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Departamento de Química - ICEx  

ANÁLISE QUANTITATIVA – QUI055 

Prof. Valmir F. Juliano - Sala 257 

 

INTRODUÇÃO 

1) O QUE É QUÍMICA ANALÍTICA?  

 É a parte da química que trata, basicamente, da composição química dos sistemas materiais e se 

estende ainda à elucidação da configuração estrutural das substâncias. Ela compreende duas grandes 

partes: a análise qualitativa, que trata da identificação dos elementos presentes e, eventualmente, também 

da caracterização do estado de combinação destes; e a análise quantitativa, que abrange os métodos e 

técnicas usadas para determinar as quantidades relativas dos componentes. 

 O progresso de muitas pesquisas na medicina e na biologia não teriam sido possíveis sem as 

ferramentas, que compreendem equipamentos e metodologia, desenvolvidos pelos químicos analíticos. 

Por outro lado, muitos biólogos foram responsáveis pela criação de muitas metodologias para tratar de 

problemas bioquímicos, que hoje são largamente utilizadas na química analítica. Assim, a interação entre 

a química e a biologia tem fornecido muitos resultados positivos para o bem da humanidade. 

 

2) NESTA DISCIPLINA ESTUDAREMOS: 

 - I. Titulometria ácido-base; 

 - II. Titulometria de complexação; 

 - III. Titulometria de precipitação; 

 - IV. Titulometria de oxirredução. 

 

3) BIBLIOGRAFIA: 

1. Fundamentos de Química Analítica - D.A. Skoog, D.M West, F.J. Holler, S. R. Crouch, 9ª Ed., 2014, 

Cengage Learning Edições Ltda – São Paulo – SP. 

2. Análise Química Quantitativa - Daniel C. Harris, 6ª Ed., 2005, Livros Técnicos e Científicos Editora 

S. A. – Rio de Janeiro – RJ.  

3. Química Analítica Quantitativa, Otto Alcides Ohlweiler, 3a edição, 1982, Volumes 1 e 2, Livros 

Técnicos e Científicos Editora S.A. 

4. Análise Química Quantitativa Vogel, G.H. Jeffery, J. Bassett, J. Mendham, R. C. Denney, 5a Edição, 

1992, Editora Guanabara Koogan S.A. 
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CONCEITOS E TEORIAS FUNDAMENTAIS 

 

1) A COMPOSIÇÃO QUÍMICA DE SOLUÇÕES AQUOSAS 

 

 A água é o solvente mais prontamente encontrado na superfície da terra, é facil de ser 

purificada e não é tóxica. Encontra uma grande aplicação como um meio para conduzir análises 

químicas. 

 - Solução de Eletrólitos: Eletrólitos são solutos que formam íons quando dissolvidos em 

água (ou alguns outros solventes), conduzindo eletricidade. 

 

- Eletrólitos fortes: se ionizam completamente no solvente, conduzindo bastante eletricidade.  

Exemplos: Ácidos - HCl, HBr, HClO3;    Sais - NaCl, KCl, LiCl;    Bases - NaOH, KOH, LiOH; 

 

- Eletrólitos fracos: se ionizam parcialmente no solvente, conduzindo pouca eletricidade. 

Exemplos: Ácidos - H2CO3, H3PO4, CH3COOH;    Bases - NH3;   Sais - HgCl2, ZnCl2. 

 

2) VELOCIDADE DE REAÇÃO 

 

 A velocidade de uma reação química depende, fundamentalmente, de apenas dois fatores: 

- Número total de colisões entre as partículas por unidade de tempo; 

- A fração de tais colisões que, efetivamente, promove a reação. 

 

A + B → P  v = k[A][B] 

 

aA + bB → P  v = k[A]a[B]b 

 

Lei da Ação das Massas: Proposta e apresentada por Guldenberg e Waage em 1864. A 

velocidade de uma reação química é proporcional ao produto das concentrações de cada espécie 

elevada ao número de partículas com que a respectiva espécie aparece na equação 

estequiométrica. Com isso um sistema atinge o equilíbrio quando as velocidades da reação no 

sentido direto e no sentido inverso são iguais. 
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3) EQUILÍBRIO QUÍMICO E CONSTANTE DE EQUILÍBRIO 

 

 As reações químicas são, em sua maioria, reações reversíveis que se processam em 

extensão maior ou menor, conforme o caso. 

-Qualitativamente: A + B 

→  C + D 

        reagentes     produtos 

Se as velocidades das reações direta e inversa são iguais, um equilíbrio dinâmico é atingido. 

-Quantitativamente: aA + bB 

→  cC + dD 

   reagentes    produtos 

 

Lei do equilíbrio químico: 
   
   

K
C D

A B
c

c d

a b
= , onde Kc é a constante de equilíbrio. 

De acordo com o valor numérico de Kc, podemos saber a direção e a extensão da reação química. 

 

IMPORTANTE:  

PRINCÍPIO DE LE CHATELIER: Sempre que se aplicar um esforço sobre um sistema em 

equilíbrio, a posição do equilíbrio deslocar-se-á na direção que minimiza o esforco. 

 

Alguns fatores que afetam o equilíbrio químico: 

 - Efeito da Temperatura: Um aumento de temperatura desloca o equilíbrio no sentido da 

reação endotérmica e uma diminuição de temperatura no sentido da reação exotérmica; 

 - Efeito da Concentração: A remoção de um dos componentes de uma mistura em 

equilíbrio fará com que o sistema se movimente na direção que reestabeleça, em parte, a 

concentração do componente removido. Por outro lado, a introdução de uma quantidade adicional 

de um dos componentes, fará com o sistema se movimente no sentido de consumir parte desta 

quantidade adicionada. 

 - Efeito de Catalisadores: A presenca de um catalisador pode reduzir ou retardar o tempo 

necessário para que um sistema alcance o estado de equilíbrio. Porém, a presença de um 

catalisador sempre afeta em igual extensão as velocidades da reação direta e inversa, de modo 

que jamais afeta a constante de equilíbrio. 
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I - TITULOMETRIA ÁCIDO-BASE 

 

 Um dos métodos mais versáteis para a determinação de substâncias é a titulometria 

(titimetria) ou titulação. Trata-se de um método volumétrico de análise. 

 

Titulação: É a adição progressiva de uma solução de concentração conhecida, o tilulante, a uma 

solução de concentração desconhecida, o titulado, até que toda a substância tenha reagido 

(idealmente), isto é, até que uma quantidade equivalente do titulante tenha sido adicionada ao 

titulado. De nosso interesse, é a titulometria volumétrica ou simplesmente volumetria. 

 

Ponto de equivalência (P.E.) ou ponto final teórico: Ponto no qual se tem uma quantidade 

equivalente de titulante e de titulado. 

Ponto final (P.F.): Na prática, não se consegue determinar exatamente o P.E., mas procura-se 

através de um meio auxiliar, determinar a etapa da titulação tão próxima quanto possível deste 

ponto, isto é, procura-se determinar o ponto final da titulação. A diferença entre o P.E. e o P.F. 

constitui o erro da titulação. 

Meios auxiliares para determinação do P.F. da titulação: O uso de um reagente auxiliar que 

provoca uma reação paralela nas imediações do P.E. com alterações na coloração do sistema. 

Tais reagentes são chamados indicadores. 

 

I.1) Indicadores Ácido-básicos 

 São substâncias orgânicas de elevado massa molar, que se comportam em solução aquosa 

com ácidos fracos (indicadores ácidos) ou bases fracas (indicadores básicos) e mudam 

gradualmente de coloração dentro de uma faixa relativamente estreita da escala de pH, chamada 

de zona de transição. 

- Dissociação do indicador:  HInd + H2O 

→  H3O
+ + Ind- 

   coloração ácida   coloração básica 

 

 A espécie que predomina depende do pH do meio e, consequentemente, a coloração 

também. As duas formas coexistem em toda a faixa de pH e quando uma das formas do indicador 
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se encontra presente em excesso, de cerca de 10 vezes em comparação com a outra, o olho 

humano percebe apenas a coloração desta. 

 

- Constante de equilíbrio:   
  

 
K

Ind H O

HInd
a =

− +

3
 

- Na forma logarítmica:  pH = pKa + log([Ind-]/[HInd]) 

 

- Coloração ácida pura: [Ind-]/[HInd]  1/10 

- Coloração básica pura: [Ind-]/[HInd]  10 

 Substituindo estes valores intermediários na equação logarítmica, temos, respectivamente: 

   pH = pKa - 1  e   pH = pKa + 1 

 

- Zona de transição: Limites entre os quais o indicador acusa colorações intermediárias. 

    pH = pKa  1 

 

Exemplo: Consideremos um indicador HInd de pKa = 5, cuja forma ácida tem cor amarela e a 

forma básica cor vermelha. 

    HInd + H2O 

→  H3O
+ + Ind- 

    amarela  vermelha 

Aplicando a equação pH = pKa + log([Ind-]/[HInd]) 

a) pH = 4,0 

[Ind-]/[HInd] = 0,1  Isto significa que a cor amarela é predominante, pois é a concentração da 

espécie amarela é 10 vezes maior que a da forma vermelha. 

b) pH = 5,0  

[Ind-]/[HInd] = 1  Isto significa que a 50% do indicador está na forma amarela e 50% está na 

forma vermelha. O olho humano enxerga a cor laranja. 

c) pH = 5,5  

[Ind-]/[HInd] = 3,2  Isto significa que a forma vermelha é 3,2 vezes maior que a forma amarela. 

O olho humano não percebe a separação. 

d) pH = 6,0  
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[Ind-]/[HInd] = 10  Isto significa que a cor vermelha é predominante, pois a concentração da 

forma vermelha é 10 vezes maior que a da forma amarela. 

   pH = 4   pH = 6 

 amarelo    ⎯   zona de transição    ⎯→    vermelho 

   coloração intermediária 

 

I.2) Titulação ácido-base - Curva de titulação 

 As reações entre ácidos e bases podem ser acompanhadas estudando-se as variações na 

concentração de íons hidrônio durante a titulação. A variação do pH nas vizinhanças do P.E. é de 

grande importância, pois permite a escolha do indicador que leva a um menor erro da titulação 

 

Curva de titulação ácido-base: Descrição gráfica da variação do pH em função do volume de 

ácido ou base (titulante) adicionado.  

 Para calcular uma curva de titulação é necessário: 

a) Composição do sistema antes da titulação; 

b) Composição do sistema após a adição do titulante, mas antes do P.E.; 

c) Composição do sistema no P.E.; 

d) Composição do sistema após o P.E. 

 

I.3) Titulação de um ácido forte com uma base forte 

 É a titulação mais simples, pois tanto o ácido quanto a base estão completamente 

dissociados. O único equilíbrio a considerar é o da água: 

   H3O
+ + OH- 

→ 2 H2O 

 

Exemplo: Consideremos a titulação de 100,00 mL de uma solução 0,100 mol/L de HCl com 

NaOH 0,100 mol/L. 

 

Qualquer mistura de soluções de HCl com NaOH pode ser descrita pelo balanço de cargas: 

   [Cl-] + [OH-] = [H3O
+] +[Na+] 
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1) Para a solução original: [H3O
+] = [Cl-] + [OH-] 

[OH-] é desprezado pois vem da água, assim [H3O
+] = [Cl-] = 0,100 mol/L  pH = 1. 

 

2) Após a adição de 50,00 mL da solução de NaOH: [H3O
+] +[Na+] = [Cl-] +[OH-] 

Há ainda um excesso de ácido, então [OH-] também é desprezado. Assim  [H3O
+] = [Cl-] - [Na+] 

[H3O
+] = (0,100 x 100,00 - 0,100 x 50,00) / 150,00 = 3,33 x 10-2 mol/L  pH = 1,48. 

 

3) Com a adição de 100,00 mL da solução de NaOH, é atingido o P.E. da titulação. Então  

[Cl-] = [Na+] e [H3O
+] = [OH-] = 10-7 mol/L  pH = 7,00. 

 

4) Além do ponto de equivalência (solução básica) 

[H3O
+] é desprezado, pois vem da água, assim [OH-] = [Na+] - [Cl-] = excesso de base 

adicionado. Assim, para uma adição de 102,00 mL da solução da base, temos um excesso de 2,00 

mL de NaOH. 

[OH-] = (102,00 x 0,100 - 100,00 x 0,100) / 202,00 = 9,91 x 10-4    pOH = 3,00  pH = 11,00. 
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CURVA DE TITULAÇÃO 

 

Fases da titulação: 

 Elevação gradual do pH 

 Imediações do P.E. - Brusca elevação do pH 

 Elevação gradual do pH 

 

Influência das concentrações: 

 A comparação das curvas revela que a diminuição das concentrações dos reagentes 

determina uma variação menos extensa do pH em torno do P.E.. 

NaOH 

adicionado 

(mL) 

Solução 0,01 

mol/L 

pH 

Solução 0,1 

mol/L 

pH 

Solução 1 

mol/L  

pH 

Alaranjado de Metila Azul de 

bromotimol 

Fenolftaleína 

98 4,0 3,0 2,0 laranja/vermelho/vermelho amarelo incolor 

99 4,3 3,3 2,3 “ “ “ 

99,8 5,0 4,0 3,0 amarelo/vermelho/vermelho “ “ 

99,9 5,3 4,3 3,3 “ “ “ 

99,98 6,0 5,0 4,0 “ “ “ 

100 7,0 7,0 7,0 amarelo verde “ 

100,02 8,0 9,0 10,0 “ azul rosa/rosa/vermelho 

100,1 8,7 9,7 10,7 “ “ “ 

100,2 9,0 10,0 11,0 “ “ rosa/vermelho/vermelho 

101 9,7 10,7 11,7 “ “ “ 

102 10,0 11,0 12,0 “ “ vermelho 

 

0 20 40 60 80 100 120 140 160

0

2

4

6

8

10
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14

3

2

1

Alaranjado de metila

Azul de bromotimol

Fenolftaleína

HCl 0,01 mol/L  x  NaOH 0,01 mol/L

HCl 0,1 mol/L  x  NaOH 0,1 mol/L

HCl 1 mol/L  x  NaOH 1 mol/L

p
H

Volume de NaOH / mL
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1) Soluções 1 mol/L: Quando 99,9% do ácido foram neutralizados o pH é 3,3. Um excesso de 

0,1% de base eleva o pH para 10,7. Neste caso qualquer um dos 3 indicadores pode ser utilizado 

e a titulação está praticamente livre do erro do indicador. 

2) Soluções 0,1 mol/L: O erro obtido para levar alaranjado de metila até a coloração amarelo puro 

ainda é desprezível. 

3) Soluções 0,01 mol/L: Não se pode usar o alaranjado de metila. 

 

I.3.1) Cálculo do erro da Titulação de um ácido forte com uma base 

forte 

A seguir veremos exemplos de cálculo do erro da titulação quando usamos os seguintes 

indicadores: alaranjado de metila; vermelho de metila e fenolftaleína, considerando uma titulação 

de 25mL de HCl 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. 

 

a) alaranjado de metila – pHtrans = 3,8 

 

Nesse pH estamos na região da curva antes do ponto de equivalência. Portanto, a solução 

é constituída de excesso de ácido forte, isto é, uma solução contendo um tampão de ácido forte. 

O nosso objetivo aqui é determinar qual será o volume de hidróxido de sódio (V) 

necessário para que o pH da solução seja 3,8; pH este onde ocorre a mudança de cor do 

indicador.  

 

H3O
+  +  OH-  →  2H2O  

C0 V0(0,1 x 25)  ___    ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___    CV(0,1V) 
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HCl3

HCl

0

00

HCl

C  ]O[H

25

0,1V-25x01
 C

C
 C

=

+
=

+

−
=

+Como

V

VV

CVV

 

Se pHtrans. = 3,8 ⇒ [H3O
+] = 10-3,8 mol/L 

mL 24,92V

25

1,02,5
10 3,8-

=

+

−
=

V

V

 

  O erro da titulação é a diferença entre o volume do ponto final e o volume do ponto de 

equivalência (VPF – VPE). 

O volume que deveríamos gastar para atingir o PE é 25,00mL, mas gastamos 24,67mL 

com esse indicador. Assim, a diferença de volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é: 

VPF – VPE = 24,67 – 25 = -0,33mL 

 

Portanto, o erro da titlução foi de: 

%32,1

100
25

33,0

100

−=

−
=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

b) vermelho de metila – pHtrans = 5,3 

 

Nesse pH também estamos na região da curva antes do ponto de equivalência. Portanto, a 

solução também é constituída de excesso de ácido forte, isto é, uma solução contendo um tampão 

de ácido forte. 
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Da mesma maneira que no caso anterior, vamos determinar o volume de hidróxido de 

sódio (V) necessário para que o pH da solução seja 5,3, pH este onde ocorre a mudança de cor 

desse indicador.  

 

H3O
+  +  OH-  →  2H2O  

C0 V0(0,1 x 25)  ___    ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___    CV(0,1V) 

 

 

HCl3

HCl

0

00

HCl

C  ]O[H

25

0,1V-25x01
 C

C
 C

=

+
=

+

−
=

+Como

V

VV

CVV

 

Se pHtrans. = 5,3 ⇒ [H3O
+] = 10-5,3 mol/L 

 

mL 24,997V

25

1,02,5
10 5,3-

=

+

−
=

V

V

 

Assim, erro dessa titulação com o indicador vermelho de metila é: 

VPF – VPE = 24,997 – 25 = -0,003mL. Portanto, o erro percentual da titlução é de: 
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%012,0

100
25

003,0

100

−=

−
=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

c) Fenolftaleína – pHtrans = 8,6 

 

Diferentemente dos dois indicadores anteriores, nesse pH estamos na região da curva 

depois do ponto de equivalência. 

Portanto, a solução é constituída de excesso de base forte, isto é, uma solução contendo 

também um tampão, só que de uma base forte. 

Vamos então determinar qual o volume de excesso de hidróxido de sódio (V) é necessário 

para que o pH da solução seja 8,6, pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador 

fenolftaleína.  

 

H3O
+  +  OH-  →  2H2O  

C0 V0(0,1 x 25)  ___    ___  

 

C0 V0(0,1 x 25)  CV(0,1 x V) 

 

___    CV - C0 V0 (0,1V - 2,5)  C0V0(0,1V) 

 

NaOH

NaOH

0

00

NaOH

C  ][OH

25

25x0,1 - 0,1V
 C

C- CV
 C

=

+
=

+
=

−Como

V

VV

V

 

Se pHtrans. = 8,6 ⇒ pOH = 5,4 ⇒ [OH-] = 10-5,4 mol/L  
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mL 25,005V

25

2,5 - 0,1V
10 5,4-

=

+
=

V

 

O erro da titulação (VPF – VPE) será para esse indicador: VPF – VPE = 25,005 – 25 = 0,005mL. 

 

Portanto, o erro percentual da titlução foi de: 

%02,0

100
25

005,0

100

=

=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

I.4) Titulação de base forte com ácido forte 

 O tratamento do problema é análogo ao desenvolvido para o caso da titulação de ácido 

forte com base forte. A curva de titulação das bases fortes têm a aparência da imagem especular 

da curvas de titulação de ácidos fortes. 

 

I.5) Titulação de um ácido monoprótico fraco com base forte 

 A construção da curva de titulação de um ácido monoprótico fraco com base forte é mais 

complicada do que no caso da titulação de um ácido forte porque os será necessário considerar os 

equilíbrios resultantes das espécies fracas em solução. 

 Consideremos a titulação de um ácido fraco HA com NaOH. Qualquer mistura destas 

duas substâncias é descrita pelas equações do balanço de cargas e do balanço de massas: 

b.c.:  [Na+] + [H3O
+] = [OH-] + [A-] 

b.m.: Ca =  [HA] + [A-] 

 Para calcular a [H3O
+] em qualquer ponto da titulação, antes do P.E., parte-se da 

expressão da constante de ionização do ácido: 
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  
 

K
A H O

HA
a =

− +

3
 

e nela substituem-se [HA] e [A-] pelas correspondentes expressões derivadas do b.m. e b.c., 

resultando em : 

 ( )
( )

K
H O Na H O OH

C Na H O OH
a

a

=
+ −

− + −

+ + + −

+ + −

3 3

3

[ ] [ ] [ ]

[ ] [ ] [ ]
  (1) 

 A titulação compreende 4 sucessivas situações, para cada uma das quais a equação (1) 

toma uma forma particular: 

1) No início só existe HA e [Na+] = 0, então: 
 ( )

( )
K

H O H O OH

C H O OH
a

a

=
−

− −

+ + −

+ −

3 3

3

[ ] [ ]

[ ] [ ]
, que é a equação 

para ácidos fracos, a qual na sua forma mais simples é 
 

K
H O

C
a

a

=

+

3

2

 ou  [H3O
+] = (KaCa)

1/2. 

 

2) Para a região até o P.E., uma vez iniciada a titulação, a equação (1) torna-se 

K
H O Na

C Na
a

a

=
−

+ +

+

[ ][ ]

[ ]

3  ou [ ]
[ ]

[ ]
H O K

C Na

Na
a

a
3

+
+

+
=

−
, que equivale a [ ]H O K

C

C
a

a

b

3

+ = , pois estamos 

numa região de tampão HA/NaA. 

 

3) No ponto de equivalência [Na+] = Ca e, neste ponto, só existe NaA, assim: K
H O Na

OH
a =

+ +

−

[ ][ ]

[ ]

3  

ou [ ]
[ ]

H O
K K

Na

a w
3

+

+
= , que equivale a: [ ]OH K Cb b

− = , pois neste ponto temos a hidrólise do 

ânion do sal de ácido fraco com base forte. 

 

4) Depois do ponto de equivalência, [A-] é praticamente igual à Ca e o pH da solução é 

determinado pelo excesso de base adicionado: [OH-] = [Na+] - Ca. 

 

 A porção aproximadamente vertical da curva de titulação em torno do ponto de 

equivalência diminui à medida que decresce a concentração analítica do ácido e da base. Isto 
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significa que a escolha do indicador vai ficando cada vez mais crítica. O mesmo acontece quando 

a constante de ionização do ácido vai se tornando cada vez menor. 

 Os pontos de equivalência nas titulações de ácidos fracos com bases fortes se situam na 

região alcalina e se deslocam para valores de pH tanto mais altos quanto mais fraco for o ácido. 

Por exemplo, no caso de um ácido com pKa = 7, o P.E. se situa em pH = 10, sendo o ponto final 

da titulação muito bem sinalizado pelo indicador timolftaleína (pH 9,4-10,6). 

 

Exemplo: Consideremos a titulação de 100 mL de ácido acético (simplificadamente representado 

por HAc ou HOAc) 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. A constante de ionização do ácido acético é 

1,8x10-5 (pKa = 4,74) 

 

Qualquer mistura de soluções de HAc com NaOH pode ser descrita pelos balanço de cargas e de 

massa como visto no tratamento sistemático do equilíbrio e discutido acima. 

 

1) Para a solução original: [H3O
+] = [Ac-] + [OH-] 

[OH-] pode ser desprezado, pois vem da água, assim [H3O
+] = [Ac-] = 0,100 mol/L. 

Assim, substituindo esses valores na expressão do Ka do ácido, temos: 

 H O K Ca a3

+ = = √1,8𝑥10−5𝑥0,1 = 1,34𝑥10−3𝑚𝑜𝑙/𝐿 ➔ pH = 2,87 

2) Após a adição de qualquer volume da solução de NaOH menor que 100,0mL:  

[H3O
+] + [Na+] = [Ac-] +[OH-] 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

16 

Se pudermos desprezar [OH-] e [H3O
+] frente aos valores das outras duas espécies: 

K
H O Na

C Na
a

a

=
−

+ +

+

[ ][ ]

[ ]

3  ou [ ]
[ ]

[ ]
H O K

C Na

Na
a

a
3

+
+

+
=

−
 ou simplesmente pH = pKa + log (Cb/Ca) 

Caso não seja possível desprezar [OH-] ou [H3O
+] será necessário usar a equação geral do sistema 

tampão ácido fraco: 

 
   ( )

   
H O

K C H O OH

C H O OH

a a

b

3

3

3

+

+ −

+ −
=

− +

+ −
 

Considerado a adição de 40,00 mL de base, temos: 

Ca = (100x0,1 – 40x0,1)/140 = 4,29x10-2 mol/L 

Cb = 40x0,1/140 = 2,86x10-2 mol/L 

Nesse volume, as simplificações podem ser aplicadas, de modo que pH = pKa + log (Cb/Ca) 

pH = 4,56 

 

3) Com a adição de 100,00 mL da solução de NaOH, é atingido o P.E. da titulação. Todo HAc foi 

convertido em sua base conjugada Ac-, logo temos uma solução de base fraca. Assim o pH da 

solução poderá ser calculado pelas equações correspondentes de uma solução de base. 

[ ]OH K Cb b

− =  

Cb = 100x0,1/200 = 5,0x10-2 mol/L 

[OH-] = √(𝐾𝑤/1,8𝑥10−5)𝑥0,05 = 5,27𝑥10−6𝑚𝑜𝑙/𝐿  ➔  pH = 8,72 

 

4) Além do ponto de equivalência (solução básica) 

[H3O
+] é desprezado, pois vem da água, assim [OH-] = [Na+] - [Cl-] = excesso de base 

adicionado. Assim, para uma adição de 102,00 mL da solução da base, temos um excesso de 2,00 

mL de NaOH. 

[OH-] = (102,00 x 0,100 - 100,00 x 0,100) / 202,00 = 9,91 x 10-4    pOH = 3,00  pH = 11,00. 

 

I.5.1) Cálculo do erro da Titulação de um ácido monoprótico fraco com 

base forte 
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A seguir veremos exemplos de cálculo do erro da titulação quando usamos os seguintes 

indicadores: alaranjado de metila; vermelho de metila, fenolftaleína e timolftaleína, considerando 

uma titulação de 25mL de HAc 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. 

 

a) alaranjado de metila – pHtrans = 3,8 

Nesse pH estamos na região da curva antes do ponto de equivalência. Portanto, a solução 

é constituída de HAc e Ac-, isto é, uma solução contendo um tampão de ácido fraco. 

O nosso objetivo aqui é determinar qual o volume de hidróxido de sódio necessário para 

que o pH da solução seja 3,8; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 

 

HAc   + OH-  ⇆ Ac-  + H2O 

C0 V0(0,1 x 25)  ___   ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 

 

V

VV

CVV

+
=

+

−
=

25

01V-25x01
 C

C
 C

HAc

0

00

HAc

 

 

V

VV

CV

+
=

+
=

25

0,1V
 C

 C

-

-

Ac

0
Ac

 

 

mLV

xV
x

C

C
K

Ac

HAc

a

55,2

1,0

0,1xV-0,1x25
108,110 58,3

3

=

= 

 = 

−−

+

−
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O volume que deveríamos gastar para atngir o P.E. é 25,00mL, mas gastamos 2,55mL. 

A diferença de volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é: 

VPF – VPE = 2,55 – 25 = -22,45mL 

 

Portanto, o erro da titlução foi de: 

%8,89

100
25

45,22

100

−=

−
=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

b) vermelho de metila – pHtrans = 5,3 

Nesse pH também estamos na região da curva antes do ponto de equivalência e, portanto, 

a solução é constituída de HAc e Ac-, isto é, uma solução contendo um tampão de ácido fraco. 

Para calcular o erro, como visto anteriormente, é preciso determinar qual é o volume de 

hidróxido de sódio necessário para que o pH da solução seja 5,3; pH este onde ocorre a mudança 

de cor do indicador vermelho de metila. 

 

HAc   + OH-  ⇆ Ac-  + H2O 

C0 V0(0,1 x 25)  ___   ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 

 

V

VV

CVV

+
=

+

−
=

25

01V-25x01
 C

C
 C

HAc

0

00

HAc
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V

VV

CV

+
=

+
=

25

0,1V
 C

 C

-

-

Ac

0
Ac

 

 

mLV

xV
x

C

C
K

Ac

HAc

a

56,19

1,0

0,1xV-0,1x25
108,110 53,5

3

=

= 

 = 

−−

+

−

 

 

O volume que deveríamos gastar para atingir o P.E. é 25,00mL mas gastamos 19,56mL. A 

diferença de volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é: 

VPF – VPE = 19,56 – 25 = -5,44mL 

 

Portanto, o erro da titulação foi de: 

%8,21

100
25

44,5

100

−=

−
=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

c) Fenolftaleína – pHtrans = 8,6 

Nesse pH estamos na região da curva bem próximo ao ponto de equivalência. É 

necessário descobrir se esse pHtrans situa-se antes ou depois do P.E.. Assim sendo, é preciso 

determinar o valor do pH no P.E. 

[ ]OH K Cb b

− =  

Cb = 25x0,1/50 = 5,0x10-2 mol/L 

[OH-] = √(𝐾𝑤/1,8𝑥10−5)𝑥0,05 = 5,27𝑥10−6𝑚𝑜𝑙/𝐿  ➔  pH = 8,72 

Desse modo, verifcamos que o pHtrans é antes do P.E.. 

Portanto, a solução é constituída de HAc e Ac-, isto é, ainda estamos na região governada 

pela equação geral do sistema tampão: 
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 
   ( )

   
H O

K C H O OH

C H O OH

a a

b

3

3

3

+

+ −

+ −
=

− +

+ −
 

 

Agora o objetivo é determinar qual deve ser o volume de hidróxido de sódio necessário 

para que o pH da solução seja 8,6; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 

 

HAc   + OH-  ⇆ Ac-  + H2O 

C0 V0(0,1 x 25)  ___   ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 

 

V

VV

CVV

+
=

+

−
=

25

01V-25x01
 C

C
 C

HAc

0

00

HAc

 

 

V

VV

CV

+
=

+
=

25

0,1V
 C

 C

-

-

Ac

0
Ac

 

[𝐻3𝑂
+] = 𝐾𝑎

𝐶𝐻𝐴𝑐
𝐶𝐴𝑐−

 

10−8,6 = 1,8𝑥10−5
0,1𝑥25 − 0,1𝑉

0,1𝑉
 

V = 24,997 mL 

 

O volume que deveríamos gastar para atingir o P.E. é 25,00mL, mas gastamos 24,997mL. 

A diferença de volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é: VPF – VPE = 24,997 – 25 = 

-0,003mL. Portanto, o erro da titulação foi de: 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

21 

𝐸𝑟𝑟𝑜 =
𝑉𝑃𝐹 − 𝑉𝑃𝐸

𝑉𝑃𝐸
𝑥100 =

−0,003

25
𝑥100 = −0,014% 

 

d) Timolftaleína – pHtrans = 9,9 

Como já foi determinado o pH do P.E. no item anterior, sabemos que o pHtrans desse 

indicador situa-se na região da curva após o ponto de equivalência. 

Portanto, a situação é idêntica ao caso da fenolftaleína, sendo a solução é constituída de 

NaOH e Ac-, isto é, uma solução contendo duas bases, uma fraca e outra forte. 

Resta, então, determinar qual é o volume de hidróxido de sódio necessário para que o pH 

da solução seja 9,9; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador timoftaleína. 

 

HAc   + OH-  ⇆  Ac-  + H2O 

C0 V0(0,1 x 25)  ___    ___  

 

C0 V0(0,1 x 25)  CV(0,1 x V) 

 

___    CV - C0 V0 (0,1V - 2,5) C0V0(2,5) 

 

 

NaOH

NaOH

0

00

NaOH

C  ][OH

25

25x0,1 - 0,1V
 C

C- CV
 C

=

+
=

+
=

−Como

V

VV

V

 

Se pHtrans. = 9,9 ⇒ pOH = 4,1 ⇒ [OH-] = 10-4,1 mol/L  

mL 25,04V

25

2,5 - 0,1V
10 4,1-

=

+
=

V
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O volume que deveríamos gastar para atingir o P.E. é 25,00mL, mas gastamos 25,04mL. 

Assim, a diferença de volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é:  

VPF – VPE = 25,04 – 25 = 0,04mL 

 

Portanto, o erro da titulação foi de: 

%2,0

100
25

04,0

100

=

=

−
=

Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

 

COMPARAÇÃO DE CURVAS DE TITULAÇÃO DE ÁCIDOS FRACOS 

MONOPRÓTICOS COM DIFERENTES CONSTANTES DE IONIZAÇÃO 

 

Podemos observar no gráfico abaixo que, à medida que a constante de ionização diminiui, 

diminui o salto de pH na região da equivalência. Em virtude de tal fato, ácidos muito fracos não 

podem ser titulados, pois não haveria indicadores que pudessem indicar o PF com erro aceitável. 
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I.6) Titulação de monobase fraca com ácido forte 

 Este caso é totalmente análogo ao anterior, tendo a curva de titulação uma aparência de 

uma imagem especular deste. 

 

I.7) Titulação de base fraca com ácido fraco e vice-versa 

 Estes casos não oferecem interesse na prática de titulometria de neutralização, que sempre 

usam ácidos e bases fortes como reagentes titulantes. 

 

I.8) Titulação de ácidos polipróticos 

 A titulação de um ácido poliprótico com uma base forte assemelha-se à titulação de vários 

ácidos monopróticos de forças diferentes, pois, via de regra, as diferenças das sucessivas 

constantes de ionização do ácido são bastante grandes para que a neutralização ocorra etapa por 

etapa. 

 Desta maneira, as curvas de titulação de ácidos polipróticos podem ser construídas 

mediante o uso, em linhas gerais, do mesmo tratamento aplicado no caso dos ácidos 

monopróticos. As diferenças  referem-se às vizinhanças dos pontos de equivalência. 

 

Exemplo 1: Considere a titulação de um ácido diprótico fraco H2A com uma solução de NaOH. 

Equilíbrios:  

H2A + H2O 

→  H3O
+ + HA-  Ka1 

HA- + H2O 

→  H3O
+ + A2-   Ka2 

b.m.: Ca = [H2A] + [HA-] + [A2-] 

b.c.: [ Na+] + [H3O
+] = [OH-] + [HA-] + 2[A2-] 

 

1a Neutralização:  

b.m. : Ca = [H2A] + [HA-]  

 b.c.: [ Na+] + [H3O+] = [OH-] + [HA-] 

2a Neutralização: 

b.m. : Ca = [HA-] + [A2-] 

 b.c.: [ Na+] + [H3O+] = [OH-] + [HA-] + 2[A2-] 

 

Exemplo 2: Titulação de 25,00 ml de H2CO3
 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L.       

Ka1= 4,3x10-7         Ka2 = 4,8x10-11           
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a) No inicio da titulação: Somente a presença de H2CO3  

 [H3O
+]2 = Ka1Ca = 4,3x10-7x0,1              [H3O

+] = 2,07x10-4 mol/L 

 

b) Após a adição de uma quantidade de base: Temos a solução tampão de HCO3
-/ H2CO3 

 H2CO3   +   NaOH      →      NaHCO3   +   H2O  

• Adição de 20,00 ml de NaOH 

[H2CO3] = (25,00 x 0,1 - 20,00 x 0,1) / 45,00 = 0,5 / 45= 1,11x10-2 mol/L 

[HCO3
-] = (20,00 x 0,1) / 45,00 =  4,44x10-2 mol/L 

pH = pKa1 + log [HCO3
-] / [H2CO3]   

pH =  6,97 

 

c) No P.E., temos uma solução do anfótero NaHCO3. 

 HCO3
-  +  H2O 

→  H2CO3  +  OH-   

 HCO3
-  +  H2O 

→  CO3
2-  +  H3O

+ 

• Adição de 25,00 ml de NaOH  

 [H3O
+] =  (Ka1Ka2)

1/2 =  4,5 x 10-9   

 pH =  8,34 

 

d) Após o 10 P.E., temos o tampão Na2CO3 / NaHCO3 

 NaHCO3  +  NaOH  

→  Na2CO3  +  H2O 

• Adição de 35,00 ml de NaOH. 

 [HCO3
-] =  (25,00 x 0,1 - 10,00 x 0,1) / 60,00 = 2,5x10-2 mol/L 

 pH = pKa2  +  log  [CO3
2-] / [HCO3

-]                    pH = 10,14 

 

e) No 20 P.E., adição de 50,00 ml da base 

Só existe a espécie  CO3
2- 

Kb1 = Kw / Ka2 = 2,08x10-4   

 [CO3
2-] = (25,00 x 0,1) / 75,00 = 3,33x10-2 mol/L 

 [OH-] = (Kb1Cb)
1/2 =  (2,08x10-4 x 3,33x10-2)1/2 = 2,63x10-3 mol/L 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

25 

Esse valor representa 8% de Cb, logo, a equação é inválida e devemos usar a equação do segundo 

grau: [OH-]2+ Kb1 [OH-] + Kb1Cb = 0 ⇒[OH-] = 2,53x10-3mol/L ⇒ pOH = 2,60 ⇒ pH = 11,40 

 

f) Após 20 P.E., teremos um excesso de base forte. 

• Adição de 60,00 ml de NaOH 

 [OH-] = 10,00 x 0,1 / 85,00 = 1,18x10-2 mol/L 

 pH = 12,07 

 

CURVA DE TITULAÇÃO 

 

 

 

OBSERVAÇÕES SOBRE AS TITULAÇÕES DE ÁCIDOS POLIPRÓTICOS: 

 Para um ácido diprótico, haverá uma inflexão para cada hidrogênio lábil. Entretanto, para 

que a uma inflexão se associe uma variação de pH convenientemente grande, é preciso: 

 1) K1 / K2 > 104 

 2) A correspondente constante de ionização não seja a de um ácido extremamente fraco. 

 

Na figura a seguir: 

 Curva A: (H2SO4)  

H2SO4  + H2O 

→  H3O
+  +  HSO4-          Ka1 =            forte 

HSO4
-  +  H2O 

→  H3O
+  +  SO4

2-           Ka2 = 1,2x10-2 moderadamente forte 
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• É inteiramente semelhante às dos ácidos monopróticos fortes. Os dois prótons resultantes da 

dissociação são indiscerníveis e a inflexão da curva dá a neutralização total do ácido. 

 

 Curva B: (ácido oxálico) 

Ka1 = 5,6x10-2         Ka2 = 5,1x10-5               Ka1 / Ka2  103 

• O primeiro P.E. não é facilmente detectável. Pequena variação do pH. Contudo, o ácido 

oxálico é ainda bastante forte com relação ao segundo hidrogênio para poder ser titulado ao 

segundo ponto de equivalência. 

 

 Curva C: (ácido maleico) 

  Ka1 = 1,5x10-2  Ka2 = 2,6x10-7  Ka1 / Ka2 = 5,8x104 

• Apresenta duas inflexões, ambas associadas a pronunciadas variações de pH. O valor de Ka2 é 

ainda suficientemente grande para dar uma boa inflexão.  

 

 Curva D: (ácido carbônico) 

  Ka1 = 4,3x10-7  Ka2 = 4,8x10-11  Ka1 / Ka2  104 

• Embora a relação Ka1 / Ka2 seja grande, os valores de K são baixos. 

 1o P.E. = inflexão razoável 

 2o P.E. = inflexão quase imperceptível 

 

 

COMPARAÇÃO DE CURVAS DE TITULAÇÃO DE ÁCIDOS POLIPRÓTICOS 

 

 

 

A) Ácido sulfúrico 

B) Ácido oxálico 

C) Ácido maleico 

D) Ácido Carbônico 

 

A 

B 

C 

D 
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I.8.1) Cálculo do erro na Titulação de ácidos polipróticos 

A seguir veremos exemplos de cálculo do erro da titulação quando usamos os seguintes 

indicadores: alaranjado de metila; vermelho de metila, fenolftaleína e timolftaleína, considerando 

uma titulação de 25mL de um ácido diprótico H2M 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. 

Antes de qualquer coisa é necessário determinar o pH dos pontos de equivalência: 

1º PE – 25,00 mL de base 

 

 

 

 

 

 

2º PE – 50,00 mL de base 

 

[OH-]2+ Kb1 [OH-] + Kb1Cb = 0 ⇒[OH-] = 2,38x10-5mol/L ⇒ pOH = 4,62 ⇒ pH = 9,38 

 

a) alaranjado de metila – pHtrans = 3,8 

Nesse pH estamos na região da curva antes do primeiro ponto de equivalência (os cálculos 

não foram mostrados). Portanto, a solução é constituída de H2M e HM-, isto é, uma solução 

contendo um tampão. 

O nosso objetivo aqui é determinar qual o volume de hidróxido de sódio necessário para que o 

pH da solução seja 3,8; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 

H2M   + OH-  ⇆ HM-  + H2O 

C0 V0(0,1 x 25)  ___   ___  

 

CV(0,1 x V)   CV(0,1 x V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 

 

Lmol

V

/03333,0
2550

0,05x50
C

 
V

xVC
C

-2

-2

M

0

00

M

=
+

=

+
=

 

Lmol

VV

VC

VV

CV

/05,0 C

2525

25x01
 C

 C

-

-

-

HM

HM

0

00

0
HM

=

+
=

+
=

+
=

 

( )

( )

12,4

/1055,7

05,0102,1

100,105,0109,5102,1

5

3

2

1472
2

3

1

212

3

=

= 

+

+
 = 

+

+
 = 

−+

−

−−−
+

+

−

−

pH

Lmolx

x

xxxx

CK

KCKK

HMa

WHMaa

 

8

1

2

1

1069,1 −=

=

xK

K

K
K

b

a

w
b



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

28 
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O volume que deveríamos gastar seria 25,00mL, mas gastamos 24,67mL. A diferença de 

volume entre o ponto final e o ponto de equivalência é: 

VPF – VPE = 24,67 – 25 = - 0,33mL 

 

Portanto, o erro da titulação foi de: 

%32,1

100
25

33,0

100

−=

−
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−
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Erro

xErro

x
V

VV
Erro

PE

PEPF

 

 

b) vermelho de metila - pHtrans = 5,3 

Nesse pH estamos na região da curva depois do primeiro ponto de equivalência (os 

cálculos não foram mostrados). Portanto, a solução é constituída de HM- e M2-, isto é, uma 

solução contendo um tampão. 

O nosso objetivo aqui é determinar qual o volume de hidróxido de sódio necessário para 

que o pH da solução seja 5,3; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 
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HM-   + OH-  ⇆ M2-  + H2O 

C0 V0(0,05 x 50)  ___   ___  

 

CV(0,1V)   CV(0,1V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 
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c) Fenolftaleína – pHtrans = 8,6 

Nesse pH estamos na região da curva depois do primeiro ponto de equivalência, mas antes 

do segundo. Portanto, a solução é constituída de HM- e M2-, isto é, uma solução contendo um 

tampão. 
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O nosso objetivo aqui é determinar qual o volume de hidróxido de sódio necessário para 

que o pH da solução seja 8,6; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 

 

HM-   + OH-  ⇆ M2-  + H2O 

C0 V0(0,05 x 50)  ___   ___  

 

CV(0,1V)   CV(0,1V) 

 

C0 V0 – CV(2,5-0,1V)  ___   CV(0,1V) 
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d) Timolftaleína - pHtrans = 9,9 

Nesse pH estamos na região da curva após o segundo ponto de equivalência. Portanto, a 

solução é constituída de NaOH e M2-, isto é, uma solução contendo duas bases, uma fraca e outra 

forte. 
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O nosso objetivo aqui é determinar qual o volume de hidróxido de sódio necessário para 

que o pH da solução seja 9,9; pH este onde ocorre a mudança de cor do indicador. 

 

Lembrem-se que o volume da solução no 2º P.E. é 75,00mL (V0 = 25,00ml de H2M mais 

50,00ml de NaOH) e que V é o volume que ultrapassa os 50,00mL para chegar ao 2º P.E.. 

 

 Assim, a concentração de íons hidroxila no pHtrans será: 
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Podemos também considerar V, como sendo o volume total de base adicionado após o 1º 

P.E., de modo o valor 50 que aparece na equação abaixo corresponde ao volume inicial do ácido 

H2M + volume de base adicionado até o 1º P.E. (25 + 25 mL). Desse modo a concentração de 

íons hidroxila no pHtrans será: 
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I.9) Titulações de sais de ácidos fracos ou bases fracas 

 Sal de um ácido fraco: 

  A-  +  H30
+ 

→  HA  +  H2O 

 Sal de uma base fraca:  

  BH+  +  OH- 

→ B  +   H2O 

Obs: Tais titulações correspondem a simples titulações de bases ou ácidos fracos. 

 

Exemplo: Seja a titulação de 25,00 ml de Na2CO3 0,100 mol/L com HCl 0,1 mol/L para o H2CO3. 

  Ka1 = 4,3 x 10-7   Ka2 = 4,8 x 10-11 

 

Na solução original de Na2CO3, os equilíbrios envolvidos são: 

Dissolução do sal:        Na2CO3     →      2Na+ + CO3
2- 

Hidrólise: CO3
2-   +  H2O  

→   HCO3
-  +  OH-             Kb1 = KW/ Ka2 = 2,08 x 10-4 

  HCO3
-  +  H2O  

→   H2CO3 +  OH-             Kb2 = KW/ Ka1 = 2,33 x 10-8 

 

a)  No início da titulação: 

 Ignorando a 2a hidrólise, teremos apenas o CO3
2- que se comporta como uma base fraca. 

  [OH-] =   (Kb1Cb)
1/2= 4,56 x 10-3  mol/L ➔   pH = 11,66 

Obs.: se o critério de aceitação da equação simplificada for 5%, a equação poderá ser usada, mas se o critério for 

3% a equação é inválida e precisaríamos usar [OH-]2+ Kb1 [OH-] + Kb1Cb = 0, pois [OH-] = 4,5% Cb. 

 

b) Com as primeiras adições do ácido, aparece o sistema CO3
2-/HCO3

-, um tampão. 

• Adição de 10,00 mL de HCl. 

  CO3
2- +  HCl 

→ HCO3
-   +   Cl- 

 [CO3
2-]=  (25 x 0,1 - 10,00 x 0,1) / 35,00 =  4,29 x 10-2 mol/L 

 [HCO3
-]= (10,00 x 0,1) /  35,00   =    2,86 x 10-2 mol/L 

  pH = pKa2  +  log [CO3
2-] / [HCO3-] = 10,49 

 

c)  No 1o P.E.:  temos a formação do anfótero HCO3
- 

• Adição de 25,00 ml de HCl 

  [H30
+] = (Ka1 x Ka2)

1/2 =  4,54 x 10-9 mol/L 

  pH = 8,34 
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d)  Depois do 1o P.E. :  temos a formação do tampão HCO3
- / H2CO3 

  HCO3
-  +  HCl  

→   H2CO3  +  Cl- 

• Após a adição de 35,00 ml de HCl 

 [HCO3
-] = (25,00x0,1 - 10,00x0,1) / 60,00  =  2,5x10-2 mol/L 

 [H2CO3] = (10,00x0,1) / 60,00  =  1,67x10-2 mol/L 

  pH = pKa1  +  log [HCO3
-] / [H2CO3]  =  6,54 

 

e)  No 2o P.E. a solução contém H2CO3 

• Adição de 50,00 ml de HCl 

 [H2CO3] =  25,00x0,1 / 75,00  =  3,33x10-2 mol/L 

 [H30
+] = (Ka1 x Ca)1/2  =  1,20x10-4 mol/L  ➔ pH  =  3,92 

 

f)  A partir do 2o P.E.: com o excesso de ácido, a ionização do ácido fraco é rapidamente 

reprimida e, então, a concentração do íon hidrônio passa a ser dada pela concentração do ácido 

forte. 

 [H30
+]  =  (10,00 x 0,1) / 85  =  1,18x10-2 mol/L ➔ pH  =  1,93  

 

CURVA DE TITULAÇÃO 
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I.10) Titulação de misturas de ácidos 

 A titulação de soluções que contém mais de um componente ácido é comparável  à 

titulação de ácidos polipróticos. Na verdade, uma solução de um ácido poliprótico comporta-se à 

maneira de uma mistura de ácidos monopróticos com diferentes constantes de ionização 

presentes em iguais concentrações mol/L. 

 A derivação da curva de titulação para uma mistura de um ácido forte e um ácido fraco é 

relativamente simples, desde que a constante de ionização do ácido fraco seja menor que 1x10-5. 

A curva de titulação apresenta duas inflexões, a 1a correspondente a neutralização do ácido forte 

e a 2a à do ácido fraco. 

 

 

 

- Quando Ka < 10-5    a variação de pH no 1o P.E. é bem pronunciada. Pode-se determinar o 

ácido forte utilizando o volume do 1º PE e o ácido fraco pela diferença de volumes (VPE2 – VPE1). 

 

- Quando Ka >> 10-5   somente a acidez total pode ser determinada. 
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LISTA DE EXERCÍCIOS 

1) Considere a titulação de 10,00 mL do ácido acetil salicílico (AAS) 0,200 mol/L (pKa = 3,50) 

com NaOH 0,200 mol/L. 

 a) Qual o pH da solução após a adição de 0,00, 5,00, 9,9, 10,00, 10,01 e 15,00 mL de 

titulante? (pHs = 2,10, 3,50, 5,50, 8,25, 10,00, 12,60) 

 b) Qual dos indicadores abaixo você utilizaria para acompanhar esta titulação. Mostre que 

os outros causariam um erro maior maior que o escolhido. 

vermelho de metila  pKa = 5,00 

vermelho de fenol pKa = 7,81 

Timolftaleína  pKa = 9,90                AAS 

2) Calcule o pH das seguintes soluções: 

 a) 35,00 mL de ácido benzóico (C6H5COOH - pKa = 4,2) 0,1 mol/L com 35,00 mL de 

NaOH 0,1 mol/L. (8,45) 

 b) 80,00 mL de HCl 0,03 mol/L com 4,00 mL de NaOH 0,6 mol/L. (7,00) 

 c) 50,00 mL de benzoato de sódio (C6H5COONa) 0,1 mol/L com 25,00 mL de HCl 0,2 

mol/L. (2,69) 

 d) 50,00 mL de NaHCO3 0,3 mol/L (H2CO3: Ka1 = 4,3x10-7 e Ka2 = 4,8x10-11). (8,34) 

3) Considere uma titulação de 20,00 mL de um ácido HA fraco (Ka=1,0x10-5) com NaOH, ambos 

com a concentração 0,1 mol/L. Responda: 

a) Em qual volume de base o valor de pH será igual ao pKa? (Quando metado do ácido for neutralizado, ou seja 

VPE/2 = 10,00 mL) 

b) Em qual pH ocorrerá o ponto de equivalência? (pH 8,85) 

c) Qual o valor do pH quando houver 5,00 mL de base em excesso? (5,00 mL após PE ➔ pH 12,05) 

d) Qual o valor do pH quando houver 5,00 mL de ácido em excesso? (5,00 mL antes do PE ➔ pH 5,48) 

4) Considere um indicador HIn, cujo pKa é 5,40. 

a) Suponha que este indicador, apresenta cor vermelha quando 80% dele está na forma ácida e a 

cor azul quando 80% está na forma básica. Qual a zona de viragem desse indicador? (4,80 a 6,00) 

b) Suponha que esse indicador foi usado na titulação de 25,00 mL de NaOH 0,0500 mol/L com 

HCl 0,1000 mol/L. Qual o volume de HCl consumido para a viragem do indicador,  se a 

concentração do indicador no ponto final da titulação era de 2,5x10-3 mol/L? (0,19 mL de HCl) 

c) Discuta o resultado encontrado no item anterior. (O indicador está muito concentrado, pois consumiu uma quantidade 

muito grande do titulante. É necessário diminuir a concentração do indicador) 

C

O
C

H3C

O

OH

O

 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

36 

5) Considere a titulação de 25,00 mL de um ácido fraco HA 0,1250 mol/L (Ka = 7,45x10-4) com 

NaOH 0,2604 mol/L. 

a) Calcule o pH no ponto de equivalência. (pH 8,03) 

b) Calcule o erro da titulação, se o indicador usado for o vermelho de cresol, parando a titulação 

em pH 8,8. (Erro desprezível – 6,4x10-7%) 

c) Calcule o erro, se o indicador usado for o azul de bromotimol, parando a titulação em pH 7,6. 

(Erro pequeno -0,03%) 

d) Qual dos dois indicadores você escolheria para fazer essa titulação? Explique. (Qualquer um dos dois 

indicadores seriam adequados, pois o erro introduzido por eles é menor que o erro de leitura do volume da bureta.) 

6) Esboce a curva de titulação esperada para cada uma das seguintes titulações e justifique a sua 

resposta  

a) ácido iódico (HIO3) 0,01 mol/L com NaOH 0,01 mol/L. Ka = 1,7x10-1 (Como de um ácido forte.) 

b) ácido cianídrico (HCN) 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. Ka = 6,2x10-10 (Pequena inflexão.) 

c) trimetilamina ((CH3)3N) 0,1 mol/L com HCl 0,1 mol/L. Kb = 6,3x10-5 (Curva bem definida.) 

d) ácido clorídrico 0,02 mol/L + ácido perclórico 0,02 mol/L com NaOH 0,02 mol/L. (Dois ácidos 

fortes ➔ Um único ponto de inflexão.) 

e) ácido clorídrico 0,1 mol/L + ácido fórmico (HCOOH) 0,1 mol/L com NaOH 0,1 mol/L. 

Ka = 1,8x10-4 (Um único ponto de inflexão, pois Ka > 10-5. Somente a acidez total pode ser determinada.) 

f) trietilamina ((CH3CH2)3N) 0,01 mol/L + piridina (C6H5N) 0,01 mol/L com HCl 0,01 mol/L. 

Kb(trietilamina) = 5,2x10-4  Kb(piridina) = 1,7x10-9 (Dois pontos de inflexão, sendo o segundo menor que 

o primeiro.) 

7) Considere que você está num laboratório fazendo a determinação de um ácido monoprótico 

fraco com NaOH padronizado com concentração 0,1200 mol/L. Sabendo que foram gastos 25,35 

mL de base para titular 25,00 mL do ácido, responda: 

a) Sabendo que o pH da solução do ácido puro é 2,77, qual o Ka do ácido? (Ka = 2,37x10-5) 

b) Que indicador você utilizaria para detectar o ponto final da titulação? Fenolftaleína 

(pKa = 9,30), vermelho de metila (pKa = 5,00) ou alaranjado de metila (pKa = 3,50)? Justifique 

sua escolha. (O melhor indicador será a fenolftaleína, pois sua zona de transição engloba o pH do PE. O vermelho de metila muda de cor 

muito antes do PE, pouco depois da região de tampão eficiente. O alaranjado de metila muda de cor após a adição de alguns mililitros de base.) 

c) Qual o pH quando tiver sido adicionado 10,00 mL de base? (Antes do PE – tampão – pH 4,44) 

d) Qual o pH quando tiver sido adicionado 30,00 mL de base? (Depois do PE – excesso de base – pH 12,01) 

8) Uma alíquota de 50,00 mL de NaCN 0,0500 mol/L foi titulada com HCl 0,1000 mol/L. KaHCN 

= 2,1x10-9 
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a) Esboce qualitativamente a curva dessa titulação. 

b) Indique a composição da solução em cada uma das quatro faixas principais da curva de 

titulação (início, região tamponada, P.E., excesso do titulante). (Com exceção do ponto inicial, na solução sempre 

existirão HCN, CN-, H3O
+, OH- e Cl-; Podemos desprezar HCN e H3O

+ no início; H3O
+ na região tampão; CN- e OH- no PE e após) 

c) Calcule o pH da solução com a adição de 0,00, 10,00, 25,00 e 26,00 mL do ácido. (Os valores de pH 

são 10,69, 8,85, 5,08 e 2,88, respectivamente) 

d) Se a titulação tiver que ser feita com um erro de 0,05 mL, qual o indicador que deverá ser 

usado? (Como o erro pode ser para mais ou para menos, para um erro de -0,05 mL um indicador com pKa = 3,18 e para um erro de 0,05 mL 

um indicador com pKa = 4,99. Isto considerando o valor teórico de pKa +/- 1 para a zona de transição do indicador) 

9) Foi oferecido ao dono de uma fábrica de produtos para piscina um ácido muriático (ácido 

clorídrico comercial) a um preço excepcional. De acordo com o vendedor o produto continha 

31,25% m/m de HCl. Dado: MM(HCl) = 36,5 g/mol 

O comprador, suspeitando da oferta, mandou uma amostra para análise antes de efetuar a compra. 

O químico responsável pela análise determinou a densidade da solução e encontrou o valor de 

1,367 g/mL. 

Em seguida, preparou a amostra e determinou o teor de HCl, por volumetria ácido-base, da 

seguinte forma: uma alíquota de 5,00 mL da amostra foi diluída para 250,0 mL. 50,00 mL da 

amostra diluída foram titulados com NaOH 0,300 mol/L e gastaram 22,50 mL do titulante até o 

ponto final da fenolftaleína. 

Calcule a porcentagem de HCl na amostra original e elabore um parecer para o dono da fábrica. 

(O teor de HCl determinado foi 18,02%. Este produto não está conforme as especificações) 
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II - TITULOMETRIA DE COMPLEXAÇÃO 

 

APLICAÇÕES ANALÍTICAS DE COMPLEXOS E DAS REAÇÕES DE 

COMPLEXAÇÃO 

           M            +            :L               →                      M-L 

                                                                                        

os metais possuem poucos elétrons e            espécies com pares de elétrons                    composto complexo  

orbitais vazios (ácidos de Lewis)                 disponíveis (base de Lewis) ligantes  

 

II.1) Introdução 

 De maneira análoga a titulação ácido-base, a titulação complexométrica envolve o registro 

da concentração de uma espécie, normalmente um metal de interesse, versus o volume do 

titulante. 

Curvas de titulação: pM (-log M) em função do volume do agente complexante, Vi. 

Dificuldade: influência das várias reações paralelas que podem ocorrer. Quando usamos as 

constantes condicionais (K’) esta dificuldade pode ser evitada. 

 

II.2) Compleximetria com EDTA 

 O EDTA é o ácido etilenodiaminotetracético, cuja fórmula é: 

 

 Ligante hexadentado capaz de coordenar-se com íon métalico  através dos dois 

nitrogênios e dos quatros oxigênios dos grupos carboxilas. 

 O EDTA é simbolizados H4Y  é um ácido tetraprótico. 

 Ele se ioniza por etapas: 

 H4Y    +  H20      

→         H30
+  +  H3Y

-                    Ka1 = 1,02x10-2   

 H3Y
-   +  H20      

→         H30
+  +  H2Y

2-                               Ka2 = 2,14x10-3 

 H2Y
2-  +  H20      

→         H30
+  +  HY3-                                 Ka3 = 6,92x10-7 

NCH2CH2N

CH2COOH

CH2COOH

HOOCCH2

HOOCCH2
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 HY3-    +  H20      

→         H30
+  +  Y4-                                      Ka4 = 5,50x10-11 

 Obs.: H4Y é pouco solúvel em água, mas seu sal dissódico dihidratado Na2H2Y.2H20 tem alta 

solubilidade.  

 Este é o composto usado para preparar soluções de EDTA. Na prática quando falamos de 

uma solução de EDTA, estas devem ser entendidas como soluções do sal dissódico. 

 Os complexos formados metal-EDTA são sempre do tipo 1: 1, e o EDTA é a espécie Y4-. 

 Conforme a valência do cátion metálico, tem-se: 

 M2+  +  Y4- 

→  MY2- 

 M3+  +  Y4- 

→  MY- 

 M4+  +  Y4- 

→  MY 

 

Conclusão: Esses quelatos resultantes possuem estruturas semelhantes, mas diferem entre si 

quanto a carga. 

  A estabilidade dos quelatos metal-EDTA é caracteriazada pela constante de estabilidade ou 

formação: 

 

 Mn+   +  Y4-  

→   MY-(4-n)                       Kf=  [ MY-(4-n) ]  /  [Mn+] [Y4-]  

 

 - Metais tri e tetravalentes são os mais estáveis porque oferecem condições para uma 

maior coordenação. 

 - Os metais divalentes formam quelatos de estabilidade intermediária. 

 - Já os univalentes são os menos estáveis. 

 

  Para Na2H2Y, as reações são: 

 M2+   +   H2Y
2-   

→    MY2-  +  2H+ 

 M3+   +   H2Y
2-   

→    MY-    +  2H+ 

 M4+   +   H2Y
2-   

→    MY     +  2H+ 

 Ou generalizando: 

 

 Mn+   +   H2Y
2-   

→    MY-(4-n)   +   2H+     
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 1 mol       1 mol            1 mol           2 mols. 

 Na prática, a solução do íon metálico a ser titulado com o EDTA é tamponada de tal 

maneira que seu pH permaneça constante a um nível apropriado, não obstante a liberação de H+ à 

medida que se forma o complexo durante a titulação. 

 

 

II.3) Efeito do pH. 

 Na complexação de íons metálicos com EDTA, a espécie ativa é o íon Y4-, cuja 

concentração depende do pH. 

- Somente em solução alcalina o EDTA se encontra predominantemente na forma de Y4-. 

- Com o aumento da concentração de [H+], diminui [Y4-] e correspondentemente, aumenta [HY3-

], [H2Y
2-], [H3Y

-] e [H4Y]. 

 Deste modo, a formação dos quelatos é afetada pelo pH. O efeito do pH é o resultado da 

competição do íon H+ com o íon M+ pelo EDTA. 

 Uma maneira apropriada para expressar as frações das espécies H4Y, H3Y
-, H2Y

2-, HY3- e 

Y4-: 

f4 = [H4Y] / CT ;  f3 = [H3Y
-] / CT ;  f2= [H2Y

2-] / CT ;  f1 = [HY3-] / CT ;  f0 = [Y4-] / CT; 

em que CT é a soma das concentrações de equilíbrio de todas as espécies isto é:                   

CT =  [Y4-] + [HY3-] + [H2Y
2-] + [H3Y

-] + [H4Y]  

 

Substituindo pelas expressões das constantes de equilíbrio 

CT =  [Y4-] { 1 + [H30
+]/Ka4 + [H30

+]2/Ka3Ka4  + [H30
+]3/Ka2Ka3Ka4 + [H30

+]4/Ka1Ka2Ka3Ka4} 

 

Como f0 = [Y4-] / CT  e  K = 1 / Ka, chegamos a seguinte expressão: 

f0 = 1 / {1 + K1[H30+] + K1K2[H30+]2 + K1K2K3[H30+]3 + K1K2K3K4[H30+]4 } 

Como se vê, f0 depende apenas do pH e das quatro constantes de formação de HnY
n-4. 

 f0 = 1/  (Y-H)   ; (Y-H) = [Y'] / [Y4-] = 1 + [H+] + 2[H
+]2 + ... 

Deste modo: 

 Kf = [MY-(4-n)]  / [Mn+] [Y4-]   e    f0 = [Y4-] / CT 

 Kf = [MY-(4-n)]  / [Mn+]f0CT      Kff0 = K'f 

Onde K’f  é a constante condicional. 
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II.4) Derivação de uma curva de titulação com EDTA 

 

II.4.1) Titulação sem reações paralelas. 

 

Exemplo: Considere a titulação de 25 mL de solução 10-2 mol/L de Ca2+ com uma solução de 

EDTA 10-2 mol/L em pH = 12. Dado Kf = 5,0x1010. 

 

  Ca2+  + Y4-  

→  CaY-2    Kf = [CaY-2] / [Ca2+] [Y-4] 

 

CURVA DE TITULAÇÃO 

 

 

No pH 12 não ocorre reações paralelas com o EDTA e nem com o Ca2+. 

 

a) No início da titulaçcão, temos apenas o Ca2+. 

 

 [Ca2+] = 10-2 mol/L  pCa = -log. [Ca2+]  pCa = 2 
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Mg2+   K' = 1,72x108

Ca2+   K' = 1,75x1010

Titulação de 50,00 mL do metal 0,00500 mol/L

p
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Volume de EDTA 0,0100 mol/L / mL
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b) Após a adição de 12,00mL de Y-4 

 Ca2+ + Y4- 


→  CaY-2   

INÍCIO 25x10-3x10-2     

ADIÇÃO   12x10-3x10-2   

FINAL 13x10-3x10-2 + x        x  12x10-3x10-2 – x 

x corresponde à quantidade de matéria que permanece em solução devido ao equilíbrio (sempre 

há dissociação). Normalmente este valor é desprezível e veremos isso a seguir. Façamos o 

cálculo desprezando x: 

 [Ca2+] = 13x10-3x10-2 / 37x 10-3= 3,51 x 10-3 mol/L  pCa = 2,45 

 [CaY-2] = 12x10-3x10-2 / 37x 10-3=  3,24 x 10-3 mol/L 

 Kf = [CaY-2] / [Ca2+] [Y-4]  

 [Y-4]= 1,85 x 10-11 mol/L    

Em termos de concentração, o valor de X é igual a [Y4-], pois X = x / V e, portanto, desprezível!) 

 

c) Após a adição de 24,90 mL de Y-4. 

 Ca2+ + Y4- 


→  CaY-2   

INÍCIO 25x10-3x10-2     

ADIÇÃO   24,90x10-3x10-2   

FINAL 0,1x10-3x10-2 + x      x  24,90x10-3x10-2 – x 

 [CaY-2] = (24,90x10-3x10-2 - x)/ 49,90x 10-3  

 [Y-4]= x / 49,90x 10-3  

 [Ca2+]=0,1x10-3x10-2 + x / 49,90x10-3  

Kf = [(24,90x10-310-2 – x )/ 49,90x10-3] / [(x / 49,90x10-3)(0,1x10-3x10-2 + x)/ 49,90x10-3] 

Kf = (24,90x10-3x10-2 - x) 49,90x10-3 / x (0,1x10-3x10-2 + x) 

Da equação Kf x
2 + (0,4990 + 10-6 Kf) x – 1,243x10-5 = 0, obtida acima, x = 2,484x10-10. Este 

valor é muito menor que os outros de modo que é possível desprezar o valor de x. 

 

d) No P.E.  MEDTA x VEDTA = MCa
2+ x V Ca

2+ 

 [CaY-2] = 25,00x10-3x10-2 / 50,00x10-3 = 5,00x10-3 mol/L 

 

  CaY-2   

→    Ca2+  + Y4- 
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No ponto de equivalência   [Ca2+] = [Y-4] 

 

 Kf = [CaY-2] / [Ca2+] [Y-4]  Kf = [CaY-2] / [Ca2+]2 

 [Ca2+]= 3,16 x 10-7 mol/ L =  [Y-4] 

 pCa= 6,5 

 

e) Após a adição de 30,00 mL de Y4- 

 [CaY-2]= 25,00x10-3x10-2/ 55,00x10-3 = 4,55x10-3 

 [Y-4]= (30,00-25,00)x10-2/ 55,00x10-3 = 9,09x10-4 

 [Ca2+]= [CaY-2] / [Y-4] Kf = 1x10-10 

 pCa = 10 

 

II.4.2) Titulação com EDTA ocorrendo reações paralelas 

 

Exemplo: Seja a titulação de 50,00 mL de uma solução de Ca2+ 0,01 mol/L com EDTA 0,01 

mol/L em solução tamponada ao pH 10. 

 

Curvas de titulação de Ca2+ com EDTA em vários pH’s. 

 

  A constante condicional do complexo CaY-4 para pH 10 pode ser calculada a partir da 

constante de formação do complexo (Kf = 5,0x1010) e de Y(H)= 2,86 para pH=10. 
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 K’f = Kf  / Y(H) 

 K’f = 5,0x1010 / 2,86 = 1,75x1010 

 

a)  No início:  [Ca2+]= 0.01 mol/L 

  pCa = 2.00 

 

b)  Com a adição de 10.00 mL de EDTA, teremos: 

 

 [Ca2+]= 40.00x10-2 / 60.00 = 6.67x10-3mol/L 

 pCa = 2.18 

 [CaY-2]= 10.00x10-2 / 60.00 = 1.67x10-3 mol/L  

 

 K’f = [CaY-2] / [Ca2+] [Y’]  [Y’] =  [CaY-2] / K’f [Ca2+] 

 [Y’] = 1.43x10-11mol/L 

 f0 = [Y-4] / [Y’]    [Y-4] = f0 [Y
’] 

 [Y-4] = 5.01x10-12 mol/L 

 

c)  No ponto de equivalência, teremos: 

 

 [CaY-2]= 50.00x10-2 / 100 = 5.00x10-3mol/L 

 K’f = [CaY-2] / [Ca2+] [Y’]   

 [Ca2+] = (5.00x10-3/ 1.75x1010)1/2 = 5.35x10-7 mol/L  pCa = 6.27 

 [Y-4] = f0 [Y
’] 

 [Y-4] = 1.87x10-7 mol/L 

 

D) Após a adição de 60.00mL de EDTA 

 

 [CaY-2] = 50.00x10-2 / 110 = 4.55x10-3mol/L 

 [Y’]=10.00x10-2 / 110 = 9.09x10-4mol/L 

 [Y-4] = f0 [Y
’]= 3.17x10-4mol/L 
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 [Ca2+] = [CaY-2] / Kf [Y
’] = 2.86x10-10 mol/L pCa = 9.54 

 

 Neste caso, para a obtenção de um ponto final satisfatório, é preciso fixar o pH em cerca 

de 8 ou acima. 

 

Obs.: No caso de íons metálicos cujos complexos com EDTA são mais estáveis, a titulação pode 

ser realizada em solução moderadamente ácida (Zn2+, Ni2+) ou mesmo fortemente ácida (Fe3+). 

 

 

Cálculo: Para sabermos qual o pH mínimo permissível para a titulação de íon metálico com 

EDTA, adota-se o critério de 99,9% de reação para a adição de 0,1% de excesso de titulante. 

Quando se usa uma solução 0,01 mol/L do íon metálico, o referido excesso corresponde a: 

[Y’] = 0,1 x 0,01 / 100 = 10-5 mol/L 

Como, 

 [MY-(4-n)] = 0,999 x 0,01;  [M’] = 0,001x0,01; 

 K’f = [MY-(4-n)] / [M’][Y’] = (0,999 x 0,01) / (0,001 x 0,01 x 10-5)    108 

 O valor de pH em que K’f  atinge o valor de 108 pode ser obtido para diferentes íons 

metálicos a partir dos valores de Kf e f0. 

 Logo:  

 K’f  108 não podemos titular. 

 K’f  108 podemos titular. 

 

 

II.5) Efeito da presença de outros agentes complexantes. 

 

 A ação complexante do EDTA é máxima em solução fortemente alcalina. Porém, com o 

aumento do pH pode haver a formação de hidróxidos pouco solúveis. 

 Há um valor de pH ótimo para a titulação de um dado íon metálico, que depende da 

estabilidade do complexo M-EDTA e da tendência do íon metálico para hidrolisar. Para evitar a 

precipitação, é comum, nas titulações com EDTA, adicionar um agente complexante auxiliar. O 

complexo M-EDTA deve ser mais estável que M-agente complexante. 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

46 

 Um exemplo típico é a titulação de Zn2+ com EDTA, efetuada em soluções que contém 

NH3 e NH4Cl. 

  Zn(NH3)4
2+ + Y4- 

→  ZnY2- + 4NH3 

 

 A extensão com que a reação se processa depende do pH, mas também da concentração 

do complexante auxiliar. 

 f0 = [Zn2+] / [Zn’] = 1 / M  onde: [Zn’]=[Zn2+] + [Zn(NH3)
2+] +... 

 f0 =1 / K1K2K3K4 [NH3]
4 + K1K2K3 [NH3]

3 + K1K2 [NH3]
2 + K1

 [NH3] + 1 

 Constante condicional: 

 K”f =  Kf f0,EDTAf0,metal = Kf / LM = [ZnY2-] / [Zn’][Y’] 

 

 

Exemplo: Titular 50.0 mL de Zn2+ 0.001 mol/L com EDTA 0.001 mol/L, ambas as soluções 

sendo 0.100 mol/L em NH3 e 0.186 mol/L em NH4Cl para fixar o pH em 9.0. 

 Dados: K1 = 186; K2 = 219; K3 = 251; K4 = 112 

 Para [NH3] = 0.100 mol/L 

 f0 = 8.0x10-6  Zn(NH3) = 1.25x105 

 f0,EDTA = 5.2x10-2 (tabelado)    Y(H) = 19.23 

 Kf = 3.2x1016 

 K”f =  Kf f0,EDTAf0,metal  K”f = 3.2x1016 x 5.2x10-2 x 8.0x10-6 = 1.33x1010. 

 

 a) Após a adição de 40.00 mL de EDTA: 

 [Zn’] = (50-40) x 0.001 / 90 = 1.11x10-4 mol/L  

 [Zn2+] = [Zn’]f0,metal = 8.9x10-10 mol/L 

 pZn = 9.05 

 

 b) Após a adição de 50.00 mL de EDTA 

 [ZnY2-] = 5.0x10-4 mol/L 

  

 ZnY2- 

→  Zn2+ + Y4- 

 [Zn’] = [Y’] 
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 K”f = 1.33x1010 = 5.0x10-4 / [Zn’]2 

 [Zn’] = 1.9x10-7 mol/L 

 [Zn2+] = [Zn’]f0,metal = 1.5x10-12 mol/L 

 pZn = 11.82 

 

 c) Após a dição de 60.00 ml de EDTA 

 [Y’] =  (60-50)0.001 / 110 = 9.1X10-5mol/L 

 [ZnY2-] = 50x0.001 / 110 = 4.55x104-mol/L 

 

 Pela constante de equilíbrio: 

 [Zn’] = 4.55x10-4 / (9.1x10-5)(1.33x1010) = 3.85x10-10 mol/L 

 [Zn2+] = 3.1x10-15 mol/L  pZn= 14.51 

 

Curva de titulação de Zn2+0.0050 mol/L em pH 9. 
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II.6) Indicadores metalocrômicos. 

 São agentes complexantes contendo um grupo cromóforo que forma um complexo com 

íons metálicos com estabilidade menor do que o complexo metal-titulante, porém, grande o 

suficiente para que possibilite uma nítida mudança de cor. 

 Tais agentes complexantes devem ser seletivos e devem reagir rapidamente e 

reversivelmente com o metal.  

  

M + Ind 


→  MInd   antes da titulação 

  cor 1  cor 2    

        

MInd + Y 


→  MY + Ind Durante a titulação 

cor 2      cor 1  

 

 Os indicadores metalocrômicos são também indicadores ácido-base. Conseqüentemente, a 

cor do indicador dependerá tanto da [M] como também do pH. 

 Em virtude disso, o uso das constantes condicionais é mais evidente. 

 K’f = [MInd] / [M’][Ind’] 

 [M’] = ([MInd] / [Ind’]) x 1 / K’f 

  

 A mudança de cor ocorre quando: 

 [MInd]  [Ind’] 

 [M’]TRANSIÇÃO = 1 / K’f  ➔  pM´ = log Kf´ 

 

Alguns exemplos de indicadores metalocrômicos: 

Negro de Eriocromo-T: é usado nas titulações de Mg2+, Ca2+, Sr2+, Ba2+, Cd2+, Pb2+, Mn2+ e Zn2+. 

A solução é tamponada em pH=10 com NH3/NH4Cl. 

Outros: Murexida, Alaranjado de Xilenol, Calcon. 
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II.7) Técnicas de titulação com EDTA. 

 1) Titulação direta: A solução que contém o íon metálico, depois de tamponada ao pH 

apropriado é titulada com EDTA em presença de um indicador metalocrômico. Em muitos casos, 

deve-se tamponar a solução num pH acima de 7. 

 Às vezes, é necessário um agente complexante como tartarato, citrato ou trietanolamina 

para evitar a precipitação de algum hidróxido. 

 2) Titulação de retorno: A titulação direta torna-se impraticável, quando o íon metálico é 

apenas lentamente complexado pelo EDTA ou não pode ser conservado em solução ao pH 

requerido para a complexação. 

 Na titulação de retorno, adiciona-se um excesso de EDTA, e titula-se o excesso de EDTA 

residual com ZnSO4 ou MgSO4. O ponto final é indicado por um indicador metalocrômico. 

 3) Titulação de Substituição: A solução que contém o íon metálico a determinar é 

tratada com excesso de Mg-EDTA, a fim de liberar uma quantidade equivalente de íon Mg2+: 

 Mn+ + MgY2- 

→  MY-(4-n) + Mg2+ 

 Obviamente o complexo MY-(4-n) deve ser mais estável do que o complexo MgY2-. O 

excesso de Mg2+ é titulado com solução padrão de EDTA. 

 

TITULAÇÃO DE CÁTIONS EM pH=6,0 pH MÍNIMO NECESSÁRIO PARA 

TITULAÇÃO SATISFATÓRIA DE 

VÁRIOS CÁTIONS 
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II.8) Cálculo do erro nas titulações de complexação. 

Considerando a titulação de um metal – M (concentração analítica, Co e volume Vo) por 

um ligante – L (concentração analítica, C e volume V) tem-se: 

M  +  L  ⇆ ML  onde  
]][[

][

LM

ML
K =   (II.8.1) 

Ou quando se tem reações paralelas 

M’  +  L’  ⇆  ML onde  
]L][M[

]ML[
K

,,

' =   (II.8.2) 

Balanço de massa: 

Em relação ao metal – [M]:  

0

00

VV

VC
]ML[]M[

+
=+   (II.8.3) 

Em relação ao ligante – [L]:  

0VV

CV
]ML[]L[

+
=+   (II.8.4) 

Fazendo [L]  -  [M]: 

0

00

0 VV

VC

VV

CV
]M[]L[

+
−

+
=−   (II.8.5) 

Dividindo (II.8.5) por 
0

00

VV

VC

+
, encontra-se: 

 ([L] – [M]) x 1
VC

CV

VC

VV

0000

0 −=
+

 

 Como  = fração titulada = 
00VC

CV
, temos: 

 1
VC

VV
x])M[]L([

00

0 −=
+

−   (II.8.6) 

 A equação (II.8.6) possibilita o cálculo da fração titulada e da curva de titulação. 

Próximo do ponto de equivalência, isto é, no ponto final, pode-se fazer a aproximação V ~ 

VPF      

  Co Vo  = C VP.F.  VP.F. = 
C

VC 00  
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 Então, 
0

0

00

0

CC

CC

VC

VV +
=

+
  (II.8.7) 

 Substituindo a expressão (II.8.7) em (II.8.6) temos: 

 1
CC

CC
x])M[]L([

0

0 −=
+

−   (II.8.8) 

No ponto final a concentração de M é muito pequena comparada a de ML de tal forma 

que no balanço de massa tem-se: 

[M]P.F.  + [ML]P.F.    [ML]P.F. = 
0

00

VV

VC

+
 = 

0

0

CC

CC

+
 

Substituindo [ML]P.F. na expressão (II.8.1) tem-se: 

[L]P.F. = 
PFfML0

0

]M[K

1
x

CC

CC

+
  (II.8.9) 

Substituindo (II.8.9) em (II.8.8), tem-se 

 -  1  =  )][()
][

1
(

0

0

0

0

0

0

PF

PFfML

Mx
CC

CC

CC

CC
x

MK
x

CC

CC +
−

+

+
 

 -  1  =  )]M[x
CC

CC
()

]M[K

1
( PF

0

0

PFfML

+
−   (II.8.10) 

Como o ponto final ocorre que [MInd] = [Ind] 

[M]P.F = 
fMIndK

1
 

Substituindo [M]PF em (II.8.10), temos 

 -  1  =  )
K

1
x

CC

CC
(

K

K

fMInd0

0

fML

fMInd +
−   (II.8.11) 

ou quando se tem reações paralelas 

 -  1  =  )
K

1
x

CC

CC
(

K

K

fMInd
'

0

0

fML
'

fMInd
' +

−   (II.8.11') 

Como o erro da titulação é definido como 

ERRO  =  
PE

PEPF

V

VV −
  =  )1

VC

CV
(

VC

C
x)

C

VC
V(

0000

00 −=−  =  - 1 

Portanto, a expressão (II.8.11) ou (II.8.11') possibilita o cálculo do erro das titulações 

complexométricas. 
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II.8.1) Exemplo de cálculo do erro nas titulações de complexação. 

 

Considere a titulação de magnésio (concentração analítica, Co e volume Vo) com EDTA 

(concentração analítica, C e  volume V), em pH = 10, usando o Erio-T como indicador. 

 

OBS: Lembre-se que a concentração do titulado, Co, é igual a concentração do titulante, C, e 

vamos trabalhar com várias concentrações. 

 

Dados: K’
MgY = 108,2;    K’

MgInd = 105,4; 

 

MgY
PE

K

Co
Mg

'

)2/(
][ =  

 

Se  K’
MgInd = 105,4  ⇒  pMgPF = 5,4 

 

Cálculo do Erro 

 

 -  1  =  )
K

1
x

CC

CC
(

K

K

fMInd
'

0

0

fML
'

fMInd
' +

−    

 

Co ( Φ - 1)% pMgPE 

10-5 -79,5 6,75 

10-4 -7,8 6,25 

10-3 -0,638 5,75 

5 x 10-3 -0,00075  5,40 

10-2 0,078 5,25 

5 x 10-2 0,143 4,90 

10-1 0,151 4,75 

1 0,158 4,25 

10 0,158 3,75 

 

 

Conclusões: 

1. Para soluções mais concentradas que 5 x 10-3 mol/L o ponto final ocorre depois do ponto de 

equivalência; 

2. Quando a concentração de magnésio é maior que 5 x 10-2 mol/L, o erro da titulação  ( Φ - 1)% 

é constante e não depende da concentração de magnésio; 

3. Para ( Φ – 1) = ±0,10%, que o erro da bureta de 25,00 mL, 0,0031≤ Co ≥ 0,014 mol/L; 

4. Para ( Φ – 1) = ±0,05%, 0,0040≤ Co ≥ 0,0075 mol/L, que é a faixa ótima de trabalho. 
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LISTA DE EXERCÍCIOS 

Dados para a realização da lista de exercícios 

Tabela 1: Valores de log Y(H) em função do pH (f0 = 1/Y(H)) 

pH log Y(H) 

0 21,4 

1 17,4 

2 13,7 

3 10,8 

4 8,6 

5 6,6 

6 4,8 

7 3,4 

8 2,3 

9 1,28 

10 0,46 

11 0,07 

 

1) Calcule a concentração de Ni2+: 

a) numa mistura de 200,00 mL de solução 0,200 mol/L de NiCl2 com 200,00 mL de solução 

0,200 mol/L de EDTA em pH 8. ([Ni2+] = 2,09 x 10-9 mol/L) 

b) na mistura anterior contendo 0,100 mol/L de amônia livre, tamponada em pH 10.  

([Ni2+] = 3,04 x 10-12 mol/L) 

Dados: 

KNi-Y = 4,17 x 1018 

Ni-OH    log 1 = 4,97; log 2 = 8,55; log 3 = 11,33 

Ni-NH3   log 1 = 2,67; log 2 = 4,79; log 3 = 6,40; log 4 = 7,47; log 5 = 8,10; log 6 = 8,01 

 

2) Uma solução contendo 100,00 mL de Fe(NO3)3 0,01 mol/L foi titulada em pH 3 com EDTA 

0,02 mol/L. Calcule o pFe nos seguintes pontos da titulação: 

a) antes da adição do titulante (pFe = 2) 

b) após a adição de 20,00 mL do titulante (pFe = 2,3) 
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c) no ponto de equivalência (pFe = 8,2) 

d) após a adição de 70,00 mL do titulante (pFe = 13,8) 

Dados: KFe-Y = 1,0 x 1025 

 

3) A constante de formação do complexo Pb-EDTA é 1,1 x 1018. 

a) Calcule a constante condicional de formação em pH 3. (K’’f = 1,74 x 107) 

b) Calcule o pPb numa alíquota contendo 50,00 mL de Pb2+ 0,0250 mol/L em pH 3 após a adição 

dos seguintes volumes de EDTA 0,010 mol/L: 0,00 mL, 5,00 mL, 125,00 mL e 150,00 mL. 

(1,6; 1,7; 4,7; 6,5) 

Dados: Pb-OH     log 1 = 6,90; log 2 = 10,80; log 3 = 13,30 

 

4) Calcule a constante condicional de formação do complexo CaY2- em pH 3. Seria possível 

titular o Pb2+ com EDTA na presença do Ca2+ em pH 3? (KPb-Y = 1,1x 1018; KCa-Y = 5,0x 1010). 

K’’f = 7,9 x 10-1. Não, ambas constantes condicionais são menores que 108. 

 

5) Qual dos seguintes íons metálicos podem ser titulados com sucesso em pH 7? 

a) Ba2+  b) Mn2+  c) Al3+  d) Cu2+  e) Sn2+  f) Fe3+ 

Dados: KBa-Y = 5,8 x 107; KMn-Y = 6,2 x 1013; KAl-Y = 1,3 x 1016; KCu-Y = 6,3 x 1018; KSn-Y = 2,0 x 

1018; KFe-Y = 1,0 x 1025 

Mn2+, Al3+, Cu2+, Sn2+ e Fe3+ supondo a não ocorrência de reações paralelas com os cátions 

metálicos. 
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III - TITULOMETRIA DE PRECIPITAÇÃO 

 

III.1) Curvas de titulação de precipitação 

 Na volumetria de precipitação, os fatores que decidem como a reação se completa são: Kps 

e concentração dos reagentes. 

Exemplo: Titulação de 100,00 mL de NaCl 0,100 mol/L com AgNO3 0,100 mol/L. 

AgCl(s) 

→  Ag+ + Cl-                                       Kps = 1,8 x 10-10 

a) Antes da adição de AgNO3 

[Cl-] = 0,1 mol/L                                              pCl = 1 

[Ag+] = 0                                                          pAg = indeterminado 

 

b) Adição de 20,00 mL de AgNO3 

[Cl-] = 100,00 x 0,100 - 20,00 x 0,100 / 120,00 = 6,67 x 10-2 mol/L (antes do PE) 

Kps = 6,67 x 10-2 x [Ag+] = 1,8 x 10-10 

[Ag+] = 2,70 x 10-9    pAg = 8,57 

 

c) Adição de 100,00 mL de AgNO3 (no PE) 

[Ag+] = [Cl-] = (Kps)
1/2 = 1,35 x 10-5 mol/L   pAg = 4,87 

 

d) Adição de 110,00 mL de AgNO3 (Após o PE) 

[Ag+] = 10,00 x 0,100 / 210,00 = 4,8 x 10-3 mol/L    pAg = 2,32 
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III.2) Curvas de titulação 

a) Efeito da concentração dos reagentes 

 Soluções mais concentradas (B) mostram variação do valor de pAg no PE mais brusca ou 

pronunciada. 

 

 

b) Efeito do valor de Kps 

 Quanto menor o Kps, mais brusca será a variação do pAg ao redor do PE. 
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III.3) Métodos argentimétricos 

 Titulante: solução padrão de AgNO3 

 São utilizados para a determinação de haletos e outros ânions que formam sais de prata 

pouco solúveis. 

 

a) Método de Mohr (determinação de Cl- e Br-) 

Indicador: K2CrO4 

No PE  Ag+ + X- 

→  AgX(s)                 (X
- = Cl- , Br-) 

              2Ag+ + CrO4
2- 

→  Ag2CrO4(s) → vermelho 

 

Limitação do método: 

•faixa de pH: 6,5 < pH < 10 

Se pH < 6,5    a [CrO4
2-] abaixa muito devido ao equilíbrio: CrO4

2- + H+ 

→  HCrO4
- 

Deste modo, o Kps não é mais atingido. Não funciona mais com indicador. 

Se pH > 10    precipitação de AgOH 

 A concentração do indicador é muito importante. Por exemplo, consideremos a titulação 

de 100,00 mL de NaCl 0,100 mol/L com AgNO3 0,100 mol/L, a qual foi adicionada 1,00 mL de 

solução de K2CrO4 0,100 mol/L como indicador. 

Dado: Kps do Ag2CrO4 = 1,3 x 10-12 
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         pAg = 4,44
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No ponto final (volume 201 mL) 

[CrO4
2-] = 1,00 x 0,100 / 201,00  =  4,98 x 10-4 mol/L 

Substituindo este valor na expressão de Kps: 

[Ag+]2[CrO4
2-] = Kps 

[Ag+] = (Kps / [CrO4
2-])1/2 = 5,11 x 10-5 mol/L    pAg = 4,29 

 O ponto final ocorre após o PE. O erro é muito pequeno. 

 

b) Método de Volhard 

 Determinações indiretas de haletos em meio ácido, o que evita muitas interferências. 

Adiciona-se excesso de AgNO3 e titula-se o excesso com solução padrão de SCN-, usando íon 

férrico como indicador. 

Ag+ (excesso)  +  Cl-  

→   AgCl(s)  +  Ag+ (residual) 

Ag+ (residual)  + SCN-  

→  AgSCN(s) 

No PE              SCN-  +  Fe3+  

→   FeSCN2+      → vermelho 

Dificuldade do método: AgCl (Kps = 1,8 x 10-10) mais solúvel que AgSCN (Kps = 1,1 x 10-12). 

Deste modo, a reação abaixo poderia ocorrer em grande extensão. 

AgCl(s)  + SCN-  

→  AgSCN(s)  + Cl-   

 Para evitar este problema: 

- usa-se nitrobenzeno ou 

- filtra-se o AgCl antes de iniciar a titulação. 

Obs.: Com brometo e iodeto não há este problema. 

 

c) Método de Fajans 

 K. Fajans introduziu um tipo de indicador para as reações de precipitação, que resultou de 

seus estudos da natureza da adsorção. A ação destes indicadores é devida ao fato de que, no ponto 

de equivalência, o indicador é adsorvido pelo precipitado e, durante o processo de adsorção, 

ocorre uma mudança no indicador que conduz a uma substância de cor diferente; estes 

indicadores foram, então, chamados de indicadores de adsorção. Um indicador de adsorção é um 

composto orgânico que tende a ser adsorvido sobre a superfície do sólido em uma titulação de 

precipitação. Idealmente, a adsorção ocorre próximo ao ponto de equivalência e resulta não 
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apenas em uma alteração de cor, como também em uma transferência de cor da solução para o 

sólido (ou vice-versa).  

 

 

Fluoresceína   Diclorofluoresceína 

 

 A diclorofluoresceína é um indicador de adsorção típico, que é útil para a titulação de 

haletos com nitrato de prata. Em solução aquosa, a diclorofluoresceína se dissocia parcialmente 

em íons hidrônio e íons diclorofluoresceinato negativamente carregados que são verde-

amarelados.  

 Na fase inicial da titulação de íon cloreto com nitrato de prata, as partículas de cloreto de 

prata encontram-se negativamente carregadas em virtude da adsorção do excesso de íons cloreto. 

Os ânions do corante são afastados dessa superfície por repulsão eletrostática e conferem à 

solução uma cor verde-amarelada. Após o ponto de equivalência, entretanto, as partículas de 

cloreto de prata adsorvem fortemente os íons prata (em excesso na solução) e então adquirem 

uma carga positiva. Os ânions diclorofluoresceinato são agora atraídos pela camada de contra-

íons que envolve cada partícula de cloreto de prata. O resultado líquido é o aparecimento da cor 

vermelha do diclorofluoresceinato de prata na camada superficial da solução ao redor do sólido. 

                                

 

 

 

 

 Na titulação dos cloretos pode-se usar a fluoresceína. Este indicador é um ácido muito 

fraco (Ka= lx10-8); portanto, mesmo uma quantidade pequena de outros  ácidos reduz a ionização 

que já é diminuta, tornando, assim, a detecção do ponto final (que depende essencialmente da 

adsorção do ânion livre) ou impossível ou difícil de se observar. O intervalo ótimo de pH é entre 

7 e 10. 

AgCl(s) na presença de excesso de Cl- AgCl(s) na presença de excesso de Ag+ 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

60 

 A diclorofluoresceína é um ácido mais forte e pode ser utilizado em soluções levemente 

ácidas, de pH maior do que 4,4; este indicador tem mais uma vantagem, que é a sua 

aplicabilidade em soluções mais diluídas. 

 A eosina (tetrabromofluoresceína) é um ácido mais forte do que a diclorofluoresceína e 

pode ser utilizada até‚ em pH = 1-2; a mudança de cor mais nítida é obtida em solução de  ácido 

acético (pH < 3). A eosina é tão fortemente adsorvida sobre os haletos de prata que não pode ser 

utilizada em titulações de cloreto; isto porque o íon eosina pode competir com o íon cloreto antes 

do ponto final. Com os íons que são mais fortemente adsorvidos, Br-, I- e SCN-, a competição não 

é séria e obtém-se um ponto final muito nítido na titulação destes íons, mesmo em soluções 

diluídas. A cor que aparece sobre o precipitado é magenta. 

 O Rosa de Bengala (diclorotetraiodofluoresceína) e a dimetildiiodofluoresceína têm sido 

recomendados para as titulações de iodetos. 

Muitos outros corantes têm sido recomendados como indicadores de adsorção. Assim, o íon 

cianeto pode ser titulado com uma solução padrão de nitrato de prata usando-se como 

indicadorde adsorção a difenilcarbazida: o precipitado é violeta-pálido no ponto final. 

 

III.4) Erros nas titulações argentimétricas 

 

III.4.1) Cálculo do erro nas titulações pelo método de Mohr 

Uma alíquota de 25,00 mL de solução de NaCl 0,1 mol L−1 foi titulada com solução de 

AgNO3 0,1 mol L−1, usando o íon cromato, Cr2O4
2− como indicador. 

Reação de titulação: Ag+  +  Cl-  ⇌  AgCl(s)    Kps = 1,8010-10 

 branco 

Reação do indicador:       2Ag+  +  CrO4
2-  ⇌  Ag2CrO4(s)   Kps = 2,4510-12 

         vermelho-tijolo 

No ponto de equivalência temos que: 

  [Ag+]  =  [Cl−] 

  

15

10

ps

Lmol1033,1]Cl[]Ag[

108,1]Ag[

k]Ag[

−−−+

−+

+

==

=

=
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Portanto, a concentração de íons cromato necessária para precipitar o cromato de prata no 

ponto de equivalência seria: 

Kps(Ag2CrO4) = [Ag+]2 [CrO4
2-] 

2,4510−12 = (1,3310−5)2 [CrO4
2-] 

[CrO4
2-]PE = 0,014 mol L−1  

 

Na prática usamos 2,0 mL de uma solução 5% m/v de cromato de potássio, K2CrO4, cuja 

concentração em mol L−1 é. 

  26,0
L1,0molg192

g5
C

1
=


=

−
 mol L−1   

 

Portanto, no ponto final, considerando um volume de aproximadamente 100 mL, a 

concentração de íon cromato, CrO4
2−, é: 

  0052,0
100

26,00,2
C =


=  mol L−1 

 

Ou seja, a concentração dos íons cromato tem que ser um pouco mais baixa, 

aproximadamente, 510−3 mol L−1   (no ponto final), pois a coloração amarela das soluções mais 

concentradas dificulta a visualização do ponto final.  

Essa concentração mais baixa dos íons cromato requer uma maior concentração dos íons 

prata (mais titulante) para iniciar a precipitação. Então, o cromato de prata começará a precipitar 

quando: 

15

3

12

2
4

42ps

PF Lmol102,2
105

1045,2

]CrO[

)CrOAg(K
]Ag[ −−

−

−

−

+ =



==  

 

Experimentalmente foi verificado que o ponto de equivalência deve ser ultrapassado ainda 

mais para formar cromato de prata em quantidade suficiente para tornar a mudança de coloração 

perceptível. Experimentalmente, determinou-se que a quantidade mínima de cromato de prata 

necessária para uma mudança de coloração bem definida corresponde ao consumo de, 

aproximadamente, 4,010−5mol L−1 de íons prata. 
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 Esta concentração de íons prata é alcançada algo além do ponto de equivalência, portanto 

haverá precipitação de uma quantidade adicional de cloreto de prata além do ponto de 

equivalência. Então: 

16

5

10
ps

PF Lmol105,4
100,4

108,1

]Ag[

)AgCl(K
]Cl[ −−

−

−

+

− =



==  

que corresponde a um consumo adicional de íons prata. 

Observamos o ponto final além do ponto de equivalência o que significa que para 

alcançarmos o ponto final, uma quantidade adicional de íons prata deve ser adicionada para 

aumentar a concentração de íons prata e diminuir a concentração de íons cloreto. 

A quantidade de íons prata consumida para ultrapassar o ponto de equivalência, em mmol, 

para um volume do ponto final de 100 mL, é: 

• Para aumentar a concentração de íons prata: 

(4,0  10−  -  1,33  10−)  100 = 2,67  10−3 mmol 

• Para diminuir a concentração de íons cloreto: 

(1,33  10−5  -  4,5  10−)  100 = 8,80  10− mmol 

 

• Quantidade de íons prata gasto para ultrapassar o ponto de equivalência = 2,67  10−3 + 

8,80  10− = 0,00355 mmol 

 

Isso corresponde a um volume da solução de AgNO3 gasto além do necessário para atingir o 

ponto de equivalência de: 

quantidade de matéria = CxV 

mL0355,0V

Lmol1,0

mmol1055,3
V

1

3

=


=

−

−

 

Esse volume corresponde a um erro de: 

%14,0Erro

100x
25

0355,0
Erro

=

=
 

 

Nesse caso, o erro é muito pequeno e pode ser negligenciado, mas é preciso observar que 

o erro aumenta com a diluição; por exemplo, na titulação de cloreto 0,01 mol L−1 com nitrato de 



Notas de aula de Análise Quantitativa – QUI055                                                          http://www.qui.ufmg.br/~valmir 

Revisada em 01 de julho de 2023 

63 

prata 0,01 mol L−1, o erro da titulação aumenta para 1,4 % e na titulação de cloreto 0,001 mol L−1  

com nitrato de prata 0,001 mol L−1, o erro da titulação aumenta para 14 % . 

 

III.4.2) Cálculo do erro nas titulações pelo método de Volhard 

 

III.4.2.1) Método direto 

Uma alíquota de 25,00 mL de solução de AgNO3 0,1 mol L−1 foi titulada com solução de 

NH4SCN 0,1 mol L−1, usando o íon Fe3+ como indicador. 

Ag+  +  SCN-  ⇌  AgSCN(s)  Kps = 1,010−12 

      branco 

Fe3+  +  SCN-  ⇌  FeSCN2+    Kf = 138 

      vermelho 

 

No ponto de equivalência temos que: 

  [Ag+]  =  [SCN-] 

16

12

ps

Lmol101]Ag[

101]Ag[

k]Ag[

−−+

−+

+

=

=

=

 

  [SCN−]  =  110−6 mol L−1 

 

No ponto final, a concentração de NH4SCN é determinada pela concentração do complexo 

colorido, FeSCN2+ cuja estabilidade não é muito grande, porém a sua cor é muito intensa e pela 

concentração do íon ferro(III). Experimentalmente sabe-se que a concentração mínima para 

enxergarmos a coloração vermelha do complexo é 6,40  1−6 mol L−1. 

A concentração do íon ferro(III) seria, 

138
]SCN][Fe[

]FeSCN[
K

3

2

==
−+

+

 

046,0
101138

10x4,6
]Fe[

6

6
3 =


=

−

−
+  mol L−1 
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Nessa concentração a cor amarela do Fe3+ é muito intensa e prejudica a visualização do 

ponto final. Para sanar esta dificuldade usamos 2,0 mL de uma solução 40% m/V de alúmen 

férrico cuja concentração em mol L−1 é. 

  8,0
L1,0molg482

g40
C

1
=


=

−
 mol L−1   

Portanto, no ponto final, considerando um volume de aproximadamente 100 mL, a 

concentração de íon ferro(III) é: 

  016,0
100

8,00,2
C =


=  mol L−1 

Assim, no ponto final temos: 

  6
6

1090,2
016,0138

104,6
]SCN[ −

−
− =




=  mol L−1   

  7

6

12

1044,3
1090,2

10x00,1
]Ag[ −

−

−
+ =


= mol L−1 

e a quantidade de tiocianato consumida para ultrapassar o ponto de equivalência, em mmol, é: 

• Para aumentar a concentração de tiocianato: 

(2,90  10−6  -  1,00  10−6) x 100 = 1,90 10−4 mmol 

• Para diminuir a concentração de prata: 

(1,00  10−6  -  3,44  10−7) x 100 = 6,56  10−5 mmol 

• Para formar o complexo FeSCN2+ 

(6,40  10−6)  100 = 6,40  10−4 mmol 

• Quantidade total de tiocianato gasto para ultrapassar o ponto de equivalência = 

1,9010−4 + 6,5610−5 + 6,4010−4 = 8,9610−4 mmol 

 

O volume de tiocianato gasto em excesso é: 

mL00896,0
100,0

1096,8
V

C

matériadequantidade
V

)mL(Volume

)mmol(matériadequantidade
)Lmol(C

4

1

=


=

=

=

−

−
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Logo, o erro da titulação é: 

 

100x
iaequivalêncdepontonotiocianatodevolume

iaequivalêncdepontonotiocianatodevolumefinalpontonotiocianatodeVolume
Erro

−
=

 

 100
00,25

00,2500896,25
Erro 

−
=  

 %036,0Erro =  

 

III.4.2.2) Método indireto 

À solução da amostra contendo cloreto foram adicionados 50,00 mL de AgNO3  0,1 mol 

L−1 e o excesso (25,00 mL) foi contratitulado com solução de NH4SCN 0,1 mol L−1, usando o íon 

Fe3+ como indicador. 

Reação: Ag+  +  Cl-  ⇌  AgCl(s) + Ag+(excesso)   Kps = 1,810−10 

    branco 

Reação de titulação: Ag+  +  SCN-  ⇌  AgSCN(s)  Kps = 1,010−2 

      branco 

Reação do indicador: Fe3+  +  SCN-  ⇌  FeSCN2+    Kf = 138 

      vermelho 

 

A solubilidade do AgSCN é 1,00  10−6 mol L−1 enquanto a solubilidade do AgCl é 

1,33  10−5 mol L−1 ou seja, a solubilidade do AgSCN é menor que a solubilidade do AgCl. 

Portanto, qualquer excesso de NH4SCN na solução provoca a seguinte reação metatética: 

AgCl  +  SCN-   ⇌   AgSCN(s)  +  Cl- 

 O ponto final seria evanescente, consumindo um excesso de NH4SCN para satisfazer ao 

último equilíbrio, resultando numa concentração mais baixa para cloreto. 

No ponto de equivalência temos que: 

  [Ag+]  =  [Cl-]  +  [SCN-]   

]Ag[

10x00,1

]Ag[

10x78,1
]Ag[

1210

+

−

+

−
+ +=  
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  [Ag+]  =  1,34  10−5 mol L−1   

L/mol1033,1
1034,1

1078,1
]Cl[ 5

5

10
−

−

−
− =




=  

L/mol1046,7
1033,1

1000,1
]SCN[ 8

5

12
−

−

−
− =




=  

No ponto final, a concentração de NH4SCN é determinada pela concentração do complexo 

colorido, FeSCN2+ cuja estabilidade não é muito grande, porém a sua cor é muito intensa e pela 

concentração do íon ferro(III). Experimentalmente sabe-se que a concentração mínima para 

enxergarmos a coloração vermelha do complexo é 6,40  10−6 mol L−1. 

A concentração do íon ferro(III) seria, 

 

138
]SCN][Fe[

]FeSCN[
K

3

2

==
−+

+

 

046,0
1046,7138

104,6
]Fe[

8

6
3 =




=

−

−
+  mol L−1 

Nessa concentração a cor amarela do Fe3+ é muito intensa e prejudica a visualização do 

ponto final. Para sanar esta dificuldade usamos 2,0 mL de uma solução 40% m/V de alúmen 

férrico cuja concentração em mol L−1 é. 

  8,0
L1,0molg482

g40
C

1
=


=

−
 mol L−1   

Portanto, no ponto final, considerando um volume de aproximadamente 100 mL, a 

concentração de íon ferro(III) é: 

  016,0
100

8,00,2
C =


=  mol L−1 

Assim, no ponto final temos: 

  6
6

1090,2
016,0138
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−
− =




=  mol L−1   

  7

6
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  14

7

10

Lmol1017,5
1044,3

1078,1
]Cl[ −−

−

−
− =




=  

e a quantidade de tiocianato consumida para ultrapassar o ponto de equivalência,  

em mmol, é: 

• Para aumentar a concentração de tiocianato: 

(2,90  10−6  -  7,46  10−8)  100 = 2,83  10−4 mmol 

• Para diminuir a concentração de prata: 

(1,34  10−5  -  3,44  10−7) x 100 = 1,31  10−3 mmol 

• Para aumentar a concentração de cloreto: 

(5,17  10−4  -  1,33  10−5)  100 = 5,04  10−2 mmol 

• Para formar o complexo FeSCN2+ 

(6,40  10−6)  100 = 6,40  10−4 mmol 

• Quantidade de tiocianato gasto para ultrapassar o ponto de equivalência = 2,8310−4 + 

1,3110−3 + 5,0410−2 + 6,4010−4 = 0,05263 mmol 

 

O volume de tiocianato gasto em excesso é: 

mL526,0
100,0

0526,0
V

C

matériadequantidade
V

)mL(Volume

)mmol(matériadequantidade
)Lmol(C 1

==

=

=−

 

 

Logo , o erro da titulação é: 
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LISTA DE EXERCÍCIOS 

1) Calcule o valor de pAg 20% antes do ponto de equivalência, no ponto de equivalência e 20% 

após o ponto de equivalência na titulação de 10,00 mL de solução 0,050 mol/L de NaBr com uma 

solução 0,0250 mol/L de AgNO3. (9,87, 6,14 e 2,53)  

Dados:  AgBr(s) 

→  Ag+ + Br-                                       Kps = 5,2 x 10-13 

2) Suponha que se deseja titular o íon brometo pelo método de Mohr. Calcule a concentração do 

íon cromato (CrO4
2-) que deve estar presente para que a precipitação do cromato de prata 

(Ag2CrO4) comece exatamente no ponto de equivalência.([CrO4
2-] = 2,5 mol/L) 

Dados:  AgBr(s) 

→  Ag+ + Br-    Kps = 5,2 x 10-13 

  Ag2CrO4(s)  

→   2Ag+  +  CrO4
2- Kps = 1,3 x 10-12 

3) Misturam-se 10,00 mL de solução 1,00 x 10-3 mol/L de KI com 20,00 mL de solução 1,00x10-3 

mol/L de AgNO3. Calcule o pAg e pI da mistura resultante. (pAg = 3,48 e pI = 12,6) 

Dados:  AgI(s) 

→  Ag+ + I-                                            Kps = 8,3 x 10-17 

4) 25,00 mL de uma solução 0,1306 mol/L de AgNO3 foi titulada com 0,1194 mol/L de KSCN. 

Calcule pAg nos seguintes pontos: 

a) antes da adição de KSCN (0,88) 

b) depois da adição de 10,00 mL de KSCN (1,23) 

c) no ponto de equivalência (5,98) 

d) depois da adição de 40,00 mL de KSCN (10,33) 

Dados: AgSCN(s) 

→  Ag+ + SCN-              Kps = 1,1 x 10-12 
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IV - TITULOMETRIA DE OXIRREDUÇÃO 

 

IV.1) Introdução 

 A titulometria baseada em reações de oxirredução compreende numerosos métodos. Mas, 

o que é de interesse, é a aplicação nos elementos que são capazes de exibir dois ou mais estados 

de valência. Então, conforme o estado de valência em que se encontram, são passíveis de 

oxidação ou redução. Em geral, tais elementos podem ser determinados mediante métodos 

titulométricos de oxidação-redução, abaixo discriminados: 

a) métodos oxidimétricos: fazem uso de soluções padrão de agentes oxidantes. 

b) métodos redutimétricos: fazem uso de soluções padrão de agentes redutores. 

 Como toda reação, estas também devem preencher os requisitos gerais: 

a) Deve ser representada por uma única equação estequiométrica 

b) Deve ser rápida 

c) O ponto final deve ser bem nítido 

 

IV.2) Curvas de titulação 

 As curvas de titulação redox são traçadas locando-se o potencial do sistema em função do 

volume do titulante. Uma vez que o potencial do sistema é uma função logarítmica da 

concentração (ou razão da concentração), a forma da curva é a mesma das outras titulações. 

 A curva de titulação dá o potencial de qualquer um dos pares envolvidos na reação. Isto 

porque os pares entram em equilíbrio em qualquer ponto da titulação adquirindo, portanto, o 

mesmo potencial. 

 Nas imediações do ponto de equivalência há uma variação brusca do potencial, o que 

permite a determinação do ponto final da titulação. 

 As reações das titulações de oxirredução são divididas em duas categorias: 

a) Não há participação direta de H+ 

Fe2+  +  Ce4+  

→   Fe3+  +  Ce3+ 

Sn2+  +  2 Fe3+  

→  Sn4+  +  2 Fe2+ 

2 S2O3
2-  +  I2  

→   S4O6
2-  +  2 I- 
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b) Há participação direta de H+ 

Fe2+  +  VO4
3-  +  6 H+  

→  Fe3+  +  VO2+  +  3 H2O 

MnO4
-  +  5 Fe2+  +  8 H+  

→   Mn2+  +  5 Fe3+  +  4 H2O 

6 Fe2+  +  Cr2O7
2-  +  14 H+  

→   6 Fe3+  +  2 Cr3+  +  7 H2O 

Obs: Nem sempre as curvas de titulação são simétricas. Isso se deve às diferentes proporções das 

espécies na equação química balanceada. O potencial do ponto de equivalência depende das 

características da reação, ou seja, do número de elétrons transferidos e da concentração das 

espécies. 

 

IV.3) Titulação de Fe2+ com Ce4+ (não há participação direta de H+) 

 Consideremos a titulação de 100,00 mL de Fe2+ 0,100 mol/L com Ce4+ 0,100 mol/L em 

solução 0,5 mol/L de H2SO4. O meio ácido é necessário para evitar a hidrólise dos componentes 

do sistema. 

Obs: Potenciais Formais (Ef): são potenciais medidos experimentalmente que levam em 

consideração os desvios ocasionados pelo uso de concentração ao invés de atividade e pela 

ocorrência de reações paralelas. 

 A 25oC no meio em questão, tem-se aproximadamente: 

Fe3+  +  e-  

→   Fe2+              Ef
1 = 0,700 V (anodo) 

Ce4+  +  e-  

→   Ce3+           Ef
2 = 1,46 V (catodo) 

 Em qualquer ponto da titulação existirá o equilíbrio e os potenciais dos dois pares são 

iguais e dados por: 

 

EFe = Ef
1 - 0,0592 log [Fe2+] / [Fe3+] 

ECe = Ef
2 - 0,0592 log [Ce3+] / [Ce4+] 

 

a) No início da titulação 

 A solução não contém Ce4+ ou Ce3+. Contém apenas Fe2+    potencial indeterminado. 

 

b) Após a adição de 20,00 mL da solução titulante 

[Fe3+] = 20,00 x 0,100 / 120,00 = 1,67 x 10-2 mol/L 
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[Fe2+] = (100,00 - 20,00) 0,100 / 120,00 = 6,67 x 10-2 mol/L 

E = 0,70 - 0,0592 log 6,67 x 10-2 / 1,67 x 10-2  

E = 0,66 V 

 

c) No ponto de equivalência (adição de 100,00 mL de Ce4+) 

[Ce3+] = [Fe3+]  e  [Ce4+] = [Fe2+] 

E = 0,70 - 0,0592 log [Fe2+] / [Fe3+] 

E = 1,46 - 0,0592 log [Ce3+] / [Ce4+] 

Somando as duas expressões acima, 

2 E = 1,46 + 0,70 - 0,0592 log [Fe2+][Ce3+] / [Fe3+] / [Ce4+] 

Deste modo, 

E = (1,46 + 0,70) / 2         E = 1,08 V 

 

d) Após a adição de 101,00 mL da solução titulante 

[Ce3+] = 100,00 x 0,100 / 201,00 = 4,98 x 10-2 mol/L 

[Ce4+] = (101,00 - 100,00) 0,100 / 201,00 = 4,98 x 10-4 mol/L 

 

E = 1,46 - 0,0592 log 4,98 x 10-2 / 4,98 x 10-4        E = 1,34 V 

 

Curva de titulação: simétrica ao redor do ponto de equivalência 
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IV.4) Titulação de Sn2+ com Fe3+ (não há participação direta de H+) 

Fe3+  +  e-  

→   Fe2+              Ef
1 = 0,700 V (catodo) 

Sn4+  +  2 e-  

→   Sn2+           Ef
2 = 0,14 V (anodo) 

 Consideremos a titulação de 100,00 mL de Sn2+ 0,050 mol/L com Fe3+ 0,100 mol/L em 

meio de HCl 2 mol/L e sob atmosfera de gás inerte. 

 

a) no início: potencial indeterminado 

 

b) Após a adição de 40,00 mL de Fe3+ 

[Sn2+] = (100,00 x 0,050 - 40,00 x 0,100 / 2) / 140,00 = 2,14 x 10-2 mol/L 

[Sn4+] = (0,100 x 40,00) / (2 x 140,00) = 1,43 x 10-2 mol/L 

E = 0,14 - (0,0592 / 2) log 2,14 x 10-2 / 1,43 x 10-2 = 0,135 V 

 

c) No ponto de equivalência 

E = 0,14 - (0,0592 / 2) log [Sn2+] / [Sn4+]  ( x 2) 

E = 0,70 - 0,0592 log [Fe2+] / [Fe3+] 

3E = 0,98 - 0,0592 log [Sn2+][Fe2+] / [Sn4+][Fe3+] 

 

Mas, no ponto de equivalência: 

[Fe2+] = 2[Sn4+]  e  [Fe3+] = 2[Sn2+] 

Portanto, 

E = 0,98 / 3 = 0,33 V 

 

d) Após a adição de 110,00 mL de Fe3+ 

[Fe3+] = 10,00 x 0,100 / 210,00 = 4,76 x 10-3 mol/L 

[Fe2+] = 100,00 x 0,050 x 2 / 210,00 = 4,76 x 10-2 mol/L 

Portanto, 

E = 0,70 - 0,0592 log 4,76 x 10-2 / 4,76 x 10-3 = 0,64 V 
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Curva de titulação: assimétrica ao redor do ponto de equivalência 

 

 

IV.5) Titulação de I2 com S2O3
2- (não há participação direta de H+) 

 Consideremos a titulação de 100,00 mL de solução 0,0500 mol/L de I2 com uma solução 

0,100 mol/L de Na2S2O3. 

 

Semi-reações:  I2 + 2 e-  

→   2 I-      Eo = 0,536 V 

S4O6
2- + 2 e-  

→   2 S2O3
2-   Eo = 0,100 V 

 

Reação:  I2 + 2 S2O3
2-  

→   2 I- + S4O6
2- 

 

a) no início: potencial indeterminado 

b) Após a adição de 20,00 mL de S2O3
2- 

[I2] = (100,00 x 0,0500 - 20,00 x 0,100 / 2) / 120,00 = 3,33 x 10-2 mol/L 

[I-] = 20,00 x 0,100 / 120,00 = 1,67 x 10-2 mol/L 

E = 0,536 - (0,0592 / 2) log (1,67 x 10-2)2 / 3,33 x 10-2 = 0,597 V 

c) No ponto de equivalência 

[S2O3
2-] = 2 [I2] e [S4O6

2-] = 1/2 [I-] 

E = 0,536 - (0,0592 / 2) log [I-]2 / [I2] 
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E = 0,100 - (0,0592 / 2) log [S2O3
2-]2 / [S4O6

2-] 

2 E = 0,536 + 0,100 - (0,0592 / 2) log [I-]2 (2 [I2])
2 / 1/2 [I-] [I2] 

 

Portanto, 

2 E = 0,636 - (0,0592 / 2) log 8 [I-] [I2] 

 O potencial no ponto de equivalência depende das concentrações de I- e I2. Devemos 

calcular essas concentrações no ponto de equivalência. Sabemos que: 

[S2O3
2-] = 2 [I2] e [S4O6

2-] = 1/2 [I-] 

 Pela constante de equilíbrio:  log K = (0,536 - 0,100) 2 / 0,0592 = 14,73  

Logo, 

K = 5,37 x 1014 

Mas, 

5,37 x 1014 = [I-]2 [S4O6
2-] / [I2] [S2O3

2-]2 = 1/2 [I-] [I-]2 / [I2] (2 [I2])
2 = [I-]3 / 8 [I2]

3 

Deste modo,  

[I-]3 / [I2]
3 = 4,3 x 1015 e  [I-] / [I2] = 1,63 x 105 

 

Como no ponto de equivalência, 

[I-] = 2 x 0,0500 x 100,00 / 200,00 = 0,0500 mol/L 

Tem-se: 

[I2] = 3,07 x 10-7 mol/L 

 Substituindo na equação: 

2 E = 0,636 - (0,0592 / 2) log 8 x 0,0499 x 3,07 x 10-7 = 0,42 V 

 

d) Após a adição de 120,00 mL de S2O3
2- 

[S2O3
2-] = 20,00 x 0,100 / 220,00 = 9,09 x 10-3 mol/L 

[S4O6
2-] = 100,00 x 0,0500 / 220,00 = 2,27 x 10-2 mol/L 

E = 0,100 - (0,0592 / 2) log (9,09 x 10-3)2 / 2,27 x 10-2 = 0,172 V 
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Curva de titulação: assimétrica ao redor do ponto de equivalência 

 

 

IV.6) Titulação de Fe2+ com MnO4
- (há participação direta de H+) 

 Consideremos a titulação de 100,00 mL de solução 0,100 mol/L de Fe2+ com uma solução 

0,0200 mol/L de MnO4
- em meio de ácido sulfúrico (pH = 0.5). 

 Além de evitar a hidrólise, o meio ácido é necessário para que a reação se complete. 

Semi-reações: 

Fe3+ + e-  

→   Fe2+                                     Ef = 0,77 V 

MnO4
- + 8 H+ + 5 e-  

→   Mn2+ + 4 H2O   Ef = 1,51 V 

Reação: 

MnO4
- + 5 Fe2+  +  8 H+  

→   5 Fe3+ + Mn2+ + 4 H2O 

 

a) No início: potencial indeterminado 

 

b) Após a adição de 20,00 mL de MnO4
- 

[Fe2+] = [100,00 x 0,100 - 5 (20,00 x 0,0200)] / 120,00 = 6,67 x 10-2 mol/L 

[Fe3+] = 5 (20,00 x 0,0200)] / 120,00 = 1,67 x 10-2 mol/L 

E = 0,77 - 0,0592 log 6,67 x 10-2 / 1,67 x 10-2 = 0,73 V 
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c) No ponto de equivalência 

E = 0,77 - 0,0592 log [Fe2+] / [Fe3+] 

E = 1,51 - (0,0592 / 5) log [Mn2+] / [MnO4
-] [H+]8  (x 5) 

6 E = 8,32 - 0,0592 log [Fe2+] [Mn2+] / [Fe3+] [MnO4
-] [H+]8 

Mas, no ponto de equivalência 

[Fe3+] = 5 [Mn2+] e [Fe2+] = 5 [MnO4
-] 

 

Deste modo:   6 E = 8,32 - 0,0592 log 1/ [H+]8 

Para [H+] = 0,316 mol/L,   E = 1,35 V 

 

d) Após a adição de 110,00 mL de MnO4
- 

[MnO4
-] = 10,00 x 0,0200 / 210,00 = 9,52 x 10-4 mol/L 

[Mn2+] = 1/5 (100,00 x 0,100) / 210,00 = 9,52 x 10-3 mol/L 

E = 1,51 - (0,0592 / 5) log 9,52 x 10-3 / 9,52 x 10-4 x (0,316)8 = 1,45 V 

 

Curva de titulação: assimétrica ao redor do ponto de equivalência 
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IV.7) Titulação de Fe2+ com Cr2O7
2- (há participação direta de H+) 

 Seja a titulação de 100,00 mL de Fe2+ 0,100 mol/L com Cr2O7
2- 0,0167 mol/L num meio 

onde pH = 0.5. 

Semi-reações: 

Fe3+ + e-  

→   Fe2+                                                Ef = 0,77 V 

Cr2O7
2- + 14 H+ + 6 e-  

→   2 Cr3+ + 7 H2O         Ef = 1,33 V 

Reação: 

Cr2O7
2- + 6 Fe2+ + 14 H+  

→   2 Cr3+ + 6 Fe3+ + 7 H2O 

 

a) No início: potencial indeterminado 

b) Após a adição de 20,00 mL de Cr2O7
2- 

[Fe2+] = [100,00 x 0,100 - 20,00 x 0,0167 x 6] / 120,00 = 6,66 x 10-2 mol/L 

[Fe3+] = 20,00 x 0,0167 x 6 / 120,00 = 1,67 x 10-2 mol/L 

E = 0,77 - 0,0592 log 6,66 x 10-2 / 1,67 x 10-2 = 0,73 V 

c) No ponto de equivalência 

E = 0,77 - 0,0592 log [Fe2+] / [Fe3+] 

E = 1,33 - (0,0592 / 6) log [Cr3+]2 / [Cr2O7
2-] [H+]14  (x 6) 

7 E = 8,75 - 0,0592 log [Fe2+] [Cr3+]2 / [Fe3+] [Cr2O7
2-] [H+]14 

Mas, no ponto de equivalência 

[Fe3+] = 3 [Cr3+] e [Fe2+] = 6 [Cr2O7
2-] 

Deste modo, 

7 E = 8,75 - 0,0592 log 2/3 [Fe3+] / [H+]14 

Precisamos calcular a [Fe3+] no ponto de equivalência 

[Fe3+] = 100,00 x 0,100 / 200,00 = 0,05 mol/L 

[H+] = 0,316 mol/L  

E = 1,20 V 

d) Após a adição de 120,00 mL de Cr2O7
2- 

[Cr2O7
2-] = 20,00 x 0,0167 / 220,00 = 1,52 x 10-3 mol/L 

[Cr3+] = 100,00 x 0,100 / 3 x 220,00 = 1,52 x 10-2 mol/L 

E = 1,33 - (0,0592 / 6) log (1,52 x 10-2)2 / 1,52 x 10-3 x (0,316)14 = 1,27 V 
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Curva de titulação: assimétrica ao redor do ponto de equivalência 

 

 

IV.8) Indicação do ponto final 

 

 Vários sistemas de indicadores podem ser usados: 

 

a) O titulante serve como indicador. Exemplo: KMnO4 

 

b) Indicador interno sem redox. Exemplo: amido. 

 O amido tem amilose na sua composição. Deste modo, o seguinte processo ocorre: 

amilose + I3
-  →  amilose- I3 (azul) 

A intensidade da cor é tal que é perceptível para concentrações de iodo até 5 x 10-7 mol/L. 

 

 

c) Indicadores redox 

 Certos grupos de compostos orgânicos são capazes de sofrer reação redox nas quais a cor 

da forma oxidada é diferente da cor da forma reduzida. 

Ind-ox + n e-  

→  Ind-red 
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E = Eo - (0,0592 / n) log [Ind-red] / [Ind-ox] 

 A cor 1 predominará quando: 

[Ind-red] / [Ind-ox] = 1/10 

E = Eo - (0,0592 / n) log 1/10 = E = Eo + 0,0592 

 

  A cor 2 predominará quando: 

[Ind-red] / [Ind-ox] = 10 

E = Eo - (0,0592 / n) log 10 = E = Eo - 0,0592 

 

 Portanto, o intervalo de potencial que define a zona de transição é: 

E = Eo  0,0592 / n 

Quando n=1 

 

 

 

Exemplo: ferroína (Ef = 1,06 V, H2SO4 1 mol/L) 

 

 

 

IV.9) Cálculo do erro nas titulações de oxirredução 

 

IV.9.1) Cerimetria 

O indicador usado é a ferroína que é um complexo de Fe2+ com a 1-10 fenantrolina ou 

orto-fenantrolina (o-fen) cujo potencial formal é 1,06V. Este indicador muda de cor de vermelho 

para azul durante a titulação. 

 

Eo
+ 0,0592-0,0592

1,06
+ 0,0592-0,0592

Ferroína (n = 2)

1,00 1,12
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Fe(o-fen)3
3+  +   e-   ⇄   Fe(o-fen)3

2+  Ef = 1,06V 

Azul   Vermelho 

 

Considere a titulação de 25,00 mL de solução 0,100mol/L de Fe2+ com uma solução 

0,100mol/L de Ce4+, em solução 1 mol/L em H2SO4. 

 

Fe3+  +  e-  ⇄  Fe2+ Ef = 0,700V 

Ce4+  +  e-  ⇄  Ce3+ Ef = 1,460V 

Equação da titulação:  Ce4+  +Fe2+  +  ⇄  Ce3+  +Fe3+ 

 

Esta titulação é do tipo oxidimétrica e, portanto, a curva é crescente, isto é, os potenciais são 

crescentes ao longo da titulação. 

 

Lembrando que no P.E. o potencial será calculado através das duas semirreações, somando 

as duas euqações dos potenciais, pois eles são iguais quando o sistema está em equilíbrio 

(EFe= ECe): 
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Como o ponto final (1,06V) ocorre antes do ponto de equivalência (1,08V), teremos excesso do 

titulado.  

Quantidade de matéria de Fe2+ = 0,1 x 25 – 0,1 x V 

Quantidade de matéria de Fe3+ = 0,1 x V 
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1,06 = 0,700 − 0,0592𝑙𝑜𝑔
2,5 − 0,1𝑉

0,1𝑉
 

V = 24,99998mL 

𝐸𝑟𝑟𝑜 =
24,99998 − 25

25
100% = −0,00008% 

 

IV.9.2) Permanganimetria 

Considere a titulação de 25,00 mL de solução 0,100mol/L de Fe2+ com uma solução 

0,0200mol/L de MnO4
-. Ao titulado foram adicionados 25,0mL de solução de Zimmermann-

Reinhardt cuja concentração de H2SO4 era 0,56 mol/L e H3PO4 era 0,48 mol/L e o volume do 

ponto final era aproximadamente 100mL. Portanto, o pH da solução era aproximadamente zero. 

 

Fe3+  +  e-  ⇄  Fe2+    Ef = 0,60V 

MnO4
-  +  8H+  +  5e-  ⇄  Mn2+  +  4H2O Ef = 1,49V 

Equação da titulação:  MnO4
-  + 5Fe2+  +  8H+  ⇄  Mn2+  +5Fe3+  +  4H2O 

 

Esta titulação também é do tipo oxidimétrica e, portanto, a curva é crescente, isto é, os potenciais 

são crescentes ao longo da titulação. 

 

A concentração mínima em que a coloração rosa do permanganato é visível é 5x10-6 

mol/L. Portanto, o volume de permanganato em excesso pode ser calculado como a seguir: 
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Nesse caso, o erro independe do potencial eletródico no ponto de equivalência, 

dependendo apenas da concentração dos íons MnO4
- na solução. 
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IV.9.3) Dicromatometria 

Considere a titulação de 25,00 mL de solução 0,100mol/L de Fe2+ com uma solução 

0,0167mol/L de Cr2O7
2- em solução sulfúrica 0,6 mol/L e pH = 0, usando a difenilamina 

sulfonato de bário como indicador.  

Fe3+  +  e-  ⇄  Fe2+     Ef = 0,60V 

Cr2O7
2-  +  14H+  +  6e-  ⇄  2Cr3+  +  7H2O  Ef = 1,03V 

Equação da titulação:  Cr2O7
2-  +6Fe2+  +  14H+  ⇄  2Cr3+  +6Fe3+  +  7H2O 

 

Esta titulação também é do tipo oxidimétrica e, portanto, a curva é crescente, isto é, os 

potenciais são crescentes ao longo da titulação. 

No P.E. o potencial será calculado através das duas semirreações, somando as duas 

equações dos potenciais, pois eles são iguais quando o sistema está em equilíbrio (EFe = ECr): 
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Somando os dois potenciais (lembre-se que eles são iguais quando o sistema está em equilíbrio): 
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O indicador usado é a difenilamina sulfonato de bário cujo potencial formal é 0,80 V. Este 

indicador muda de cor de incolor (reduzido) para violeta (oxidado). Como a coloração da solução 

de íons cromo(III), formado durante a titulação, é verde, a solução mudará de verde para uma 

mistura de verde com violeta. 
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Dif.(violeta)   +   2e-   +   2H+   ⇄   Dif.(incolor); 

Zona de Transição – 0,77 a 0,83V 

Etrans. = 0,80V 

 

Como o ponto final (E = 0,80V) ocorre antes do ponto de equivalência (E = 0,98V), algum Fe2+ 

permanece sem titular.  

Quantidade de matéria de Fe2+ = 25 x 0,1 – 6x0,0167v 

Quantidade de matéria de Fe3+ = 6x0,0167v 
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LISTA DE EXERCÍCIOS 

1) Calcule o potencial eletródico resultante da mistura de 50,00 mL de uma solução de U4+ 0,050 

mol/L com os seguintes volumes de solução de MnO4
- 0,02 mol/L: 

a) 10,00 mL (E = 0,316 V) 

b) 50,00 mL (E = 1,174 V) 

c) 60,00 mL (E = 1,500 V) 

Obs: Considere [H+] = 1,00 mol/L 

Dados: 

UO2
2+ + 4 H+ + 2 e-  

→
  U4+ + 2 H2O        Eo = 0,334 V 

MnO4
- + 8 H+ + 5 e-  

→
  Mn2+ + 4 H2O      Eo = 1,510 V 

 

2) Calcule o potencial eletródico das seguintes misturas, considerando [H+] = 0,5 mol/L quando 

necessário: 

a) 50,00 mL de solução 0,100 mol/L em Fe2+ com 15,00 mL de solução 0,10 mol/L em Cr2O7
2-   

(E = 1,300 V) 

b) 10,00 mL de solução 0,050 mol/L em MnO4
- com 15,00 mL de solução 0,25 mol/L em Fe2+   

(E = 0,789 V) 

c) 50,00 mL de solução 0,100 mol/L em Fe(CN)6
4- com 10,00 mL de solução 0,050 mol/L em 

Tl3+   (E = 0,324 V) 

d) 50,00 mL de solução 0,100 mol/L em V2+ com 60,00 mL de solução 0,050 mol/L em Sn4+   (E 

= 0,133 V) 

Dados: 

Fe3+ + e-  

→
  Fe2+                                              Eo = 0,771 V 

MnO4
- + 8 H+ + 5 e-  

→
  Mn2+ + 4 H2O           Eo = 1,510 V 

Cr2O7
2- + 14 H+ + 6 e-  

→
  2 Cr3+ + 7 H2O      Eo = 1,330 V 

Fe(CN)6
3- + e-  

→
  Fe(CN)6

4-                           Eo = 0,360 V 

V3+ + e-  

→
  V2+                                              Eo = -0,256 V 

Tl3+ + 2 e-  

→
  Tl+                                           Eo = 1,250 V 

Sn4+ + 2 e-  

→
  Sn2+                                         Eo = 0,154 V 

 

3) Considere a titulação de 25,00 mL de solução 0,100 mol/L de Fe2+ com uma solução 0,100 

mol/L de Ce4+, em solução em H2SO4 (H
+ = 1 mol/L), usando a ferroína como indicador.  

Dados: 
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Fe3+  +  e-  ⇄  Fe2+     Ef = 0,700V 

Ce4+  +  e-  ⇄  Ce3+   Ef = 1,460V 

O indicador ferroína é um complexo de Fe2+ com a 1-10 fenantrolina cujo potencial formal é 

1,11V. Este indicador muda de cor de azul para vermelho durante a titulação. 

FePh3
3+(Azul)  +   e-   ⇄   FePh3

2+(Vermelho) Ef = 1,11V 

Determine o erro dessa titulação. (Erro = 0,00012%) 

 

4) Considere a titulação de 50,00 mL de uma solução de Sn2+ 0,060 mol/L com uma solução de 

Cr2O7
2- 0,040 mol/L em meio de H2SO4, onde pH do meio foi mantido constante em 0,5. 

Determine o potencial eletródico após a adição dos seguintes volumes do titulante: 

a) 10,00 mL (E = 0,149 V) 

b) 25,00 mL (E = 1,05 V) 

c) 50,00 mL (E = 1,27 V) 

Dados:  Cr2O7
2- + 6e- + 14H+  ⇌  2 Cr3+ + 7H2O  E0 = 1,330V 

Sn4+ + 2e-
  ⇌  Sn2+    E0 = 0,154V 

 

5) Considere a titulação de 50,00 mL de uma solução de Sn2+ 0,050 mol/L com uma solução de 

MnO4
- 0,020 mol/L em meio de H2SO4, onde pH do meio foi mantido constante em 1,0. 

Determine o potencial eletródico em duas situações: 

a) no PE (E = 1,05 V) 

b) após a adição de 60,00 mL do titulante. (E = 1,41  V) 

Dados:  MnO4
- + 5e- + 8H+  ⇌  Mn2+ + 4H2O  E0 = 1,510V 

Sn4+ + 2e-
  ⇌  Sn2+    E0 = 0,154V 

 

6) Considere a reação redox entre Fe2+ e H2O2. 

a) Determine o potencial eletródico ao misturar 20,00 mL de Fe2+ 0,050 mol/L com 20,00 mL de 

H2O2 0,050 mol/L. (E =1,72 V)  

b) Determine o erro da titulação de Fe2+ 0,050 mol/L com 20,00 mL de H2O2 0,050 mol/L ao usar 

um indicador redox com potencial de transição igual a 1,30 V. (V = 9,9999989 mL → Erro   0%) 

Quando necessário, considere [H3O
+] = 1 mol/L. 

Dados:   Fe3+ + e- ⇌ Fe2+   E0 = 0,770V 

H2O2 + 2e- + 2H+ ⇌  2H2O
  E0 = 1,780V 
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7) Um dos tipos de bafômetros (etilômetro) consiste da reação completa entre o etanol e os íons 

dicromato de acordo com a reação global abaixo, já balanceada: 

2 Cr2O7
2- + 3 C2H5OH + 16 H+  ⇌  4 Cr3+ + 11 H2O + 3 CH3COOH 

As semirreações são: 

Cr2O7
2- + 6e- + 14H+  ⇌  2 Cr3+ + 7H2O   E0 = 1,330V 

CH3COOH + 4H+ + 4e−  ⇌  CH3CH2OH + H2O E0 = 0,050V 

Ainda que a constante de equilíbrio dessa reação seja elevadíssima (log K = 259,5), a cinética não 

é favorável para a titulação. Por isso, uma estratégia é a titulação de retorno, adicionando-se uma 

quantidade de matéria conhecida de dicromato (maior que a quantidade de etanol, respeitando-se 

a estequiometria da reação), levando ao banho-maria a 40ºC por uns 10 minutos e, finalmente, 

titulando-se o excesso de dicromato não reagido com uma solução padrão de ferro II usando 

difenilamina sulfonato de bário como indicador. Outra estratégia é o uso da titulação indireta, 

adicionando-se também uma quantidade conhecida de dicromato maior que a do etanol, deixando 

reagir e, em seguida, adicionando-se um excesso de iodeto, formando-se iodo, na proporção 

estequiométrica do excesso de dicromato não reagido. Finalmente, titula-se o iodo com uma 

solução padrão de tiossulfato de sódio, usando amido como indicador. 

Desconsiderando o explicado acima e fazendo uso da titulação direta de 10,00 mL de uma 

solução 0,150 mol/L de etanol com dicromato 0,100 mol/L em pH 0, determine: 

a) o potencial eletródico no ponto de equivalência. (E =0,822 V) 

b) o erro percentual da titulação, considerando o uso do indicador difenilamina sulfonato de 

bário (Etrans = 0,80V). (Erro = 0 %) 

 

8) Determine o potencial eletródico resultante da mistura de 50,00 mL de uma solução de U4+ 

0,025 mol/L com os seguintes volumes de solução de Ce4+ 0,100 mol/L em pH = 0: 

a) 5,00 mL (E = 0,316 V) 

b) 15,00 mL (E = 0,339 V) 

c) 25,00 mL (E = 0,709 V) 

d) 26,00 mL (E = 1,38 V) 

Dados:  UO2
2+ + 4 H+ + 2 e-  

→
  U4+ + 2 H2O        Eo = 0,334 V 

Ce4+  +  e-  ⇄  Ce3+    E0 = 1,460V 
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9) Dissolveu-se 0,0920 g de KIO3 (MM = 214 g/mol), padrão primário, diretamente em um 

erlenmeyer com 50 mL de água. Em seguida, adicionou-se 1,0 g de KI, 10 mL de H2SO4 1:8 e 

titulou-se a solução com uma solução de Na2S2O3 recém preparada, utilizando-se suspensão de 

amido como indicador. Sabendo-se que foram gastos 25,50 mL de titulante para obter a viragem 

do indicador para azul, determine a concentração da solução de tiossulfato. ([S2O3
2–] = 0,101 mol/L) 

Dados:  IO3
– + 5 I– + 6 H+  ⇌ 3 I2 + 3 H2O 

I2 + 2 S2O3
2– ⇌ 2 I– + S4O6

2– 

 


