, de Na+,
K' e pH em matrizes biologicas, por potenciometria direta |l|.

A avaliagao precisa dos coefientes de atividade ionicos
ou individuais associados as espécies gquimicas em solucao, € de
grande interesse na tecnologia de construcao de eletrodos seleti -
VOS.

Tais sondas respondem diretamente as atividades dos 1ions
e nao as suas concentracdes, o que resulta como método de aproxima
cao, a criacao de escalas convencionais, nao termodinamicas, para
efeito de calibracdo |2, 3].

Como poderiamos construir um eletrodo seletivo a ions
UO§+, em solucao concentrada do sal UOz(CQO4)2, sabendo-se que o}
seu coeficiente de atividade médio experimental, para uma solugao
5M, por exemplo, & igual a 1457 \4‘?

O desenvolvimento de novas membranas, seletivas para os
mais diferentes tipos de ions, necessita muitas vezes do conheci-
mento dos coeficientes de atividade em faixas de concentracao onde

as equacgoes de Debye-Hfickel, e mesmo extensao destas, sao totalmen

te inadequadas.
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As dificuldades envolvidas nas indefinigOes. exatas das
contribuig¢des individuais dos lons, para a determinacao de proprie
dades das solucOes, compreendem naoc somente o parametro coeficien-
te de atividade idnico mas também as propriedades a este relaciona
das como a entalpia, entropia e energia livre de solvatacao ioni-
cas.

Conway |5| relaciona dlguas areas onde as informacbes so-
bre estas propriedades sao importantes:

. Na especificidade em interacgoes do tipo Iion-solvente ,

principalmente no que diz respeito a origem das diferencas de inte

racao que ocorrem entre cations e anions de mesmo tamanho com va-

rios solventes, em particular, HZO e DZO'
Nos efeitos associados ilons em interacoes de Gurney,
além das do tipo coulomb, em solucbes eletroliticas concentradas

(>1,0 M.

. No comportamento da agua e outros solventes em resinas
de troca ionica e em membranas, um item importante nos processos
de troca idnica e eletrodialise.

. Na especificidade de efeitos de hidratacao (solvatacao)
na formacao de pares ionicos.

Em efeitos especificos a lons em biofisica, nas liga-
¢oes ibOnicas em proteinas e polinucleotides e em polieletrolitos e
micelas; na permeabilidade idnica em membranas.

. Nos efeitos individuais dos lons em adsorcao em interfa
ces (ar/agua, eletrodo/agua e interfaces coloidais).,

Nos comportamentos individuais na solvatacao de ions ,
no que diz respeito a reagOes com transferéncia de fase e distri-

buigao idnica em fases imisciveis; funcdes para transferéncia. de
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jons entre varios solventes.

Na avaliacao da .cinética de processos eletrodicos, os
guais geralmente envolvem um tipo de -ion para um determinado ele-
tredo.

Esta breve apresentacao sobre a importancia em se estudar
o comportamento dos coeficientes de atividade associados a espé-
cies quimicas e as areas de aplicacao deste estudo, vem complemen-
tar o assunto abordado neste trabalho o qual &€ guase que totalmen
te dirigido para aspectos mais conceituais, envolvidos na determi-

nacao deste parametro.

|1| CZABAN, J.D. Electrochemical sensors in clinical chemistry:
yesterday, today, tomorrow. Analytical chemistry, 57 (2):
345A-356A, 1985.

|2[ COVINGTON, A.K. Recent development in pH standardisation and
measurement for dilute aqueous solutions. Analytica Chimica
Acta, 127: 1-21, 1981.

|3| BATES, R.G. Ion activity scales for use with selective ion-
sensitive electrodes. Pure Appl. Chem., 36: 407-420, 1973.

|4| ROEBINSON, R.A. & STOKES, R.H., Eletrolyte solutions, 2. ed.,

London, Butterworths, cl1959.

]5| CONWAY, B.E. The Evaluation and wuse of properties of

individual ions in solution. Journal of Solution Chemistry,

7(10): 721-770, 1978.
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APENDICE II

Programa utilfizado na derdvacac da equacac 7.1.2.n.2, |38].

10
20
30
35
40
45
50
60
61
62
63
64
65
66
67
70
80
85

90

100

110

115

REM IR R R R R R R R R R R E R R R R R R R L R R R R R X R A R R EE X R R E S R N T T
R}__’_'l kkkkkhkkkhkrrkkhkkkkdkx PROGRAMA PELOISTO kkXxhkkkhhkkkhkkxkkkkkkk
REM *%kkkkkkhhhkhhkkhkhhkhhkhhkkhhhkhhkhkhhkkrdhhhkhkhhhkhdhhkhhhhhhhkhxkhkhkkik
IF ERR O STOP
DIM 4%,x1|20]|, x2|20], Y1]|20], Y2]|20]
OPEN ##2, "$LPTB"
PRINT "/232/"
INPUT 5,51; "“QUAL E O NUMERO DE PONTOS?" N
DIM S9$|132]|
FOR T=1 TO 132

LET S9%|I|="*"
NEXT I
PRINT ##2;89%
PRINT #A#2; TAB (30); "PELOISTO"
PRINT ##2;S9%
DIM 4%,A|5,5],Y]5,1]
DIM 4%,Al]|5,5|,BE]|5,1]
PRINT #£2;*/214/"
FOR I=1 TO N

PRINT "/215/"

INPUT "ENTRAR COM X1,X2,Yl  "x1]|1I]|,x2]1},Y1]|1]

PRINT ##2; TAB (5); "X1" = ";X1|I1|; TAB (20);"

X2 = ";x2|1|;" Y1 = ";v1|1]


http://Vh.oana.ma
http://dnh.lvaq.ao

120 NEXT I

130 DIM 4%,G N

140 FOR I=1 TO 5

150
160
170
180
190
200
210
220
225
230
240
250
260
270
280
290
300
310
320
330
340
350
360
370

380

FOR J=1 TO 5

LET A|I,J|= 0

LET Y|J,1|= 0

LET Al]I,J|= 0

LET B|J,1]l= 0

NEXT J

NEXT I

LET A

1,1)= N

PRINT ##2;"/215/"

FOR I=1 TO N

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

LET

clil= o0
al1,2]

al1, 3|

All,4]

al1,s5]

vil,1]=
Al2,2]=
al2,3|=
al2,41=
al2,s5]=
v|2,1|=
Al3,4]=
al3,3]=
Al3,5]|=

al4,4]=

al1,2|+x1]z]

al1,3|+x2]|1]

All,4]+x1]1l*x1]1]

all,s]+x2|1|*x2|1]

Y |1,1]+v1|1]
al2,2|+x1]1]"2
al2,3l+x1lz]*x2]| 1]
al2,4]+x1]1|"3
al2,5]+x1]1|*x2]1]"2
v|2,1]+v1]1]*x1] 1]
Al3,4)+x2]1]*x1|1|"2
Al3,3]+x2]1]|"2
Al3,5|+x2]1]°3

al4,al+x1|1]"4

158
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390 LET Al4,5|= al4,5]+x1|1]| " 2*x2|1]|"2

400 LET al|5,5|= Al5,5|+x2]|1|"4

410 LET Y|3,1|= Y|3,5]+y1l]1]|*x2|1|

420 LET Y|4,1|= Y|4,1|+v1|T]|*x1]|1]"2

430  LET Y|5,1]l= yv|5,1|+y1|zl*x2]1]"2

440 NEXT I

450 FOR I=1 TO 5

460 FOR J=1 TO 5

470 IF J>I LET a|J,Il= a|1,J]

480  NEXT J

490 NEXT I

500 MAT PRINT A

510 MAT Al = INV (A)

520 MAT B=Al*Y

530 LET M=Y|1,1]|/N

540 LET H1=0

550 LET H2=0

555 PRINT ##2; */215/"

560 FOR I=1 TO N

570 LET Gl1|=B|1,1]+B]2,1]|*x1|z|+B|3,1|*x2|1hBl4,1]*x1|1|* x1|1]+
+ B|5,1]*x2|1]*x2|1]

575  PRINT ##2; TAB (5); "VALOR EXPERIMENTAL = ";v1]|1;
TAB (50);" VALOR ENCONTRADO = *;G|I]

580  PRINT G|I]

590 LET H1=H1+(G|I|-M)~2

600 LET H2=H2+(Yl|I|-M)~2

610 NEXT I

615 FOR I=1 TO 5
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616  PRINT 7#2; TAB (5); *FATOR"; I; TAB (10); B|I,1]
617 NEXT I

620 LET R= SQR (H1/H2)

630 PRINT "R = ";R

635 PRINT ##2; TAB (5); "COEFICIENTE DE CORRELACAO * ";R
640 STOP

6161 DIM S9$|132]
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