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APRESENTACAO

A Quimica é uma Ciéncia pratica, para isso a experimentacdo
deve ser trabalhada juntamente com o ensino tedrico, entretanto,
guando ndo realizado de forma correta, a experimentacéo torna-se
algo apenas ilustrativo, ndo contribuindo para o aprendizado do
educando. Todavia, quando a experimentacao vem de encontro com
a sequéncia abordada em sala de aula, trazendo problematicas e
colocando o aluno para investigar, ela se torna uma arma poderosa
para que o ensino e aprendizagem se completem. Sem duavidas, a
experimentacdo € um dos principais pilares para a construcdo e
desenvolvimento do conhecimento cientifico. A observacdo e a
participacdo dos alunos em aulas experimentais permite
entendimento de fendmenos fisicos e quimicos, despertando uma
capacidade critica e intuitiva para que se apropriem do conhecimento
e tenham autonomia de estabelecer relacbes com seu cotidiano.

Contudo, quando olhado para a realidade estrutural das escolas
publicas de nosso pais, muitas hdo apresentam suporte para o
desenvolvimento de aulas experimentais. Escolas sem laboratérios,
sem reagentes, pouco espaco fisico e sem os devidos
equipamentos de seguranca. Tudo isso, acaba por impedir a
realizacdo de uma aula experimental. E nesse momento que o
professor deve buscar alternativas, beneficiando-se das diversas
abordagens experimentais propostas na literatura, das quais
podemos destacar as abordagens integradora, problematizadora e

investigativa. Nesta perspectiva, Couto; Ramos; Cavalheiro (1998)



apontam que a adaptacdo de praticas experimentais para a sala de
aula se torna uma importante ferramenta, pois permite a utilizacdo
de materiais e reagentes de baixo custo e facil acesso, que
incrementam a contextualizacdo do ensino. Neste contexto, citamos
um exemplo comum apresentado por Terci e Rossi em 2002, que
indicam o uso de indicadores naturais, como reagente “adaptado”,
possuindo baixo custo de obtencdo e que possibilitam a exploracdo
didatica desde sua composicao natural, metodologias de extracao,
comportamento em meio reacional e identificagdo de cor frente a
diferentes meios de pH.

Dessa forma, apresentamos a obra, Volumetria de
Neutralizagdo: Abordagens Tedrico-Experimentais, um tema
comumente explorado em cursos de formacdo docente e em
disciplinas de Quimica da educacéo bésica, que traz uma proposta
de ensino experimental integrada a pesquisa no ensino. Além disso,
propomos possibilidades de adaptacdo dos métodos experimentais
propostos para que possam ser desenvolvidos com materiais
alternativos, com o objetivo de despertar no professor o desejo de
ensinar e despontar nos estudantes o interesse pelo tema, levando-
0S a gostar e ter mais conhecimento sobre a Quimica, sua hatureza

e aplicagao.

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Edneia Durli Giusti
Tatiana Brescovites Matias

Vanessa Machado Silva Santos



PREFACIO

Este livro é fruto de trabalhos de conclusdo de curso,
elaborado por académicas e professoras do Laboratério Dindmico
Interdisciplinar de Ensino de Ciéncias (LADIEC), do curso de
licenciatura em Quimica do Instituto Federal do Parana (IFPR),
campus Palmas.

O LADIEC é um projeto de extensdo que tem como intuito
fortalecer a formagdo inicial e continuada de professores,
oportunizando um espacgo para discussdes e problematizacdes
acerca de questdbes do ensino, que por vezes ndo Ssao
suficientemente exploradas no interior dos cursos de formacao
docente, entre as quais, questdes epistemoldgicas, pedagdgicas
e metodologicas. E também neste ambiente, que académicos
participantes do Programa de Bolsas de Inclusdo Saocial (PBIS),
Bolsistas do Programa Institucional de Bolsa de Iniciacdo a
Docéncia (Pibid), estudantes de estagio e de concluséo de curso,
encontram suporte para realizar projetos aplicaveis na educacao
basica. Espera-se assim, contribuir para uma formacdo de
qualidade desses profissionais da educacao, integrando a teoria
com a pratica, propiciando a formacéo de profissionais reflexivos
e pesquisadores, preocupados em sempre melhorar a sua pratica
docente e superar os obstaculos que a ela se impdem. Nesta
perspectiva, esta obra traz resultados de trabalhos que foram
desenvolvidos com o objetivo de estimular atividades

integradoras de ensino, voltadas ao tema Volumetria de



Neutralizagdo com o uso do extrato de repolho roxo (Brassica
oleracea L.) como indicador alternativo de pH. No transcorrer dos
capitulos, apresenta-se uma sequéncia de abordagens teorico-
experimentais aplicaveis em cursos de licenciatura em Quimica,
areas afins e na educacgéo béasica, cabendo ao professor dar o
direcionamento necessario de acordo com o nivel de formacgéo
que atua.

O capitulo 1, foi elaborado a partir de reflexdes sobre a
importancia das atividades praticas no ensino de Quimica e as
principais dificuldades encontradas pelos professores para
trabalhar com a experimentagdo. No discorrer do texto
apresentamos como alternativa, o emprego de abordagens
tedrico-experimentais integradoras durante as aulas, pois
acreditamos que estas envolvem mais o estudante, promovendo
discussdes sobre o tema em estudo, aproximando os discentes
da realidade, despertando o ato de estudar.

No capitulo 2, apresentamos uma breve introducéo sobre as
teorias acido-base, as técnicas volumétricas de neutralizacéo,
indicadores acido-base, calculos de pH e fundamentos tedricos
para construgdo de curvas de titulacdo, temas exaustivamente
explorados em disciplinas de Quimica Geral e Quimica Analitica,
esséncias para a formacéo integral dos estudantes dos cursos de
formacéo docente e até mesmo da educacéo basica. Destacamos
gue este capitulo é de suma importancia para a compreensao das
atividades experimentais propostas nos capitulos 3, 4 e 5.

No capitulo 3, propomos técnicas para extracdo do indicador

natural de repolho roxo, com sugestbes para seu uso em



substituicdo aos indicadores convencionais, como a fenolftaleina,
o vermelho de metila, o alaranjado de metila, entre outros,
amplamente empregados em técnicas de titulagcdo &cido-base
vistas nos capitulos 4 e 5.

Durante o capitulo 4, abordamos o preparo e padronizacao
de solucdes, com enfoque ao uso de padrbes primarios e
secundarios que garantem resultados satisfatérios durante uma
analise volumétrica de titulacdo acido-base.

No capitulo 5, exploramos com muitos detalhes e de forma
extremamente didatica todas as etapas e calculos necessarios
para titulacbes acido-base e a construcao de curvas de titulacao
entre acido forte versus base forte, acido fraco versus base forte,
base fraca versus acido forte e acido fraco versus base fraca,
com o uso do extrato alcodlico de repolho roxo, como indicador
alternativo de pH.

Destacamos que o principal objetivo da obra é tratar das
relacbes tedrico-praticas voltadas as técnicas volumétricas de
neutralizacdo, para que professores e estudantes de Quimica
possam apreciar 0 tema e vislumbrar possibilidades para
construcdo gradativa do conhecimento, principalmente ao tratar
das reacOes em meios acidos e bésicos.

Ao final destes capitulos, esperamos que o0s leitores,
profissionais e estudantes da éarea, refltam sobre as
possibilidades sugeridas e percebam que planejar aulas
experimentais de forma integradora, que instigue a leitura, a
pesquisa, 0 uso de materiais alternativos e a simplificacdo de

conteudos que parecem complexos, sem perder o cunho



cientifico, pode contribuir com uma pratica mais significativa,
prazerosa e motivadora para os alunos, cultivando um espaco de
aproximacao, reflexfes e dialogo.

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Edneia Durli Giusti

Tatiana Brescovites Matias
Vanessa Machado Silva Santos
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INTRODUCAO

Grande parte dos profissionais da area de Quimica enfrentam
diariamente dificuldades de conciliar os conceitos quimicos
trabalhados em sala de aula com atividades experimentais e
relagbes com a vivéncia cotidiana do aluno. Essa dificuldade é
apresentada nos Parametros Curriculares Nacionais (MINISTERIO
DA EDUCACAOQ, 1999), que salientam que o ensino de Quimica
esta reduzido a definicdes e leis isoladas, sem ter qualquer tipo de
relacdo com o dia a dia dos alunos, exigindo destes quase sempre
memorizacdo de conceitos e férmulas, caracterizando uma
aprendizagem mecéanica. Isto indica que este ensino estd sendo
feito de forma descontextualizada e néo interdisciplinar (DIAS;
GUIMARAES; MERCON, 2003). Ou seja, 0 ensino de Quimica na
maioria das vezes se manifesta de forma tradicional, de tal modo
gue o aluno acaba tendo uma aprendizagem mecanica decorando
inimeras férmulas, reacbes e propriedades, mas sem relaciona-las
com a forma natural que ocorrem na natureza (QUEIROZ, 2004).

Também é necessério levar em consideracéo que nem sempre
o0 professor esta preparado para atuar de forma interdisciplinar,
relacionando o contetdo com a realidade dos alunos conforme
apontam os Parametros Curriculares Nacionais (1999). Inclusive,
muitos docentes usam em suas aulas apenas livros como recurso
didatico, entendemos que estes podem ser, e sdo, na maioria das
vezes, utilizados como instrumentos educacionais que auxiliam os

educadores a organizarem suas ideias, assimilar os contetdos e
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proceder a exposicdo aos alunos, porém, o professor deve evitar
utilizar apenas deste recurso didatico em suas aulas (LOBATO,
2007).

Suart e Marcondes (2008) alertam que a postura construtivista
de ensino valoriza a participagdo do aluno no processo de
construgdo do conhecimento e o professor como mediador ou
facilitador deste processo. Portanto, h4 a necessidade de novas
estratégias no ensino, sendo que a experimentacdo a partir da
problematizacdo ou a pesquisa em Quimica podem contribuir no
desenvolvimento cognitivo do aluno ao serem incrementadas ao
ensino de forma a possibilitar uma aprendizagem significativa.
Diante da problematica apresentada, a experimentacdo pode ser
uma alternativa de grande importancia, pois diferencia a aula, traz
uma abordagem mais contextualizada e sugestdes que instigam o
aluno a pesquisar (GONCALVES, 2005).

Dessa forma, nos capitulos seguintes apresentamos
fundamentos tedricos e uma proposta experimental para 0 ensino da
volumetria de neutralizacao, a partir da extracédo do indicador natural
do repolho roxo e seu emprego em titulagbes acido-base. As
atividades propostas, tem fins didaticos para aplicacdo em aulas de
Quimica em cursos de formacdo inicial de professores, areas afins e
em aulas de Quimica no Ensino Médio. Pois, entende-se que o
contato dos estudantes com uma pratica contextualizada instiga a
pesquisa aplicada no ensino e pode vir a contribuir com 0 processo

de aprendizagem e melhorias na educacao.
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CAPITULO 1

A IMPORTANCIA DA EXPERIMENTACAO NA FORMACAO
INICIAL DE PROFESSORES DE QUIMICA

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Tatiana Brescovites Matias

Edneia Durli Giusti

Vanessa Machado Silva Santos
Gabriela Brugneroto

A formacdo de professores para a educacdo basica, em
especifico a formacdo de professores de Quimica, apresenta
cada vez mais desafios a serem enfrentados no século XXI.
Diante de tantas novidades tecnolégicas, os alunos tem um mar
de informacdes com facil acesso, entretanto, nem sempre sabem
0 que fazer com tais informacgbes, logo o professor ganha um
papel importante, tornando-se um orientador da aprendizagem
destes estudantes. Com isso, é necessario capacitar 0s novos
professores, bem como, trabalhar a formacdo continuamente no
préprio exercicio da profissdo docente (PORTO, 2014).

Diante disso, Porto (2014) discute os desafios enfrentados
pelas politicas governamentais voltadas para a formacédo de
professores, desafios que refletem diretamente nas instituices
formadoras. De modo geral, o cenario das condi¢des de formacao
dos professores ndo é animador pelos dados obtidos em

inUmeros estudos e pelo proprio desempenho dos sistemas e
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niveis de ensino, revelado por varios processos de avaliagédo
ampla ou de pesquisas regionais ou locais. A formacdo dos
professores precisa ser pensada a partir do contexto de seu
trabalho, ndo podendo concebé-la dissociada ou distanciada da
reflexdo critica acerca da realidade da escola. E preciso refletir
sobre essa dimensdo através de propostas curriculares, de
atividades que permitam a compreenséo dinamica e das relagdes
gue se estabelecem no contexto do trabalho docente (GATTI,
2016).

Para Mellado (2000), analisar a formagdo inicial de
professores de Quimica, significa relacionar ao fato de que esses
futuros professores possuem uma visdo incompleta sobre o valor
e o0 significado das aulas experimentais para o ensino de
Quimica, em parte, pela falta de experiéncia docente dos
formadores dos cursos de licenciatura, nas disciplinas especificas
para o desempenho da futura docéncia. Este € um pensamento
docente espontaneo, transmitido por estes professores muitas
vezes sem formacdo pedagobgica nem didatica, que utilizam
modelos tradicionais ou tradicional-técnicos de como ensinar
Quimica.

No entanto, € necessario que sejam identificadas e
caracterizadas as concepgdes dentro das quais sdo formados
estes futuros professores de Quimica, visto que estas
concepgbes irdo influenciar sua futura pratica pedagogica
(MELLADO, 1996).

O parecer Ne 303/2001 do CNE/CES, aprovado em

06/11/2001, sobre as Diretrizes Curriculares para os cursos de
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Quimica, bacharelado e licenciatura plena, estabelece que o
licenciado em Quimica deva ter formacdo geral, solida e
abrangente em relagdo aos conteudos dos diversos campos da
Quimica, possuir dominio de técnicas para utilizacdo de
laboratério bem como preparacdo adequada a aplicacdo
pedagdgica do conhecimento e experiéncias de Quimica e de
areas afins na atuacdo profissional como educador na educacao
fundamental e média. Ainda, o licenciado em Quimica deve estar
consciente dos aspectos que definem a realidade educacional,
sendo capaz de identificar o processo de ensino e aprendizagem
como processo humano em construcdo. Este profissional deve
possuir formagdo humanistica que |he permita exercer
plenamente sua cidadania e, no exercicio de sua docéncia, saber
respeitar o direito a vida e ao bem estar dos cidaddos. Este
parecer estabelece, também, que o licenciado em Quimica deve
saber trabalhar em laboratério e saber usar a experimentacdo em
Quimica como recurso didatico (MINISTERIO DA EDUCACAO,
2001).

A experimentacdo ocupou um papel essencial na
consolidacdo das ciéncias a partir do século XVIIl. Ocorreu
naquele periodo uma ruptura com as praticas de investigacoes
vigentes, que consideravam ainda uma estreita relagdo da
natureza e do homem, onde ocupou um lugar privilegiado na
proposicdo de uma metodologia cientifica que se resume pela
regularizagéo de procedimentos (QUEIROZ, 2004). Entretanto, a
Quimica é uma ciéncia experimental e fica por isso muito dificil

aprendé-la sem a realizagdo de atividades préticas (laboratério).
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Essas atividades podem incluir demonstracbes feitas pelo
professor, experimentos para confirmacdo de informacgdes ja
dadas, cuja interpretacéo leve a elaboracdo de conceitos, entre
outros (MALDANER, 1999).

A prépria esséncia da Quimica revela a importancia de
introduzir este tipo de atividade ao aluno, pois esta ciéncia se
relaciona com a natureza, sendo assim 0s experimentos
propiciam ao estudante uma compreensdo mais cientifica das
transformagdes que nela ocorrem (AMARAL, 1997). Saber
punhados de nomes e de férmulas, decorar reacgdes e
propriedades, sem conseguir relaciona-los cientificamente com a
natureza, ndo é conhecer Quimica. Essa ndo é uma ciéncia
petrificada, seus conceitos, leis e teorias nao foram
estabelecidos, mas tém a sua dinamica prépria (SAVIANI, 2000).

Para Moreira e Levandowski (1983), a atividade de
laboratoério € um importante elemento para o ensino de Quimica e
esse tipo de atividade pode ser direcionado para que atinja
diferentes objetivos, tais como facilitacdo de aprendizagem,
habilidades motoras, habitos, técnicas e manuseio de aparelhos,
aprendizagem de conceitos e suas relagfes, leis e principios.
Contudo, um dos maiores desafios do uso de aulas praticas no
ensino de Quimica na Educagéo Basica é construir um elo entre o
conhecimento ensinado e o cotidiano dos alunos.

A auséncia de conexao entre o contetudo passado em sala de
aula e o dia a dia, pode justificar a indiferenga entre os alunos e
também em relagdo aos préprios professores quando do uso da

experimentacdo. Utilizar experimentos como ponto de partida
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para desenvolver a compreensdo de conceitos ou coloca-los no
momento adequado para que os alunos percebam sua relacdo
com a teoria vista em sala de aula, sdo fungbes das atividades
desenvolvidas em Laboratérios de Ensino para a Quimica, que
devem e podem ser exploradas.

Na concepcdo de Mortimer (2003), para que uma
aprendizagem ocorra, deve ser significativa, 0 que exige
compreensdo de significado, relacionando-se as experiéncias
anteriores e vivéncias pessoais dos alunos, permitindo a
formulacdo de problemas de algum modo desafiantes que
incentivem o aprender mais, 0 estabelecimento de diferentes
tipos de relacdes entre fatos, objetos, acontecimentos, nocdes e
conceitos, desencadeando modificacdes de comportamentos e
contribuindo para a utilizacdo do que € aprendido em diferentes
situacoes.

Nos dias atuais a educacdo passa por profundas
transformacdes, tendo em vista as mudancas constantes que
vém ocorrendo no mundo. As novas tecnologias evoluem num
ritmo cada vez mais acelerado, e a ciéncia também avanca
constantemente, com novas descobertas e estudos, apontando
diferentes competéncias para atuar na sociedade e no campo
educacional. Diante disso, os novos desafios vém, instigando os
profissionais da educacdo a buscarem novos saberes,
conhecimentos, metodologias e estratégias de ensino. As
mudangas no contexto escolar e social requerem profissionais
atualizados e competentes, que estejam preparados para atuar
com diferentes problemas (LACERDA, 2011).

23



Considera-se hoje, que o ensino da Quimica deve relacionar
os diversos temas especificos dos conteidos com o cotidiano,
bem como promover discussbes sobre a génese e 0
desenvolvimento das ideias cientificas, além de privilegiar
atividades que promovam a construcdo de habilidades que
possam ser necessarias para sua vida social, possibilitando o
desenvolvimento de atitudes, principalmente em relacdo ao
conhecimento cientifico (KRUGER; LOPES, 1997).

Cabe ressaltar, que as atividades experimentais precisam ser
compreendidas como um dos elementos facilitadores do processo
da aprendizagem conceitual e o professor precisa compreender
gue a realizacdo das atividades experimentais contribui para o
enriquecimento do conhecimento cientifico, e ndo simplesmente
uma motivacdo (GONCALVES; MARQUES, 2006).

1.1 Abordagens Experimentais

Diversos estudos apontam para a importancia do uso da
experimentacdo no Ensino de Quimica e apresentam alternativas
de praticas experimentais passiveis de serem realizadas até
mesmo na sala de aula, permitindo ao professor ir além das
tradicionais aulas expositivas (LIMA; MARCONDES, 2005;
MACHADO; MOL, 2008).

Lib&neo (1994) entende que o termo aula ndo se aplica a
aula expositiva, mas a todas as formas didaticas organizadas e
dirigidas direta ou indiretamente pelo professor, tendo em vista o

processo ensino e a aprendizagem. No que diz respeito as aulas
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experimentais, estas minimizam a distancia entre o mundo da
ciéncia e o cotidiano no aluno.

Nesse sentido, € importante ter clareza nos objetivos a serem
alcancados ao realizar aulas experimentais, pois elas podem
auxiliar os alunos a terem melhor compreensdo dos conteudos,
superando ou minimizando suas dificuldades em relacionar a
teoria e a pratica. Quando o professor desenvolve atividades
experimentais, este colabora para que o aluno perceba a
relevancia do conteddo abordado em sala de aula e suas
aplicacfes, assim prioriza a aprendizagem significativa (BUENO
et al., 2009).

Lembrando que a experimentacdo pode ser realizada com a
finalidade de demonstrar os conteudos trabalhados, desenvolver
atividades praticas ou resolucdo de problemas, sendo esta uma
forma de tornar a acdo do aluno mais ativa. Todavia, deve se
levar em consideracao que a experimentacao € realizada a partir
de um corpo tedrico que orienta a observacdo (GUIMARAES,
2009).

O ensino tradicional ndo relaciona os conceitos quimicos com
a forma natural que ocorrem na natureza, neste sentido, a
experimentagéo presta grande apoio para melhor associar esses
conceitos. A teoria e a pratica quando integradas tornam a
aprendizagem mais sélida, pois permitem que o0s alunos
manipulem objetos e ideias e negociem significados entre si e
com o professor durante a aula. E importante que as aulas
praticas sejam conduzidas de forma agradavel para que ndo se

torne uma competicdo entre 0s grupos e, sim, uma troca de
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experiéncias e socializacdo de resultados (BUENO et al., 2009;
FARIAS et al., [s.d.]).

E necesséario destacar que a busca pela motivacdo dos
alunos na abordagem de experimentos através de cores, luzes e
movimentos, promovendo o “show da ciéncia”, cria uma
“experiéncia primeira” que desfavorece uma aprendizagem mais
significativa do  conhecimento cientifico  (GONCALVES;
MARQUES, 2006). E indispensavel que se faca relacdes entre
observacao e teoria, relacbes que ndo sdo neutra, ou seja, Sao
importantes para (re)constru¢cdo do conhecimento cientifico e
para isso ha necessidade que teoria e pratica estejam atreladas
em algum momento. Outras questbes a serem pensadas e
levadas em consideracdo pelos professores sao: levantar os
conhecimentos prévios dos estudantes sobre o tema em estudo,
avaliar que tipo de abordagem que pretendem usar em suas
aulas e como conduzirdo os estudantes, para assim se
aproximarem da sua realidade. Estas atitudes aproximam
professores e estudantes e permitem maior relacdo dialégica
(BACHERLARD, 1996, GUIMARAES, 2009).

Diante deste contexto, Giordan (1999) apresenta duas
formas de conduzir a experimentacdo, que sdo a ilustrativa e e a
pratica investigativa. A experimentacgdo ilustrativa geralmente é
empregada para demonstrar conceitos discutidos sem muita
problematizacéo e discussédo dos resultados experimentais. Ja a
experimentagdo investigativa, por sua vez, visa que o aluno
busque informagbes sobre a discussdo, a reflexdo, as

ponderacdes e as explicagdes, de forma que compreenda ndo s6
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0S conceitos, mas que consiga refletir criticamente sobre o
contetdo. Francisco, et al. (2008) defendem o conceito de
experimentagdo  problematizadora, que vai além da
experimentacao investigativa, na medida em que propde a leitura,
a escrita e a fala como aspectos indissollveis da discussao
conceitual dos experimentos. Sandri (2016) traz como alternativa
a experimentacdo integradora, a qual busca integrar os conceitos
trabalhados pelas abordagens investigativas e problematizadoras,
entretanto, vai além, ela busca que o aluno pesquise, aplique,

discuta e integre os resultados da experimentacéo.

1.2 Abordagem Experimental Integradora - uma

possibilidade para conduzir aulas experimentais

Segundo Mendes (2011), a atividade experimental deve
interpretar através de conceitos os resultados obtidos, onde o
professor é um orientador critico da aprendizagem, possibilitando
aos alunos uma visdo adequada do trabalho de ciéncias. Neste
universo, as atividades experimentais podem ser conduzidas de
forma integradora a partir de uma abordagem técnica baseada
em 3 momentos:

1) Primeiro momento — pré-laboratério: tem o enfoque sobre
teoria, onde os alunos sdo levados a pesquisar sobre o0s
conteldos que ajudardo a compreensao da pratica em
guestdo. Ocorre anteriormente a aula experimental,
propriamente dita. A intencdo desta pesquisa prévia é

familiarizar o aluno com a teoria envolvida com o fendbmeno
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2)

3)

gue serd estudado na aula experimental, assim como também,
inteird-lo dos termos, simbolos, nomenclaturas e linguagens
proprias da Quimica (MENDES, 2011).

O segundo momento — laboratério: ndo necessariamente
com a realizacdo do procedimento, mas sim com a
socializacdo da pesquisa anteriormente realizada, para que se
esclarecam alguns pontos do procedimento e principalmente,
se esclareca a razdo e o objetivo, da realizacdo do
experimento. Ou seja, por que é importante a compreensao
daquela técnica, daquele método, ou procedimento e qual sua
relacdo com a teoria. Ainda possuindo um amparo para guiar
durante a pratica, ndo um procedimento propriamente dito,
mas sim um guia de como proceder (MENDES, 2011).

No terceiro momento - pdés-laboratério: ndo € realizado
necessariamente fora do laboratério, mas sim apos a
execucao da pratica, os alunos realizam uma sintese pessoal.
Utilizando a base tedrica e a pratica anteriormente realizada.
Como producao final, propde-se solicitar aos alunos uma
sintese, na qual os mesmos devem explicar os fenbmenos
decorridos durante a pratica em linguagem e simbologia
Quimica adequada (MENDES, 2011).

1.3 As Principais Dificuldades para Realizacdo de Aulas

Experimentais

Embora muitos professores acreditem que possam

transformar o ensino de Quimica através da experimentagdo, as
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atividades experimentais sdo pouco frequentes nas escolas, pela
inexisténcia de laboratérios e/ou pela falta de recursos para
manté-los. Neste cenério, cabe ao professor (re)planejar suas
aulas e muitas vezes arcar com 0s custos de materiais
alternativos para realizacdo de atividades experimentais, pois
entende-se que aulas préaticas contribuem com a aprendizagem,
desenvolvem habilidades motoras, hébitos, técnicas e manuseio

de aparelhos, conforme explicam Moreira e Levandowski (1983),

sendo o professor responsavel em desenvolver essas

“‘competéncias” ao mesmo tempo em que precisa “dar conta” do

conteldo a ser aplicado. Portanto todas as leis, livros,

computadores, estrutura e verbas serdo inlGteis se em sala de

aula ndo estiver um profissional, bem formado, motivado e

consciente em suas acoes (FARIAS et al., [s.d.]).

Dentre os motivos que impedem e/ou dificultam o
desenvolvimento de aulas experimentais nas escolas, pode-se
citar:

a) Formacdo do professor de Quimica: A maioria dos
professores sao bacharéis e a metodologia de ensino
empregada nas aulas em grande maioria ainda € tradicional e
além disso grande parte dos professores nao procuram
metodologias alternativas mais atraentes e eficientes para
aplicacdo no ensino. Outro fator de supra importancia € o
descaso com a formagéo inicial dos licenciados e/ou cursos
de capacitagdo para professores com carreira mais antiga
(SILVA, 2011; SCHWAHN; OAIGEN, 2002).
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b)

d)

Diminuicdo na formacédo de licenciados e abandono ao
magistério: a falta de interesse dos alunos, a desmotivacao
no grupo de trabalho, a falta de valorizagdo no mercado de
trabalho, o desestimulo salarial, sdo os principais fatores que
levam profissionais a desistirem da carreira docente e
busquem novos horizontes (SILVA, 2011).

Estrutura das escolas: muitas instituicbes de ensino, tanto
publicas, quanto particulares ndo possuem laboratérios de
Quimica, materiais e reagentes que possibilitem a realizacéo
de uma atividade pratica, se fazendo necessario adaptacdes
em outros locais para que a pratica seja efetivada, geralmente
em salas de aula, biblioteca, ginasio, etc., dependendo da
realidade estrutural de cada escola, bem como a substituicdo
de materiais e reagentes convencionais por alternativos
(SILVA, 2011; ASSUMPCAOQ et al., 2010).

Tempo para pesquisa e planejamento de aulas
experimentais: nas redes publicas, tanto municipais quanto
estaduais a carga horaria dos professores é um problema
para o planejamento e preparacdo de suas aulas, pois o
contetdo cobrado pelos pardmetros nacionais, estaduais e
municipais de cada escola é muito extenso, o que dificulta que
o professor possa se dedicar a pesquisa e estudo de novas
experiéncias, adaptacdes experimentais e metodologias para
aplicacdo em sala de aula (SILVA, 2011).

Voltamos reafirmar que as atividades experimentais no

ensino da Quimica sdo, sem duvidas, um dos principais pilares

para a construcéo e desenvolvimento do conhecimento cientifico,
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entretanto, o professor deve se atentar para ndo cair em uma
experimentagdo apenas observacional, onde o aluno néo
consegue associar a pratica com a teoria. Compreende-se que a
experimentagdo no ensino de Quimica permite que o aluno
desenvolva dominio sobre fendmenos fisicos e quimicos,
despertando uma capacidade critica e intuitiva para que recebam
0 conhecimento e tenham autonomia de estabelecer relagdo com
seu dia a dia. Contudo, como ja dito anteriormente a estrutura das
escolas é um grande problema, pois em sua grande maioria, ndo
possuem laboratérios, materiais e reagentes adequados para a
realizacdo de aulas experimentais (DIAS; GUIMARAES;
MERCON, 2003).
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CAPITULO 2

VOLUMETRIA DE NEUTRALIZACAO

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Tatiana Brescovites Matias

Edneia Durli Giusti

Vanessa Machado Silva Santos

Para compreender as técnicas experimentais de reacdes
volumétricas de neutralizacdo e a sua aplicacdo é necessario que
professores e estudantes de Quimica tenham conhecimento

prévio sobre os conteldos que serdo tratados neste capitulo.

2.1 Natureza dos Acidos e Bases

Segundo Rozenberg (2002), escritos que datam mais de mil
anos registram que ja eram conhecidos alguns elementos que
eram capazes de provocar alteracdo de cor em certos corantes,
recentemente conhecidos como indicadores. Ja no final do século
XVII, Robert Boyle dizia que um &cido era uma substancia capaz
de dissolver metais e alterar a cor do tornassol de azul para
vermelho, quando adicionado uma quantidade adequada de
base, em virtude da neutralizagdo. Lavoisier, jA na metade do

século XVIII, admitiu ser o oxigénio o constituinte essencial de um
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acido, mas foi Berthollet que observou o fato de vérios acidos
reagirem com metais e que estes desprendiam o hidrogénio,
também notou que os &cidos cianidrico e sulfidrico ndo contem
oxigénio. De acordo com Russell (1994), alguns anos mais tarde,
chegou-se a conclusédo que o hidrogénio era o responsavel pela
acidez da maioria dos compostos, aumentando ainda mais as
davidas sobre a teoria que definia os acidos, até entdo. Pois se
hidrogénio era responsavel pelo carater acido, entdo por que
existiam substancias contendo hidrogénio que ndo eram acidas?
Foi entdo que Svante Arrhenius, em 1884, elaborou uma teoria

satisfatéria para o0 comportamento desses compostos.

2.1.1 Teoria de Svant Arrhenius

No ano de 1884, Svante Arrhenius, apresentou uma defini¢cao
para 4cidos e bases:

Acidos: “Substancias acidas sdo aquelas que em solucgéo
aquosa ionizam, liberando ion hidrogénio” (RUSSEL, 1994, p.
564).

Bases: “Substincias basicas sdo aquelas que em solugao
aquosa dissociam-se, liberando o ion hidroxila” (RUSSEL, 1994,
p. 564).

Arrhenius observou que a combinacdo dos ions H" e OH
formam a agua (H.0), tendo entdo a reacéo (I) de neutralizagéo,
levando em consideracdo o calor de neutralizacdo: “o calor de

neutralizacdo molar, AH;, € sempre 0 mesmo: - 55,9 kJ por mol de
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agua formada”, significa dizer que a reagcdo real € a mesma
(RUSSELL, 1994).

H"(ag) + OH (ag) = H20y Reaco |

2.1.2 Definicéo de Arrehnius pelos Sistema Solvente

A capacidade de estabilizacdo da agua pela ionizagdo de
fons H" e OH, Arrhenius denominou de “equacdo de

autoionizagao”, reagéo Il

H20() 2 H'ag) + OH (ag) Reacso Il

Segundo Russell (1994), a agua pura ioniza-se somente
0,0000002%, considerando a temperatura de 25°C, 0 que explica
o fato da agua ser ma condutora de eletricidade.

Russell (1994) relata que a teoria de Arrhenius tem sua
utilidade ainda nos dias atuais, mas ndo é uma teoria abrangente,
pois ignhora alguns fatores como equilibrio quimico, a limitacdo da
reacdo somente em meio aguoso e também a possibilidade de
uma nova combinagdo e dissolugdo de outros ions num meio
reacional.

Devido as limitacbes da teoria de Arrhenius, em 1923, o
qguimico dinamarqués Johannes Brgnsted e o quimico inglés
Thomas Lowry sugeriram uma defini¢do, conhecida como Teoria

de Brgnsted-Lowry.
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2.1.3 Teoria de Brgnsted-Lowry

Bransted-Lowry, define um &cido como uma substancia que
contém um atomo de hidrogénio (H', o préton) que pode ser
transferido para outra substancia que agird como uma base. Para
haver transferéncia do préton, é necessario que a substancia
receptora aceite o préton doado. Um exemplo claro desta teoria é
o acido bromidrico (HBr) em meio aquoso, conforme mostra a
reacdo Ill (ATKINS; JONES, 2012).

HBI(aq) + H20() = H3O" (aq) + Bl (aq) Reaco llI

No exemplo acima, pode-se notar que, “0 HBr em meio
aquoso transfere um fon H* para uma molécula de agua, que age
como uma base” (ATKINS; JONES, 2012, p. 424).

Segundo Atkins e Jones (2012, p. 424) “a definicdo de
Brgnsted € mais generalizada porque possibilita que um ion
torne-se um acido, o que ndo é permitido pela definicdo de
Arrhenius”.

Uma base de Brgnsted retira um proton da molécula de agua

ficando assim protonado. Exemplo reacgéo 1V:
OZ_(aq)+ H,Op = 20H (4 Reacéo IV
Nesta reagdo, o ion 6xido age como base de Brgnsted,

devido sua eletronegatividade este retira um préton da molécula

de &gua, ficando assim protonado, “uma base forte esta
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completamente protonada em solugdo. Uma base fraca esti
parcialmente protonada em solugcdo” (ATKINS; JONES, 2012, p.
424).

De acordo com Atkins e Jones (2012, p. 245), “tanto os
acidos como as bases tem suas forgas na variacédo do solvente, o
gue é forte em agua pode se tornar fraco em um determinado
solvente e vice-versa”. Outro fator importante esta relacionado
aos oxidos e hidroxidos de metais alcalinos e alcalinos terrosos
ndo serem bases de Brgnsted, seus ions formados € que sdo as

bases.

2.1.4 Acidos e Bases Conjugadas de Brgnsted-Lowry

Os produtos de uma reacdo de acido-base que podem doar
ou aceitar um préton da agua sdo denominados acidos ou base
conjugada:

base conjugada - toda substancia que é produzida quando

um acido doa um préton:

Acido — doa H" — Base conjugada

acido conjugado - toda substancia que € produzida quando

uma base recebe um préton:

Base — aceita H'— Acido conjugado.
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Por exemplo, na reagéo V, quando o acido cloridrico (HC?) é
dissolvido em agua (H,O), a molécula de HC¢ doa um préton
para a molécula de H,O, formando o ion hidrénio (HsO"), que é o
acido conjugado e o ion cloreto (C¢), que € a base conjugada.

7N

® .
. + -
H—Cly, + Hy0i = W0 @ + Clug
(aq) U} -
i Acido Bas.e
Acido Base conjugado con!ugada
doador receptor da base do acido
de de
prétons prétons

Reacéo V

Na reacdo VI, exemplifica-se a ionizacdo do acido nitrico
(HNO3) em meio aquoso. A molécula de HNO3z; doa um préton a
H,O e como produto desta reacdo formam-se os ions hidrénio

(Hz0"), acido conjugado e o ion nitrato (NO3’), base conjugada.

. —_— + A -
—NOj3qt HOig) = M0 @+ NO3qg

. Acido Base
Acido Base conjugado conjugada
doador receptor da base do &cido
de de

prétons prétons

Reacéo VI

“A definicao feita por Brgnsted-Lowry abrange uma maior variedade
e possibilidade de &cidos e bases, pois defende uma ideia
protbnica, mas ignora uma particularidade muito importante em
todas as moléculas: os pares de elétrons. Tendo feito essa
observacdo, o quimico americano Gilbert Newton Lewis, propés,
também em 1923 sua teoria baseada nos pares eletrénicos”
(ATKINS; JONES, 2012).
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2.1.5 Teoria de Acido e Base de Lewis

Em 1923 e 1938, Gilbert Newton Lewis fez novas definicbes
para acidos e bases:

“Base é uma substancia que contém um ion ou uma molécula com
um ou mais pares de elétrons solidarios, capazes de originar uma
ligagdo com outro ion ou molécula. Acido é uma substancia que
contém um fon ou molécula capaz de receber um dos pares de
elétrons solitarios de uma base para originar uma ligacao
covalente” (ROZENBERG, 2002, p. 446).

Quando uma base de Lewis doa um par de elétrons para um
acido, ambos compartilham um par de elétrons por meio de uma
ligacdo covalente coordenada. A reacdo VII mostra o fluxo de
elétrons da amdnia para o hidrogénio (ATKINS; JONES, 2012, p.

246).
a

®
+ HY _ —
/N\g) (@ <= H—NHyq
H
H
Base de Acido de
Lewis Lewis
(doador (receptor
de par de de par
elétrons) de

elétrons) Reacéo VIl

Na reacgdo VI, mostra-se o fluxo de elétrons do flGor para o

hidrogénio, formando o acido fluoridrico.
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Fig * He ®
Base de Acido de
Lewis Lewis
(doador (receptor
de par de de par
elétrons) de
elétrons) Reacéo VI

Nas trés teorias abordadas observa-se que acidos e bases

sao vistos de maneira diferente:

“Na teoria de Lewis, o préton é um acido, que recebe um par de
elétrons; na teoria de Brgnsted, a espécie que fornece os proton é
0 acido. Em ambas as teorias, a espécie que aceita um préton é a
base; na teoria de Arrhenius, 0 composto que fornece o aceitador
de prétons € a base” (ATKINS; JONES, 2012, p. 427).

2.1.6 Constante de Dissociacdo da Agua

“Bragnsted-Lowry define que uma mesma substancia pode interagir
como acido e como base. Isto é, agindo como receptora ou como
doadora de prétons, denominada anfiprética. Um exemplo desse
tipo de substéncia é a 4gua. Quando em meio reacional recebe um
par eletrdnico atua como um acido, formando o fon hidrénio (Hs0™),
entretanto, quando doa um par eletrbnico forma o ion OH’,
caracterizando-se entdo como uma base”, reacdo IX (ATKINS;
JONES, 2012, p. 429).

2H20(|) = H3O+ (agt OH-(aq) Reaqéo IX

O equilibrio contido na solu¢cdo aquosa, faz com que o0s
prétons do hidrogénio se desloguem de uma molécula para a
outra com rapidez. Essa reacdo de migracdo de protons entre

7

moléculas é denominada como constante de dissociacdo. A
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expressdo da constante de dissociacdo da 4gua é chamada de
Kw, mostrada na equacéo |.

Ky = [H3O" ].[OH] Equacéo |

A 25°C, a agua tem o mesmo valor experimental da

concentracdo molar de [H;0] e [OH], 1.10” mol L, equaco L.

Ky =[1.10"].[1.10]1 = 1.10™* Equac&o I
Kw da agua = 1.10™*

‘Isso explica por que a agua pura € ma condutora de
eletricidade, as concentragdes de H;O" e OH sdo muito baixas”
(ATKINS; JONES, 2012, p. 429-430).

2.1.7 Hidrélise e pH

De acordo com Russell (1994), a hidrélise pode ser
considerada como uma perturbacdo do equilibrio da auto-
dissociagdo da agua. A hidrolise de um anion € composta por
duas etapas:

1) Combinacdo de um &anion com fons H*, que provém da

dissociagcdo da agua (Reacéo X):

Aag) + H' @) = HA@) Reacdo X

2) Deslocamento do equilibrio da agua para repor parte dos ions

H* perdidos (Reacéo XI):
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H20() = H'(aq) + OH (aq) Reacao XI

Essas etapas ocorrem ao mesmo tempo, resultando a soma

das duas etapas para a reacao final (Reagéo XIl):

A ag) * H20¢) = HAGg) + OH (o) Reacdo XII

Se o0 equilibrio da &agua for perturbado, a igualdade
[H'] = [OH] da agua pura € desarranjada, fazendo com que a
solugdo ndo seja mais neutra. A hidrélise dos anions tende a
aumentar o pH das solucdes, e a hidrolise dos cations tende a
diminuir o pH das solu¢bes (RUSSELL, 1994).

2.1.8 pH de Solug¢des de Sais

Se um sal for dissolvido em agua, a solucdo resultante
podera ser acida, basica ou neutra, de acordo com a natureza do
sal.

Para que a solugcdo seja neutra, é necessario ter um sal
formado por um anion de acido forte e por um cation de base
forte. Como exemplo mostra-se a reacdo de dissociacdo do
cloreto de sodio (NaCf) em meio aquoso, reacdo XlIl. Nesta
solucéo consideramos que a concentracdo de prétons (H*) é igual
a concentracéo de ions hidroxila (OH") com pH igual a 7.

— + - + -
NaCl,q), + HyO Na' () + Claq) T H'(aq) + OH (o) Reacso XIl|

Na reacdo XIV, mostramos a hidrélise do sulfato de sodio
(Na,S0,). O anion sulfato (SO4?) e cation sédio (Na*) do sulfato

de sodio (Na,SO,) sdo provenientes de acido forte, o acido
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sulfarico (H,SO,) e base forte, o hidréxido de sodio (NaOH),
permanecendo na forma dissociada em meio aquoso, ou seja,
este sal ndo reage com agua (ndo sofre hidrolise), permanecendo

com caréater neutro (pH 7).

Nast4(aq) = 2Na+(aq) + SO4_2(aq) + H+(aq) + OH_(aq) Reagéo XV

Na hidrolise de um sal formado por um anion de acido fraco e
um cation base forte, o pH da solucdo resultante sera basica,
maior que 7. Na reacdo XV exemplifica-se a hidrélise do cianeto
(CN") favorecendo na formacao do acido cianidrico (HCN) no seu
estado molecular e a formacdo de uma base forte, hidréxido de

sédio (NaOH) dissociado no meio aquoso.

. Reacédo XV
NaCN(yq) + HyO)™> Na' () + OH o) + HCN(yg

Ao contrario da solucdo basica, para se ter uma solucéo de
pH acido, menor que 7, € necessario que se tenha o sal formado
por um cation de base fraca com um &anion de acido forte. A
reacdo XVI mostra a hidrélise do cloreto de aménio (NH,OH).
Nota-se que quem hidrolisa (reagem com a agua) é o ion amdnio
(cation derivado da base fraca), formando uma base fraca no seu
estado molecular, o hidroxido de aménio (NH,OH) e acido
cloridrico (HC?), ionizado, em fun¢éo disso o pH do meio sera

menor que 7.

N + Reacdo XVI
NH,Clgq)t HyO) == Clag) T H aq) *NH4OH yq ¢
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Quando se trata de sais formados entre anions de &cido fraco
com cations de base fraca é impossivel dar uma generalizagado ao
pH, pois se o &cido é um eletrdlito mais forte que a base, a
solucdo do sal serd acida, jA para a solugdo ser basica, o
eletrélito da base deve ser mais forte que o acido e, para a
solucdo resultante ter um pH neutro, a forca eletrolitica do acido
deve serigual a da base (RUSSELL, 1994).

2.2 Titulacéo

O método volumétrico de titulacdo se baseia na
determinacdo do volume de uma solucdo de concentracdo
conhecida (titulante), necesséario para reagir quantitativamente
com um soluto (titulado). No qual a concentracdo molar de um
acido em uma solucdo aquosa € determinada pela adicédo
vagarosa de uma solucdo basica de concentracdo conhecida na
solucdo do acido, ou vice versa (RUSSELL, 1994).

A imagem da Figura | mostra como realizar uma titulacdo. Esse
método utiliza uma bureta para dispensar com cuidado um volume
conhecido de titulante na amostra a ser analisada. Neste processo, a
amostra titulada & examinada quanto a mudanga em pH, cor ou outra
propriedade mensuravel, que sinaliza quando o analito é

completamente consumido pelo titulante (HAGE; CARR, 2012).
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Figura I. Imagem do aparato utilizado em uma titulagdo acido-base
Fonte: Arquivo pessoal

a)

b)

d)

Condicdes para reacdes volumétricas, segundo Silva (2011):
Deve ocorrer uma reacdo simples, que possa ser expressa
por uma equacéao quimica;

A substéncia a ser determinada devera reagir completamente
com o reagente adicionado em proporc¢des estequiométricas;
A reacdo deve ser praticamente instantanea ou proceder com
grande velocidade para que o equilibrio seja imediatamente
estabelecido a cada adig&o do titulante;

Deve haver a alteragcdo de alguma propriedade fisica ou
guimica (pH, temperatura, condutividade) da solugéo no ponto
de equivaléncia;

Deve haver um indicador que provoque mudancas de
propriedades fisicas (cor ou formacdo de precipitado) que

definam nitidamente o ponto final da titulag&o.
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2.2.1 Ponto de Equivaléncia

O ponto de equivaléncia (P.E.) de uma titulacdo € aquele
calculado com base na estequiometria da reacgdo envolvida na
titulacdo (volume exato em que a substancia a ser determinada
vai ser titulada), (SILVA, 2011):

Quantidade de matéria do titulante = Quantidade de matéria do titulado

n titulante = n titulado

Teoricamente no ponto de equivaléncia, os ions hidronio (H")
e hidréxidos (OH) estao presentes em concentracdo igual, e a
concentracdo de ions hidrénio é derivada diretamente da
constante do produto ibnico de 4gua. No ponto de equivaléncia o
pH da solucéo é neutro, igual a 7 (SKOOG et al., 2010).

2.2.2 Ponto Final

O ponto final (P.F.) de uma titulacdo €é determinado
experimentalmente através de indicadores visuais (acido-base) ou
por métodos instrumentais (potenciometria, condutometria, etc.)
(SILVA, 2011).

A estimativa experimental do ponto de equivaléncia é
chamado de ponto final e a diferenca na quantidade de titulante
necessario para chegar a equivaléncia real versus o ponto final é
chamado de erro de titulacdo (HAGE; CARR, 2012). O valor

absoluto do erro € dado pela equacéo lll.
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Erro de titulagdo = Vr p¢ finat — Vg Equacéo Il
Onde:

V1 prina = Volume de titulante necesséario para alcancar o ponto final.
Ve = Volume de titulante necessario para alcancar o ponto de
equivaléncia real.

2.2.3 Erros de Titulacéo

Segundo Hage e Carr (2012), em qualquer tipo de medicbes
fisicas e quimicas tem-se um certo grau de incorrecdo. Na
medicao existem dois tipos de erros que podem ocorrer:

1) o erro sistematico - que é produzido por um problema
consistente na técnica de uma ciéncia, em um instrumento ou em
um procedimento;

2) o erro aleatério - decorrente de fatores como as
condicbes experimentais e da variacdo na leitura de instrumentos.

Outros tipos de erros que estdo presentes em qualquer
técnica experimental sdo, o erro de precisdo e exatiddo. A
exatiddo é a diferenca entre o resultado experimental e o
verdadeiro, enquanto a precisdo se refere a variacdo dos
resultados obtidos em condi¢bes semelhantes.

Geralmente na Quimica utiliza-se entre duas e cinco porgoes
(réplicas) de uma amostra para realizar um procedimento
analitico completo, devido a variagdo que se tem nas medidas
experimentais. Os resultados individuais obtidos nesses
conjuntos de medidas raramente sao iguais (SKOOG et al.,
2010). Um meio consistente para descrever a variagdo de um

grupo de resultados é o uso do desvio-padréo. Esse desvio é
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calculado por meio da equacéo IV, em que cada valor do conjunto
€ comparado com a média desse mesmo grupo de numeros
(HAGE; CARR, 2012).

Equacéo IV

VI(Xi—X)?

n—1

Na titulacdo é considerado erro a diferenga no volume ou na
massa entre o ponto de equivaléncia e o ponto final. Esse tipo de
erro esta relacionado ao indicador, devido ao fato da mudanca de
cor ocorrer em um pH diferente do pH do ponto de equivaléncia,
fazendo com que o volume do titulante no ponto final seja
diferente do volume do titulante no ponto de equivaléncia da
titulacdo. Este erro € determinado e pode ser calculado pela
equacdo V (BACCAN et al., 1985).

VPF_ VPE Equa@aO V

Erro de titulagio =
Veg

Onde,
Ve representa o volume de titulante no ponto final e Vpe 0 volume

do titulante no ponto de equivaléncia da titulac&o.

Segundo Baccan et al., (1985), procura-se utilizar na prética
um indicador que cause o menor erro de titulagdo possivel. Nao
h& necessidade de se eliminar o erro de titulag&o, isto €, ndo €
preciso fazer com que o ponto final coincida exatamente com o

ponto de equivaléncia.
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2.3 Indicadores Acido-Base Visuais

Os indicadores visuais sdo capazes de mudar sua coloracao
devido as caracteristicas fisico-quimicas da solu¢édo na qual estao
contidos, em fungéo de diversos fatores, tais como pH, potencial
elétrico, complexacao com ions metdlicos e adsorcdo em solidos.
A classificacdo é devido ao mecanismo de mudanca de cor ou 0s
tipos de titulacdo nos quais séo aplicados.

Os indicadores sao substancias orgéanicas fracamente acidas
ou fracamente basicas, que apresentam cores diferentes para

suas formas protonadas e desprotonadas (TERCI; ROSSI, 2002).

Segundo Atkins e Jones (2012, p. 493-494):

“A determinacdo do pH de uma solucdo pode ser calculada através
de um aparelho que utiliza um eletrodo especial para efetuar a
medida de concentracio de H;O" chamado: medidor de pH. Porém,
h& outra técnica mais comum que consiste em utilizar indicadores
para determinar o ponto estequiométrico. Um indicador acido-base,
€ um corante soluvel em agua, cuja cor depende do pH. A mudanca
rapida de pH que ocorre no ponto estequiométrico de uma titulagéo,
€ assim, sinalizada pela mudanca instantanea da cor do corante em
resposta ao pH”.

A cor de um indicador &cido-base muda devido a alteracdo
na estrutura molecular causada pelo préton, que faz a absorcéo
de luz ser diferente em concentragbes mais acidas ou basicas no
meio reacional em que esta inserido. A mudanca de cor n&o
ocorre subitamente, verificando um pequeno intervalo de pH (2
unidades) o que corresponde a faixa de viragem do indicador
(ATKINS; JONES, 2012; ANTUNES, 2013).
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O pH da solugdo ndo € afetado com a adicdo de um
indicador, porém o equilibrio de ionizagdo do indicador sofre
alteracbes, sendo influenciado pela concentracdo de H;O" na
solucdo, conforme a constante de equilibrio do indicador na

solucgéo, dada pela equacéo VI:

Hlnd(aq) + H20(|) = Ind'(aq) + H30+(aq) Equat;éo VI
Cor na forma acida Cor na forma bésica

Ka = [INd](aq) . [H30"] (ag/ [HINAJ(aq)

De acordo com o principio de Le Chatelier, quando no meio
reacional aumenta-se a concentracdo de H;O" o equilibrio tende a
se deslocar para a esquerda, aumentando o Hind, prevalecendo
a cor acida. A diminuicdo de H3;O", por sua vez, tende a deslocar
o equilibrio para a direita, aumento o indice de Ind", prevalecendo
a cor basica.

“A concentracdo de H;O" esta diretamente ligada a raz&do
entre as formas acida e conjugada do indicador, controlando
assim a cor da solucdo, como podemos ver na equacado VII’
(ANTUNES, 2013, p. 18).

[H30™] = Ka [HInd]agy/[INd](aq) Equacao VII

Alguns indicadores podem apresentar mais que duas formas,
com colorages diversas, em faixas de pH diferentes.

“Um indicador 4&cido-base exibe a sua cor quando
[HInd)/[Ind] = 10, a sua cor basica quando [HInd})/[Ind] < 0,1. [...].
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A cor acida sera observada quando [H;O*] = 10 Ka e a cor béasica
verificar-se-a4 quando [H;0] = 0,1 Ka” (ANTUNES, 2013, p. 19).

pH (cor acida) = - log (10 Ka) = pka +1 Equacéo VIII
pH (cor basica) = - log (0,1 Ka) = pka — 1 Equacao IX

pH = Potencial hidrogenidnico
pka = Constante de dissociagdo de um acido

Ka = Constante de ionizacao acida

A faixa de transicdo dos indicadores é “pka ‘< pH = pKa*",
este intervalo € conhecido como faixa de viragem do indicador
(ANTUNES, 2013).

Segundo Skoog et al. (2010), estdo disponiveis indicadores
acido/base para quase todas as faixas de pH, esses indicadores
incluem um namero significativo de compostos organicos. A
tabela | mostra alguns indicadores comuns e sua faixa de
viragem. Nota-se que a faixa de transicao varia de 1,1 a 2,2 com

uma média de 1,6 unidades.
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Tabela I. Indicadores &cido/base importantes

Nome Comum Fgansade Mudanca de Cor
transicdo de pH
. 1,2-2,8 Vermelho — Amarelo
Azul de timol 8.0-9.6 Amarelo — Azul
Amarelo de metila 29-4,0 Vermelho — Amarelo
Alaranjado de metila 31-44 Vermelho — Laranja
Verde de bromocresol 3,8-5,4 Amarelo — Azul
Vermelho de metila 4,2-6,3 Vermelho — Amarelo
Purpura de bromocresol 52-6,8 Amarelo — Parpura
Azul de bromotimol 6,2—-7,6 Amarelo — Azul
Vermelho fenol 6,8-8,4 Amarelo — Vermelho
Purpura de cresol 76-9,2 Amarelo — Parpura
Fenolftaleina 8,3-10,0 Incolor — Vermelho
Timolftaleina 9,3-10,5 Incolor — Azul
Amarelo de alizarina GG 10-12 Incolor — Amarelo

Fonte: Skoog et al. (2010)

Um exemplo comum de indicador amplamente utilizado em

volumetrias de neutralizacéo é a fenolftaleina (Figura II).

0O e
A

A\

O

HO
Incolor em Rosa em
meio acido meio basico

Figura 1. Demonstracdo da mudanca de equilibrio da estrutura da
fenolftaleina em meio 4cido-base
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores

A fenolftaleina na forma de suas solucdes alcodlicas
mantém-se incolor em solu¢des acidas e torna-se cor-de-rosa em

solucdes basicas, sendo que a sua cor varia na faixa de pH entre
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8,2 e 9,8. A mudanca na sua estrutura quando em pH &cido e
basico pode ser visualizada na figura Il (ANTUNES; PACHECO;
GIOVANELLA, 2008).

2.3.1 Indicadores Acido-Base Naturais

O estudo dos indicadores naturais iniciou-se no século XVII
com os estudos e observacao de Boyle, definindo que “acido é
gualquer substancia que torna vermelho os extratos de plantas”
guando, percebeu que ao gotejar vinagre em um licor de violeta
sua coloracdo mudava para vermelho. A partir dos estudos de
Boyle, publicagdes sobre indicadores foram tornando-se
frequentes, porém, somente em 1775, Bergman afirmou que
“‘extratos de plantas azuis sdo mais sensiveis aos 4cidos,
podendo diferenciar acidos fortes de acidos fracos, devido sua
variacdo gradual de cor”, gerando assim uma nova definicdo
(MARQUES et al., 2017).

O uso de indicadores naturais para determinacdo do ponto
de equivaléncia em técnicas volumétricas de neutralizacédo foi
utilizado pela primeira vez por Wilian Lewis, em 1767, porém
somente no século XX, que a revelacdo do “porque” da mudanca
de cor fora desvendada, através das pesquisas de Welllstatter e
Robinson que apontaram as antocianinas como pigmentos
responséaveis pela coloracdo de frutos e flores e seus extratos,
guando em contato com acidos ou bases, apresentavam
variagdes de cor rosa, vermelha, violeta e azul (TERCI; ROSSI,
2002). Muitos trabalhos vistos na literatura (BERNARDINO et al.,
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2017; SOARES; CAVALHEIRO; ANTUNES, 2001; MATOS, 1999;
GOUVEIA-MATOS, 1999; FOGACA; TARNOWSKI, 2017)
empregam o extrato do repolho como indicador natural de pH em
funcdo desta capacidade das antocianinas presentes em sua
composicao sofrerem reagbes de ionizagdo, deslocando seu
equilibrio quimico, implicando em alteracdo de cor do meio
reacional (BERNARDINO et al., 2017; TERCI; ROSSI, 2002;
TARNOWSKI, 2017), conforme mostra a figura llI.

OH
OH
HO 0y - )

EI OH
I L ol
-

7 06!

06!

pH < 3. Caton canmy oM 8.5 - base cianing pH > 1. 3n0n canny

Vermeho Azul Claro Amarelo

Figura lll. Variacé@o da estrutura cianina de acordo com o pH
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores

Ao observar as estruturas quimicas das antocianinas
apresentadas na figura lll, nota-se que em pH 8,5 a cianina esta
em seu estado molecular, com cor azul claro, em meio acido, pH
menor que 3, a cianina desloca o equilibrio quimico da reacéo
para a esquerda, formando o cétion cianina com cor vermelho. Ja
em pH acima de 11, é possivel verificar o deslocamento quimico
da cianina para a direita, produzindo um anion de cianina com cor
amarela (BERNARDINO et al., 2017; TERCI; ROSSI, 2002;
TARNOWSKI, 2017).
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2.4 Padronizacao de Solucbes

A padronizacdo de solugbes desempenha um papel
fundamental nos métodos titulométricos de analise. E importante
considerar as propriedades desejaveis dessas solucbes, da
mesma forma que sdo preparadas e como suas concentracdes
sdo expressas. A solucao padrdo para métodos titulométricos
deve ser suficientemente estavel para determinar a sua
concentragdo apenas uma vez; reagir rapidamente como analito
para que o tempo requerido entre as adi¢Bes de titulante seja
minimo, reagir de forma mais ou menos completa com o analito
para que o ponto final possa ser obtido satisfatoriamente e sofrer
uma reacdo seletiva com o analito que possa ser descrita por
uma reacao balanceada (SKOOG et al., 2010).

Em uma padronizacdo, a concentracdo de uma solugéo
volumétrica € determinada pela sua titulagdo contra uma
guantidade cuidadosamente medida de um padrdao primario ou
secundario ou do volume exatamente conhecido de outra solucéo
padrdo (BACCAN, 1985).

2.4.1 Padrdes Primarios

Um padrdo primario é um composto altamente puro, utilizado
como material de referéncia em métodos titulométricos
volumétricos ou de massa. A precisdo do método é criticamente
dependente das propriedades do composto (SKOOG et al.,
2010).
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Os padrdes primarios devem ter as seguintes caracteristicas:
ser de facil obtencéo, purificacdo e secagem; ser facil de testar e
de eliminar eventuais impurezas; estavel ao ar sob condi¢cbes
ordindrias sendo por longos periodos, pelo menos durante a
pesagem e possuir grande peso molecular, pois desta forma o
erro relativo na pesagem sera pequeno e desprezivel (BACCAN,
1985).

Um exemplo de padrdo primério € o biftalato de potassio,
pois tem um grau de pureza, suficiente para padronizar por
exemplo uma solucao de hidroxido de sodio, através de pesagem

direta, seguida pela diluicéo até o volume necessario.

2.4.2 Padrdes Secundarios

Padrédo secundério € uma solucdo aquosa cuja concentracdo
€ exatamente conhecida, ou seja, uma solucdo que tenha sido
previamente padronizada por titulacdo com um padrdo primario
(PAWLOWSKY, 1996). Este composto cuja pureza pode ser
estabelecida por analise quimica e que serve como material de
referéncia para métodos titulométricos de analise (SKOOG et al.,
2010).

Uma solucdo recém padronizada de NaOH com biftalato de
potassio (padrdo primario) pode ser utilizado como padrdo
secundario, pois sua real concentragdo j& foi calculada, sendo

utilizado para a padronizacdo de solugdes acidas.
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2.5 Titulagdo de um Acido Forte por uma Base Forte

Nestes tipos de casos tém-se as melhores condicbes de
titulagdo pois todo o &cido forte é neutralizado em pH 7 por uma
base forte, portanto, basta escolher um indicador cujo intervalo de
pH para a completa viragem de cor seja 0 mais préoximo (e
estreito) possivel ao redor de 7.

Apresentamos como exemplo o comportamento de uma
titulacdo classica de &cido cloridrico (HC#) 0,1 mol L™ versus
hidréxido de sédio (NaOH) 0,1 mol L™.

Na curva de titulacdo dessa reacdo tem-se trés regides

distintas. Os célculos de pH divide-se em 4 etapas:

a) Antes do inicio datitulacdo: a solugdo contém apenas acido
forte (HC?¢) e agua, sendo o pH determinado pela dissociagéo
do &cido forte.

b) Antes de atingir o P.E.: nesta regido havera uma mistura de
acido forte (HC¢) que ainda ndo reagiu com a base
adicionada (NaOH), mais o sal neutro (NaC#¢) formado pela
reacdo. O pH é determinado pelo &cido forte que permanece
na solugéo.

c) No P.E.: nesta regido a quantidade de base (NaOH)
adicionada é suficiente para reagir com todo o acido (HC?)
presente na solugdo, produzindo agua. O pH é determinado

pela dissociagdo da agua.
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d) Apds o P.E.: nesta regido havera adi¢cdo de excesso de base
(NaOH) a solucéo. O pH é determinado pelo excesso de ions
hidroxila (OH") provenientes da base forte (NaOH).

Para exemplificacdo, sera considerado a alcalimetria de
25 mL de uma solugéo de &cido cloridrico (HC#) 0,1 mol L™,

a) Calculo do pH antes de iniciar a titulacao
Na equacdo X, apresenta-se o calculo do pH para o HC? 0,1
mol L, antes de iniciar a titulacdo com a base forte de NaOH 0,1

mol L™

pH = —log[H™] Equacéo X
pH = —log0,1 molL™!
pH=1

O pH 1 é devido a presenca exclusiva HC? ionizado na

solucédo, conforme mostra reacdo XVII.

HC? (5 + H2O() = H3O+(aq) + C|(aq) Reacgéo XVII

b) Calculo anterior ao ponto de equivaléncia

O célculo do pH da solugéo ap6s a adigdo de 15 mL de base
(NaOH) sobre o &cido, ilustra a maneira de se determinar o pH
para os pontos que ocorrem antes do ponto de equivaléncia.
Nesse caso, tem-se uma solugédo contendo excesso de acido e o
sal formado na reacdo. E necessario entdo calcular a

concentracdo de &cido cloridrico da solucdo resultante, uma vez
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gue o cloreto de sédio (NaC#¢) nao tem efeito sobre o pH do meio
(BACCAN, 1985).

NaOH(aq) + HCf(aq) = NaCf(aq) + HZO(I) Reagéo XVIII

A seguir tem-se o célculo do nimero de mols de HC? e
NaC+?.

NUmero de mols de HC# em 25 mL de solucao:

0,1 molsdeHC# — 1000 mL de HC? Equacéao X
x - 25 mL de HCY
X = 0,0025 mol de HC?¢

NUumero de mols de NaOH em 15 mL de solucao:

0,1 molsde NaOH — 1000 mL de NaOH Equacao XlI
X — 15 mL de NaOH
X = 0,0015 mol de NaOH

Considerando a titulacdo de 25 mL da solucdo de &cido
cloridrico (HC#) 0,1 mol L™ com 15,0 mL de hidréxido de sédio
(NaOH) 0,1 mol L™, pode-se calcular o pH da solucéo. Para

realizar esse calculo, é necessario considerar a concentracdo

molar e o volume total do &cido e da base da reagao.

59



Equacéo XIlI

n? de mols de HC# — n® de mols de NaOH adicionados

H =
[HCe] Volume total

0,0025 mols de HC# — 0,0015 mols de NaOH adicionados

[Hee) = 0,04 L
[HC#] = 0,025 mol L*
pH = —log 0,025
pH =1,6

Neste ponto, é possivel observar um aumento no pH (para
1,6), devido a adicdo de NaOH, mas a solucdo ainda encontra
tracos de HC#, pois o volume titulado ainda € pequeno

considerando o volume de &cido forte que se tem no erlenmeyer.

c) Célculo do pH no ponto de equivaléncia

Ap6s a adicdo de 25 mL de NaOH 0,1 mol L™ sobre os 25 mL
de HC? 0,1 mol L, tem-se o ponto de equivaléncia, considerando
gue o numero de mols de HC? é igual ao nimero de mols de

NaOH adicionado, reacéo XIX.

NaOH(aq) + HC‘g(aq) > NaCf(aq) + H20(|) Reacéo XIX

Quando o numero de mols de acido forte e base forte séo
iguais, logo o pH sera 7, em funcédo da concentracdo de H' ser
igual a concentragcdo de OH". Na equacgdo XIV, mostra-se a
substituicdo dessas igualdades na constante do processo ibnico

da agua:
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Constante de ionizac¢éo da agua: Equacéo XIV
[H;0*] = /K,
[H,0%] = /1,00.10-**
[H;0*] = 1,00.10"7mol L?
pH = —log (1,00.1077)
pH = 7,00

d) Calculos ap6s o ponto de equivaléncia

Nesta situacao, o pH ird aumentar rapidamente pois, todo acido
sera consumido no ponto de equivaléncia com formacao de cloreto
de sddio, decorrente da neutralizacdo por hidroxilas provenientes
exclusivamente da base adicionada ao meio reacional.

Apoés a adicdo de 35 mL de NaOH, depois do ponto de
equivaléncia, € possivel calcular o pH da solugdo em funcéo do
volume do titulante ou da fracdo titulada, conforme mostrado nas

equacles XV e XVI:

Equacédo XV

0,1 mols de NaOH 1000 mL de NaOH
X - 35 mL de NaOH
X 0,0035 mol de NaOH
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Equacéo XVI

Concentragdo do HC# na presenca de NaOH e célculo de pH:

n? de mols de NaOH adionados — n® de mols de HC#

[NaOH] = Volume total

0,0035 mols de NaOH — 0,0025 mols de HC?
0,06L

[NaOH] = 0,017 mol L~*
pOH = —10g 0,017

[NaOH] =

pOH = 1,77
pH = 14 — 1,77
pH = 12,23

Nestes célculos, observa-se que a reacdo entre as solucbes
envolvidas foram completas, com pH 12. Considera-se a solucao
resultante como uma mistura do acido ou da base em excesso e
do sal formado, dependendo da localizagdo dos pontos
considerados (BACCAN, 2001).

A tabela Il, apresenta dados tedricos de pH calculados
conforme orientam Baccan (2001) e Skoog (2010), para construcéo
de uma curva de titulacdo para neutralizagdo de 25 mL &acido forte
(HC¢ 0,1 mol L™ por base forte (NaOH 0,1 mol L™Y).
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Tabela Il. Volume de hidréxido de sédio 0,1 mol L™ gasto em uma
titulac&o de acido cloridrico 0,1 mol L™ e pH

Volume de NaOH

gasto (mL) [H] [OH] pH
0 0,1 1.105 1
5 0,068 1,48.10"3 1,17
10 0,043 2,34.108 1,37
15 0,025 3,98.10" 1,60
20 0,011 9,12.10% 1,96
22 6,46.10° 1,55.10"? 2,19
23 4,17.10°3 2,40.1012 2,38
24 2,04.10° 4,90.10* 2,69
24.5 1,02 .10 9,77.1012 2,99
24.6 8,13.10* 1,23.10% 3,09
24.7 6,03.10* 1,66.10* 3,22
24.8 3,98.10* 2,51.10% 3,40
24,9 1,99.10* 5.01.10% 3,70
25 1.10* 1.107 7
25,1 5,01.10 1,99.10* 10,3
25,2 2,51.101 3,98.10™ 10,6
25,3 1,66.10 6,03.10™ 10,78
25,4 1,02.10 9,77.10™ 10,99
25,5 1.10" 1.10°3 11
26 5,13.10* 1,95.10°% 11,29
27 2,57.101* 3,89.10° 11,59
28 1,78.1012 5,62.10° 11,75
30 1,09.1012 9,12.10°% 11,96
35 5,89.10 0,017 12,23
40 4,36.10° 0,023 12,36
45 3,55.10 0,028 12,45
50 3,02.101 0,033 12,52

Fonte: Autoria propria

No gréfico |, mostra-se a curva de titulacdo construida a partir
da relagéo do volume de NaOH 0,1 mol L™ gasto na titulag&o do

HC#¢ 0,1 mol L™ e o pH do meio reacional.
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Gréfico I. Curva de Titulagdo de 25 mL HC?# 0,1 mol L* com 25 mL
NaOH 0,1 mol L™

14
12 K/__
10

8 | Fenolftaleina, pH entrg 8,2 e 9,8 |

6 L

QI Vermelho de metila, pH entre 42 e 6.1
j Alaranjado de metila/pH entre 3,0 e 4.1
0
0,0 10,0 Vogu(?ﬁ% NaOH (3n(1)|19 40,0 50,0 60,0

Fonte: Autoria prépria
Nota: Gréafico plotado com o programa CurTiPOt (http://www.ig.usp.br/gutz/
Curtipot.html)

Importante observar a grande inclinacdo que a curva de
titulacdo toma nas proximidades do ponto de equivaléncia
(Grafico I) onde uma pequena quantidade de NaOH em excesso
gera um grande acréscimo no valor do pH, por isto, o indicador
devera apresentar um pequeno intervalo de viragem, cujo pT
(indice de titulacdo) seja o mais proximo possivel do ponto de

equilibrio.
2.6 Titulacdo de um Acido Fraco por uma Base Fraca

A titulacdo de &cido fraco com base forte, ser4 exemplificada
pela titulacéo de 25 mL de &cido acetico

(CH;COOH) 0,1 mol L™ (Ka= 1,8 x 10™°) com hidroxido de aménio
aquoso (NH,OH) 0,1 mol L™, (Kb= 1,8 x 107).
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Para construgdo da curva de titulagdo devem ser

considerados 04 pontos principais:

a)

b)

d)

Antes do inicio da titulagdo: a solugédo contém apenas acido
fraco (CH;COOH) e agua, sendo o pH determinado pela
ionizacao do acido fraco.

Antes de atingir o P.E.: nesta regido havera uma mistura de
acido fraco (CH3;COOH) com o sal (CH3;COONH,), formado
pela reacdo do acido fraco (CH;COOH) com a base fraca
(NH,OH).

No P.E.: nesta regido a quantidade de base adicionada
(NH,OH) é suficiente para reagir com todo o &cido
(CH3COOH) presente na solugdo, produzindo sal
(CH3COONHy,) e agua. O pH é determinado pela ionizacdo do
sal formado pela reacéo do acido fraco(CH;COOH) com base
fraca (NH,OH).

Apébs o P.E.: nesta etapa havera adicdo de excesso de base
(NH4OH). O pH é determinado pelo excesso de ions hidroxila

(OH") provenientes da base fraca.

Para a constru¢cdo de uma curva de titulacdo de um acido

fraco com uma base fraca consideramos a titulacdo de 25 mL de

acido acético 0,1 mol L™ apds a adicédo de 15 mL, 25 mL e 35 mL

de hidroxido de aménio 0,1 mol L™ padrao.

a)

O pH antes do inicio da titulag&o

Antes da adicdo de qualquer quantidade de base, tem-se

apenas &cido acético ionizado (Reacéo XX).
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CH3COOHq) = CH3COO (o) + H'ag) Reag&o XX

Nesta etapa, o pH da solucdo 0,1 mol L™ de &cido acético
pode ser calculado pela sua constante de ionizacdo, Ka 1,8 X 10,

_ [CH5€007].[H507] Equagcao XVII
[CH,COOH]
18 10—5 — u
e T 01
x>=1,8.10"°
x=.18.10"°
x=13-1073
pH = —log1,3.1073
pH = 2,89

b) pH antes do ponto de equivaléncia

Nesta etapa a adicdo da base fraca teve inicio e os
hidrogénios do acido acético vao ser convertidos em H,O
(Reacgao XXI).

CH3COOH g + NH4OH(aq) = CH3COO NH,' (agy + H20 () Reagao XXI

Apbs o calculo do pH inicial, deve-se calcular o niumero de
mols que se tem em 25 mL da solucdo de CH;COOH, através da
relacdo de mols por litro, sabendo que para cada litro desta

solucdo temos 0,1 mols de CH;COOH, logo;
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0,1 mols de CH;COOH 1000 mL de CH;COOH Equacéao XVIII
x - 25 mL de CH;COOH
x 0,0025 mol de CH;COOH

O mesmo calculo deve ser realizado para 15,0 mL de NH,OH
0,1 mol L™

0,1 molsdeNH,OH — 1000 mL de NH,OH Equacédo XIX
x - 15 mL de NH,OH
X 0,0015 mol de NH,OH

Apos a adi¢do de 15 mL do titulante, antes do ponto de

equivaléncia, calcula-se a concentracado do acido acético.

Equacdo XX

0,0025 mols CH;COOH — 0,0015 mols NH,OH adicionados

0,04L
[ CH;COOH] = 0,025 mol L™*

[ CH;COOH] =

Nesta etapa, tem-se a formac¢do de um tampdao, ou seja, é 0
momento que o acido fraco (CH;COOH) reage com a base fraca
(NH4OH), com formacdo de uma base conjugado ou sal e a
liberacdo de agua no final da reacgéo.

Para calcular o pH da solugdo titulada, primeiro é
necessario calcular a concentragdo da base conjugada formada

através da equacgédo XXI:
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Equacéo XXI

numero de mols de NH,OH adicionados

CH,COONH,] =
[CH, 4l V total
[ CH,COONH, ] = 0,0015 mol L1
3 s 0,04L

[ CH;COONH,] = 0,0375 mol L™*

A partir do calculo da concentracdo da base conjugada,

calcula-se o pH do meio com a férmula da constante de

dissociacao.
_ [CH;C007] .[OH 7] Equacéo XXII
[NH,OH]
[0,0375].[H;0%]
_5 —
1,8.10 0,025

[H;0%] = 1,2.10~5
pH = —log1,2.1075
pH = 4,92

c) O ponto de equivaléncia
Neste ponto, se considera que todo o acido tera sido
neutralizado e o pH sera igual a 7.

Ap6s a adicdo de 25 mL de NH OH (no ponto de
equivaléncia), todo o &cido acético é convertido em acetato de
amaonio.

Para o célculo do pH no ponto de equivaléncia, se utiliza a

férmula da constante do produto ibnico da agua:
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Kw = Ka.Kb Equagao XXIll
1,00.107 ¥ = x . x
x? =1,00.10"1
x = 4/1,00.10-1%
x =1,00.1077
pH = —1og 1,00.1077
pH = 7,00

d) Apds o ponto de equivaléncia

A partir deste ponto a base (NH,OH) estara em excesso e se
ionizara, ocasionando apenas a elevacdo do pH. Os calculos
realizados neste ponto irdo determinar apenas o excesso de base
contida na solucdo que esta sendo titulada.

Apoés a adicdo de 35 mL de NH,OH, todo o excesso de ions
acetato e da base sao fontes de ions hidroxidos. A contribuicdo
do ion acetato é menor, pois tem-se excesso de base.

Neste ponto, € necessario calcular o nimero de mols que se
tem em 25 mL da solucdo de CH3;COOH, através da relacdo de
mols por litro, sabendo que para cada litro desta solu¢do temos
0,1 mols de CH;COOH, logo;

0,1 molsde CH;COOH — 1000 mL de CH;COOH Equacao XXIV
x - 25 mL de CH;COOH
X 0,0025 mol de CH;COOH

O mesmo calculo deve ser realizado para 35 mL
de NH,OH 0,1 mol L™
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0,1 molsde NH,OH - 1000 mL de NH,OH Equacdo XXV
x - 35 mL de NH,OH
x 0,0035mol de NH,OH

ApOs o ponto de equivaléncia, calcula-se a concentragdo do
hidroxido de aménio:

Equacdo XXVI

0,0035 mols NH,OH — 0,0025 mols CH;COOH
0,06L

[ NH,OH] = 0,017 mol L

[ NH,OH] =

Temos aqui hovamente a formacédo de um tampdo. Quando o
acido fraco (CH;COOH) reage com a base fraca (NH,OH) tem-se
a formacédo de uma base conjugada ou sal e a liberacdo de agua
no final da reacéo.

Para calcularmos o pH da solugcdo titulada, primeiro é
necessario calcular a concentragdo do sal formado
(CH3COONH,) através da equacdo XXVII:

[CH,COONH, ] = nimero de mols de CH;COOH Equacdo XXVII
V total
0,0025 mol L1
[ CH3COONH4] = W

[ CH;COONH,] = 0,042mol L1

A partir da concentragdo calculada para o sal de amoénio,

calcula-se o pH com a férmula da constante de dissociagéo.
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[CH;CO0™].[H;0%] Equacéo XXVIII

Kb =
[CH,COOH]
[0,042] .[H;0%]
_5 —
181070 = =

[H,0%] = 7,28.1076
pOH = —log 7,28.107°

pOH = 5,14
pH = 14 — 5,14
pH = 8,86

Outra forma de calcular o pH de uma solugéo tampéo é pela
equacdo de Henderson-Hasselbalch, é uma expressao
rearranjada da expressao de equilibrio de ionizagdo de um éacido
fraco ou de hidrolise de um acido conjugado de uma base fraca.
As equacdes XXIX e XXX mostram a formula para calcular o pH
do acido e da base (FIORUCCI; SOARES; CAVALHEIRO, 2001).

pH = pK, + log% Equacéo XXIX

(B]
[BHY]

pH = pK, + log Equagéo XXX

As expressbes anteriores fornecem o pH de uma solugdo
tampdo, a razdo entre as concentracbes da espécie acida (acido
fraco, HA, ou &cido conjugado de uma base fraca, BH+) e da
espécie basica (base conjugada de um acido fraco, A~ ou base
fraca, B). Essa equacéo pode ser utilizado para a titulagédo de &cido
forte com base fraca, acido fraco com base forte e acido fraco com
base fraca (FIORUCCI; SOARES; CAVALHEIRO, 2001).
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A tabela 1ll mostra os resultados de pH tedrico para titulagdo
de 25 mL de CH;COOH 0,1 mol L™, calculado apés a adicéo de
diferentes intervalos de titulante (NH,OH 0,1 mol L™).

Tabela Ill. Neutralizacdo de 25 mL de uma solucdo de CH;COOH mol L™
com NH,OH 0,1 mol L™

Volume de
Vol LErr:: E)dgeal;ltlgztOH oH NH,OH (mL) pH
gasto

0 2,89 25,1 7,15
5 4,15 25,2 7,16
10 4,57 25,3 7,34
15 4,92 25,4 7,46
20 5,39 25,5 7,56
22 5,61 26 7,85
23 5,80 27 8,15
24 6,12 28 8,31
24,5 6,43 30 8,52
24,6 6,53 35 8,86
24,7 6,66 40 8,92
24,8 6,84 45 9,02
25 7 50 9,08

Fonte: Autoria prépria

A curva da titulacdo do acido acético titulado com o hidréxido
de amébnio até o ponto de equivaléncia, € praticamente idéntica a
do caso em que se usa NaOH 0,1 mol L™ como base para titular
HC¢ 0,1 mol L*. Apdés o ponto de equivaléncia, a titulacéo
consiste virtualmente na adicdo de uma solucdo aquosa de
hidréxido de aménio 0,1 mol L a uma solucdo de acetato de
amaonio.

Como nenhuma mudancga brusca de pH € observada durante
a titulacdo de um acido fraco por uma base fraca, ndo se pode
obter um ponto final nitido com indicador simples. Nestes casos,

recomenda-se utilizar um indicador misto que exiba uma
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mudanca de cor nitida num intervalo de pH muito pequeno. Por
exemplo, para a titulacdo de &cido acético-amonia, pode-se usar
o indicador misto de vermelho neutro com azul de metileno. Mas,
de um modo geral é melhor evitar-se o uso de indicadores nas
titulacbes que envolvam tanto acido fraco como base fraca
(PILLING [s.d.]). Além disso, para titulacbes de acidos fracos e
bases fracas, geralmente sdo utilizados acidos e bases fortes. O
gréfico Il mostra uma curva de titulacdo do &cido acético com

hidréxido de amonio.

Gréfico Il. Curva de Titulagcdo de 25 mL CH;COOH 0,1 mol L com
NH,OH 0,1 mol L™

10
| Fenolftaleina, pH entre 8,2 e 9,8/—4’_
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/@anjado de metila, pH entre 3,0 e 4.1
/
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6 | Vermelho de mwtre 42e6,1 |
5 T

4

3

2

1

0

0,0 10,0 20,0 30,0 40,0 50,0 60,0
Volume de NaOH (mL)

Fonte: Autoria Propria
Nota: Gréfico plotado com o] programa CurTiPOt
(http://www.iq.usp.br/gutz/Curtipot.html)

A curva de titulacdo de &cido fraco com base fraca mostrada
no gréfico ll, inicia com um pH pouco mais elevado do que a do
acido forte, e o pH final mais baixo do que a base forte (Grafico I).

Podemos observar que a variacdo do pH é lenta, dificultando
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visualizar o ponto final da titulagdo com auxilio de um indicador.
Consideramos destacar que ndo € usual encontrar técnicas
experimentais que indiquem titulagcbes de acidos e bases fracas

com bases e acidos fracos na literatura.

2.7 Titulagdes Acido Fraco por Base Forte

Apresentamos um exemplo classico de sistema alcalimétrico
acido acético (CH;COOH) 0,1 mol L™, sendo titulado por hidréxido
de sédio (NaOH) 0,1 mol L™*. O mesmo raciocinio podera ser

aplicado a qualquer sistema semelhante.

Para construcdo da curva de titulacdo devem ser
considerados 04 pontos principais:

a) Antes do inicio da titulacdo: a solucdo inicial contém
apenas acido fraco (CH;COOH) e agua no erlenmeyer, sendo
o pH determinado pela dissociacéo do 4cido fraco.

b) Antes de atingir o P.E.: nesta regido havera uma mistura de
acido fraco (CH3COOH) com o sal formado (CH;COONa) pela
reacdo do &cido fraco (CH;COOH) com a base forte (NaOH).
O pH é determinado pela solucéo tampéao formada.

c) No P.E.: nesta regido a quantidade de base adicionada
(NaOH) é suficiente para reagir com todo o acido (CH;COOH)
presente na solugdo produzindo agua. O pH é determinado
pela dissociacéo do sal (CH;COONa) formado pela reagéo de

um acido fraco com base forte.

74



d) Apds o P.E.: nesta regido havera adi¢cdo de excesso de base
(NaOH). O pH é determinado pelo excesso de ions hidroxila
(OH") proveniente da base forte.

Os dados para a construgédo de uma curva de titulacdo entre
um acido fraco com uma base forte sdo exemplificados
considerando-se a titulacdo de 25 mL de &cido acético 0,1 mol L™
com hidréxido de sédio padrdo 0,1 mol L, apds a adicéo de 15
mL, 25 mL e 35 mL da base. Considerar o K,=1,8 X 10® para o
acido acético (BACCAN, 1985).

a) O pHantes do inicio da titulacao
Antes da adicdo de qualquer quantidade de base (NaOH),

tem-se apenas 4cido acético ionizado (Reacao XXII).

CH3COOH 5y 2CH3COO (5g)+ H' (ag) Reag&o XXII

Nesta etapa o pH da solucdo 0,1 mol L™ de &cido acético

pode ser calculado pela sua constante de ionizacéo, Ka 1,8 X 107.

[CH;CO0~].[H;0%] Equacéo
[CH;COOH] XXXI

X.X
1,8.1075 = —
0,1

x?=1,8.10"°
v = JIE10
x=1,3.10"3
pH = —log1,3.1073
pH = 2,89
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b) pH antes do ponto de equivaléncia

Nesta etapa, inicia-se a adicdo da base forte (NaOH) e os
hidrogénios do &cido acético vao ser convertidos em H,O
(Reacdo XXIIl), faciltando na liberacdo dos anions acetato
(CH;COOQ)), estes entram em equilibrio com a agua:

CH3COOHaq) + NaOH(ag) = CH3COO'Na (ag) + H20g) Reacdo XXIlI

O pH desta solugéo pode ser calculado, uma vez que se faca
algumas relagoes:

e O &cido acético vai reagir normalmente com o hidroxido de
sodio. Neste caso, um mol equivalente de &cido para cada um
mol equivalente de base.

e A quantidade de éanions liberados € relacionado diretamente
com a quantidade de base adicionada. Ex.: um mol de NaOH

adicionados vai reagir e formar 1 mol de anions acetato.

Sendo assim, ap6s o célculo do pH inicial, deve-se calcular o
numero de mols que se tem em 25 mL da solugdo e CH3COOH,
através da relacdo de mols por litro, sabendo que para cada litro

desta solugéo temos 0,1 mols de CH3;COOH, logo;

0,1 molsde CH;COOH — 1000 mL de CH;COOH Equagdo XXXII
x - 25 mL de CH;COOH
X 0,0025 mol de CH;COOH

O mesmo calculo deve ser realizado para 15 mL de NaOH
0,1 mol L™
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0,1 molsde NaOH — 1000 mL de NaOH Equacdo XXXIII
X — 15,0 mL de NaOH
X = 00,0015 mol de NaOH

Apos a adigdo de 15 mL do titulante, antes do ponto de

equivaléncia, calcula-se a concentracao do acido acético:

Equacgdo XXXIV

0,0025 mols de CH;COOH — 0,0015 mols NaOH adicionados
[CH;COOH] =

0,04L
[ CH;COOH] = 0,025 mol L™

Temos aqui a formacdo de um tampdao, quando o acido fraco
reage com uma base forte tem-se a formacdo de uma base
conjugado ou sal (CH3;COONa) e a liberacdo de agua no final da

reacao (Reacao XXIV).

CH3COOHag) + NaOHag) = CH3COONa"(ag) + H20y) Reacdo XXIV

Para calcularmos o pH da solugéo titulada, primeiro é
necessario calcular a concentracdo da base conjugada formada

através da equacgdo XXXV:

numero de mols de NaOH adicionados Equacdo XXXV
[CH;COONa] = Vtotal
[CH. COONa] = 0,0015 mol Lt
3= T 040,

[CH;COONa] = 0,0375 mol L1
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A partir da concentragdo calculada da base conjugada,
calcula-se o pH com a férmula da constante de dissociagao.

_ [CH,€007].[H;07] Equagio XXXVI
[CH,COOH]
[0,0375]. [H;0%]
18105 =—— 3~ 2
8.10 0,025

[H;0*] = 1,2.10~°
pH = —log1,2.1075
pH = 4,92

c) O ponto de equivaléncia

Neste ponto, considera-se que todo o &cido foi neutralizado
com pH igual a 7 se ndo fosse pela hidrélise dos anions
formados.

Apdés a adicdo de 25 mL de NaOH (nho ponto de
equivaléncia), todo o &cido acético é convertido em acetato de
sédio. Neste ponto, ocorre a hidrélise do ion acetato (CH3COQ),
0 qual vai provocar um pH alcalino no ponto de equivaléncia.
Para calcular o pH da solucdo, deve-se calcular a concentracao

da base conjugada formada, através da equacao XXXVII:

0,0025 mols de NaOH adicionados Equacgdo XXXVII
0,05L

[ CH;COONa] = 0,05mol L™t

[ CH,COONa] =

Para continuar o céalculo do pH no ponto de equivaléncia
precisamos saber o valor da constante de dissociacdo da base,
para isso é necessario utilizar a férmula da constante do processo

ibnico da agua:
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Kw = Ka.Kb Equacéo XXXVIII
1,00.10" = 1,8.1075.Kb
Kb = 5,56.10"1°mol L1

A partir da concentracdo da base conjugada, pode-se
calcular o pH do meio com a férmula da constante de dissociagao

da base.

[CH3;COOH].[0H™] Equagéo XXXIX
[CH,C007]

(). (%)
-10 -1 _
556.107""mol L™" = 0,05 moll =

x? =2,78.10"%
x =4/2,78.10-11
X =5,27.107°
pOH = —log5,27.107°
pOH = 5,28
pH = 14 — 5,28
pH = 8,72

Quando a quantidade de mols de NaOH adicionada for igual
a de CH3;COOH existente na titulagdo, atinge-se entdo ponto de
equivaléncia, a solucao resultante tera um caracter basico, ja que
o sal formado, acetato de s6dio (CH;COONa) é derivado de um
cation de base forte (Reagfes XXV e XXVI).

CH3COOH(sq) + NaOHaqg) = CchOO'Na+(aq) + HxOq) Reagdo XXV

CH3COO'Na" + H20() = CH3COOHaq) + Na' (ag) + HO (ag) Reagdo XXVI
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O ponto de equivaléncia ficard acima de 7, pois a base
conjugada do &cido fraco sofrerd& uma reacdo de hidrdlise,
produzindo OH" (Reacdo XXVI). De acordo com os calculos da
titulacdo de CH3;COOH com NaOH o ponto de equivaléncia é
atingido em um pH préximo a 9.

d) Apds o ponto de equivaléncia

Quando o ponto de equivaléncia é atingido, a base que vai
sendo adicionada em excesso se ionizara, ocasionando apenas a
elevacdo do pH. O calculo neste ponto vai determinar apenas o
excesso de base contida na solucao titulada.

Ap6s a adicdo de 35 mL de NaOH, o excesso de base e os
ions acetato serdo fonte de ions hidroxido no meio aquoso. No
entanto, a contribuicdo do ion acetato € pequena, pois tem-se
excesso de base forte, e este excesso reprime a reacdo do

acetato com a agua.

Equacgédo XL

n2de mols de NaOH adionados — n® de mols de [CH;COOH]
Volume total
0,0035 mols de NaOH — 0,0025 mols de CH;COOH
0,06 L

[NaOH] = 0,017 mol L™
pOH = —log 0,017
pOH = 1,78
pH=14-178
pH = 12,22

[0H] =

[0H] =
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A tabela IV mostra o pH tedrico calculado em diferentes
intervalos de adicdo de hidréxido de sédio 0,1 mol L™ para
neutralizacéo de 25 mL de &cido acético 0,1 mol L™

Tabela IV. Neutralizacdo de 25 mL de uma solugéo de CH;COOH
mol L™* com NaOH 0,1 mol L™

Volume de Volume de
NaOH (mL) pH NaOH (mL) pH
gasto gasto
0 2,87 25,1 10,30
5 4,15 25,2 10,60
10 4,56 25,3 10,78
15 4,92 25,4 10,90
20 5,35 25,5 11,00
22 5,61 26 11,29
23 5,80 27 11,59
24 6,13 28 11,75
245 6,43 30 11,96
24,6 6,53 35 12,22
24,7 6,66 40 12,36
24,8 6,84 45 12,45
249 7,14 50 12,52
25 8,72

Fonte: Autoria propria

O gréfico Ill mostra a curva de titulagdo de 25 mL de acido
acético 0,1 mol L com hidréxido de sédio 0,1 mol L™?. Neste
gréfico, é possivel observar uma inclinagdo mais suave da curva
de titulacdo em funcéo do efeito tamponante que se verifica entre
as reacgfes volumétricas entre acidos fracos e bases fortes. Ou
seja, quando se tem a formacgéo de um sistema &cido fraco/sal de

acido fraco, a variagdo do pH vai sendo amenizada.
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Grafico Ill. Curva de titulacdo de 25 mL de acido acético 0,1 mol L™
com NaOH 0,1 mol L™
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Fonte: Autoria prépria

Nota:

Gréfico plotado

com o) programa

(http:/lwww.ig.usp.br/gutz/Curtipot.html)

2.8 Titulacdes Base Fraca por um Acido Forte

60,0

CurTiPOt

Para demonstracdo da curva de titulacdo entre uma base

fraca e um &cido forte, explicaremos as 04 principais etapas da

titulacdo entre a volumetria de NH,OH 0,1 mol Lt versus
HC¢ 0,1 mol L'™:

a) Antes do inicio da titulagcéo: a solucdo contém apenas base

fraca (NH,OH) e &gua, sendo o pH determinado pela

dissociacdo da base fraca.

b) Antes de atingir o P.E.: nesta regido havera uma mistura de

base fraca (NH,OH) com o sal (NH,C¢) formado pela reagéo
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da base fraca (NH,OH) com o &cido forte (HC#). O pH é
determinado pela solug¢édo tampéo formada.

c) No P.E.: nesta regido a quantidade de &cido (HC?¢) adicionada
€ suficiente para reagir com toda a base (NH,OH) presente
na solucdo produzindo agua. O pH é determinado pela
dissociacdo do sal (NH4C?¢) formado pela reacdo da base
fraca com &cido forte.

d) Ap6s o P.E.. ao atingir o ponto de equivaléncia, o acido
(HC?) adicionado em excesso € ionizado, ocasionando
apenas a diminuicdo do pH do meio. Os calculos realizados a
partir deste ponto referem-se a determinacdo do excesso

de acido na solucéo titulada.

Na sequéncia apresenta-se a titulagdo de 25 mL de NH,OH

0,1 mol L™ com solucéo padrdo de HC# 0,1 mol L%, reacdo XXVII.
NH4OH(aq) + HC? (aq) = NH4C€(aq) + H20(|) Reacdo XXVII

Para esta titulacdo consideramos calcular o pH da solucéo:
a) antes de adicionar HC# ao NH,OH; b) ap6s adigdo de 15 mL
de HC? (antes do ponto de equivaléncia); c) apos a adicao de 25 mL
de HC? (no ponto de equivaléncia) e; d) apds a adicdo de 35 mL de
HC#.

Os calculos necessérios para essa titulacdo sdo semelhantes
aos da titulagcdo de acido fraco com base forte e sdo mostrados a

seguir:
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a) O pHantes do inicio da titulagcao

Inicialmente considera-se apenas o pH da solugcdo de
hidréxido de aménio (NH,OH) e a propria agua, em quais
coexistem os seguintes equilibrios (Reac¢des XXVIII e XXIX):

NH,OHgg = NHy (aq) + OH oy Kb =1, 8.10° Reag&o XXVIII
HOp = H a + OH (o Kw=1,0.10" Reagio XXIX

Observa-se que a agua deve ser considerada como um
interferente, pois o cation amoénio (NH,") sofre hidrdlise,
ocasionando um pH acido no ponto de equivaléncia (Reacdo
XXX).

NH,"(aq) + H200) =NHz(g) + H30" (o) Reagdo XXX

Assim, deve-se calcular o pH do NH,OH antes de iniciar a

titulacéo, através da equacédo XLI:

_[NH{].[0H7] Equacéo XLI
>~ [NH,OH]

18 10—5 — L
T " 0,1 molL1t
x?=1,8.10"°
x =4/18.10"¢
x = 1,34.1073
pOH = —log 1,34.1073
pOH = 2,87
pH =14 — 2,87
pH = 11,13
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b) Antes do ponto de equivaléncia

Com a adicéo do acido forte as hidroxilas da ambnia vao ser
convertidas em H,O, havendo assim, a liberacdo do cation
amonio, estes entram em equilibrio com a 4gua (Reagao XXXI):

NH,0Haq) + HC? (ag) = NHz(g) + C¢ " ag) + H2O(ag) Reagao XXX

O pH desta solucdo pode ser calculado, desde que se tenha
compreendido algumas reacdes como:

A base fraca reagira igualmente com o acido;

Os cétions liberados tem relacdo direta com a quantidade de
acido adicionado. Ex.: 1 mol de HC# adicionado ira gerar 1 mol de

céation amonio, reacdo XXXII.

HC (aq) + NHagg) = NH4 (aqy+ Cl'ag) Reacao XXXII

Como exemplo tedrico, propbs-se a titulacdo de 25 mL de
amdnia (NH3) 0,1 mol L™, utilizando como titulante 15 mL de HC?
0,1 mol L™

Primeiramente é necessario calcular o nimero de mol que se
tem em 25 mL da solucéo de NH,OH, através da relagéo de mols
por litro, sabendo que para cada litro desta solu¢cdo temos 0,1
mols de NH,OH, logo, o mesmo calculo deve ser realizado para
15 mL de HC# 0,1 mol L™

0,1 molsdeNH,OH - 1000 mL de NH,OH Equacéo XLII
x - 25 mL de NH,OH
X 0,0025mol de NH,OH
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0,1 mols de HC# 1000 mL de HC¢ Equacéo XLIII
X — 15 mL de HC?¢
X 0,0015 mol de HC#

Ap6s a adicdo de 15 mL de HC¢, antes do ponto de
equivaléncia, determina-se a concentracdo do NH,OH e a
concentragao do NH,C?, conforme as equagdes XLIV e XLV.

Equacgédo XLIV

0,0025 mols deNH,OH — 0,0015 mols de HCl adicionados

[NH,OH ] = 0,04L
[NH,OH] = 0,025 mol L™*
(NH,CI] = numero de mols de HC{ adicionados Equacédo XLV
* V total
(NH, CI] = 0,0015 mol L1
0,041

[NH,CI] = 0,0375 mol L~!

A partir da concentracdo calculada do sal (NH,C#) formado,

pode-se calcular o pH com a férmula da constante de

dissociacao.
_ [NH, Cl].[0H7] Equacéo XLVI
>~ [NH,OH]
La10-5 = %0375 [0H]
" ~0,025mol Lt

[0H"] = 1,2.10~5
pOH = —log1,8.1075

pOH = 4,92
pH = 14 — 4,92
pH = 9,08
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c) No ponto de equivaléncia

No ponto de equivaléncia, a base (NH,OH) tera sido
neutralizada completamente, neste ponto o pH deveria ser igual a
7, se ndo fosse pela hidrolise dos céations amobnio, vista
inicialmente.

Ap6s a adicdo de 25 mL de HC# 0,1 mol L™ aos 25 mL de
NH,OH 0,1 mol L™ Calcula-se a concentracdo do sal (NH,C¥?),

através da equacdo XLVII.

0,0025 mols de HCl adicionados Equacéo XLVII

0,05L
[NH,CI] = 0,05 mol L™t

[NH,CI] =

Para calcular do pH o ponto de equivaléncia é necessario
saber o valor da constante de dissociacdo da base, para isso

utiliza-se a férmula da constante do produto iénico da agua:

Kw = Ka. Kb Equacéo XLVIII
1,00.107** = Ka.1,8.107°
Ka=5,5.10""%mol L1

A partir da concentracdo calculada para o NH,C¢, pode-se

calcular o pH do meio utilizando a constante de dissociacdo do

acido.

Ka = [H;0%].[NH;] Equagao XLIX
¢TIV

“10 1 X.x

5,5.107molL 0,05mol L
x? =2,75.10"11
x =42,75.10"11
x =5,24.107°
pH = —log 5,24.107°
pH = 5,28
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Por se tratar da titulagdo de uma base fraca por um acido
forte, nota-se que o ponto de equivaléncia ocorre em pH &cido,
5,28.

d) Apds o ponto de equivaléncia

Apé6s atingido o ponto de equivaléncia, o acido cloridrico
(HC?#) que é adicionado em excesso vai se ionizar e reduzir
lentamente o pH do meio. Os calculos desenvolvidos a partir
deste ponto, vao referir-se a concentracdo do acido que esta em
excesso ha solucdo titulada, que pode ser resumido na reacéo

XXX
HC? (ag) = H+(aq) + C{)-(aq) Reac;éo XXX

Para os calculos considera-se uma titulacdo de 25 mL de
amonio (NH;") 0,1 mol L%, utilizando como titulante 35 mL de HC?

0,1 mol L™ (Equacéo L).

Equacéo L
HCT = n2 de mols de HCl adionados — n® de mols de NH,OH
Leet = Volume total
[HCI = 0,0035 mols de HCL — 0,0025 mols de NH,OH

0,06L
[NaOH] = 0,017 mol L
pH = —10g 0,017
pH =177

Podemos observar que a reagdo entre as solugbes
envolvidas foram completas, resultando em uma mistura de base

e acido em excesso e do sal formado, dependendo da localiza¢éo
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dos pontos considerados (BACCAN, 1985). Na tabela V,
mostramos a relacdo do pH tedrico calculado para diferentes
intervalos de adicao de titulante.

Tabela V. Neutralizacdo de 25 mL de uma solucdo de NH,OH mol L™
com HC# 0,2 mol L™

Volume de NH4,OH (mL) pH Volume de NH,OH (mL) pH
0 11,13 25,1 3,70
5 9,85 25,2 3,40
10 9,44 25,3 3,22
15 9,08 25,4 3,10
20 8,65 25,5 3,00
22 8,39 26 2,71
23 8,20 27 2,41
24 7,87 28 2,25
24,5 7,57 30 2,04
24,6 7,47 35 1,77
24,7 7,34 40 1,64
24,8 7,16 45 1,55
24,9 6,86 50 1,48
25 5,28

Fonte: Autoria prépria

O grafico IV, apresenta a curva de titulacdo de 25 mL de uma
solucdo 0,1 mol L™* de NH,OH com HC# 0,1 mol L™.

Gréfico IV. Curva de titulacdo de 25 mL de uma solucéo 0,1 mol L™ de

NH,OH com HC? 0,1 mol L™
12

10 >
. | Fenolftalemaptrenie 8.2 € 9.8 |

6 ?Tr' Alaranjado de metila, pH entre 4,2 e 6,1 |
4 } -
2

0
0,0 10,0 20,0 VoludeHC? (nmd9,0 50,0 60,0

Fonte: Autoria propria
Nota: Gréfico plotado com o} programa CurTiPOt
(http://www.iq.usp.br/gutz/Curtipot.html)
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Devido ao efeito tamponante do meio reativo o pH tende a
diminuir lentamente, depois que toda a base for consumida, o pH
s vai ter uma variacao significativa apés o ponto de equivaléncia
(na marca de 25 mL), neste caso, a faixa de viragem do indicador
a ser empregada devera cobrir um intervalo ndo superior a pH 3-

4, caso contrério, o operador sera induzido a grande erro.
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CAPITULO 3

PARTE EXPERIMENTAL |
PREPARO E PADRONIZACAO DE SOLUGOES

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Tatiana Brescovites Matias

Edneia Durli Giusti

Vanessa Machado Silva Santos

3.1 Preparo e Padronizacdo da Solucdo de Hidréxido de
S6dio (NaOH) 0,1 mol L™ com Biftalato de Potassio (CgHsKOs,)
0,1 mol L™

Objetivos: padronizar uma solu¢cdo de NaOH 0,1 mol L™ com

CgHsKO, 0,1 mol L™, um padr&io primério.

Materiais e Reagentes: estufa para secagem, balanca analitica,
vidro relégio, espatula, erlenmeyer, bastdo de vidro, funil, baldo
volumétrico de 250 mL, béquer de 50 mL, suporte universal com
garras para bureta, bureta de 25 mL ou 50 mL, placa de
aquecimento, biftalato de potassio 0,1 mol L™, hidroxido de sédio

0,1 mol L, 4gua destilada, fenolftaleina e alaranjado de metila.
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Procedimentos Metodoldgicos e Consideragdes:

a) Preparo de 250 mL de soluc&o de NaOH 0,1 mol L™

Para preparar 250 mL de uma solu¢do de NaOH 0,1 mol L™ é
necessario calcular a massa do hidroxido de sodio a ser utilizada,
a partir da férmula da concentragdo molar (Equacéo LlI).

[concentragdo] = massa (g) Equacéo LI
¢ " massa molar . volume (L)
massa (g)
1] = 2287
[0.1] 0,25 . 40
m =1,00g

Apoés determinar a massa de NaOH é preciso considerar que
0s reagentes utilizados para o preparo da solu¢cbes nem sempre
apresentam 100% de pureza, por isso, € necessario calcular a
massa real da substancia, para desconsiderar os tracos de impureza
gue esta possa conter, conforme equacao LIl. A informacado sobre a

pureza é fornecida nos rétulos dos reagentes quimicos.

1,00 g —  99,0% Equacéo LII
X —— 100%
x=1010g¢g

Os calculos da equacdo acima mostram que para uma
solucdo de 250 mL de NaOH 0,1 mol L?, se usa 1,010 g de
hidroxido de sddio P.A. (Pureza Analitica), que deve ser diluido
com agua destilada e transferido com auxilio de um funil para um
baldo volumétrico de 250 mL. Em seguida completa-se o volume
total do baldo volumétrico com agua destilada, homogeneizar a
solucdio e etiquetar (MORITA; ASSUMPCAOQ 2007).
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b) Preparo de 25 mL de solucdo de biftalato de potéssio

(CgHsKO,) 0,1 mol L™

Secar o biftalato de potassio em uma estufa a 110°C, por 2
horas. Deixar esfriar no dessecador. Calcular a massa de biftalato
de potassio necessaria para reagir com 25 mL da solucao de
NaOH 0,1 mol L™, recém preparada (MORITA; ASSUMPCAO
2007).

Na padronizacdo do hidroxido de sodio com o biftalato de
potassio a reagdo de neutralizacdo ocorre na propor¢gdo 1:1,

conforme mostrado na reagdo XXXIV:
CgHsKO4 (ag) T NaOH(aq) = C8H4O4NaK(aq) + H,O 10} Reagéo XXXIV

Dessa maneira, basta verificar quantos mols de NaOH estéao

envolvidos na titulacdo, conforme equacéo LIII:

0,1molNaOH — 1000 mL Equacéo LIII
x ————— 25mL

x = 2,5 x 10° mol de
NaOH

A mesma quantidade em mols de biftalato de potassio sera

necessaria para a reagéo, conforme mostra a equacgao LIV:

1 mol CgHsKO, 204,36 g Equacéo LIV
2,5.10° mol — x
x=0,5109¢g
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Dessa maneira, verifica-se que sdo necesséarios 0,5109
grama de CgH,kO, para preparar uma solucdo 0,1 mol L™,

c) Padronizacdo da solucdo de NaOH 0,1 mol L™* com

CgHsKO, 0,1 mol L™

Para padronizacdo do NaOH 0,1 mol L1, faz-se o0 uso de um
padrao primario, como o biftalato de potassio (MORITA, 2007).

Padrdes primarios sao solugcfes de concentracdo exatamente
conhecidas, preparadas a partir da pesagem precisa de
substéncias muito puras e estaveis, dissolvendo-as com um
solvente adequado em balBes volumétricos aferidos. Essas
solucdes devem apresentar as seguintes caracteristicas: de facil
obtencéo, purificacdo e secagem; ser facil de testar e de eliminar
eventuais impurezas; ser estavel ao ar sob condi¢des ordinarias e
possuir grande peso molecular (BACCAN, 1985).

Para dar inicio a padronizacdo, pesar exatamente a massa
de biftalato de potassio calculada na equacgéao LIV , 0,5109 g (0,1
mol L) e transferir para um erlenmeyer de 25 mL. Adicionar 25
mL de 4gua destilada, 2 a 3 gotas de fenolftaleina e titular com
uma solucdo recém preparada de NaOH 0,1 mol L' até a
viragem, indicada quando o indicador passar de incolor para rosa.
Quando a coloragdo rosa do indicador permanecer por 30
segundos, ocorre o ponto final da reacdo. Repete-se o
procedimento trés vezes. Os resultados experimentais obtidos

nesta proposta experimental, constam na tabela VI.

94



Tabela VI. Resultados obtidos na padronizagdo do hidroxido de sédio com
biftalato de potéssio.

Amostras Massa de CgHsKO4 (g) Volume gasto de NaOH (mL)
1 0,5209 25,6
2 0,5149 25,8
3 0,5112 25,6
Média 0,5157 25,67

Fonte: Dados experimentais

A equacao LV é utilizada para calcular a concentracéo real
da solugéo de NaOH 0,1 mol L™. Os célculos devem ser feitos em
triplicata, para determinacéo de média e desvio padréo, conforme

equacles abaixo:

Equacéo LV

massa do CBH5K04
[NaOH] = (8)

volume médio consumido na titulagdo . massa molar do CBH5K04

Amostra 1: [NaOH] = #Z‘;zm Equagéo LVI

[NaOH] = 0,0996 mol L™*

Amostra 2: 0,5149

[NaOH] = 0,0976mol L~

Amostra 3: 0,5112 ~
[NaOH] = m Equa(;ao LVI
[NaOH] = 0,0977mol L~

Concentracdo — ngop) = — 25157 Equagéo LVI

0,02567 . 204,36
[NaOH] = 0,0983 mol L™*

molar d0 NaOH

A partir dos célculos acima, observa-se a concentracdo da

solucéo de hidroxido de sodio real 0,0983 mol L
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O fator de correcéo (Fc), pode ser calculado pela razdo entre
a concentracdo real do NaOH e a concentracdo teorica,
inicialmente preparada, conforme mostra a equacgéo LX:

e []real Equacédo LX
" [Jteorica
o 00983
‘=701
Fc =0,983

Onde:
Fc = fator de correcao;
[ ] real = concentracdo experimental;

[ ] tedrica = concentracéo desejada.

Apo6s determinacdo da concentracdo do NaOH, o desvio

padrédo (DP) é calculado usando-se a seguinte formula:

Dp - ?:1(Xi _ MA)Z Equac;éo LXI

Sendo,
>: Somatdrio. Indica que tem que somar todos os termos, desde a
primeira posicao (i=1) até a posicéo n
Xi: valor na posi¢éo i no conjunto de dados
M,: média aritmética dos dados
n: quantidade de dados

A tabela VII apresenta os parametros estatisticos obtidos a

partir da férmula do desvio padrao.
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Tabela VII. Desvio padrédo da concentracdo da solucdo de NaOH 0.1
mol L™ + 0,0983 (Fc 0,98)

Amostra [NaOH] Exp. Desvio (a - ) Desvio” (mol L)*
1 0,0996 mol L™ 0,0013 mol L™ 1,69 x 10°
2 0,0976 mol L™ 0,0007 mol L™ 4,9x 10"
3 0,0977 mol L™ 0,0006 mol L™ 3,6 x 10"

Média das concentracbes (0,0983)

Desvio padrdo (S*=2,54x 10°e S=1,13x 10%)

Faixa de distribuicéo (0,0996— 0,0976 = 0,002 mol L™)
Fonte: Dados experimentais

A concentracdo real da solugdo preparada foi calculada
multiplicando a concentracdo de NaOH 0,1 mol L™ pelo fator de
correcéo 0,98, resultando em NaOH 0,098 + 0,001 mol L™, valor
préximo ao desejado, 0,1 mol L™. Alguns fatores a serem levados
em consideracdo para a analise do erro na concentracao real da
solucdo, advém de eventuais descuidos na pesagem, diluicdo da
solucédo, uso de materiais volumétricos nao calibrados, bem como

na ambientacdo da bureta utilizada.

3.2 Preparo e padronizacdo da solucdo de acido cloridrico
(HC#) 0,1 mol L™ com carbonato de sédio (Na,CO3)0,1 mol L™

Objetivo: padronizar uma solugdo de HC# 0,1 mol L™ com

Na,CO30,1 mol L™, um padréo primario.

Materiais e reagentes: estufa para secagem, balanca
analitica, vidro reldgio, espatula, erlenmeyer de 250 mL, suporte
universal com garras para bureta, bureta de 25 mL ou 50 mL,

baldo volumétrico de 250 mL, pipeta volumétrica de 10 mL, pipeta
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graduada de 2 mL, Na,COs3 0,1 mol L™, HC# 0,1 mol L*, agua
destilada e alaranjado de metila.

Procedimentos Metodoldgicos e Consideragdes:

a) Preparo de 250 mL de HC# 0,1 mol L™
Para o preparo de uma solucdo de 250 mL HC# 0,1 mol L™,
calcula-se o volume necessario de acido cloridrico concentrado,

conforme equacgao LXII:

[concentragdo] = massa (g) Equacéo LXII
¢ " massa molar . volume (L)
_ massa (g)
[0.1}= 36,5.0,25
m =0,9125g

Apoés determinar a massa de acido cloridrico (0,9125 g),
utiliza-se a férmula da densidade para calcular o volume de acido
necessario para o preparo de 250 mL de solugdo, considerando
que a densidade do HC? é 1,19 g/cm?® (Equacéo LXIII):

Densidade = _massa(g) Equagcéo LXIII
volume (mL)
0,9125

1,19 = 5

volume (mL)
Volume = 0,766 mL

Ao considerar a pureza do acido cloridrico 37%, calcula-se o
volume de HC? essencial para o preparo da solugcdo (Equagéo
LXIV):
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0,7668 mL de HCY —— 37,0% Equag&o LXIV
X —  100%
x =2,07 mL de HC?

A partir dos célculos acima, nota-se que para preparar uma
solugdo de 250 mL de &cido cloridrico 0,1 mol L™, s&o
necessarios 2,07 mL de uma solugdo concentrada acido cloridrico
37%. Para o preparo desta solucdo, adiciona-se em um baldo
volumétrico de 250 mL, aproximadamente 20 mL, de &agua,
posteriormente 2,07 mL de acido cloridrico concentrado e em
seguida completa-se com agua destilada até o menisco do balao.
Homogeneizar e etiquetar (MORITA, 2007).

b) Preparo de uma solucdo de carbonato de sddio (Na,COy)

0,1 mol L™

O carbonato de soédio € usado como padréo primario, pois
possui alto grau de pureza, alta massa molecular e alto ponto de
fusdo e é estavel ao ar sob condi¢ces ordinarias, reduzindo os
erros durante a pesagem. Para padronizar uma solucéo de acido
cloridrico 0,1 mol L™, colocar de 5 a 7 gramas de carbonato de
sédio anidro em um vidro reldgio e deixar na estufa a 190-200°C
por 2 horas. Apés esse tempo, retirar e resfriar em dessecador
até temperatura ambiente. Para um erlenmeyer de 250 mL,
previamente limpo e seco, transferir 0,22 g de Na,COs, conforme
mostra a tabela VIII (ROSSI, 2013).
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Tabela VIII. Massas de Na,CO; para padronizacdo do HC# 0,1 mol L*

Concentracdo Molar Teérica Na>COs (9)
0,02 0,088 + 0,001
0,04 0,176 + 0,001
0,1 0,22 £0,01
0,2 0,44 £ 0,01
0,5 1,10+ 0,01
1,0 2,20+0,01

Fonte: ROSSI (2013)

Com o auxilio de uma proveta, adicionar 50-60 mL de agua
destilada sobre os 0,22 gramas de Na,CO; e agitar até completa
dissolucdo. Antes de iniciar a titulacdo é necessario aquecer o
erlenmeyer para que o CO,formado seja expulso da amostra. Em
seguida, adicionar 5 a 7 gotas de alaranjado de metila e titular o
Na,CO; 0,1 mol L' com a solucdo de HCZ 0,1 mol L*
previamente preparada até o ponto de viragem, quando a cor
laranja do indicador passa para vermelho. Esse procedimento
deve ser feito em triplicata (ROSSI, 2013).

A reacdo do acido cloridrico com carbonato de sédio produz
cloreto de sddio, diéxido de carbono e agua, conforme mostra a
reacao XXXV:

2HCf(aq) + N32003(aq) = 2NaC{’(aq) + COz(g) + H20(|) Rea(;éo XXXV

Na tabela IX, se apresenta a média do volume de HC?¢ 0,1

mol L™ necessério para a padronizagédo do Na,CO3 0,1 mol L
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Tabela 1X. Resultados obtidos na padronizagdo do acido cloridrico com
carbonato de sédio

Amostras  Volume (mL) gasto de HC# 0,1 Massa (g) de Na,CO3

mol L™ 0,1 mol L™
1 38,8 0,2212
2 38,3 0,2208
3 38,3 0,2211
Média 38,47 0,2210

Fonte: Dados experimentais

A equacdo LXV mostra como calcular a concentragédo
real do acido cloridrico.

Equagéo LXV

_ massa do Na2C03 (g)
~ Volume Médio consumido na titulagio . mili — equivalentegrama Na2CO3

0,2212 3
Amostra 1 HCP = Equacéo LXVI
38,8.0,053

HC? = 0,108 mol L!

Amostra 2 Hep = %2208 Equacao LXVII
38,3.0,053

HC? =0,109 mol L™!

Amostra 3 Hep = 2221l Equaco LXVIII
38,3.0,053

HC? =0,109 mol L™!

Média 0,2210
[HCE] = 38,47. 0,053

[HCf] = 0,108 mol L1

Equacéo LXIX
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A partir dos calculos acima, se percebe que a concentracdo
da solucéo de acido cloridrico foi um pouco maior, 0,108 mol L™,
que a desejada 0,100 mol L™. Para determinacdo do fator de
correcéo utilizou-se a equacéo LXX:

[]real Equacédo LXX
[ Jtedrica

0,108
Fc=——

Fc =

A tabela X traz os parametros estatisticos da padronizacéo
do HC# 0,1 mol L™.

Tabela X. Desvio padrdo da concentracéo da solucéo de HC# 0,1 mol L™

Amostra [HC#] Desvio (a - ) Desvio® (mol/L)?
experimental
1 0,108 Omol L™ 0
2 0,109* 1x10° mol L™ 1x10°
3 0,109* 1x10° mol L™ 1x10°

Média das concentracdes (0,109 mol L™ Desvio padrdo SS‘ =2x10°eS=5,8x
10™). Faixa de distribuicdo (0,109 — 0,108 = 0,001 mol L™).
Fonte: Dados experimentais

A concentracdo real da solucdo de HC?# preparada foi
calculada multiplicando a concentracdo do HC¢ 0,1 mol LY
inicialmente preparada, pelo fator de correcédo 1,09 resultando em
HC# 0,109 + 0,001 mol L™
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3.3 Preparo e padronizacdo da solugcdo de &cido acético
(CH;COOH) 0,1 mol L™ com hidréxido de sédio (NaOH) 0,1

mol L?

Objetivo: padronizar uma solucéo de CH;COOH 0,1 mol L™
com NaOH 0,1 mol L™ (Padréo Secundario).

Materiais e reagentes: erlenmeyer, suporte universal com
garras para bureta, bureta, pipeta volumétrica de 10 mL, pipeta
graduada de 2 mL, baldo volumétrico de 250 mL, funil de vidro,
CH;COOH 0,1 mol L* NaOH 0,1 mol L* &gua destilada,

fenolftaleina.
Procedimentos Metodolégicos e Consideraces:

a) Preparar 250 mL de solugdo de CH;COOH 0,1 mol L™
Para preparar uma solucéo de 250 mL CH;COOH 0,1 mol L™
€ necessario calcular a massa de acido acético concentrado a

partir da férmula da concentracao molar (Equacéo LXXI):

massa (g) Equacéo LXXI
massa molar . volume (L)
_ massa (g)
011=%0" 0,25
m=15g

[concentragio] =

Apoés determinar a massa de acido acético (1,5 g), utiliza-se a
formula da densidade para calcular o volume de acido necessario

para o preparo de 250 mL de solucdo, considerando que a
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densidade do CH;COOH é 1,05 g/cm® conforme mostra a
equacdo LXXII:

i massa (g) Equacéo LXXII
Densidade = —————
volume (mL)
1,5
1,05 = g

volume (mL)
Volume = 1,43 mL

Para determinar o volume final de &cido acético P.A., é
necessario considerar a pureza do reagente, 99,7%, conforme

equacao LXXIII:

1,43 mL CH;COOH ——— 99,7% Equacao LXXIII
x —— 100%
x =1,43 mL de CH3COOH

A equacao LXXIIl, mostra que para uma solucédo de 250 mL
de acido acético 0,1 mol L™?, sdo necessarios 1,43 mL de Aacido
acético concentrado 99,7%. Para o preparo desta solucao,
adiciona-se em um baldo volumétrico de 250 mL,
aproximadamente 20 mL de &gua, posteriormente 1,43 mL de
acido acético concentrado e em seguida completa-se com agua
destilada até o menisco do baldo. Homogeneizar e etiquetar
(MORITA, 2007).

b) Padronizacdo da solu¢cdo de CH;COOH 0,1 mol Lt com
NaOH 0,1 mol L™
Com o objetivo de verificar concentracdo real do CH;COOH

0,1 mol L™ anteriormente preparado, procede-se com a
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padronizacdo com NaOH 0,1 mol L™ (padrdo secundario). Com o
auxilio de uma pipeta volumétrica, transferir 10 mL da solugéo de
acido acético 0,1 mol L™ para um erlenmeyer limpo e seco, em
seguida adicionar de 2 a 3 gotas de fenolftaleina e iniciar a
titulagio com o NaOH 0,1 mol L Quando a cor da solucdo
passar de incolor para vermelho, ocorre o ponto final da reacéo.
Repete-se o procedimento trés vezes.

Durante a padronizacdo ocorre uma reacdo de dupla troca
entre o &cido acético (CH3COOH) e o hidréxido de sodio (NaOH)
formando acetato de sédio (CH;COONa) e agua, mostrado na
reacao XXXVI:

CH3COOHag+ NaOHag) = CH3COONag) + H20q) Reagdo XXXVI
A média de volume gasto de hidroxido de sodio durante a
padronizacdo das trés amostras de acido acético é mostrada na

tabela XI.

Tabela XI. Volume de NaOH 0,1 mol L™ gasto na titulagdo do CH;COOH
0,1 mol L™

Amostras Volume (mL) gasto de NaOH 0,1 mol L™
1 9,9
2 9,9
3 9,9
Média 9,9

Fonte: Dados experimentais

Apbés o término das titulagbes € necesséario calcular a
concentracao real da solugdo de acido acético atraves da férmula

de diluicdo de solugdes, equacédo LXXIV:
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M.V, =M,.V, Equagédo LXXIV
M, .10 = 0,098.9,9
M, = 0,097 mol L™
Onde:

M; = Massa molar do CH3;COOH
V1 = Volume do CH3COOH utilizado
Mz = Massa molar do NaOH
V2 = Volume do NaOH gasto

Os calculos acima apontam que a concentracao da solugéo
de Acido acético € um pouco menor (0,097 mol L% que a
desejada (0,100 mol L™). Para determinac&o do fator de correcdo

se utiliza o calculo da equacao LXXV:

[]real Equacédo LXXV

[ Jtedrica
0,097

c _

Fc =

Fc=0,97

Na tabela Xl apresentamos os parametros estatisticos para

a padronizacdo do CH;COOH mol L™.

Tabela Xll. Desvio padrdo da concentragcdo da solu¢do de CH;COOH
0,1 mol L™

Amostra [CH;COOH] exp Desvio (a-u)  Desvio’ (mol/L)*

1 0,097 mol L™ 0 0

2 0,097 mol L™ 0 0

3 0,097 mol L™ 0 0
Media das concentragbes = 0,097 mol Lt
Desvio padrdo =s’=0 S=0 '
Faixa de distribuicio = 0,097 — 0,097 = 0,000 mol L™

Fonte: Dados experimentais

A partir do célculo do fator de corre¢do e do desvio padréo,
foi possivel verificar a concentracéao real do
CH3COOH 0,097 + 0,000 mol L™,
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3.4 Preparo e Padronizacdo da Solucdo de Hidréxido de
Amadnia (NH,OH) 0,1 mol L™ com Acido Cloridrico (HC#) 0,1

mol L?

Objetivo: padronizar uma solucéo de NH,OH 0,1 mol L™ com
HC? 0,1 mol L™ (Padréo Secundario).

Materiais e reagentes: erlenmeyer, suporte universal com
garras para bureta, bureta de 25 ou 50 mL, pipeta volumétrica de
10 mL, pipeta graduada de 5 mL, funil de vidro, baldo volumétrico
de 250 mL, NH,OH 0,1 mol L™, HC# 0,1 mol L™, a4gua destilada,

alaranjado de metila.

Procedimentos Metodolégicos e consideracdes:

a) Preparo de 250 mL de solucdo de NH,OH 0,1 mol L™
Para preparar 250 mL de uma solucéo de NH,OH 0,1 mol L™,
primeiramente € necessario determinar o volume de NH,OH

concentrado a ser usado, conforme equagéo LXXVI:

[concentracdo] = massa (g) Equacédo LXXVI
¢ volume (L) . massa molar
__massa (g)
[0.1]= 0,25 . 35
m = 0,875g

Considerando a densidade 0,90 g/cm® e pureza 29% do

NH,OH utilizado neste experimento, se calcula o volume
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necessario para o preparo da solugéo a partir das formulagbes da
equacao LXXVII e da equacdo LXXVIII:

massa ~
Densidade = —@ Equagéo LXXVII
volume (mL)
0,875
0,90 = &

~ volume (mL)

V = 0,972 mL de NH,OH

0,972 mL NH,OH — 29% Equagéo LXXVIII
X —— 100%
X= 3,352 mL de NH,OH

Os calculos mostram que o volume de hidroxido de ambnio
concentrado para preparar uma solucdo 0,1 mol L™ é de 3,352
mL, que sao transferidos com auxilio de uma pipeta graduada
para um baldo volumétrico de 250 mL, em seguida completa-se o
volume total com &gua destilada at¢é o menisco do baldo.
Homogeneizar e etiquetar (MORITA, 2007).

b) Padronizac&o da solu¢do de NH,OH 0,1 mol L™ com HC#

0,1 mol L™

Para padronizar a solugdo de NH,OH 0,1 mol L, transferir
10 mL da solucdo preparada recentemente com o auxilio da
pipeta volumétrica para um erlenmeyer limpo e seco, em seguida
adicionar 2 a 3 gotas de alaranjado de metila, titular com o HC¢
0,1 mol L™* (padrdo secundario). Quando a cor da solucdo passar
de laranja para vermelho, ocorre o ponto final da reacdo. Repetir
o procedimento trés vezes (MORITA, 2007).
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Nessa padronizacéo ocorre uma reacao de dupla troca entre
o hidréxido de ambnio e o acido cloridrico, produzindo cloreto de
amonio e 4gua, mostrada na reagdo XXXVII:

NH4OH(aq)+ HC{’(aq) = NH4C1.0(aq) + H20(|) Reagéo XXXVII

O volume de HC? 0,1 mol L™ gasto em cada titulacdo é

mostrado na tabela XIII.

Tabela XlIl. Volume de HC# 0,1 mol L™ gasto na titulagdo do NH,OH
0,1 mol L™

Amostras Volume (mL) gasto de HC# 0,1 mol L™
1 13,2
2 13,0
3 13,0
Média 13,07

Fonte: Dados experimentais

Apoés detectar o ponto final da padronizacdo, calcula-se a
concentracao real da solu¢do de hidroxido de amoénio, conforme

seguem as equacodes abaixo:

Amostra 1 M. Vy = M,.V, Equacéo LXXIX
M,.10 = 0,109.13,2
M, = 0,144

Amostra 2 M.V, = M,.V, Equacdo LXXX
M, .10 = 0,109.13,0
M, = 0,142

Amostra 3 M.V, = M,.V, Equacéo LXXXI
M, .10 = 0,109.13,0
M, = 0,142

Média 0,144 + 0,142 + 0,142 =0,428 / 3 Equacgédo LXXXII
Média = 0,143
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Os calculos acima mostram que a concentracdo real do
NH,OH ¢ 0,143 mol L™,

O fator de correcdo foi calculado pela razdo entre a
concentracdo real do NH OH e a concentracdo tedrica,
inicialmente preparada, conforme apresentado na equagéo
LXXXIII:

[]real Equacéo LXXXIII

[ Jteodrica
0,143

T 01
Fc=1,43

Fc=

A tabela XIV apresenta os parametros estatisticos para a

padronizacdo do NH,OH 0,1 mol L™.

Tabela XIV. Desvio Padrdo da solu¢cdo de NH,OH 0,1 mol Lt

Amostra [NH,OH] Exp. Desvio (a - W) Desvio® (mol/L)?
1 0,144 mol L™ 1x10°mol L™ 1x10°
2 0,142 mol L™ 1x10°mol L™ 1x10°
3 0,142 mol L™ 1x10°mol L™ 1x10°

Media das concentragbes= 0,143 mol L™

Desvio padrdo = S =3x 10°(S = 1,15 x 107)

Faixa de distribuicdo = 0,144 — 0,142 (= 0,002 mol L™
Fonte: Dados experimentais

A concentracao real da solucdo de NH,OH 0,1 mol L™, foi calculada
multiplicando a concentracdo experimental, 0,1 mol L™, da solucdo
inicialmente preparada pelo fator de corre¢do (1,43), resultando em
NH,OH 0,143 + 0,001 mol L™
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CAPITULO 4

PARTE EXPERIMENTAL I

AVALIACAO DO COMPORTAMENTO DO INDICADOR DE
REPOLHO ROXO (BRASSICA OLERACEA L) EM
DIFERENTES MEIOS DE pH

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Tatiana Brescovites Matias

Edneia Durli Giusti

Vanessa Machado Silva Santos

Objetivo: preparar o indicador acido-base de repolho roxo a
partir de diferentes métodos de extracdo e verificar seu

comportamento em diferentes meios de pH.

Materiais e reagentes: bureta, erlemeyer, pipeta graduada
de 5 mL, pipetador, placa de aquecimento, almofariz e pistilo,
tubos de ensaio, bastdo de vidro, vidro reldgio, béqueres de 50
mL e 500 mL, baldes volumétricos de 100 mL, 250 mL e 1000
mL, suporte para tubos de ensaio, papel filtro, funil simples,
chapa de aquecimento, pH-metro ou fitas de pH, solucdes
tampéo pH 4, 7 e 10, balanca analitica, repolho roxo, etanol 92%,
etanol 46,2 %, agua destilada, solucdes de HCY pH 1 & 6 e 7,
solucdes de NaOH pH 8 a 14.
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Procedimentos Metodoldgicos e Consideragdes:

4.1 Métodos de Obtencdo do Extrato de Repolho Roxo
(Brassica oleracea L.)

A extracdo do indicador de repolho roxo (Brassica oleracea

L.) foi realizada por trés métodos:

A) Extrato aguoso com aquecimento a 90°C

Cortar folhas de repolho roxo em pequenos pedacos, pesar
25 g em um béquer e adicionar 200 mL de agua. Aquecer a
amostra a 90°C por aproximadamente 15 minutos. Apos o
aquecimento esfriar o extrato obtido e filtrar com auxilio de papel
filtro e funil (MARQUES et al., 2011; DIAS; GUIMARAES;
MERCON, 2003).

B) Esmagamento para obtencdo da polpa utilizando
alcool 46,2% como extrator
Pesar 25 g da amostra de repolho roxo, com auxilio de um
almofariz e um pistilo macerar a amostra por completo, adicionar
aos poucos 200 mL de alcool 46,2%, logo em seguida filtrar
(MARQUES et al., 2011; DIAS; GUIMARAES; MERCON, 2003).

C) Extrato alcodlico por imersdo em etanol 92% por 24
horas
A extracgdo alcodlica é feita do mesmo modo que no item A, a

Unica diferenca € que substitui-se a &gua, por etanol comercial
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92%, deixando a amostra em imersdo por 24 horas, para
posterior filtracdo do extrato (MARQUES et al.,, 2011; DIAS;
GUIMARAES; MERCON, 2003).

4.2 Preparo das Solucbes de pH 1lapH14

Para avaliar o comportamento do indicador natural de
repolho roxo em diferentes meios de pH (pH 1- 14), se prepara
solucdes acidas (pH 1 a 6) com acido cloridrico (HC?) P.A., 37%,
solucdes basicas (pH 8 a 14) com hidroxido de sodio (NaOH)
P.A., 99% e como solucdo neutra se utilizada agua destilada (pH
proximo a 7). Para a determinagéo do volume de HC? e a massa
de NaOH necessarios no preparo das solu¢cdes emprega-se as
férmulas mostradas na Tabela XV (ATKINS; JONES, 2012;
RUSSEL, 1994).

Tabela XV. Equacdes utilizadas para preparo das solu¢des aquosas de
pH 1a 14,

pH = - log[H'] Equacdo LXXXIV.
pOH = - log[H"] Equagio LXXXV.
[OH] = 107" Equacao LXXXVI.
pH + pOH =14 Equacdo LXXXVII.
Kw = [H']. [OH] Equag&o LXXXVIII.
[1=m/MM.V(L) Equacdo LXXXIX.
d=ml Equacéo XC.

C.V =GV, Equacéo XCI

Fonte: (ATKINS; JONES, 2012; RUSSEL, 1994).

A tabela XVI indica o volume de HC? e a massa de NaOH
para o preparo de cada uma das solu¢des estoque de HC? 0,1
mol L* e NaOH 1 mol L™.
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Tabela XVI. Volume e massa obtidos para preparo das solucdes
estogues

Solucéo Volume/ | Densidad Massa 2 OH H
Aquosa Massa e/ Pureza (Pureza) P P
HC# 0,1 mol L | 0,9125mL | 0,7668 g/L | 2,0724 mL 13 1
(37%)
NaOH 1 mol L™ 10g 99% 10,20 g 0 14

Fonte: Autoria propria

Apbs o preparo das solugbes estoque pH 1 e 14, procede-se
com a diluicdo para obtencao das solugbes de pH 2 a 13.

A primeira diluigdo é feita pela transferéncia de 25 mL de HC?
0,1 mol L™ para um bal&o volumétrico de 250 mL, completando o
volume com agua destilada até o menisco, obtendo uma solucéo
de HC# 1.10° mol L™. A solugdo de HC# 1.10% mol L é utilizada
para diluicdo e obtencdo da solucdo de HC# 1.10° mol L. O
mesmo procedimento deve ser realizado para preparar as

solugcbes com pH 4, 5 e 6 (Tabela XVII).

Tabela XVII. Diluicdo das solu¢Bes estoque para obtencdo das solucdes
entrepH 1le 14

V1 V2

Solucéo C1 Cc2 . mL mL
Aquogsas (mol L™ | (mol L™ [OH] (H+] (de) (de) POH | pH

HC? | H20
HC? 0,1 - 1107 1.10™ - - 13 1
HC? 0,1 0,01 11072 1.107 25 250 12 2
HC? 0,01 0,001 1.10™" 1.10° 25 250 11 3
HC? 0,001 0,0001 1.10™7° 1.10" 25 250 11 4
HC? 0,0001 0,00001 1.10° 1.10° 25 250 10 5
HC? 0,00001 | 0,000001 | 1.10° 1.10° 25 250 9 6
H20(d) - - 1.10”7 1.10” - - 7 7
NaOH 0,00001 | 0,000001 | 1.10° 1.10° 25 250 6 8
NaOH 0,0001 0,00001 1.10° 1.10° 25 250 5 9
NaOH 0,001 0,0001 1.10" 1.10"° 25 250 4 10
NaOH 0,01 0,001 1.10° 110" 25 250 3 11
NaOH 0,1 0,01 1.107 1.107 25 250 2 12
NaOH 1 0,1 1.10" 1.10° 25 250 1 13
NaOH - - 0 1.10™ - - 0 14

Fonte: Autoria prépria
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A diluicdo do NaOH 1 mol L™ (pH 14), é feita a partir da
transferéncia de 25 mL da solucdo para um baldo volumétrico de
250 mL, completa-se o volume com &gua destilada até o
menisco, para obtencdo uma solucdo de NaOH 1.10™" mol L*
([OH]1.10" e [H] 1.10™, pH 13). A solugdo de NaOH 1.10™ mol L™
é utilizada para diluicio e obtenco da solucdo de NaOH 1.10?mol L™
(pH 12). © mesmo procedimento deve ser seguido para preparar as
solugdes com pH 11, 10, 9 e 8 respectivamente, conforme mostra
o tabela XVII.

Para avaliar a mudanca de cor dos extratos de repolho roxo
obtidos pelos diferentes métodos de extracdo, utiliza-se 3
estantes com 14 tubos de ensaio. Em cada tubo de ensaio se
adiciona-se 5 mL de solucdo pH 1 a 14 e 1 mL do indicador
natural de repolho roxo para observacdo da mudanca de

coloracdo em funcéo do pH do meio reacional.

4.3 Avaliacdo da Mudanca de Cor do Extrato de Repolho

Roxo em Diferentes Meios de pH

As Figuras IVa, IVb e IVc demonstram o comportamento
acido-base nas faixas de valores de pH 1 a 14 dos diferentes
extratos do indicador natural de repolho roxo: o extrato aquoso,
obtido por aguecimento a 90°C (Figura IVa); o extrato obtido por
esmagamento com alcool 46,2 % (Figura IV b) e o extrato

alcodlico por imersdo em etanol 92% (Figura IV c).
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Os testes acima mostram um comportamento semelhante
dos extratos agquoso com aquecimento a 90°C e por
esmagamento com etanol 46,2 %, apresentando alteracdo de
coloracao entre as faixas de pH 1-3 de vermelho para réseo, pH
3-4 de roseo para violeta, pH 4-8 de violeta para azul claro, pH 8-
11 de azul claro para verde escuro e entre pH 11 e 12 de verde
para amarelo. Ao testar os extrato obtido por imersdo em etanol
92%, visto na Figura IVc, nota-se que as faixas de viragem pela

mudanca de coloracdo sdo mais nitidas (Tabela XVIII).

Tabela XVIII. Faixas de viragem de pH e coloracdo do indicador polpa
de repolho roxo

Solucgbes Faixa de Cor
viragem
pH
HC? 1.10° mol L™ e HC# 1.10° mol L™ 1-3 Vermelho — Réseo
HC# 1.10° mol L™ e HC# 1.10" mol L™ 3-4 R6seo — Violeta
HC? 1.10" mol L™ e NaOH 1.10° mol L™ 4-8 Violeta — Azul claro
NaOH 1.10° mol L™ e NaOH 1.10° mol L™ 8-11 Azul claro — Verde
escuro
NaOH 1.10° mol L™ e NaOH 1.10” mol L™ 11-12 Verde escuro —
Amarelo

Fonte: Dados experimentais

As mudancas de coloracdo observadas ao testar o repolho

roxo em diferentes meios de pH, esta ligada a concentragédo de
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HsO" (ion hidronio) presente no meio reacional, ocasionando
deslocamento de equilibrio das antocianinas, fazendo com que
haja um rearranjo estrutural na molécula da antocianina em
funcdo dos grupos substituintes polares (OH, H, metoxilas)
(MARCO; POPPI, 2008; TERCI; ROSSI, 2002).

A Figura V, mostra o comportamento de uma antocianina na
presenca de ions H', pelo deslocamento do equilibrio para a

esquerda com predominéancia de cor vermelho.

" ho 'l

- OH. ‘
OH
OH 0 O O 2
| o H |
0G1 0G,
0G1 o6,

pH <3 pH>8
cor vermelha cor azul (verde)

Figura V: Comportamento de uma antocianina em pH acido
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores

A Figura VI, apresenta o comportamento de uma antocianina
na presenca de ions OH com deslocamento do equilibrio para a

direita e predominancia de cor azul.

OH’
B
4—'
H
0G,
0G,
cor amarelo

cor azul (verde)

Figura VI: Comportamento da antocianina em pH basico
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores
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Podemos observar que quando o pH do meio est4 entre 1 e
2, a solucdo indicadora do repolho roxo apresenta coloragédo
vermelha, devido a elevada concentracdo da forma estrutural do
cation flavilium (Figura V). Em 2<pH<6 a antocianina se encontra
na forma de carbinol e a coloracdo vermelha diminui de
intensidade até a solucao ficar incolor, ndo identificada nos testes
acima, perceptivel durante a titulacdo &cido-base, visto no
capitulo 5 deste livro. Entre pH 6,6 e 8, a solucdo assume uma
coloracdo que varia do violeta ao azul, devido a presenca da
forma estrutural anidrobase (Figura VI). Com a elevacgéo do pH, a
anidrobase produzida vai sofrendo ionizacdo e, a medida que
esta ionizacdo aumenta, a solucdo primeiro assume uma
coloracdo azul-esverdeada entre pH 8 e 10, depois passa do
verde ao verde-amarelado entre pH 10 e 12. Acima de pH 12, a
solucdo se torna amarela, dando origem a estruturas chamadas
chalconas (GUIMARAES; ALVES; FILHO, 2012).
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CAPITULO 5

PARTE EXPERIMENTAL Il

VOLUMETRIA DE NEUTRALIZACAO E CURVAS DE
TITULACAO

Sandra Inés Adams Angnes Gomes
Tatiana Brescovites Matias

Edneia Durli Giusti

Vanessa Machado Silva Santos

5.1 Titulacdo HC# 0,1 mol L™ por NaOH mol L™ e Curva de

Titulacdo

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo
em uma titulacdo entre acido e base forte e construir a curva de

titulacao.

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de 50
mL, suporte universal com garras para bureta, agitador
magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pré-pipeta, pipeta
volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, solu¢des tampéo com pH
4, pH 7 e pH 10, HC# 0,1 mol L™ padronizado, NaOH 0,1 mol L™

padronizado, extrato alcodlico de repolho roxo.
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Procedimento: calibrar o pH-metro com solugbes tampéao pH
4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer, adicionar 25 mL de
HC# 0,1 mol L* e 1 mL de indicador alcodlico de repolho roxo,
obtido por imersdo durante 24h em etanol 92% e titular com
NaOH 0,1 mol L. A adicdo de NaOH deve ser controlada,
recomenda-se a adi¢cdo de aliquotas de 0,3 mL em 0,3 mL, até
pH préximo a 4,5, momento em que a adicdo do NaOH deve ser
reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL, até pH 10,55. Ao fim da titulacédo
determinar o erro de titulacdo em fung¢do do uso do indicador e,
construir a curva de titulacdo, que pode se plotada pelo programa
CurTiPot, disponivel gratuitamente na plataforma online da USP,
http://www.iq.usp.br/gutz, para comparacdes com dados da
literatura (BACCAN, 2001).

Resultados e Consideracdes: o acido cloridrico e o
hidroxido de sddio empregados na volumetria de neutralizacao
foram inicialmente padronizados para verificacdo das reais
concentracdes. O fator de correcdo (Fc) do HC# 0,1 mol L™ foi
1,09 com desvio padrdo de + 0,0001 (pH 0,96) e NaOH 0,1 mol L™
apresentou Fc 0,98, com desvio padrao de 0,001 (pH 13).

A partir do volume de NaOH gasto na titulagdo, foi possivel
calcular o pH teérico da mistura reacional nos 04 principais

pontos da titulacéo, conforme orienta o capitulo 2:
a) pH antes de iniciar a titulagdo

Antes da titulacdo o pH experimental do &cido cloridrico

estava em 1,18, um pouco diferente do pH da solucdo
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inicialmente preparada (pH 0, 96), que é igual ao pH tedrico
calculado (Tabela XIX). Neste caso, consideramos um erro de
aproximadamente 0,22 unidades. Ao adicionar o extrato de
repolho roxo a solugcdo de HCY¢, este passa de violeta para

vermelho.

b) pH anterior ao ponto de equivaléncia

Ao adicionar 23 mL de NaOH ao HC?, o indicador de repolho
roxo altera a cor vermelho para incolor. Neste ponto, é possivel
observar um pH de 5,57, isso ocorre devido a adicdo do titulante
basico. Neste ponto, a solu¢do ainda encontra-se acida, pois, 0
volume titulado ainda é pequeno, considerando o volume de
acido forte que se tem no erlenmeyer. Entretanto, os célculos
tedricos, efetuados conforme recomendam Baccan (1985),
Baccan (2001) e Skoog (2010), vistos no capitulo 2, mostram um
pH tedrico de 2,04 (em condi¢cBes experimentais ideais). A
alteracédo de cor do repolho roxo de vermelho para incolor € um

indicativo de que a reacao esta préxima ao ponto de equivaléncia.

¢) pHno ponto de equivaléncia

Ao adicionar 23,1 mL de NaOH, o indicador de repolho roxo
muda de incolor para verde, momento que a reacdo atinge o
ponto de equivaléncia com pH 7,81. Tratando de uma titulagédo
acido-base forte, teoricamente o nimero de mols da base € igual
ao numero de mols do &cido, logo o pH tedrico calculado para
este ponto foi 7, considerando que neste momento a

concentracdo de fons H* é igual a concentracéo de ions OH'.
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d) pHapds o ponto de equivaléncia

Apbés o ponto de equivaléncia, ao adicionar 29,1 mL de
NaOH, o excesso de NaOH, resulta em um pH 11,9 altamente
basico, determinado pela dissociacdo da base forte, proximo ao
pH tedrico calculado para a solugado, que foi de 11,57.

Na tabela XIX, mostramos os dados experimentais referentes
ao volume gasto de hidréxido de sédio, o pH experimental, o pH
tedrico e a cor do indicador de repolho roxo, visualizado em cada

intervalo de titulacéo.

Tabela XIX: Resultados referentes a titulagéo acido forte por base forte

Volum Vol.
ede H experi- H de H
NaOH P men?al T[éér. Cor NaOH pH exp. Tzér. Cor
(mL) (mL)
0,0 1,18 0,96 | Réseo | 19,2 1,99 Réseo
0,3 1,19 Réseo | 19,5 2,02 Réseo
0,6 1,20 Réseo | 19,8 2,07 Réseo
0,9 1,19 Réseo | 20,1 2,12 Réseo
1,2 1,19 Roéseo | 20,4 2,18 Roéseo
1,5 1,19 Roéseo | 20,7 2,22 Roéseo
1,8 1,16 Roseo 21 2,30 Roéseo
2,1 1,17 Roéseo | 21,3 2,36 Roéseo
2,4 1,19 Roéseo | 21,6 2,46 Roéseo
2,7 1,20 Roéseo | 21,9 2,56 Roéseo
3 1,20 Réseo | 22,2 2,73 Roseo
3,3 1,20 Réseo | 22,5 3,03 Roseo
3,6 1,20 Roéseo | 22,8 3,57 2,02 Roseo
3,9 1,21 Roseo 23 577 2,04 Incolor
4.2 1,22 Réseo | 23,1 7,81 7 Verde
4.5 1,18 Réseo | 23,2 9,92 Verde
4.8 1,22 Réseo | 23,3 10,34 Verde
51 1,20 Réseo | 23,4 10,55 Amarelo
5,4 1,20 Réseo | 23,5 10,71 Amarelo
5,7 1,20 Réseo | 23,6 10,88 Amarelo
6 1,24 Réseo | 23,7 10,93 Amarelo
6,3 1,24 Réseo | 23,8 10,96 Amarelo
6,6 1,25 Réseo | 23,9 11,02 Amarelo
6,9 1,26 Réseo 24 11,05 Amarelo
7,2 1,27 Réseo | 24,3 11,27 Amarelo
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7,5
7.8
8.1
8,4
8,7

9
9,3
9,6
9,9

10,2

10,5

10,8

11,1

11,4

11,7
12

12,3

12,6

12,9

13,2
13,5
13,8
14,1
14,4
14,7
15
15,3
15,6
15,9
16,2
16,5
16,8
17,1
17,4
17,7
18
18,3
18,6
18,9

1,28
1,30
1,32
1,33
1,33
1,34
1,35
1,35
1,36
1,37
1,38
1,40
1,42
1,44
1,46
1,47
1,49
1,51
1,52
1,54
1,55
1,57
1,58
1,60
1,61
1,63
1,65
1,67
1,68
1,71
1,74
1,76
1,79
1,79
1,83
1,86
1,89
1,92
1,95

Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo
Réseo

24,6
24,9
25,2
25,5
25,8
26,1
26,4
26,7
27
27,3
27,6
27,9
28,2
28,5
28,8
29,1
29,4
29,7
30
30,3
30,6
30,9
31,2
31,5
31,8
32,1
32,4
32,7
33
33,3
33,6
33,9
34,2
34,5
34,8
35,1
35,4
35,7
36

11,36
11,42
11,49
11,53
11,55
11,58
11,61
11,66
11,70
11,74
11,77
11,79
11,82
11,85
11,88
11,90
11,92
11,94
11,95
11,97
11,99
12,01
12,04
12,05
12,05
12,06
12,08
12,08
12,09
12,10
12,11
12,10
12,11
12,12
12,13
12,14
12,14
12,15
12,16

11,57

Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo

Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo
Amarelo

Fonte: Autoria propria

Quando

se trata da volumetria potenciométrica de

neutralizacdo, teéricamente o volume do titulante estimado para o

ponto de equivaléncia de uma reacdo entre o NaOH 0,1 mol L™ é de
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25 mL para 25 mL de HCZ mol L*, admitindo a viragem da
fenolftaleina entre pH 8,2 e 9,8. Experimentalmente, observou-se
que ao gastar 23,1 mL de NaOH 0,1 mol L™ o ponto de equivaléncia
ocorre em pH 7,81, levemente basico, (Tabela XIX), mostrando
alteracdo da cor incolor do indicador de repolho roxo para verde,
indicando um erro de titulacdo pela escolha do indicador de 7,6%.
No entanto, os resultados de pH experimentais, estdo muito
proximos ao pH tedrico calculado em cada intervalo de adi¢cdo do
titulante, sendo necessario considerar alguns tipos de erros que
podem ter interferido na exatiddo dos resultados praticos. Hage e
Carr (2012), apontam como erros mais comuns as medigoes,
decorrentes de fatores como a variagdo na leitura de instrumentos,
impurezas presentes nos reagentes que podem atuar como
interferentes no meio reativo e condi¢cbes experimentais. Segundo
Baccan (1985), uma das causas comuns de erro esta relacionada a
viragem dos indicadores, que geralmente é gradual e se da em um
certo intervalo de pH. Quanto mais a curva de titulacdo se afastar da
perpendicularidade ao redor do ponto de equivaléncia, mais gradual
sera a a mudanca da cor do indicador. Nestes casos, mesmo que se
use o indicador adequado, aparece um erro indeterminado devido a
dificuldade em se decidir quando exatamente ocorre a viragem.

As imagens das Figuras Vlla, Vllb, Vlic e VIId mostram as
alteracbes de cor do indicador de repolho roxo frente aos
diferentes meios de pH, observados durante a titulagdo do HC¢
com NaOH.
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Vila Vilb Vilc Viid
Figura VII. Vlla: cor inicial da solucdo (pH 1,18); Vllb. Mudanca de
coloracao do réseo para incolor (pH 5,77); Vllc: mudanca de coloracao
do incolor para o verde em meio alcalino (7,81); VIld: mudanca de
coloracéo do verde em meio alcalino para amarelo pH 10,55
Fonte: Arquivo pessoal

A cor violeta do indicador de extrato de repolho entre pH 6 e 7
se da devido as moléculas neutras de anidrobase e sua alteracao
em meio reacional fortemente acido (pH 1,18), ocorre em funcao
da anidrobase ionizar na presenca de ions H* formando excesso
do cation flavilico (AH"), passando de coloracdo violeta para
roseo (Figura Vlla). Durante a titulagdo do HC# com NaOH, com a
elevacéo do pH proximo a pH 5,71, as antocianinas perderam a
sua coloragéo, até ficarem incolores, devido a predominancia de
carbinol (Figura VIIb). A ionizagdo da anidrobase em pH alcalino
(pH 7,81) produz anidrobases ionizadas e pseudo chalconas, com
coloragdo entre azul e verde que passa para amarelo em pH
10,55 (Figura Vlic e Figura VIld). Estas mudancas de equilibrio
das cianodinas em meio &cido-base sdo mostradas
detalhadamente na Figura VIl e, explicam as alteragbes de cor
do indicador de repolho roxo nas diferentes etapas de titulacéo
(GUIMARAES; ALVES; FILHO, 2012; MARCO; POPPI, 2008;
TERCI; ROSSI, 2002).
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Figura Vllla) Cation Flavilico Figura VllIb) Anidrobase Neutra

pH 1 -2 (Vemelha) pH 6 = 7 (Violeta)
R

R R

o
o oo )
\ ‘ ’
o
= .
o OAgucar

W

OH’ pH 8 — 11 (Azul - Verde)
R -

OH
Figura Vllle) Carbinol
pH <6 (Incolor)

Figura Vllid) Pseudobase Chalcona
pH 12— 14 (Amarelo)

Figura VIII. Apresentacdo genérica do deslocamento do equilibrio de
uma antocianina em meio acido-base
Fonte: Estruturas elaboradas pelos autores

A partir dos resultados de titulagdo mostrados na Tabela
XVIII, foi possivel plotar a curva de titulacdo experimental do
NaOH 0,1 mol L™ versus HC# 0,1 mol L™ (Gréfico Va) e compara-
la com a curva de titulacdo teorica (Grafico Vb), apresentada no
capitulo 2, que foi construida de acordo com as recomendacfes
de Baccan (2001).

A curva de titulagdo experimental (Gréfico Va), é semelhante
a curva potenciométrica teotrica, calculada conforme recomenda
Baccan, 2001, (Grafico Vb) e com os resultados obtidos por

Brugneroto (2016) em um trabalho similar.
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Gréficos Va e Vb. Curva de titulagdo NaOH 0,1 mol L™ versus HC¢
0,1 mol L™

14 14I
I [« W
12 — 12 K——
pH 10,55 alteragdode cor verde
10| para amarelo 10
! Fenolftaleina, jpH entre 8,2 € 9,8 |
8 pH 7,81 alteracdo
6 incolor para verde 6
- Vermelho de fnetila, pH entre 4,2 e
4 pH 5,77 al_teragao e cor 4 6,1
rosa para incolor

Alaranjado dg metila, pH entre 3,0

7
2 o '8/ | 2 ed.l

718, cor rosa ——
0

0
0,0 10,0 20,0 30,0 40,0 0,0 20,0 40,0 60,0
VOLUME TITULANTE (ML) VOLUME TITULANTE (ML)
(Va) (Vb)
Fonte: Dados experimentais Fonte: Dados tedricos

Nas curva de titulacdo do grafico Va podemos observar um
pH inicial baixo igual, 0,96, que ocorre devido a presenca

exclusiva de &cido cloridrico ionizado, reacdo XXXIII.

HClaq) + H20() = C¥ (ag) + H3O' (aq Reacao XXXIII

A medida que a base forte é adicionada, ocorre um aumento
lento de pH, neste caso tem-se uma solu¢do com excesso de
acido HC? e sal formado NaC¢, conforme mostram as Reacdes
XXXIX, XL e XLI

HC2ag) = H'ag) + C (ag) Reacdo XXXIX
NaOH (aq) = Na'(aq) + OH (ag) Reagédo XL
NaOH @qt HC aq = NaC?¢ @ag T H20(|) Reacéo XLI
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Nesta etapa inicial da reagdo a intensidade da cor vermelho
do indicador de repolho roxo diminui e com a adicdo de 23 mL de
NaOH o pH sobe para 5,77 com alteracao da coloragéo réseo do
indicador para incolor (Figuras Vlla e VIIb).

Em pH 7,81 o volume de base (NaOH) adicionado é igual
23,1 mL ocorrendo mudanca de cor incolor do indicador para azul
claro, com variagéo de tonalidade (Figura Vlic). Momento em que
a reagdo atinge o ponto de equivaléncia, com formacéo de cloreto
de soédio (NaC?), um sal neutro formado por cation de base forte

(Na") e um anion de acido forte (CI), reacdo XLII:

NaOH(aq) + HCLD(aq) = NaC{’(aq) + H20(|) Reagéo XLII

Um pouco antes do ponto de equivaléncia, & medida que a
base é adicionada, o cation flavilico presente no repolho roxo,
desloca a reacao de equilibrio formando carbinol (Figura VIII), até
atingir o ponto de equivaléncia, teoricamente pH 7, visto na curva
de titulacdo do Grafico Vb. Na pratica, apds a adicdo de 23,1 mL
de NaOH 0,1 mol L™ o ponto de equivaléncia acorre em pH 7,81,
mostrado na curva de titulagdo experimental (Grafico Va),
visualizado pela alteracdo de cor do indicador natural de repolho
roxo de incolor para azul (com variagdo de tons). Momento que
fica evidente que uma das faixas de viragem do indicador natural
ocorre aproximadamente entre pH 7,81 e 10,34, proximo a faixa
de viragem da fenolftaleina (pH 8,2 e 9,2). A técnica experimental

empregada mostrou que ndo é possivel detectar alteracdo de cor
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destes indicadores no momento exato da neutralizacdo total do
acido forte com base forte, em pH 7.

Apo6s o ponto de equivaléncia, com adicdo de 23,4 mL de
NaOH em pH 10,55 o meio reacional tampona lentamente,
apresentando cloreto de so6dio e excesso de base (reagado XLIII) e
a tonalidade verde do indicador de repolho roxo passa para
amarelo (Figura VIid).

NaOH(aq) + HCf(aq) = NaC{’(aq) + H20(|) Reacédo XLl

5.2 Titulagdo do CH;COOH 0,1 mol L™ por NaOH 0,1 mol L™ e

Curva de Titulagédo

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo
em titulacdo de acido fraco por base forte e construir a curva de

titulacao.

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de
50 mL, suporte universal com garras para bureta, agitador
magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pré-pipeta, pipeta
volumétrica de 25 mL, pH-metro digital, solugbes tampéo pH 4,
pH 7 e pH 10, CH;COOH 0,1 mol L* padronizado,
NaOH 0,1 mol L™ padronizado, extrato alcodlico de repolho roxo.
Ao fim da titulacdo determinar o erro de titulagdo em funcédo do
uso do indicador e construir a curva de titulacdo, que pode se

plotada pelo programa CurTiPot, disponivel gratuitamente na
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plataforma online da USP, http://www.iq.usp.br/gutz, para
comparagdes com dados da literatura (BACCAN, 2001).

Procedimento: calibrar o pH-metro com solugbes tampéo
pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de
CH;COOH 0,1 mol L™ e 1 mL de indicador alcodlico de repolho
roxo obtido por imersdo durante 24 h em etanol 92%. Titular
com HC# 0,1 mol L™,

Resultados e Considerac¢des: segundo Skoog (2010), séo
necessarios quatro tipos diferentes de célculos para derivar uma
curva de titulacdo de um acido fraco titulado por base forte. No
inicio, a solucdo contém somente acido fraco e o pH é calculado
a partir da concentracdo do soluto e sua constante de
dissociacgéao.

Para a titulacdo do &cido fraco com a base forte utilizou-se
H;CCOOH 0,1 mol L™ (Ka = 1,8 x 10®), com fator de correcéo
(Fc) 0,97 e desvio padrdo = 0,00 (pH 1) e NaOH 0,1 mol L™
com Fc = 0, 98 e desvio padréo + 0,001 (pH 13). O NaOH deve
ser controlado durante a titulagdo, recomenda-se a adi¢cdo de
aliquotas de 0,3 mL em 0,3 mL, até pH préximo a 6 ou até se
verificar a alteragdo da cor do indicador de vermelho para incolor,
momento em que a adicdo do NaOH deve ser reduzida de 0,3 mL
para 0,1 mL, até atingir pH 10,25 (indicador passa para amarelo).

Apos realizar a titulagdo, para fins comparativos, também
foram realizados os célculos tedricos de pH (formulagdes vista no

capitulo 2). Para estes célculos utilizou-se o volume de NaOH
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gasto nos 04 principais pontos da reacéo, verificado durante o
desenvolvimento da atividade experimental, conforme apresenta
a tabela XX.

a) pHdasolucéo antes de adicionar NaOH

No inicio, a solu¢do contém apenas CH;COOH em que o pH
€ calculado a partir da concentracdo do soluto e pela sua
constante de ionizacdo. Como se trata de um acido fraco

inicialmente o pH calculado é de 2,89.

b) pHda solugdo antes do ponto de equivaléncia

ApoOs a adicdo de 21,6 mL do titulante, o pH do meio passa
de 2,89 passa para 4,48, onde se tem a formacdo de um tampao.
Neste momento o acido fraco reage com uma base forte com
formacdo de uma base conjugado ou sal e a liberacédo de agua no

final da reacdo XLIV.

CH3COOH(aq) + NaOH(aq) = CchOONa(aq) + H20(|) Reacéo XLIV

c) pHdasolugdo no ponto de equivaléncia

Na adicdo de 22,3 mL de NaOH, todo o acido acético é
convertido em acetato de sédio. Ocorre a hidrélise do ion acetato,
o qual vai provocar um pH alcalino no ponto de equivaléncia. O

pH calculado para esse ponto é de 8,71.
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d) pHapds o ponto de equivaléncia

Ap6s a adicdo de 22,6 mL de NaOH, o excesso de base e o

ion acetato sédo fonte de ions hidréxidos. Contudo, a contribuicdo

do ion acetato € pequena, pois se tem excesso de base forte, e

esse excesso reprime a reagdo do acetato com a agua. O pH

calculado neste ponto da titulacdo foi 11,90.

A tabela XX, traz os dados experimentais e o pH tedrico

calculado para a titulagcdo acido fraco versus base forte.

Tabela XX. Resultados obtidos na titulacdo acido fraco por base forte

\GOeI. pH Vol. de pH pH

N pH Exp. Calcula Cor NaOH Calcu-  Cor
aOH Exp.

do (mL) lado

(mL)

0,0 3,01 2,89 Vermelho 15,9 4,99 Réseo
0,3 3,13 Réseo 16,2 5,02 Réseo
0,6 3,23 Réseo 16,5 5,05 Réseo
0,9 3,31 Réseo 16,8 5,09 Réseo
1,2 3,40 Réseo 17,1 5,12 Réseo
1,5 3,47 Réseo 17,4 5,15 Réseo
1,8 3,56 Roseo 17,7 5,18 Roéseo
2,1 3,59 Roseo 18 5,21 Roéseo
2,4 3,67 Roseo 18,3 5,28 Roéseo
2,7 3,76 Roseo 18,6 5,34 Roéseo
3 3,80 Roseo 18,9 5,37 Roéseo
3,3 3,85 Roseo 19,2 5,40 Roéseo
3,6 3,89 Roseo 19,5 5,46 Roéseo
3,9 3,92 R6seo 19,8 5,52 Roseo
4.2 3,99 R6seo 20,1 5,59 Roseo
4.5 4,03 R6seo 20,4 5,67 Roseo
4.8 4,03 R6seo 20,7 577 Roseo
51 4,05 R6seo 21 5,87 Roseo
5,4 4,09 R6seo 21,3 6,01 2,88 Roseo
5,7 4,12 Réseo 21,6 6,19 4,48 Incolor
6 4,15 R6seo 21,9 6,39 Incolor
6,3 4,17 R6seo 22,2 6,85 Incolor
6,6 4,20 R6seo 22,3 7,68 8,71 Verde
6,9 4,23 Réseo 22,4 8,88 Verde
7,2 4,26 Réseo 22,5 9,81 Verde
7,5 4,28 Réseo 22,6 10,25 11,90 Amarelo
7.8 4,30 Réseo 22,7 10,56 Amarelo
8,1 4,33 Réseo 22,8 10,77 Amarelo
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8,4 4,35 Réseo 22,9 10,84 Amarelo

8,7 4,37 Réseo 23,0 10,91 Amarelo

9 4.39 Réseo 23,3 11,08 Amarelo
9,3 4,42 Réseo 23,6 11,17 Amarelo
9,6 4,45 Réseo 23,9 11,30 Amarelo
9,9 4,48 Réseo 24,2 11,37 Amarelo
10,2 4,51 Roseo 24,5 11,42 Amarelo
10,5 4,55 Réseo 24,8 11,50 Amarelo
10,8 4,56 Réseo 25,1 11,52 Amarelo
11,1 4,59 Réseo 25,4 11,57 Amarelo
11,4 4,61 Réseo 25,7 11,58 Amarelo
11,7 4,65 Réseo 26,0 11,59 Amarelo

12 4,68 Réseo 26,3 11,62 Amarelo
12,3 4,70 Réseo 26,6 11,63 Amarelo
12,6 4,72 Réseo 26,9 11,64 Amarelo
12,9 4,74 Réseo 27,2 11,66 Amarelo
13,2 4,76 Réseo 27,5 11,68 Amarelo
13,5 4,78 Réseo 27,8 11,70 Amarelo
13,8 4,81 Réseo 28,1 11,71 Amarelo
14,1 4,83 Réseo 28,4 11,73 Amarelo
14,4 4,85 Réseo 28,7 11,75 Amarelo
14,7 4,88 Réseo 29,0 11,76 Amarelo

15 4,90 Réseo 29,3 11,78 Amarelo
15,3 4,92 Réseo 29,6 11,78 Amarelo
15,6 4,96 Réseo 29,9 11,80 Amarelo

Fonte: Autoria Prépria

Ao comparar o pH inicial do acido acético, 3,01 com o pH
tedrico calculado 2,89, se nota uma diferenca em relacdo a
solucdo inicialmente preparada com pH 1 (Tabela XX).
Provavelmente, isso acontece pelo baixo grau de ionizagdo do
acido acético (0,013) em meio aquoso (Ka 1,8.10%).

Os dados obtidos na pratica experimental, estdo muito
proximos aos teoricos calculados nos 04 pontos de titulagéo,
sendo necessario considerar erros experimentais, classificados
em dois grupos, sendo eles: erros sistematicos, relacionados a
valores mais altos ou mais baixos nas medi¢cdes das amostras, e

erros aleatorios, aqueles que afetam a precisdo de medidas,
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geralmente quantificados por analise estatisticas, que podem ter
interferido na exatiddo dos resultados préaticos (BACCAN, 2001).

As Figuras XlXa, XIXb, XIXc e XIXd, mostram as alteracOes
de cor do indicador de repolho roxo nos meios reacionais obtidos
na titulagdo experimental do acido acético com hidroxido de
sédio, nos 04 pontos.

XIXa XIXb XIXc XIXd
Figura XlXa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (vermelho) em pH
3,01; XIXb: Mudanca de coloracdo de vermelho para incolor pH 6,19;
XIXc: Mudanca de coloragdo de incolor para o verde pH 7,68; Figura
X1Xd: Mudanca de coloracéo do verde para o amarelo pH 10,25
Fonte: Arquivo pessoal.

A partir dos resultados mostrados tabela XX, pode-se
construir a curva de titulagdo entre o NaOH 0,1 mol Lt e
CH3;COOH 0,1mol L™ Gréafico Vla, e fazer comparagfes com a
curva tedrica (Grafico VIb), construida conforme orienta Baccan,
2001.
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Gréficos Vla e VIb: Curvas de Titulagdo do CH;COOH 0,1 mol L por

NaOH 0,1 mol L™
14

pH 14pH
12 L »
pH 10j25, alteragdo de cor
10 verde§para amarelo 10 -
Fenolftaleina, |pH entre 8,2 e
3 9,8
pH 7,6?4’tera(;éo de 8
incol d
6 Incolor ffra verde 6| Vermelho de/metila, pH
/ entre 4, 1
pH 6,19, —
4 ﬁH inicial, alteragdo de 4 aranjado de metila, pH
3,01 cor roseo entre 3,0 e 4,1
2 para incolor 2
. Volume Titulante (mL) 0 Volume Titulante (mL)
0,0 50,0 100,0 150,0 0,0 20,0 40,0 60,0
(Via) (VIb)
Fonte: Dados experimentais Fonte: Dados tedricos

No inicio, o indicador de repolho roxo apresentou coloracao
vermelho (Figura XIXa), devido exclusivamente a ionizacdo do

acido acético em meio aquoso, reacdes XLV.
CH3COOH g = CH3COO (5 + H'(ag) Reagédo XLV

Antes do ponto de equivaléncia, a medida que 22,2 mL de
base forte (NaOH) foi adicionada, o pH eleva para 6,19, com
alteracdo da cor réseo do indicador para incolor (Figuras XIXa e
XIXb). Nesta etapa da titulagdo, observa-se uma elevacao lenta
do pH, admitindo uma reacéo entre o &cido acético e o hidroxido
de sdédio, considerando que a solucdo resultante é uma mistura
de 4cido acético (acido fraco) que restou sem reagir e de acetato
de sodio (sal de &cido fraco) formado na reagdo (solucdo
tamp&o), reacdes XLVI, XLVII e XLVIII.
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CH3COOH(aq)+ NaOH(aq) = CH3;COO Na+(aq) + H20(|) Reag:ﬁo XLVI
CH3COOH(aq) = CH;COO’ (ag) t H+(aq) Reagéo XLVII

CH3COO_ Na+(aq) = CH3COO_(aq) + Na+(aq) Reac;éo XLVIII

Ao adicionar 22,3 mL de base, o meio reacional assume
coloracdo verde (Figura XIXd), indicando pH 7,68 (pH calculado
8,71) e com a adicdo de 1 gota (aproximadamente 0,1 mL) de
NaOH o pH vai para 8,88, momento em que se admite atingir o
ponto de equivaléncia da reacdo, pois em todos estes pontos
tem-se a mistura de acido acético, acetato de sddio (sal de acido
fraco), que sofre hidrélise, produzindo hidréxido de sédio, com pH

alcalino, reacdes XLIX e L.

CH3COOH (ag) + NaOH (a) = CHsCOO™ Na® ag + H20¢, Reag&o XLIX

CH3COO Na“(ag) + H20() = CH3COOH (ag) + Na (agy + OH (ag) Reacéo L

O erro de titulacdo em funcdo da escolha do indicador é
10,80%, relacionado a alteracdo brusca do pH em meio
fortementente basico, observado na curva de titulacéo.

Na sequéncia da titulagdo a solucdo foi tornando-se
fortemente alcalina, deixando a coloracdo do meio reacional
amarela, em pH 10,25, com varia¢cdes pequenas de pH (Figura
X1Xd), devido a ac¢do tamponante, impedindo alteragBes bruscas

de pH na presenca excessiva de NaOH, Reacdes LI e LII:

CH3COONa (3= CH3COO () + Na'(ag) Reagdo LI

CH3COOHq) = CH3COO (o) + H'(ag) Reago LII
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5.3 Titulacdo de NH4OH 0,1 mol L™ por HC# 0,1 mol L e
Curvas de Titulagcdo

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo
em titulacdo de base fraca com &cido forte e construir a curva de

titulacéo.

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de
50 mL, suporte universal com garras para bureta, agitador
magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pré-pipeta, pipeta
volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, solucdo tampao pH 4,
pH 7 e pH 10, HC# 0,1 mol L™ padronizado, NH,OH 0,1 mol L™

padronizado, extrato alcoodlico de repolho roxo.

Procedimento: calibrar o pH-metro com solucbes tampéao
pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de
NH,OH 0,1 mol L* e 1 mL de indicador alcodlico de repolho roxo
obtido por imersdo durante 24 h em etanol 92%. Titular o
NH,OH 0,1 mol L™ com HC# 0,1 mol L™, controlando o volume de
titulante de 03 em 03 gotas. Ao fim da titulagéo, determinar o erro
de titulacdo em func¢éo do uso do indicador e construir a curva de
titulacdo, que pode se plotada pelo programa CurTiPot, disponivel
gratuitamente na plataforma online da USP,
http://www.ig.usp.br/gutz, para comparacdes com dados da
literatura (BACCAN, 2001).
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Resultados e Consideragdes: os resultados experimentais
e teoricos calculados para a titulagio de 25 mL de
NH,OH 0,1 mol L™ com Fc 1.43 e desvio padrdo + 0,001 (pH
13.16) com solucdo padrdo HC# 0,1 mol L, Fc 1.09, desvio
padrédo + 0,001 (pH 0,96), sdo mostrados na tabela XXI.

O HC? deve ser controlado durante a titulagdo. Recomenda-
se a adicdo de aliquotas de 0,3 mL em 0,3 ml, até se verificar a
alteracdo da cor do indicador de réseo para incolor, momento em
gue a adicdo do HC? deve ser reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL,
até atingir pH 5,12 (alteracéo da cor do indicador para rosa). Para
fins comparativos, utilizou-se o volume de HC¢ gasto
experimentalmente na titulacdo do NH,OH para calcular o pH
tedrico da mistura reacional nos 04 principais pontos da titulacao,

em destaque na tabela XXI.

a) pHda solucdo antes de adicionar HC#

Inicialmente a solucdo contida no erlenmeyer € uma base
fraca, isso pode ser confirmado com o calculo de pH, onde a
solucdo apresenta carater basico, pH 11,21 (pH diferente do
inicialmente preparado, pH 13.16). Estas diferencas ocorrem
devido a autoionizacdo das bases fracas em meio aquoso e
também podem estar envolvidos erros experimentais, conforme

discutido nas titulagBes anteriores.
b) pHda solucdo antes do ponto de equivaléncia

Apés a adicdo de 27 mL de titulante, o pH que inicialmente

erade 11,21 passa para pH 8,62.
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¢) pHdasolucédo no ponto de equivaléncia

Na adi¢do de 27,1 mL de HC?, todo o hidréxido de aménia é
convertido em cloreto de ambnia. O pH calculado para esse ponto
é de 5,26.

d) pHapdés o ponto de equivaléncia

Com a adicdo de 35,2 mL de HC? o pH da solucdo
teoricamente passa a 2,48. Devido a base ser fraca, o acido
conjugado formado sera forte, e reagira com a agua, formando
fons H;O".

Na tabela XXI, mostramos os dados experimentais sobre o
volume gasto de HC# durante a titulacdo, o pH experimental e a
cor do indicador de repolho roxo, visualizado em cada intervalo
de titulacdo e o pH tedrico calculado nos 04 pontos descritos
anteriormente. Para o célculo de pH tedrico utiliza-se as mesmas
formulacdes da titulacdo de acido forte com base fraca, vistas no

capitulo 2.

Tabela XXI. Volumetria de neutralizagédo base fraca por &cido forte

Volume pH pH Volume pH pH

de HCe experimental Tebrico Cor de HCe experimental Tedrico Cor
(mL) (mL)
0,0 11,25 11.21 Verde 19,2 9,26 Verde
0,3 11,43 Verde 19,5 9,24 Verde
0,6 11,13 Verde 19,8 9,20 Verde
0,9 11,01 Verde 20,1 9,18 Verde
1,2 10,92 Verde 20,4 9,15 Verde
1,5 10,85 Verde 20,7 9,12 Verde
1,8 10,78 Verde 21,0 9,08 Verde
2,1 10,72 Verde 21,3 9,06 Verde
2,4 10,67 Verde 21,6 9,03 Verde
2,7 10,61 Verde 21,9 8,99 Verde
3,0 10,56 Verde 22,2 8,96 Verde
3,3 10,52 Verde 22,5 8,92 Verde
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3,6
3.9
4,2
4,5
4,8
51
54
5,7
6,0
6,3
6,6
6,9
7,2
7,5
7,8
8,1
8,4
8,7
9,0
9,3
9,6
9,9
10,2
10,5
10,8
11,1
11,4
11,7
12,0
12,3
12,6
12,0
13,2
13,5
13,8
14,1
14,4
14,7
15,0
15,3
15,6
15,9
16,2
16,5
16,8
17,1
17,4
17,7
18,0
18,3

10,48
10,45
10,41
10,37
10,34
10,32
10,29
10,26
10,23
10,21
10,18
10,16
10,13
10,10
10,07
10,50
10,30
10,10
9,98
9,96
9,94
9,93
9,91
9,88
9,86
9,84
9,82
9,80
9,78
9,76
9,74
9,72
9,69
9,67
9,65
9,62
9,61
9,59
9,57
9,55
9,53
9,51
9,48
9,46
9,44
9,42
9,40
9,37
9,35
9,32

Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde

22,8
23,1
23,4
23,7
24,0
24,3
24,6
24,9
25,2
25,5
25,8
26,1
26,4
26,7
27,0
27,1
27,2
27,3
27,4
27,5
27,6
27,7
27,8
27,9
28,0
28,3
28,6
28,9
29,2
29,5
29,8
30,1
30,4
30,7
31
31,3
31,6
31,9
32,2
32,5
32,8
33,1
33,4
33,7
34
34,3
34,6
34,9
35,2
35,5

8,88
8,84
8,79
8,76
8,71
8,65
8,57
8,52
8,45
8,34
8,24
8,10
7,91
7,53
6,91
6,77
6,43
5,92
5,12
3,70
3,49
3,12
2,94
2,82
2,75
2,52
2,37
2,31
2,28
2,25
2,22
2,20
2,20
2,18
2,16
2,14
2,12
2,10
2,08
2,07
2,03
2,01
2,00
1,99
1,98
1,96
1,95
1,95
1,94
1,92

8,63
8,62
5,26

2,48

Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Verde
Incolor
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
Vermelho
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18,6 9,30 Verde 35,8 1,92 Vermelho
18,9 9,28 Verde 36,1 1,91 Vermelho

Fonte: Autoria prépria

Ao comparar o pH inicial do hidréxido de ambnio 11,25 com o
pH calculado 11,21, observa-se uma pequena diferenca do pH
13,16 da solucdo de NH,OH inicialmente preparada.
Provavelmente, isso acontece pela baixa constante de ionizacéo
do hidroxido de aménio em meio aquoso (Ka 1,8.10°) e a
possiveis erros experimentais.

A alteracédo de cor do indicador de repolho roxo para os 04
pontos explorados na titulacdo pode ser visualizada nas Figuras

Xa, Xb e Xc, abaixo:

Xa Xb Xc
Figura Xa: Cor inicial do indicador de repolho roxo (verde) em pH 11,25;
Xb: Mudanga de coloragdo indicador de repolho roxo de verde para
incolor pH 6,91; Xc: Mudanca de coloracao indicador de repolho roxo de
incolor para o vermelho pH 6,77 e pH 1,94.
Fonte: Arquivo pessoal

Figura Xa) pH 11,25 da solugéo antes de adicionar NaOH (verde);
Figura Xb) pH 6,91 apds adicdo de 27 mL de NaOH (antes do
ponto de equivaléncia, verde para incolor); Figura Xc) pH 6,77 na
adicdo de 27,1 mL de NaOH (no ponto de equivaléncia, incolor
para vermelho).
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A partir dos resultados mostrados na tabela XXI, pode-se
construir a curva de titulacdo com o programa CurTiPot, para a
reacdo do NH,OH 0,1 mol L™* com HC# 0,1 mol L™ (Gréfico Vlla),
e fazer comparacdes com os calculos teodricos do capitulo 2,
propostos de acordo com Baccan (2001) (Grafico VIIb).

Gréficos Vlla e Vllb: Curvas de Titulagdo NH,OH 0,1 mol L™ versus HC#
0,1 mol L™

12
14 T
T o .
10 Fenolftaleina,
12 ,(H inicial 11,25, cor verde entre 8,2 9,8
10 N 8
pH 6,91, alteracéo de verde Alaranjado
8 para incolor 6 de metila,
Alaran- entre 4,2 e
6 jado de 6,1
. . 4 metila,
4 pH 6,77, incolor passa para réseo entre 3
e4dl
2 2
0 Volume Titulante (mL) 0 Volume Titulante (mL)
0,0 10,0 20,0 30,0 400 0,0 20,0 40,0 60,0
(Vlla) (VIIb)
Fonte: Dados experimentais Fonte: Dados tedricos

A andlise das curvas de titulacdo representada nos grafico
Vlla, proveniente dos resultados da titulagdo do hidroxido de
amobnia com &cido cloridrico, utilizando o extrato de repolho roxo
como indicador alternativo, mostra que o pH inicial do meio,
11,25, é muito préximo ao pH da curva do gréfico Vlllb. Este pH
inicial elevado € explicado devido a liberacéo dos cations aménio

no meio aquoso (Reagéo LIII).

NH;" + H;0() = NH;3 + H3O@g)" Reagcdo LIII
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Antes do ponto de equivaléncia, a medida que s&o
adicionados 27 mL de HC# o pH do meio é reduzido de 11,25
para 6,91, com alteracdo da cor verde do indicador para incolor.
Com a adicdo 27,1 mL de HC# o pH do meio passou de 6,91 para
6,77, com alteracdo da cor incolor do indicador para rosa,
momento em que se admite atingir o ponto de equivaléncia da
reacdo. Ao comparar as duas curvas de titulacéo se percebe uma
ascendéncia muito rapida e gradativa e um ponto final de
titulacdo inferior a 7, por se tratar da reacdo de um &acido forte
com uma base fraca, formando um sal de base fraca, que
hidrolisa produzindo uma mistura de base fraca de amoénio e

acido cloridrico, baixando o pH (Reagfes LIV e LV.

NH,;OH @ag T HCf(aq) = NH4C{)(aq) + H20(|) Reagéo LIV

NH4C1?(aq) + H20(|) = NH,4 OH(aq) + H+(aq) + C{T(aq) Reagéo LV

Apoés a adicdo de 27,8 mL de HCY?, observa-se uma acéo
tamponante do pH entre 2,94 e 2,82, admitindo uma reacao
completa entre o 4cido cloridrico e o hidroxido de aménia. O acido
adicionado em excesso se ioniza, fazendo com que o pH da

solucéo diminua lentamente (Reagdes LVI, LVII e LVIII).

NH,OH @aq t HCf(aq) = NH4Cf(aq) + H20(|) Rea(;éo LVI
NHClag) = NHi' @) + C ag) Reagao LVII
HCl(aq) = H'aq) + C€ (ag) Reacédo LVIII
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5.4 Volumetria de Neutralizagdo NH,OH 0,1 mol L™ por
CH3;COOH 0,1 mol L™ e Curva de Titulac&o

Objetivos: avaliar o potencial do indicador de repolho roxo
em titulacdo de base fraca com acido fraco e construir a curva de

titulacéo.

Materiais e reagentes: erlenmeyer de 250 mL, bureta de 50
mL, suporte universal com garras para bureta, agitador
magnético, barra magnética, pipeta de 1 mL, pré-pipeta, pipeta
volumétrica de 50 mL, pH-metro digital, solu¢cbes tampao pH 4,
pH 7 e pH 10, CH;COOH 0,1 mol L™ padronizado, NH,OH 0,1

mol L™ padronizado, extrato alcodlico de repolho roxo.

Procedimento: calibrar o pH-metro com solucbes tampéao
pH 4, pH 7 e pH 10. Em um erlenmeyer adicionar 25 mL de
CH3;COOH 0,1 mol L™ e 1 mL de indicador alcodlico de repolho
roxo obtido por imersédo durante 24 h em etanol 92%. Titular com
NH40H 0,1 mol L. Ao fim da titulacdo, determinar o erro de
titulacdo em funcéo do uso do indicador e construir a curva de
titulacdo, que pode ser plotada pelo programa CurTiPot,
disponivel gratuitamente na plataforma online da USP,
http://www.ig.usp.br/gutz, para comparacdes com dados da
literatura (BACCAN, 2001).

Resultados e Consideragdes: os resultados experimentais

e teoricos calculados para a titulacio de 25 mL de
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CH3;COOH 0,1 mol L™ com fator de correcéo (Fc) 0,97 e desvio
padrdo + 0 (pH 1), com uma solugéo padrdo NH,OH 0,1 mol L™,
Fc 1.43 e desvio padréo + 0,001 (pH 13,16), sdo mostrados na
Tabela XXII.

Durante a titulagcao, recomenda-se a adicdo de aliquotas de
0,3 mL em 0,3 ml de NH,OH, até se verificar a alteragdo da cor
do indicador de réseo para incolor, momento em que a adi¢do do
NH,OH deve ser reduzida de 0,3 mL para 0,1 mL, até atingir pH
7,31 (indicador passa para verde).

A partir do volume de NH4,OH gasto experimentalmente na
titulacdo do CH3COOH, para fins comparativos, calculou-se o pH
tedrico esperado para a mistura reacional nos 04 principais
pontos da titulacdo. As equacles e formulas para estes célculos

estao disponiveis no Capitulo 2.

a) pH antes de iniciar a titulacao
O pH inicial 2,89, foi calculado a partir da concentracdo do

soluto (um &cido fraco) e sua constante de ionizacao.

b) pH anterior ao ponto de equivaléncia
Apos a adicéo de 16,2 mL do titulante, o pH passa para 6,12, um
meio fracamente &cido, com coloracdo réseo predominante na

solucéo.
c) pHno ponto de equivaléncia

Com a adicédo de 21,1 mL da solugdo alcalina, o pH do

meio passa de 6,12 para 7, da cor r0seo para a cor azul claro.
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Quando se tem um &cido fraco com uma base fraca, o pH da
solugéo eleva gradativamente, apresentando dificuldades para
evidenciar o ponto de equivaléncia. Em funcéo disso, este tipo de
titulacdo ndo é muito recomendada em préaticas de titulacdes
acido-base. Na Tabela XXII, mostramos os dados experimentais
do volume gasto de NH,OH durante a titulacdo do CH3;COOH, o
pH experimental, a alteragdo da cor do indicador de repolho roxo

e o pH tedrico calculado para cada intervalo de titulagéao.

Tabela XXII. Volumetria de neutralizacdo acido fraco por base fraca

Volume Volume
de pH pH Cor de pH pH Cor
NH4OH experimental Tedrico NH4OH experimental Tedrico
(mL) (mL)

0,0 2,91 2,89 Réseo 16,2 5,08 6,12 Robéseo
0,3 3,06 Réseo 16,5 5,13 Réseo
0,6 3,16 Réseo 16,8 5,15 6,82 Robseo
0,9 3,26 Réseo 17,1 5,20 7,22 Rbéseo
1,2 3,36 Réseo 17,4 5,23 Réseo
1,5 3,44 Réseo 17,7 5,28 Réseo
1,8 3,51 Roseo 18 5,34 Roéseo
2,1 3,59 Roseo 18,3 5,39 Roéseo
2,4 3,61 Roseo 18,6 5,50 Roéseo
2,7 3,69 Roseo 18,9 5,55 Roéseo
3 3,72 Roseo 19,2 5,58 Roéseo
3,3 3,78 Roseo 19,5 5,68 Roéseo
3,6 3,81 Roseo 19,8 5,83 Roéseo
3,9 3,87 Réseo 20,1 5,99 Roseo
4.2 3,91 R6éseo 20,4 6,16 Roseo
4.5 3,97 Réseo 20,7 6,42 8,62 ROseo
4.8 4,00 Réseo 21,0 7,08 8,65 Incolor

51 4,05 Réseo 21,1 731 gee Al
Claro

. Azul

5,4 4,08 Réseo 21,2 7,44 Claro

. Azul

5,7 4,10 Réseo 21,3 7,54 Claro

6 412 Réseo 214 7,60 Azul
Claro

63 416 Réseo 215 7.69 Azul
Claro

6,6 4,19 Réseo 21,6 7,77 8,69 Azul
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Claro

6,9 4,21 Réseo 21,7 7,85 8,72 Verde
7,2 4,23 Réseo 21,8 7,88 Verde
75 4,27 Réseo 21,9 7,90 Verde
7,8 4,30 Réseo 22 7,97 Verde
8,1 4,34 Réseo 22,3 8,08 Verde
8,4 4,36 Réseo 22,6 8,18 Verde
8,7 4,38 Réseo 22,9 8,25 Verde
9 4,38 Réseo 23,2 8,33 Verde
9,3 4,42 Réseo 23,5 8,37 Verde
9,6 4,46 Réseo 23,8 8,45 Verde
9,9 4,49 Réseo 24,1 8,51 Verde
10,2 4,52 Réseo 24,4 8,56 Verde
10,5 4,54 Réseo 24,7 8,56 Verde
10,8 4,57 Réseo 25 8,62 Verde
11,1 4,60 Réseo 25,3 8,66 Verde
11,4 4,64 Réseo 25,6 8,67 Verde
11,7 4,66 Réseo 25,9 8,63 Verde
12 4,68 Réseo 26,2 8,65 Verde
12,3 4,70 Réseo 26,5 8,68 Verde
12,6 4,72 Réseo 26,8 8,70 Verde
12,9 4,73 Réseo 27,1 8,74 Verde
13,2 4,75 Réseo 27,4 8,75 Verde
13,5 4,79 Réseo 27,7 8,77 Verde
13,8 4,82 Réseo 28,0 8,78 Verde
14,1 4,85 Réseo 28,3 8,79 Verde
14,4 4,88 Réseo 28,6 8,79 Verde
14,7 4,93 Réseo 28,9 8,80 Verde
15 4,97 Réseo 29,2 8,81 Verde
15,3 5,01 R6éseo 29,5 8,80 Verde
15,6 5,03 R6éseo 29,8 8,81 Verde
15,9 5,04 Roéseo 30,1 8,82 Verde

Fonte: Autoria Propria

Ao comparar o pH inicial do acido acético (2,91) com o pH
calculado (2,89), nota-se uma pequena diferenca, também um
pouco distantes da solug&o inicialmente preparada com pH 1
(Tabela XXIl). Provavelmente, isso acontece pela baixa constante
de ionizac&o do acido acético (Ka 1,8 .10™) e baixo percentual de
ionizacéo (1,3%) em meio aquoso.

A partir dos resultados mostrados na tabela XXIl, pode-se

construir a curva de titulacdo com o programa CurTiPot para a
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reacdo entre o CH3;COOH 0,1 mol L e o NH,OH 0,1 mol L*
(Gréfico VII).

Gréficos Vlla e VIIb. Curvas de titulagdo CH3COOH 0,1 mol L™ versus NH4sOH
0,1 mol L™ com extrato de repolho roxo

10 10
9 pH 7,85 a cor passa de azul claro Fenolftaleina, pH entr
para verde 82e98
8 l/’- 8
7 pH 7,31, incolor ’ pH 7,08, I
6 || paraazul claro ggrrggzza 6 ﬁr‘n}ﬂb! de metila, pH
5 para T | ewedesl
48] incolor 4 / Alaranjado de metila, pH
3 7 entre 3,0 e 4.1
5 Em pH inicial 2,91, cor do 2
indicador réseo
1
0 0
0,0 20,0 40,0 60,0
0,0 10,0 0, 30,0 40,0 ’ y ¥ ’
Volume T%tu?ante(mL) Volume Titulante (mL)
Gréfico Vlla Grafico VIib
Fonte: Dados experimentais Fonte: Dados tedricos

Inicialmente o indicador de repolho roxo apresentou
coloracao rosea (Figura Xla), devido a ioniza¢do do acido acético

em meio aquoso, reacao LIX .

CH3COOH(aq) = CH3COO-(aq)+ H+(aq) Rea(}ao LIX

Antes do ponto de equivaléncia, a medida que 21 mL de
base fraca é adicionada, o pH eleva para 7,08, com alteracdo da
cor r@seo do indicador para incolor (Gréafico Vlla). Nesta etapa da
titulacdo, observa-se uma elevagéo lenta do pH, admitindo uma
reagcdo entre o &cido acético e o hidroxido de ambnio,

considerando que a solucdo resultante é uma mistura de acido
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acético (4cido fraco) e de acetato de ambnio (sal de acido fraco)
formado na reacao (solucdo tampéo), reacdes LX, LXI e LXII.

CH3COOH (ag) + NH40OH (ag) & CH3COONHj4 (ag) + H20 ) Reagéo LX
CH3COOH (3q) = CH3COO (ag) + H'(aq) Reacéo LXI
CH3COONH; (ag) = CH3COO (ag) NH4"(aq) Reag&o LXII

A alteracdo de cor do indicador de repolho roxo para o0s
pontos podem ser visualizada nas Figuras Xla, Xlb, Xlc e XId.

. - D ‘h
Xlc

Xla Xib Xld
Figura Xla: Cor inicial do indicador de repolho roxo (réseo) em pH 2,91;
Xlb: Mudanca de coloracdo indicador de repolho roxo de réseo para
incolor pH 7,08; Xlc: Mudanga de coloracéo indicador de repolho roxo
de incolor para azul claro pH 7,31; Xld: Mudanca de coloracdo do
indicador de repolho roxo de azul claro para o verde pH 7,85.

Fonte: Arquivo pessoal

As metodologias experimentais apresentados neste capitulo,
comprovam que o indicador de repolho roxo é eficaz quando
empregado em volumetrias de neutralizagdo &cido-base, pois
apresenta 04 faixas de viragem com cores nitidas (réseo-incolor
[azul-verde] amarelo), ou seja, no inicio, antes do ponto de
equivaléncia, no ponto de equivaléncia e apés o ponto de

equivaléncia.
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O uso de indicadores que possuem mudanca de cor em
regido ligeiramente acida, pH maior que 5 e menor que 7, sao
recomendados para titulacbes de base fraca por acido forte.
Quando o indicador possui intervalo de pH maior que 7 e menor
qgue 9, é recomendado para titulagcdes de acido fraco por base
forte. Indicadores com faixas de viragem entre pH 4 e 7, podem
ser utilizados para titulagdo de acidos e bases fortes
(GUIMARAES et al., 2012). Neste contexto, verificou-se que o
indicador natural de repolho roxo, pode ser indicado como uma
alternativa para substituicdo de indicadores classicos como

apresentado na tabela XXIII.

Tabela XXIIl. Mudanca de faixas de viragem de pH de comparativas entre indicadores
sintéticos e o extrato de repolho roxo

. Faixa
Indicador Falxa de Mudanca Indicador aproximadas Mudanca
viragem de cor ) de cor
de viragem
acido rosolico 7,2-8,8 amarelo — | Repolho 7-9 azul claro
vermelho Roxo — verde
alaranjado de | 3,1-4,4 | vermelho — | (Brassica 3-4 réseo -
metila amarelo oleracea violeta
a- 73-87 |réseo — | L) 7-8 violeta —
naftolftaleina verde azul claro
7,0-9,0 azul -
verde
azul de | 3,0-4,6 amarelo — 3,0-4,0 réseo -
bromofenol azul violeta
46-7,0 rosa -
incolor
Fenolftaleina 8,0-10,0 | incolor — 7,0-9,0 azul -
rosa verde
vermelho 6,8 - 8,0 vermelho — 7,0-9,0 azul -
neutro amarelo verde
azul de | 6,0-7,6 amarelo — 46-7,0 rosa -
bromotimol azul incolor

Fonte: Skoog (2010), adaptada pelos autores.

Apesar do extrato alcodlico de repolho roxo ter-se mostrado

eficiente quando empregado como indicador alternativo em
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volumetrias de neutralizagdo, considera-se que este estudo
merece mais atencdo no que diz respeito as faixas de viragem
observadas durante a experimentacdo. Neste sentido, sugere-se
a avaliacdo destes extratos pela técnica espectroscopicas de
UV/Vis, para confirmagéo das faixas de viragem identificadas nos
testes propostos neste trabalho, conforme realizado por
Cuchinski, Caetano e Dragunsk (2010), em que o0s
pesquisadores, utilizaram como indicadores acido-base extratos
aquosos e alcodlicos da beterraba para despertar o interesse pelo
uso de indicadores naturais como alternativa didatica a
transmissado de alguns conceitos quimicos, como a titulacdo e a
Lei de Lambert-Beer, que trata sobre espectros de absor¢cdo na
regido do ultravioleta e do visivel. As andlises de espectroscopia
UV-vis desenvolvidas mostraram que os espectros de absorcéo
molecular na regido do Vvisivel, apresentam diferentes
caracteristicas, como alteragcBes nas bandas espectrais, dando
indicios de que as estruturas das moléculas sofreram

modificacBes em diferentes meios de pH (3,1 e 12,1).
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CONSIDERACOES FINAIS

Esta obra traz uma proposta para a transposicao didatica das
reacfes volumétricas entre acidos e bases em cursos de
licenciatura em Quimica, areas afins e na educacao basica, um
tema comum e importante para o ensino de Quimica, que muitas
vezes, devido sua complexidade é trabalhado de forma tedrica e
superficialmente. Contudo, neste livro tentamos expor que
guando as atividades didaticas sao planejadas de forma
integradora e contextualizada, podem aproximar professor e
aluno, contribuindo com processo de construcdo do
conhecimento, ndo sendo mais vistas como obrigatdrias ou
impostas.

Os protocolos experimentais propostos nos capitulos 3,4 e 5
trazem resultados que mostraram éxito quanto ao potencial acido-
base do extrato de repolho roxo (Brassica oleracea L.) em
técnicas volumétricas de neutralizacdo, incentivando a pesquisa
aplicada e agregando valor cientifico ao conteddo. Assim,
seguramente, propfe-se sua utilizacdo em aulas experimentais
de Quimica, de forma integradora e investigativa para tratar as
reagOes titulométricas de neutralizacdo, contextualizando as
teorias acido-base.

Outro questédo importante a enfatizar, é o fato do indicador
natural de repolho roxo apresentar algumas vantagens em
relacdo aos sintéticos, por exemplo, o baixo custo e facil acesso.

Além disso, as faixas de pH em que apresenta alteracdo de
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coloracéo, indicam um bom grau de confiabilidade, podendo vir a
substituir alguns indicadores sintéticos classicos como a
fenolftaleina e o alaranjado de metila. Além disso, o estudo
perpassou um leque de possibilidades para a abordagem de
conceitos quimicos importantes, tais como, teorias &cido-base,
calculos de pH, reacbes &acido-base, equilibrio acido-base em
solugbes aquosas, preparo e padronizacdo de soluges,
titulacdes acido-base e calculos analiticos, que fazem parte dos
curriculos de Quimica do Ensino Superior e do Ensino Basico.

As acles praticas descritas nos capitulos experimentais
mostraram que a simplicidade dos experimentos ndo demanda a
utilizacdo de laborat6rios muito equipados, tornando-se viaveis
para realizacdo em instituicbes superiores ou escolas da
educacdo basica sem uma grande infraestrutura laboratorial.
Nestes casos, para atividades experimentais que visam titulacbes
entre acidos e bases, recomenda-se o uso de 5 ou 10 mL de
solucdo aquosa de é&cido cloridrico 0,1 mol L™, preparada com
acido muriatico comercial, 50%, adquirivel em lojas de materiais
de construcdo para titulacdo de uma solucdo de hidréxido de
sédio 0,1 mol L™, preparada com NaOH comercial 98%,
facilmente encontrado em supermercados. As buretas podem ser
substituidas por seringas descartaveis, os erlenmeyers por
frascos de vidro e o pH-metro pelo indicador de repolho roxo.
Retornamos a frisar que a titulacédo deve ser lenta, com adi¢éo de
gota a gota do titulante para que os 04 pontos da curva de
titulacdo possam ser detectados pela alteracéo do indicador e se

consiga identificar o ponto de equivaléncia da reacdo de
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neutralizagdo, conforme discussfes apresentadas nas técnicas
do capitulo 5. Da mesma forma, o extrato de repolho roxo aquoso
ou alcoolico pode ser empregado para investigacao e/ou
verificagdo do pH de produtos de limpeza, medicamentos,
cosméticos, alimentos em geral e em titulagbes para
determinacdo da acidez de vinagre, leite e sucos de frutas
citricas. Orienta-se que todas as atividades experimentais
propostas sejam planejadas e realizadas na presenca do
professor e com 0 uso dos equipamentos de protecao individuais
(EPIs).

O uso do extrato aquoso de repolho roxo como alternativa
para o aulas experimentais relacionadas ao ensino de acidos e
bases, coloca o aluno em contato com operacdes préaticas de
guimica, contribuindo com a associa¢do do conhecimento tedrico
com o conhecimento pratico desenvolvido, ampliando, dando
visibilidade a varios conceitos quimicos importantes. O que vem

ao encontro do pensamento de Lima (2012, p. 98), que afirma,

“‘ndo se pode mais conceber um ensino de Quimica que
simplesmente apresenta questionamentos pré-concebidos e com
respostas acabadas. E preciso que o conhecimento quimico seja
apresentado ao aluno de uma forma que o possibilite interagir ativa
e profundamente com o seu ambiente, entendendo que este faz
parte de um mundo do qual ele também é ator e co-responsavel”.

7

Para isso, € necessario compreender que as mudancgas de
postura frente ao ensino e as formas de ensinar, devem partir da
formacéo inicial docente, capacitando estes profissionais para
pesquisas dentro da &rea de especialidade aplicada ao ensino,

refletir sobre a atividade de ensinar e formular alternativas para
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seu aperfeicoamento, o que é indispensavel para o futuro
professor (MELLO, 2000).

Neste sentido, Mello (2000) afirma que a pratica docente
deveria estar presente desde o primeiro dia de aula do curso
superior de formagéo docente, em sala de aula, nos laboratérios,
por meio da presenca orientada em escolas ou de forma mediada
pela utilizacao de recursos didaticos que permitam a reconstrucao
ou simulacdo de situacBes reais. Ou seja, a importancia da
pratica decorre do significado que se atribui a competéncia do
professor para ensinar e fazer aprender. Competéncias s&o
formadas pela experiéncia, portanto esse processo deve ocorrer

necessariamente em situacdes concretas, contextualizadas.
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Estaobraé fruto de umtrabalho realizado porum
grupo de estudantes e professores do Laboratério
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(LADIEC), do curso de licenciatura em Quimica do
Instituto Federal do Parana (IFPR), Campus Palmas,
que tem como objetivo desenvolver atividades
integradoras, que envolvam a pesquisa aplicada no
ensino com base na experimentagdo. Ao transcorrer
dos capitulos, destaca-se a importancia da
experimentagdo no ensino de Quimica, abordagens
tedrico-experimentais voltadas ao tema volumetria
de neutralizagdo e atividades experimentais para o
preparo de solugoes, padronizagoes, investigacao,
estudo e emprego do extrato natural de repolho roxo
(Brassica oleracea L.) como indicador alternativo
de pH em titulagbes do tipo: acido/base fortes;
acido/base fracas; acido fraco/base forte; acido
forte/base fraca e construgdo de suas curvas de
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estudantes da area, reflitam sobre as possibilidades
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simplificagdo de contetidos complexos, sem perder
o cunho cientifico, podem contribuir com uma
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