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1. Conceitos teoricos

1.1 Reaccoes de equilibrio

1.1.1 Introducio

As reacgdes quimicas determinam a ocorréncia, distribui¢do e o comportamento das
espécies aquaticas na dgua. As espécies aquaticas sao definidas como substancias organicas e
inorganicas dissolvidas na agua em contraste com os coldides (1-1000 nm) e particulas
(> 1000 nm). Esta definicdo abarca os anides e catides livres assim como os complexos
(Cap.1.1.5.1). O termo complexo aplica-se a espécies com carga negativa, tais como, OH,
HCOy, CO32', SO42', NO; e PO, e espécies com carga positiva, tais como, ZnOH",
CaH,PO,4", CaCl e espécies com carga zero, tais como, CaCO3°, FeSO.4° ou NaHCO;" assim
como ligantes organicos. A tabela 1 fornece um sumario dos elementos inorganicos mais

relevantes e exemplos das suas espécies dissolvidas.

Tabela 1. Elementos inorgianicos e exemplos das espécies aquosas

Elementos

Elementos maiores (> 5 mg/L)

Calcio (Ca) Ca',CaCO,’, CaHCO,", CaOH', CaSO,’, CaHSO,', Ca(CH;CO0),",
CaB(OH),", Ca(CH;CO0)", CaCl", CaCl,’, CaF', CaH,PO,", CaHPO,’, CaNO;",
CaP,0,”, CaPO,

Magnésio (Mg) Mg”", MgCO;’, MgHCO5", MgOH", MgSO,’, MgHSO,"

Sodio (Na) Na', NaCO;’, NaHCO5’, NaSO,’, NaHPO,", NaF°

Potassio (K) K*, KSO,, KHPO,

Carbono (C) HCO5", CO5™, CO4(g), COs(aq), Me'CO5, Me'HCO,", Me"CO,", Me"HCO5,
Me"™'CO;" (Me — metano)

Enxofre (S) SO4*, H,S(g/aq), HS™ e complexos sulfuretos metalicos, Me®’SO,’, Me®’HSO,"
e os adicionais complexos metalicos com metais uni ou multi valentes

Cloro (Cl) CI,, CaCI", CaCl’ ¢ os adicionais complexos de cloro com metais uni ou multi
valentes

Nitrogénio (N) NOs, NO,, NO(g/aq), NO»(2/aq), N,O(g/aq), NH;(g/aq), NH, ", Me"™NO;"

Silica (Si) H,Si0,°, H;Si0,7, H,Si0,%, SiFs", UO,H;Si0,"

Elementos menores (0.1-5 mg/L)

Boro (B) B(OH),", BF,(OH),, BF;OH, BF,




Fluor (F)

F, AgF’, AIF™, AIF,", AIFy’, AIF,, AsOsF”, BF,(OH),, BFsOH, BF,, BaF,
CaF', CuF', FeF', FeF*', FeF,", H,F,’, H,PO;F°, HAsO,F, HF’, HF,, HPO;F,
MgF*, MnF', NaF’, POsF*, PbE", PbF,’, Sb(OH),F’, SiFy, SnF’, SnF,’, SnFy,
StF*, ThF*", ThF,>", ThF;*, ThE,", UF*", UF,>, UF;", UF;’, UFs, UF,Z,
UO,F" UO,F,’, UO,F5, UO,F,”, ZnF"

Ferro (Fe)

Fe’', Fe'', Fe(OH)s, FeSO,’, FeH,PO,", Fe(OH),’, FeHPO,’, Fe(HS),’, Fe(HS),,
FeOH”', FePO,", FeSO,", FeCI*', FeCl,", FeCly’, Fe(OH),", Fe(OH),’, Fe(OH)4,
FeH,PO,*", FeF*', FeF,", FeF;", Fe(SO,),", Fe(OH),"", Fe(OH),*"

Estroncio (Sr)

Sr*, SrCO5’, StHCO;", StOH', SrSO,°

Elementos traco (< 0.

1 mg/L)

Litio (Li) Li", LiSO,, LiOH’, LiCI°, LiCH;COO", Li(CH;COO),

Berilio (Be) BeO,”, Be(CH;COO0),’, BeCH;COO"

Aluminio (Al) AP’", ALOH™", AI(OH),", AI(OH),, AIF*", AIF,", ALF;’, AIF,, AISO,",
Al(SO,),, Al(OH),’

Fosforo (P) PO,”, HPO,”, H,PO,, H;PO,, MgPO,, MgHPO,’, MgH,P0O4", NaHPO,,
KHPO,’, Fe""H,PO,*", UHPO,*", U(HPO,),’, UHPO,);>, UHPO,),",
UO, HPO,, UO,(HPO,),>, UO,H,PO,", UO,(H,PO,),’, UO,(H,PO,)5,
CrH,PO,*, CrO;H,PO,", CrO;HPO,*

Crémio (Cr) Cr’', Cr(OH)"", Cr(OH),", Cr(OH);’, Cr(OH),, CrO,, CrBr*", CrCI’", CrCl,",

CrOHCL', CrF*, CrI*", Cr(NH3)>", Cr(NH3)sOH?*", Cr(NH3)4(OH),",
Cr(NH;)¢Br*', CrNO;*", CrH,PO,*", CrSO,", CrOHSO,", Cr(OH),(SO04),’, CrOs*
HCrO,, H,CrO,’, Cr,0,%, CrO;CI', CrOsH,PO,’, CrO;HPO,*, CrO;S0O,*,
NaCrOy4, KCrOy4

Manganés (Mn)

Mn?", MnCI", MnCl,", MnCly, MnOH', Mn(OH);, MnF ', MnSO,’, Mn(NO;),’,
MnHCO;"

Cobalto (Co)

Co’", Cr(OH),’, Cr(OH),, Cos(OH),"", Co,(OH);", Co(CH;COO)",
Co(CH;C00),", Co(CH;CO0)5", CoCl', CoHS", Co(HS),’, CoNO;"*, CoBr,’,
Col,’, C0S,05°, CoSO,’, CoSe0,’

Niquel (Ni)

Ni*", Ni(CH;C00),", Ni(CH;COO);", Ni(NH;),”, Ni(NH; )¢~ , Ni(NO;),’,
Ni(OH),’, Ni(OH)s", NiOH**, Ni(OH),*", NiBr", Ni(CH;COO)", NiCl", NiHP,0;
NiNO; ", NiP,0,%, NiSO,’, NiSeO,"

Prata (Ag) Ag’, Ag(CH;CO0),, Ag(CO,),”, Ag(CH;CO0)’, AgCO5, AgCI°, AgCl,,
AgCly™, AgClL*>, AgF’, AgNO,’

Cobre (Cu) Cu’", CuCly, CuCl;*, Cu(S4),”, Cu(CH;COO0)", CuCO;’, Cu(COs),”, CuCl’,
CuCl,’, CuCly, CuCly”, CuF', CuOH", Cu(OH),’, Cu(OH);", Cu(OH),”,
Cu,(OH),*", CuSO,’, Cu(HS);, CuHCO;"

Zinco (Zn) Zn™, ZnCl', ZnCL", ZnCly, ZnCl,”, ZnF', ZnOH', Zn(OH),’, Zn(OH);,

Zn(OH),*, ZnOHCI’, Zn(HS),’, Zn(HS);", ZnSO4’, Zn(SO4),>, ZnBr", ZnBr,’,
Znl', Znl,’, ZnHCO;', ZnCO5’, Zn(CO5),>

Arsénio (As)

H;AsO5°, H,AsO5, HAsO;™, AsO;”, HyAsO; , H,AsO,, HAsO,”, AsO,”,




AsO;F”, HAsO;F

Selénio (Se) Se”, HSe, H,Se’, MnSe’, Ag,Se’, AgOH(Se),”, HSeO5', SeOs”, H,SeO5’,
FeHSeOs*", AgSeOy, Ag(Se0s),”, Cd(Se0s),”, SeO4>, HSeO,, MnSeO,”,
NiSeO,’, CdSe0,’, ZnSe0,’, Zn(Se0,),*

Bromo (Br) Br’, ZnBr', ZnBr,’, CdBr’, CdBr,’, PbBr', PbBr,’, NiBr', AgBr’, AgBr,,
AgBr;> (assim como complexos com T1, Hg e Cr)

Molibdénio (Mo) Mo°", H,M00,’, HMo0O,", M0oO,>, Mo(OH)s", MoO(OH)s, M0oO,”", Mo0,S,”,
MoOS;*

Cadmio (Cd) Cd*", CdCI', CdCl,’, CdCly, CdF’, CdF,’, Cd(CO,);*, CAOH", Cd(OH),’,

Cd(OH)y", Cd(OH),*, Cd,OH*", CdOHCI’, CANO;", CdSO,°, CdHS', Cd(HS),’,
Cd(HS)5, Cd(HS),%, CdBr", CdBr,’, CdI", CdL,’, CAHCO5", CdCO5", Cd(SO,),*

Antimonio (Sb)

Sb(OH);’, HSbO,’, SbOF’, Sb(OH),F’, SbO", SbO,", Sb(OH),", Sb,S,”,
Sb(OH)s’, SbO5", SbO,", Sb(OH),

Bario (Ba)

Ba”’, BaOH', BaCO,’, BaHCOs ', BaNO;", BaF", BaCl", BaSO,’, BaB(OH), ,
Ba(CH;CO0),’

Mercurio (Hg)

Hg"", Hg(OH),’, HgBr', HgBr,’, HgBr,~, HgBrCI’, HgBrlI’,

HgBrl;*, HgBr,L,", HgBr;I*, HgBrOH’, HgCl', HgCL,’, HeCly, HgCl™,
HgClII°, HgCIOH®, HgF", Hel, Hgl,’, Hgl; Hgl,”, HeNH,*', Hg(NH;),*",
Hg(NH;);*", Hg(NH;),>", HeNH;", Hg(NO3),", HgOH", Hg(OH);", HgS,”,
Hg(HS),’, HgSO,"

Talio (T1)

TI', TI(OH),’, TIOH’, TIF’, TICI’, TICI’, TICl,, TIBt’, TIBr,, TIBrCI, TIL, TIL,
TIIBr, TISO4, TINO5’, TINO,’, TIHS®, TLHS", TLOH(HS);*, TI(OH),(HS),",
TI*, TIOH*', TIOH*", TI(OH),", TI(OH),, TICI**, TICL,", TICL’, TICl,, TIBr*",
TIBr,", TIBry’, TIBry, TIL, TINO;*", TIOHCI"

Chumbo (Pb)

Pb>", PbCl’, PbCl,’, PbCly, PbCL,>, Pb(COs),~, PbF', PbF,’, PbFy, PbF,”,
PbOH', Pb(OH),’, Pb(OH)5", Pb,OH?", PbNO;", PbSO,’, Pb(HS),’, Pb(HS)5",
Pby(OH),*', PbBr', PbBr,’, PbI", Pbl,’, PbCO;", Pb(OH),>, Pb(SO,),,
PbHCO;"

Tério (Th)

Th*", Th(H,PO,),”", Th(HPO,),’, Th(HPO,);", Th(HO),”", Th(HO)*", Th(HO),",
Th(SO,),", Th(SO4);>, Th(SO,)s*, Thy(OH),®", Thy(OH)s*", The(OH),5”", ThCI*",
ThCL*', ThCl;", ThCL’, ThF**, ThF,*", ThF;", ThE,’, ThH,PO,**, ThH;PO,*",
ThHPO,**, ThHOH", ThSO,*"

Radio (Ra)

Ra’", RaOH', RaCl’, RaCO;’, RaHCO;", RaSO,’, RaCH;COO"

Uranio (U)

U", UOH™", U(OH),”", U(OH);", U(OH),", U(OH)s", Us(OH),5s ', UF*", UF,",
UF;", UF,", UFs, UCI*", USO,*", U(SO,),’, UHPO,*", U(HPO,),", UHPO,);",
U(HPO,),*, UO,OH, (UO,),(OH),*", (UO,);(OH)s", UO,CO;’, UOy(CO;),,
UO,(CO,):*, U™, UO,F', UO,F,’, UO,F5, UO,F,*, UO,CI, UO,SO,
UO,(S0,),>, UO,HPO,’, UO,(HPO,),*, UO,H,PO,", UO,(H,PO4),’,
UO,(H,P04);", UO,H;Si0,"




Para além das espécies inorganicas hd um numero significativo de espécies organicas
(tabela 2) assim como de substancias biodticas (tabela 3) nas dguas e que sdo de grande

importancia para a sua qualidade.

Tabela 2. Substiancias organicas seleccionadas (o sinal + entre paréntesis significa que é
possivel a formacao geogénica em quantidade traco)

Substancia Origem Origem Ordem de concentragao tipica
geogénica antropogénica

Matéria orgénica + - mg/L

Carbonos Alifaticos: + + mg/L

Oleos, fuel

Fenois + + mg/L

BTEX (benzeno, tolueno, | (+) + Mg/l

etilbenzeno, xileno)

PAHs(hidrocarbonetos ) + Mg/l

aromaticos policiclicos)

PCBs(bifenil policloretados) | - + pg/L
CFCs(clorofluorcarbonetos) | - + ng/L
Dioxinas +) + pg/L
Pesticidas ) + ng/L
Hormonas (+) + pg/L
Farmacéuticas - + pg/L
Tabela 3. Organismos em aguas subterraneas

Tamanho
Virus 10 — 1000 nm
Procariotas
Bactérias 500 — 5000 nm
Archaea (metanogéneos, extremofilos haldfilos e extremofilos termofilos) 100 — 15000 nm
Eucariotas
Protozoarios (Foraminiferos, Radiolarios, Dinoflagelados) >3 um
Fungos unicelulares (anaerdbicos) ~20 um
Fungos (aerébicos)
Peixes (Brotulidae, Amblyopsidae, Astyanax Jordani, Caecobarbus Geertsi) | mm....cm

As interaccoes das diferentes espécies entre elas (Cap.1.1.5), com as fases gasosas
(Cap.1.1.3) e com as fases solidas (minerais) (Cap.1.1.4), assim como os processos de
transporte e de decaimento (decomposicdo bioldgica, decaimento radioactivo), sdo
fundamentais para determinar a composi¢do hidrogeoquimica das aguas superficiais e

subterraneas.



As reacgdes hidrogeoquimicas que envolvem apenas uma unica fase, chamam-se
homogéneas, enquanto que as reaccdes heterogéneas ocorrem entre duas ou mais fases, tais
como, gas e agua, agua e solidos, ou gas e solidos. Contrastando com os sistemas abertos, os
sistemas fechados apenas podem trocar com o ambiente energia € ndo constituintes.

As reacgdes quimicas podem ser descritas através da termodindmica e da cinética. As
expressas pela lei da ac¢do de massas sao termodinamicamente reversiveis e independentes do
tempo. Contrariamente, os processos cinéticos sao reacgdes dependentes do tempo. Assim, os
modelos que tém em conta a cinética podem descrever reacgdes irreversiveis, tais como, o
processo de decaimento que requer quantidades finitas de tempo e nao pode ser revertido sob

um dado conjunto de condigdes.

1.1.2 Fundamentos termodinamicos
1.1.2.1 Lei da ac¢io de massas

Em principio, qualquer reaccdo de equilibrio quimico pode ser descrita através da lei de

ac¢ao de massas.

aA +bB < cC+dD Eq.1

k=10 Eq.2

em que a, b, ¢, d representam o nimero de moles dos reagentes A e B e dos produtos C e D
para a Eq.1 e K ¢ a chamada constante de equilibrio ou a constante de dissociagao.
Em particular, o termo K ¢ definido em relacdo aos seguintes tipos de reacgdes, usando a

lei de ac¢ao de massas:

e Dissolucdo/precipitacao (Cap. 1.1.4.1)
Ksp = constante do produto de solubilidade
e Sorcdo (Cap. 1.1.4.2)
K4= coeficiente de distribui¢ao
Ky = coeficiente de selectividade
e Formagdo de complexos/destruicdo de complexos (Cap. 1.1.5.1)

K = constante de complexagdo, constante de estabilidade



e Reaccdo redox (Cap. 1.1.5.2)

K= constante de estabilidade

Se invertermos os reagentes e os produtos na equagao de uma reac¢ao entdo a constante de
solubilidade ¢ K’ = 1/K. Por isso ¢ importante considerar sempre a equacao da reacgdo com a
constante.

Além disso, deve-se indicar claramente, se estamos a lidar com uma constante condicional
que ¢ valida para um determinado tipo de estado padrdo, ou com uma constante de diluicdo
infinita, um outro tipo de estado padrdo (isto ¢, T =25 °C e forga i6nica I = 0). A altima pode
ser calculada a partir da primeira. As condi¢des padrao de temperatura podem ser calculadas
utilizando a equagdo de van’t Hoff (Eq.3), enquanto que a seguinte equagdo (Eq.4) pode ser

aplicada para determinar o efeito da pressao:

Hor TK _TKO
2303R T,T,,

log(K,) = log(K,) +

com K;= constante de equilibrio a uma dada temperatura
Ko = constante de equilibrio a temperatura padrao
Tk = temperatura em graus Kelvin
Tk, = temperatura em graus Kelvin, para a qual a entalpia padrio H’, foi estimada

R = constante do gés ideal (8.315 J/K mol)

AV(T), o(P)

In K(P) = In K(S) - R o)

com K(P)= constante de equilibrio a pressao P
K(S) = constante de equilibrio a pressdo do vapor de saturagao
AV(T) = alteragdo do volume da reac¢do de dissociagdo a temperatura T e a pressdo
de saturacao da agua S
B = coeficiente da compressibilidade isotérmica da agua a temperatura T e pressao P
o(P) = densidade da 4gua a pressao P

0(S) = densidade da 4gua nas condi¢des de pressdo de saturacao da agua

A figura 1 mostra a dependéncia da dissolucdo da calcite a diferentes condi¢des de

pressdo e temperatura.
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Figura 1. Influéncia da pressao e temperatura na solubilidade da calcite (Kharaka et al.,
1988)

Se um processo consistir numa série de reaccdes subsequentes, como por exemplo a
. N - 2- ~ i
dissociagdo do H,CO; em HCOs; e em COs3™, entdo as constantes de estabilidade

(dissociagdo) sdao numeradas por ordem (K; e K5).

1.1.2.2 Energia livre de Gibbs

Um sistema a temperatura e pressao constante estd em desequilibrio até que toda a sua
energia livre de Gibbs, G, seja utilizada.

Em condicdes de equilibrio a energia livre de Gibbs ¢ igual a zero.

A energia livre de Gibbs ¢ uma medida da probabilidade de ocorréncia de uma reacgo. E
composta pela entalpia, H, e pela entropia S° (Eq.5).

A entalpia pode ser descrita como o potencial termodinamico, segundo a equacao
H=U+pV,onde U ¢ a energia interna, p ¢ a pressdao ¢ V o volume.

A entropia, de acordo com defini¢des classicas, ¢ a medida da ordem molecular de um

sistema termodindmico e da irreversibilidade de um processo, respectivamente.

G=H-S"T (com T em Kelvin) Eq.5



r

Um valor positivo de G significa que € necessaria uma energia adicional para que a
reac¢cdo acontega, ¢ um valor negativo significa que o processo acontece espontanecamente
libertando energia.

A alteragdo da energia livre de uma reaccao estd directamente relacionada com a alteragao
da energia das actividades de todos os reagentes e produtos sob condi¢des padrao.

[c]'[D]

4] 8

com R = constante do gés ideal

G" = energia livre de Gibbs padrio a 25°C e 100 kPa

G=G"+RTn Eq.6

G" ¢ igual a G, se todos os reagentes ocorrerem com actividade unitaria, e assim sendo o
argumento do logaritmo da Eq.6 ¢ igual a 1 e consequentemente o logaritmo ¢ zero.

Para condigdes de equilibrio vem:

G=0eG'=-RT K Eq.7

O valor de G fornece a previsao da direc¢do em que ocorre a reacgao aA + bB < c¢C+ dD.
Se G <0, areaccdo para o lado direito serd a dominante; se G > 0 a reaccdo dominante ocorre

para o outro lado.

1.1.2.3 Regra das fases de Gibbs

A regra das fases de Gibbs estabelece o nimero de graus de liberdade que resulta do

nimero de componentes € do nimero das fases, coexistentes num sistema.
F=C-P+2 Eq.8
com F = ntmero de graus de liberdade
C = niimero de componentes

P = ntimero de fases

O numero 2 na Eq.8 deriva das duas variaveis independentes, pressao e temperatura. As

fases sdo limitadas, fisicamente e quimicamente homogéneas e sdo partes separaveis



mecanicamente do sistema. Os componentes sdo definidos como entidades quimicas simples,
ou unidades que compreendem a composi¢ao de uma fase.

Num sistema, onde o niimero de fases e o nimero de componentes ¢ igual, ha dois graus
de liberdade, o que quer dizer que duas variaveis podem variar independentemente (por
exemplo, temperatura e pressao). Se o numero de graus de liberdade for zero, entdo a
temperatura e a pressao sao constantes € o sistema € invariavel.

Num sistema de trés fases, incluindo uma fase solida, uma liquida e uma gasosa, a regra

de fases de Gibbs modifica-se para:

F=C'-N-P+2 Eq.9

com F = ntmero de graus de liberdade
C’ = niimero de diferentes espécies quimicas
N = numero de possiveis reacgdes de equilibrio (espécies, balanco de cargas, relacdes
estequiométricas)

P = ntiimero de fases

1.1.2.4 Actividade

Para a lei de accdo de massas, as quantidades das substancias sdo representadas como

actividades, aj, € ndo como concentragdes, ¢;, relativamente a espécie, 1.

a=f ¢ Eq.10

Na Eq.10, o coeficiente de actividade, f;, ¢ um factor de correc¢do idnico especifico que
descreve como as interac¢des entre i0es com carga se influenciam uns aos outros. Uma vez
que o coeficiente de actividade ¢ uma fungdo nao linear da forga idnica, a actividade ¢
também uma funcao nao linear da concentragao.

A actividade decresce com o aumento da forca ionica até 0.1 mol’kg e ¢ sempre mais
baixa que a concentragdo, pela razdo de que os i0es possuem uma determinada carga e os 10es
com carga oposta interagem com eles de modo a reduzir a carga disponivel. Assim, o valor do
coeficiente de actividade ¢ menor que 1 (figura 2). Quando aumenta a concentracdo de um
180, e quanto mais elevado for o seu estado de valéncia, maior ¢ o decréscimo da actividade
desse 130. No caso ideal de uma solu¢do infinitamente diluida, onde as interacgdes entre ides

sdo praticamente zero, o coeficiente de actividade ¢ 1 e a actividade iguala a concentragao.



0.10

bt

1

- -
—
(=]
=}
| -
]
&2 0.001 .
= —
\o —
.
« -
@ -
S
=] -
=9
0.0001 —]
0.00001 | [ 1 ] | _l _ J,.__J _ L ' i l | I 1 . |
1.0 0.9 0.8 0.7 0.6 0.5 0.4 0.3 0.2 0.1 0

Coeficiente de Actividade

Figura 2. Relacdo entre a forca ionica e o coeficiente de actividade com valor até
0.1 mol/L. (Hem, 1985)

Apenas significa que os coeficientes de actividade s6 podem ser experimentalmente
determinados para sais € ndo para i0es simples. A Convengdo Maclnnes ¢ um método para
obtencdo dos coeficientes de actividade ionica para ides isolados e estabelece que devido ao

tamanho e mobilidade semelhantes dos i0es de potéssio e cloreto:

SK) = fi(CT) = f4(KC1) Eq.11



1.1.2.5 Forca ionica

No célculo da forga i16nica, o somatorio das forcas idnicas, ¢ metade da soma do produto

das moles das espécies envolvidas, m;, € da sua carga i6nica z;.

[=05Ym z° Eq.12

1.1.2.6 Calculo dos coeficientes de actividade

1.1.2.6.1 Teoria da dissociacdo idnica

Dada a forca i6nica de uma solucdo a partir da analise quimica, o coeficiente de actividade
pode ser calculado, com recurso ao computador, utilizando uma série de equacdes de
aproximagao.

Todas essas equacdes sdo inferidas a partir da equacdo de DEBYE-HUCKEL e diferem na

amplitude da forca idnica a que podem ser aplicadas.

Equagdo de DEBYE-HUCKEL (Debye-Hiickel, 1923)
log(f)=—Az,’ 1 I < 0.005 mol/kg Eq.13

Equac¢do de DEBYE-HUCKEL estendida

—Azizﬁ

log(f)=——i " I<0.1 mol/k Eq.14
g(f) I+ BaT g q

Equagdo de GUNTELBERG (Giintelberg, 1926)

S,

log(f)=-0.5z, ——— 1<0.1 mol/k Eq.15
g(/f) CT3147T g q

Equacgao de DAVIES (Davies, 1938,1962)

JI

log(f,) = —Aziz(ﬁ— 0.37) 1 <0.5 mol/kg Eq.16
+

Equagdo de “WATEQ” DEBYE-HUCKEL (Truesdell & Jones, 1974)

— Az} JI

log(f,))=——"—F=+b,1 I <1 mol/k Eq.17
g(f;) 1+Bai\/7 i g q

com: f= coeficiente de actividade



z = valéncia

I = forga i6nica

a; e b = parametros especificos do 1do (depende do raio do id0) (ver tabela 4 para valores
seleccionados, para visdo completa consultar van Gaans (1989) e Kharaka et al. (1988))

A, B parametros dependentes da temperatura, calculados a partir das seguintes equagdes

empiricas (Eq.18 a Eq.21)

| 1.82483x10°Vd

S Eq.18
(8 'Tk)z
g 30:2916Vd Eq.19
(eT),)?

T, -3. *(T. +288.9414 3743
=1 T 39863 (T +2889414) | 011 4as, "1 Eq.20
508929.2(T. + 68.12963)

& =2727.586 +0.6224107T, — 466.9151In(T, ) —5202& Eq.21

k

com: d = densidade (segundo Gildseth et al., 1972 para 0-100°)
¢ = constante dieléctrica (segundo Nordstrom et al., 1990 para 0-100°)
T = temperatura em °Celsius;

Ty = temperatura em Kelvin

Para temperaturas da ordem dos 25°C e 4gua com a densidade de d: A = 0.51, B=0.33.
Em alguns textos B vem representado como 0.33*10°. Para o uso deste wltimo, a; deve ser
dado em cm ou em A (= 10™® cm).

O intervalo valido para a teoria da dissociacdo nao deve exceder 1 mol/kg (d4gua do mar),
alguns autores acreditam que o limite superior deve ser a 0.7 mol/kg (d4gua do mar). A figura
3 mostra que ja a uma forga idnica > 0.3 mol/kg (H"), o coeficiente de actividade ndo decresce
mais mas aumenta, € eventualmente atinge valores maiores de 1.

O segundo termo na equacao de DAVIES e na equacao de DEBYE-HUCKEL estendida, forca
os coeficientes de actividade a aumentar para maiores forgas idnicas. Isto deve-se ao facto de
que as interacgdes entre os 10es ndo sao apenas baseadas nas forcas de Coulomb. O tamanho

dos i0es altera-se com a forca i6nica e os 10es com a mesma carga interagem.



Tabela 4. Parametros ionicos especificos a; e b; (Parkhurst et al., 1980 e (*) Truesdell &
Jones, 1974)

Ido a; [A] bi [A]
H 4.78 0.24
Li* 4.76 0.20
Na' (¥) 4.0 0.075
Na® 4.32 0.06
K (%) 35 0.015
K' 3.71 0.01
Cs' 1.81 0.01
Mg™ (%) 55 0.20
Mg”" 5.46 0.22
Ca™ (¥) 5.0 0.165
Ca’ 4.86 0.15
Sr* 5.48 0.11
Ba’" 4.55 0.09
NG 6.65 0.19
Mn®" 7.04 0.22
Fe’" 5.08 0.16
Co™" 6.17 0.22
Ni** 5.51 0.22
Zn”" 4.87 0.24
cd™ 5.80 0.10
Pb™ 4.80 0.01
OH 10.65 [ 0.21
F 3.46 0.08
Cr 3.71 0.01
Clo, 5.30 0.08
HCOy, 5.40 0
COs”(*)

SO, (*) 5.0 -0.04
S0~ 5.31 -0.07

Além disso, com o aumento da for¢a idnica uma maior fraccdo de moléculas de adgua ¢
ligada por corredores de ides de hidratacao, ocorrendo uma forte reducao da concentragao de
moléculas de agua livre e portanto a actividade, ou, o coeficiente de actividade, em relacao a

lkg de moléculas de agua livre, aumenta em correspondéncia.
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Figura 3. Relacio da forca ionica e coeficiente de actividade em solucées altamente
concentradas (até 1 = 10 mol/kg), o intervalo valido para as diferentes teorias de

dissociacao esta indicado pelas linhas (modificado de Garrels e Christ, 1965)

1.1.2.6.2 Teoria da interaccao idnica

Para forgas i6nicas mais elevadas, isto ¢, dguas muito salinas, a equagao de PITZER pode
ser usada (Pitzer 1973). Este modelo semi-empirico ¢ baseado também na equac¢do de DEBYE-
HUCKEL, mas adicionalmente integra equagdes “viriais” (vires = forcas em latim) que
descrevem interacg¢des entre i0es (forgas intermoleculares).

Comparando com a teoria da dissociagdo i0nica o calculo ¢ muito mais complicado e
requer um maior nimero de parametros que geralmente faltam para espécies mais complexas.
Para além disso, um conjunto de constantes de equilibrio para reac¢des de complexagao sao

também necessarias.



No que se segue, apenas um exemplo simples da equacdo de PITZER ¢ descrito. Para os
calculos completos e os dados necessarios dos parametros detalhados e equacdes, o leitor
deve consultar a literatura original (Pitzer, 1973; Pitzer, 1981; Whitfield, 1975; Whitfield,
1979; Silvester ePitzer, 1978; Harvie e Weare, 1980; Gueddari et al., 1983; Pitzer, 1991).

Os célculos do coeficiente de actividade sao feitos separadamente para espécies com carga
positiva (indice 1) e negativa (indice j), aplicando a Eq.22. Neste exemplo o calculo dos
coeficientes de actividade para os catides ¢ apresentado, € pode ser analogamente efectuado

para os anides mudando apenas os indices correspondentes.

In f,, =zy F+S1+ 852+ 83+|z,[54 Eq.22

com: M = catido
zy = estado de valéncia do catido M

F, S1 — 84 = somatorios calculados utilizando as Eq.23 a 30

S1=>"(2B,, +zC,,) Eq.23
Jj=1

82=> m.(2¢,; + > m,P) Eq.24
i=1 Jj=1
a1l a

S3=> > m:P, Eq.25
Jj=1 k=j+1

S4 = ZZmimJ.clj Eq.26

i=1 j=l

com: B, C, @, P =parametros especificos das espécies que devem ser conhecidos
para todas as combinagdes de espécies
m = molaridades [mol/L]
k = indice
¢ =namero de catides

a = numero de anides

23034 T 2

In(1+1.21))+ S5+ 86+ S7 Eq.27
30 141241 1.2( ) d




§5= iimiij'ii

i=1 j=l

$6=3 S,

i=l k=i+l

a=l a
s7=5 3w,

j=l1=j+1

com: 4 = constante de DEBYE-HUCKEL (Eq.18)

Eq.28

Eq.29

Eq.30

B’, @’ = coeficientes de Virial, modificados em relagdo a forca idnica

k, 1 = indices

Se a forca 16nica exceder 6 mol/L, a equacao de PITZER deixa de ser aplicavel.

1.1.2.7 Teoria da dissociacdo ionica e interaccdo ionica

As figuras 4 a 8§ mostram a severa divergéncia dos coeficientes de actividade de ides tais

como os do calcio, cloreto, sulfato, sodio e agua, calculados com diferentes equacdes. Os

coeficientes de actividade foram calculados aplicando as equacdes desde a Eq.13 a Eq.17 para

as correspondentes teorias de dissociagdo i6nica, onde o valor da equag¢do PITZER foi

determinado através do programa PHRQPITZ. O limite de validade de cada teoria ¢ claramente

evidenciado.
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Figura 4. Comparacao do coeficiente de actividade do Ca** em relacio a forca iénica,
calculado utilizando uma solucdo de CaCl, (aca = 4.86, bc, = 0.15 Tabela 4) e as
diferentes teorias da dissociacdo ionica e também a equacdo de PITZER. As linhas a

tracejado representam valores calculados
correspondente equacio de dissociagao.
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Figura 5. Comparaciao do coeficiente de actividade do CI' em relacdo a forca ionica,
calculado utilizando uma solucio de CaCl, (ac; = 3.71, by = 0.01 Tabela 4) e as
diferentes teorias da dissociacdo ionica e também a equacido de PITZER. As linhas a
tracejado representam valores calculados fora do intervalo de validade da
correspondente equacio de dissociagao.
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Figura 6. Comparacao do coeficiente de actividade do SO4* em relacgio a forca ionica,
calculado utilizando uma solucio de Nay(SOy) (asos> = 5.31, bsos™ = -0.07 Tabela 4) e as
diferentes teorias da dissociacdo ionica e também a equacido de PITZER. As linhas a
tracejado representam valores calculados fora do intervalo de validade da
correspondente equacio de dissociagao.

Em particular, o grafico fortemente divergente da equagdo simples de DEBYE-HUCKEL
a partir da curva de PITZER no intervalo que excede 0.005 mol’kg (limite de validade) ¢
notavel. Em contraste, a conformidade das equagdes WATEQ-DEBYE-HUCKEL e PITZER
relativamente aos ides de célcio e sulfato divalente, ¢ surpreendentemente boa. Também para

o cloreto as equacdes WATEQ-DEBYE-HUCKEL e PITZER mostram uma concordancia até 3



mol/kg. Ao contrdrio, os coeficientes de actividade para os i0es so6dio e hidrogénio
evidenciam claramente fortes discrepancias. Ai o intervalo de validade de 1 mol/kg para a
equacdo WATEQ-DEBYE-HUCKEL deve ser restrito, uma vez que diferengas significativas
ocorrem ja com forgas i6nicas menores que 0.1 mol/’kg (uma ordem de magnitude abaixo do
limite citado) em comparacdo com a equacdo de PITZER. Estes exemplos demonstram as

falhas da teoria da dissociacao idnica, que ¢ especialmente grave para os i0es monovalentes.
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Figura 7. Comparacio do coeficiente de actividade do Na* em relacdo a forca iénica,
calculado utilizando uma solucdo de Na»(SO4) (ana = 4.32, bna = 0.06 Tabela 4) e as
diferentes teorias da dissociacdo ionica e também a equacido de PITZER. As linhas a
tracejado representam valores calculados fora do intervalo de validade da
correspondente equacio de dissociagao.
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Figura 8. Comparacido do coeficiente de actividade do H' em relaciio a forca iénica,
calculado a partir das alteracoes do pH de uma solucio de CaCl, (ac, =4.32, bc, = 0.24
Tabela 4) e as diferentes teorias da dissociacio ionica e também a equacio de PITZER. As
linhas a tracejado representam valores calculados fora do intervalo de validade da
correspondente equacio de dissociagao.



1.1.3 Interacgdes na fronteira entre as fases liquido-gas
1.1.3.1 Lei de Henry

Utilizando a lei de Henry linear, a quantidade de gas dissolvido na agua pode ser
calculada para uma temperatura e pressao parcial conhecidas.

m;=Kpi pi Eq.31

com: m; = molalidade do gas [mol/kg]
Kyi= constante de Henry do gés i

pi= pressdo parcial do gas i [kPa]

A tabela 5 mostra as constantes de Henry e a quantidade inferida de gas dissolvido na
agua para diferentes gases da atmosfera. As pressdes parciais de N, e O, na atmosfera a 25°C
e 10° Pa (1 bar), por exemplo, sdo de 78 kPa e 21 kPa respectivamente. Estas pressdes

correspondem a concentracdes de 14.00 mg/L para o N e 8.43 mg/L para o O,.

Tabela 5. Composicao da atmosfera terrestre, constantes de Henry e concentracdes
calculadas para equilibrio em agua a 25°C, pressoes parciais da atmosfera e forca ionica
de 0 (Alloway e Ayres, 1996; Sigg e Stumm, 1994; Umweltbundesamt, 1988/89)

Gas Volume % Constante de Concentragdo no equilibrio
Henry Ky

(25°C) em

mol/kg.kPa
N, 78.1 6.40.10° 0.50 mmol/L 14.0 mg/L
0, 20.9 1.26.10° 0.26 mmol/L 8.43 mg/L
Ar 0.943 1.37.10° 12.9 mmol/L 0.515 mg/L
CO, | 0.028....0.037 3.39.107 Reacgdes consecutivas | Reacgdes consecutivas
Ne 0.0018 4.49.10° 8 nmol/L 0.16 mg/L
He |[0.51.10° 3.76.10° 19 nmol/L 76 ng/L
CH, |1.7.10° 1.29.10° 2.19 nmol/L 35 ng/L
N,O | 0.304.10° 2.57.10* 0.078 nmol/L 3.4ng/L
NO | ----—--- 1.9.10° Reacgdes consecutivas | Reacgdes consecutivas
NO, |10....22.10° 1.0.107 Reacgdes consecutivas | Reacgdes consecutivas
NH; | 0.2-2.10" 0.57 Reacgdes consecutivas | Reacgdes consecutivas
SO, 10.107 ... 19.10” 0.0125 Reacgdes consecutivas | Reacgdes consecutivas
0; 10.107...100.10° | 9.4.10” 0.094 ....0.94nmol/L | 4.5....45ng/L

Com o decréscimo da temperatura a solubilidade do gas aumenta, de tal forma que a 0°C,

comparando com 25°C, podem ser dissolvidos 1.6 vezes a quantidade de N, e 1.7 vezes a




quantidade de O, (Tabela 6). Por causa da dependéncia linear (Eq.31) isto também resulta

num aumento das constantes de Henry.

Tabela 6. Solubilidade dos gases na agua em mg/L, sob pressao atmosférica (Rosler e
Lange, 1975)

Temperatura | 0°C 5°C 10°C | 15°C | 20°C | 25°C
N, 22.88 | 20.25 | 18.09 | 16.37 | 15.10 | 14.00
0O, 14.46 | 12.68 | 11.24 | 10.10 | 9.18 8.43

Assim, a lei de Henry apenas ¢ directamente aplicada para os gases, que
subsequentemente ndo reagem mais, como por exemplo o azoto, oxigénio ou argon. Para
gases que reagem com a agua, a aplicagdo da equacdo da lei de Henry apenas funciona se as
reacgoes seguintes forem tomadas em consideragdo. Apesar do didoxido de carbono apenas se
dissociar numa extensdo de 1 % em HCOs e CO;”, que é por sua vez dependente do valor do
pH, as reac¢des de complexacao subsequentes resultam num forte aumento da solubilidade do
CO; na agua. Adicionalmente, se os protoes forem usados na dissolu¢do de uma fase mineral
(por exemplo a calcite), estas reacgdes consequentes provocam um aumento de CO, na

solugdo, que se torna assim muito mais elevado do que o calculado pela lei de Henry.

1.1.4 Interacgdes na fronteira entre as fases liquido-sélido
1.1.4.1 Dissolucdo e precipitagcdo

A dissolugdo e precipitacdo podem ser descritas com a ajuda da lei de ac¢do de massas
como sendo reaccdes reversiveis e heterogéneas. Em geral, a solubilidade de um mineral ¢
definida como a massa do mineral, que pode ser dissolvida dentro de um volume padrao do

solvente.

1.1.4.1.1 Produto de solubilidade

A dissolucao de um mineral AB nos seus componentes A ¢ B ocorre de acordo com a lei

da ac¢do de massas do seguinte modo:

AB & A+B Eq.32



l]]

Kse = 5]

Eq.33

Uma vez que para a fase solida AB a actividade se assume como sendo constante e igual a
1, a constante de equilibrio da lei de accdo de massas resulta num produto de solubilidade

constante (Ksp) ou produto de actividade idnica (IAP) como segue:

Ksp = IAP = [A.] [B] Eq.34

As andlises para determinagdo analitica de A e B devem ser transformadas em actividades
dos 10es e isto quer dizer que as espécies complexas devem ser tidas em conta.

O produto de solubilidade depende do mineral, do solvente, da pressdo ou pressao parcial
de certos gases, da temperatura, pH, Eh e dos ides previamente dissolvidos na 4gua e em que
extensdo estes formaram complexos entre eles. Enquanto a pressdo parcial, pH, Eh e a
estabilidade dos complexos, sdo considerados na lei de accdo de massas, a temperatura e a

pressdo tém que ser tomadas em conta como factores adicionais.

Dependéncia do Ksp da temperatura

Em contraste com a pressao parcial o aumento da temperatura, geralmente, ndo contribui
para o aumento da solubilidade. De acordo com o principio do menor constrangimento (Le
Chatelier) apenas as dissolugdes endotérmicas, isto €, reac¢des que necessitam de calor
adicional, sdo favorecidas (por exemplo, dissolugcdo de silicatos, aluminossilicatos, 6xidos,
etc.) no entanto a dissolucdo de carbonatos e sulfatos ¢ uma reac¢do exotérmica. Assim a

solubilidade dos carbonatos e sulfatos ¢ menos favorecida com o aumento da temperatura.

Dependéncia do Ksp da pressdao

Até uma pressao de 5 MPa na agua (prevalecente a 500 m de profundidade) a alteracdo na
pressdo praticamente ndo influencia o produto de solubilidade. Ha, no entanto, uma forte

dependéncia na pressdo parcial de gases particulares.

Dependéncia do Ksp da pressdo parcial

O aumento da taxa de dissolugdo e precipitacao na camada superior do solo ¢ causado pela
pressdo parcial do dioxido de carbono no solo mais elevada (na estacdo de crescimento €

cerca de 10 a 100 vezes maior do que na atmosfera devido a actividade bioldgica e



microbiologica). A média da pressdo parcial do didxido de carbono sob condi¢des climaticas
hamidas, no verdo, ¢ de 3 a 5 kPa (3-5 vol %), enquanto que a sua quantidade aumenta para
30 % em climas tropicais e até¢ 60 % em areas organicamente contaminadas. Uma vez que o
aumento da pressao parcial do CO, ¢ acompanhado por uma actividade de protdes elevada, os
minerais preferencialmente dissolvidos sdo aqueles em que a solubilidade depende do valor

do pH.

Dependéncia do Ksp do valor de pH

Apenas alguns ides, como o Na', K', NO3 ou CI sdo solaveis para todo o intervalo de
valores de pH nas dguas subterraneas. Principalmente a dissolu¢do de metais ¢ fortemente
dependente do pH. Enquanto precipitam como hidréxidos, 6xidos e sais, sob condigdes
basicas, dissolvem-se e sdo moveis como catides livres sob condigdes acidas. O aluminio ¢é
soluvel sob condicdes acidas assim como sob condi¢des basicas. Precipita como hidroéxido ou

como mineral de argila no intervalo de pH entre 5 e 8.

Dependéncia do Ksp do valor de Eh

Para aqueles elementos que ocorrem em diferentes estados de oxidacdo, a solubilidade ndo
depende s6 do pH mas também da quimica redox. Por exemplo, a solubilidade do uranio
enquanto U*" é quase insoluvel a pH moderado, mas o U®" ¢ bastante mais soliivel. O
comportamento do ferro ¢ completamente diferente: a pH > 3, a forma oxidada, Fe’”, apenas é

, . 2+ . ,
solivel em pouca quantidade, mas o Fe” € muito soluvel.

Dependéncia do Ksp da estabilidade dos complexos

Em geral, a formacao de complexos aumenta a solubilidade, enquanto a dissociacdo dos
complexos decresce-a.

A extensdo em que os elementos sdo soluveis, e portanto mais moveis, esta indicada na
tabela 7. O enriquecimento relativo dos elementos, comparado com a composicao da dgua dos
rios, estd descrito num sistema peridodico. As substancias que sdo realmente soluveis e
portanto com maior mobilidade, estdo enriquecidas na 4gua do mar, enquanto as substancias

menos moveis € menos soluveis estdo empobrecidas.

1.1.4.1.2 indice de saturacéo

O logaritmo do quociente entre o produto de actividade ionica (IAP) e a constante do

produto de solubilidade (Kgp) é chamada de indice de Saturagdo (SI). O IAP é calculado a



partir das actividades, que sdo calculadas a partir das concentracdes determinadas

analiticamente considerando a forga i6nica, a temperatura e formacao de complexos.

Tabela 7. Sistema periodico com descricio do enriquecimento relativo (razdo > 1) dos
elementos na agua do mar quando comparado com a agua do rio; elementos
enriquecidos na agua do mar (elementos moéveis) estio a sombreado (Faure, 1991;
Merkel e Sperling, 1996, 1998)
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O produto de solubilidade ¢ determinado de forma semelhante ao IAP mas utilizando os

dados de equilibrio da solubilidade corrigidos para a temperatura apropriada da agua.

IAP
SI =log— Eq.35
gK q

SP
O indice de saturagdo indica, se uma solugdo esta em equilibrio com uma fase s6lida ou se
esta subsaturada ou sobresaturada em relacdo a respectiva fase solida. Um valor de 1 significa
uma sobresaturacao na ordem de 10 vezes, e um valor de -2 uma subsaturacao de 100 vezes
em relacdo a uma determinada fase mineral. Na préatica o equilibrio pode ser assumido entre o
intervalo — 0.2 a + 0.2. Se, o valor de SI determinado foi inferior a — 0.2 a solugdo ¢ entendida
como subsaturada em relacdo ao mineral correspondente, se o SI exceder +0.2 a agua

assume-se como estando sobresaturada em relagao ao mineral.

1.1.4.1.3 Fases minerais limitantes

Alguns elementos nos sistemas aquosos apenas existem em concentracdes baixas (na
ordem dos g/L) em vez de minerais realmente soliveis. Este fendmeno nem sempre ¢
causado por uma distribuicdo pequena do elemento em questdo na crusta mineral da Terra,
como por exemplo o uranio. Ha factores limitantes possiveis, como por exemplo, a formagao
de novos minerais, coprecipitagdo, solucdes incongruentes e a formagdo de solugdes sélidas

de minerais (i.e, mistura de minerais).

Formacdo de novos minerais

Por exemplo o Ca”", na presenca do SO4>, ou do COs”, pode precipitar como gesso ou
calcite, respectivamente. Uma fase mineral que é limitante para o Ba>" na presenca do sulfato
¢ o BaSQy, ou barite. Se, por exemplo, uma agua subterranea com sulfato se misturar com
outra agua subterranea com BaCl, a barite torna-se uma fase limitante e precipita até que o

indice de saturagdo para a barite atinja o valor de zero.

Coprecipitacio

Para elementos como o radio, arsénio, berilio, talio, molibdénio e muitos outros, ndo so a
baixa solubilidade dos minerais relacionados, mas também a co-precipitagdo ou adsor¢do com
outros minerais, tém um papel importante. Por exemplo o radio ¢ coprecipitado com os

oxihidroxidos de ferro e com o sulfato de bario.



A mobilidade do radio ¢ determinada pelo ferro com sensibilidade redox, que rapidamente
forma oxihidréxidos de ferro sob condigdes oxidantes e assim limita as concentragdes de ferro
e radio, porque o radio ¢ efectivamente sorvido nos oxihidroxidos de ferro. Os elementos com
sensibilidade redox sdo elementos que mudam o seu estado de oxidagdo através da
transferéncia de electrdes dependendo das condi¢des oxidantes ou redutoras do ambiente
aquatico (Cap.1.1.5.2.4). Assim, o radio comporta-se como um elemento com sensibilidade

redox, apesar de se pensar que s ocorre na forma divalente.

Solucdes incongruentes

Os processos de solubilizagdo, em que um mineral se estd a dissolver, enquanto outro
mineral estd inevitavelmente a precipitar, sio chamadas incongruentes. Assim, se a dolomite ¢
adicionada a agua em equilibrio com calcite (SI = 0) entdo a dolomite dissolve-se até o
equilibrio para a dolomite ser estabelecido. Isto leva, consequentemente, a um aumento nas
concentracoes de Ca, Mg e C na dagua, o que por seu lado causa, inevitavelmente,

sobresaturacdo em relagdo a calcite e leva a sua precipitacao.

Solucdes soélidas

A analise dos minerais de ocorréncia natural mostra, que as fases minerais puras sdo raras.
Em particular, elas contém frequentemente elementos trago assim como elementos comuns.
Exemplos classicos de minerais de solucdes solidas sdo a dolomite ou os sistemas
calcite/rodocrosite, calcite/estroncianite e calcite/octavite.

Para estes carbonatos, o célculo do indice de saturagdo torna-se mais dificil. Se, por
exemplo, considerarmos o sistema calcite/estroncianite, a solubilidade de ambas as fases

minerais € estimada por:

_lcar]co |

= Eq.36
calcite [C(ICO3 ]S q

_lsrJeo”]

o= Eq.37
Estroncianite [SVCO3 ]S q



Assumindo uma solugdo solida mineral feita a partir da mistura destes dois minerais, a

conversao das equagdes resulta em:

[SF2+ ] _ K pyivoncianite [SFC03 ]s

= Eq.38
|_Ca o J KCalcite [CaCOS ]S q

Isto significa que uma certa taxa de actividade do S e do Ca, em solucdes aquosas, esté
associada com uma certa taxa de actividade nos minerais. Se, analogamente para um
comportamento nao ideal do coeficiente de actividade das espécies aquosas, for introduzido

um factor de correcgado especifico feaicite € festroncianite Para a actividade, vira a seguinte equagao:

estroncianitefestroncianite _

— [Sr]Xcalcite Eq39
Kcalcitefcalcite [Ca ]Xestroncianite

onde X ¢ a propor¢do molar na solucdo s6lida mineral. No caso mais simples, a razdo de
ambos os coeficientes de actividade pode ser combinada de forma a obter um coeficiente de
distribuicao. O ultimo pode ser determinado experimentalmente por aproximagdo semi-
empirica no laboratdrio.

Utilizando as constantes do produto de solubilidade para a calcite e estroncianite e
assumindo que a actividade do calcio € de 1.6 mmol/L, o coeficiente de distribuicao ¢ de 0.8
para o estroncio e de 0.98 para a calcite e uma razdo de 50:1 (= 0.02) na solugdo solida do

mineral, a equagdo seguinte da a actividade de estroncio:

Ca]

[Sr] — KestroncianitefestroncianiteXestroncianite [

Kcalcitefcalcite}(calcite

Eq.40

B 107°°" x0.8x0.02x1.6x107

10" % 0.93 =42x10mol /L
B0,

Se a estroncianite for assumida como sendo a fase limitante, significativamente mais
estroncio (actividade aproximada 2.4x10™* mol/L) pode ser dissolvido, em comparagio com o
da fase mineral da solugao solida.

Este exemplo mostra uma tendéncia nos minerais de solugdo solida. Ha uma
sobresaturacdo, ou um equilibrio, no que diz respeito aos minerais da solug¢do sélida, mas uma

subsaturacao em relacdo aos minerais das fases puras, isto ¢, forma-se o mineral da solucao



solida mas nao se forma o mineral da fase pura. A importancia deste fenomeno depende dos
valores dos coeficientes de actividade do componente da solucao solida.

Para o céalculo do comportamento do mineral da solucao s6lida, dois modelos conceptuais
podem ser utilizados: 0 modelo do membro terminal (mistura arbitraria de duas ou mais fases)
e o modelo de mistura local (elementos de substituicdo podem substituir certos elementos,
apenas em certos locais, dentro da estrutura do cristal).

Para alguns elementos, as fases limitantes (minerais puros e minerais de solugdes solidas)
sao irrelevantes. Assim, ndo ha fases minerais limitantes para o Na, ou B, sob condi¢des que
prevalecem nas aguas subterraneas. A sor¢do na matéria organica (acidos hiimico e fulvico),
nos minerais de argila, ou nos oxihidréxidos de ferro, assim como a troca catidnica, podem

ser factores limitantes em vez de formadores de minerais.

1.1.4.2 Sorcio

O termo sor¢do combina a sor¢do na matriz € a sor¢ao na superficie. A sor¢do na matriz
pode ser descrita como a troca nao especifica relativamente a constituintes contidos na agua
dos poros da matriz da rocha (absor¢do). A sor¢dao a superficie ¢ entendida como sendo a
acrecao de atomos ou moléculas de solutos, gases ou vapor na fronteira de uma fase mineral
(adsor¢ao). De seguida apenas a sor¢do a superficie sera mais detalhada.

A sor¢do a superficie pode ocorrer através de forgas de ligacao fisica (forcas de van der
Waals, sor¢do fisica), por ligagdo quimica (for¢cas de Coulomb) ou por ligacdes de hidrogénio
(sorcdo quimica). Uma saturacdo completa de todas as ligacdes livres nas superficies
definidas torna-se possivel envolvendo uma rede especifica de locais e/ou de grupos
funcionais (complexacao superficial), (Cap. 1.1.4.2.3). Enquanto a sorc¢do fisica € reversivel
na maioria dos casos, a remobiliza¢do dos constituintes ligados por sor¢ao quimica ¢ dificil. A

troca i0nica baseia-se em interaccoes electrostaticas entre moléculas com cargas diferentes.

1.1.4.2.1 Substancias hidrofobicas/hidrofilicas

As rochas podem ser hidrofobicas, ou hidrofilicas. Esta propriedade esta relacionada com
a extensdao da sor¢do. Contrariamente aos materiais hidrofilicos, as substancias hidrofobicas
nao tém valéncias livres ou cargas electrostaticas disponiveis nas suas superficies. No entanto,
nem as moléculas de 4dgua hidratadas, nem as espécies dissolvidas, podem ficar ligadas a
superficie o que, em caso extremo, pode prevenir o humedecimento da superficie com a

solucao aquosa.



1.1.4.2.2 Troca idnica

A capacidade das substancias solidas para trocar catides, ou anides, com catides ou anides
em solugdes aquosas chama-se capacidade de troca idnica. Em sistemas naturais os anides sao
trocados muito raramente, ao contrario dos catides, que trocam mais prontamente formando
uma sucessdo de intensidade decrescente: Ba>™> Sr*™> Ca’™> Mg”™> Be’™> Cs™> K'™> Na™>
Li". Geralmente, os ides multivalentes (Ca’") sdo mais fortemente ligados que os ides
monovalentes (Na’), no entanto a selectividade diminui com o aumento da forca i6nica
(Stumm e Morgan, 1996).

Ides grandes, como Ra®" ou Cs” assim como ides pequenos, como Li” ou Be”', sdo apenas
trocados em pequenas extensdes. O H' tendo uma carga de alta densidade e um didmetro
pequeno, ¢ uma excepcao e ¢ preferencialmente absorvido. Além disso, a forca das ligagdes
depende do respectivo sorvente, tal como a tabela 8 mostra para alguns metais.

A comparacdo das forgas de ligacdo relativas ¢ baseada no pH, para o qual 50% dos
metais sao absorvidos (pHso).

Quanto mais baixo este valor de pH, mais fortemente o metal estd ligado ao sorvente,
como por exemplo, com os 6xidos de Fe: Pb (pHsoe, = 3.1) > Cu (pHsoy, = 4.4) > Zn (pHsoo, =
5.4) > > Ni (pHso% = 5.6) > Cd (pHso% = 5.8) > Co (pHso% = 6.0) > Mn (pHsow, = 7.8)
(Schefter e Schachtschabel, 1982).

Tabela 8. Forc¢a relativa de ligacdo de metais em diferentes sorventes (Bunzl et al., 1976)

Substéincia Forca de ligacio relativa

Minerais de argila, zedlitos Cu>Pb>Ni>Zn>Hg>Cd

Oxidos e hidroxidos de Fe e Mn Pb>Cr=Cu>Zn>Ni>Cd> Co> Mn
Matéria organica (em geral) Pb> Cu>Ni>Co>Cd>Zn=Fe>Mn
Acidos humico e fulvico Pb>Cu=Zn=Fe

Turfa Cu>Pb>Zn>Cd

Turfa degradada Cu>Cd>Zn>Pb>Mn

Em relagdo ao respectivo sorvente, a capacidade de troca i6nica depende adicionalmente

do valor do pH (Tabela 9).



Tabela 9. Capacidade de troca catiéonica (CEC) a pH 7 e a sua dependéncia (Langmuir,

1997)

Substancia CEC (meq/100g) Dependéncia do pH
Minerais de argila
Caulinite 3-15 elevada
Ilite e clorite 10-40 baixa
Esmectite, montmorilonite 80-150 rara ou inexistente
Vermiculite 100-150 negligenciavel
Zedlitos 100-400 negligenciavel
Oxihidréxidos Mn(IV) e Fe(III) 100-740 elevada
Matéria humica 100-500 elevada
Catides de troca sintéticos 290-1020 baixa

A figura 9 mostra a dependéncia da sor¢dao em catides metalicos relativamente ao pH; a

figura 10 ¢ o mesmo mas para anides seleccionados em hidroxidos de ferro.
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Sorcao de anides em hidroxidos de Fe em fun¢ao do pH (Drever, 1997).



Descricdo da troca idénica utilizando a lei de accdo de massas

Assumindo uma reversibilidade completa da sorcdo, a troca idnica pode ser descrita
através da lei de ac¢ao de massas.
A vantagem desta abordagem ¢ que virtualmente qualquer nimero de espécies pode

interactuar na superficie de um mineral.

A'+B'R - AR +B"

K;:AR][B _|ar 4 Eqa1
A [BR| [BR|B

+ ptoex
com A", B" ides monovalentes

R =1do de troca

K« € o coeficiente de selectividade e € considerado aqui como uma constante de equilibrio,
embora, em contraste com as constantes de complexagao ou de dissociacdo, dependa nao so6
da pressdo, temperatura e forga idnica, mas também da respectiva fase sdlida com as
propriedades especificas das suas superficies interior e exterior.

Apesar de em menor extensao, também depende da direcgdo em que a equagao € escrita.

Assim, a troca do sédio pelo calcio pode ser escrita do seguinte modo:

Na' + 1/2 CaX, <> NaX 1/2 Ca*

vo _ [NaX ][Ca2+ ]O'S
@ [CaXz][chJ Eq.42

Esta expressao ¢ designada por conven¢do de Gaines-Thomas (Gaines-Thomas, 1953).
Se utilizar a concentracdo molar serd idéntica a convengdo de Vanselow (Vanselow,

1932). Gapon (1933) propos a seguinte forma:

Na“ + Cal/2 X <> NaX 1/2 Ca**

242105
K= [NaX][Ca }] Eq.43

[Ca;X}[ch]




16es de troca importantes

[6es de troca e sorventes importantes sao, como se pode ver na Tabela 8, os minerais de
argila e os zeolitos (aluminossilicatos), 6xidos de metais (principalmente 6xidos de Fe € Mn)

e matéria organica.

e Os minerais de argila consistem em 1 a n folhas de tetraedros de Si-O e de 1 a n
camadas de folhas octaédricas de hidroxido de aluminio (gibsite). O Al muitas vezes
substitui a Si nas folhas tetraédricas, assim como o Mg faz para o Al, nas folhas
octaédricas.

e (Como ido de troca, os zedlitos t€ém um papel importante nas rochas vulcanicas e nos
sedimentos marinhos.

e No final do processo de alteracdo, muitas vezes formam-se 6xidos de Fe e Mn. Os
o6xidos de Mn usualmente formam um arranjo octaédrico parecido com a gibsite. A
hematite (Fe,O3) e a goetite (FeEOOH) também apresentam uma estrutura octaédrica
semelhante.

e Segundo Schnitzer (1986) 70 a 80 % da matéria organica deve ser atribuida as
substancias hiimicas. Estas, sdo polimeros condensados compostos por componentes
aromaticos e alifaticos, que se formam através da decomposicao de células vivas de
plantas e animais através dos microorganismos. As substancias humicas sdo
hidrofilicas, de cor escura e evidenciam massas moleculares de algumas centenas a
muitos milhares. Elas mostram grupos funcionais muito diferentes tornando-os
capazes de interagir com i0es metalicos. As substancias humicas (4cidos organicos
refractarios) podem ser subdivididas em acidos himicos e fulvicos. Os acidos himicos
sdao soluveis sob condi¢des alcalinas e precipitam sob condigdes acidas. Os acidos

falvicos sdo soluveis sob condi¢des basicas e acidas.

A troca idnica ou a sor¢ao também podem ocorrer em coloides, uma vez que os coloides
possuem uma carga eléctrica a superficie, onde os i0es podem ser trocados ou sorvidos. A
proporcao de coloides que ndo fica retida em poros pequenos utiliza, preferencialmente, os
poros maiores, por isso por vezes viajam mais rdpido do que alguma da dgua subterranea
(efeito de exclusdo por tamanho). E por isto que o transporte de coloides contaminantes ¢ de

uma importancia tdo especial.



Para além disto, ha ides de troca sintéticos, que sao importantes para a dessalinizacdo da
agua. Eles sdo compostos de macro moléculas organicas e a rede dos seus poros, composta
por cadeias de hidrocarbonetos, pode ligar-se a grupos negativamente carregados (troca de
catides) ou grupos positivamente carregados (troca de anides). Os catides de troca estdo
baseados, maioritariamente, em grupos sulfo-dcidos com restos organicos; os anides de troca

baseiam-se em grupos de amonio substituidos por um remanescente organico.

Cargas de superficie

A capacidade de troca catidonica dos minerais de argila situa-se num intervalo de 3 a 150
meq/100g (Tabela 9). Estas capacidades de troca extremamente altas devem-se a duas razdes
fisicas:

e Uma superficie extremamente grande

e Uma carga eléctrica das superficies
Estas cargas eléctricas podem ser subdivididas em:

e cargas permanentes

e cargas varidveis

Superficies com cargas permanentes podem estar relacionadas com a substituicdo de
metais na rede cristalina (isomorfismo). Uma vez que a substituicdo usualmente ocorre com
metais de baixa carga, isso origina um défice global de carga positiva para o cristal. Para
balancear este facto, um potencial negativo forma-se a superficie provocando a sor¢dao de
metais carregados positivamente. A superficie de carga dos minerais de argila pode estar
predominantemente relacionada com o isomorfismo, portanto, sdo permanentes para uma
grande parcela. De qualquer modo, isto ndo ¢ verdade para todos os minerais de argila, para a
caulinite, por exemplo, ¢ menos de 50 % (Bohn et al., 1979).

Para além da carga permanente, hé cargas de superficie varidveis, que dependem do pH da
agua. Surgem da protonacdo e desprotonagdo de grupos funcionais a superficie. Sob
condicdes acidas, os protdes sdo sorvidos nos grupos funcionais que geram uma sobrecarga
positiva na superficie. Assim, o mineral ou partes dele comportam-se como um anido de
troca. Com elevados valores de pH, os 4tomos de oxigénio dos grupos funcionais ficam

desprotonizados e o mineral, ou partes dele, mostra uma carga geral negativa, e portanto os

catides podem ser sorvidos.



Para cada mineral ha um valor de pH no qual a carga positiva causada pela protonizagao
iguala a carga negativa causada pela desprotoniza¢do, de tal modo que a carga geral ¢ zero.
Este pH ¢ denominado por pHpzc (Ponto de Carga Zero).

Se apenas a protonizacao e desprotonizacao tém influéncia na carga da superficie, a este
valor chama-se ZPNPC (ponto de carga zero da rede de protdes) ou IEP (ponto iso-eléctrico).
Este ponto anda a volta do pH 2.0 para o quartzo, pH 3.5 para a caulinite, goetite, magnetite e
aproximadamente entre pH 6 ¢ 7 para a hematite, e para o corindo (Al,O3) o pH ¢ cerca de 9.1
(Drever, 1997).

A figura 11 mostra a dependéncia do pH no comportamento da sor¢do das superficies dos
hidréxidos de ferro. O potencial global, das superficies de carga, dependentes do pH, ndo

depende da forca i6nica da agua.

—_ —0 — -
OH(l/z*) oM+ ol
NV N N
Fc\ Fe\ /FC\
0O OH 4— O OH —P (]) OH +2HOH
N NP4 NV
Fe Fe /Fe\
4 ' \OH / ] \OH(I/I_) | ()(l_)
H‘(IIZH

Figura 11. Descri¢do esquematica dos comportamentos de sorcio dependentes do pH
das superficies dos hidréxidos de ferro com a acrecio de ides H' e OH™ (apés Sparks,
1986).

Os sistemas naturais sdo uma mistura de minerais com carga de superficie variavel e
constante.

A figura 12 mostra o comportamento geral da sor¢do em relagdo aos anides e aos catioes.
Para valores que excedem o pH 3 a capacidade de troca de anides decresce
consideravelmente. Até pH 5 a capacidade de troca catidnica € constante, aumentando muito

para valores de pH mais elevados.
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Figura 12. Comportamento da troca anionica e cationica dos minerais em funcio do pH
(Bohn et al., 1979); “negativo” e “positivo” esta relacionado com a carga das superficies,
sendo “negativas” as trocas cationicas e “positivas” as trocas anionicas

1.1.4.2.3 Descricdo matematica da sorcao

H4 uma série de equagdes utilizadas para descrever os dados experimentais das
interac¢des de uma substancia como fases liquida e solida. Estendem-se desde equagdes
empiricas simples (isotermas de sor¢do) a modelos mecanicistas baseados na complexagdo
superficial para a determinacdo de potenciais eléctricos, como por exemplo, capacitancia

constante, modelo de difusdo de camada dupla e modelo de camada tripla.

Modelos empiricos de isotermas de sorcao

Os termos da sor¢do sdo a representacdo de interacgdes de sorcao utilizando equagdes
empiricas simples. Inicialmente, as medidas eram determinadas a temperatura constante, por

1SS0 o0 termo isoterma foi introduzido.

Isoterma de regressdo linear (isoterma de Henry)

A forma mais simples de uma isoterma de sorcao ¢ a equagdo de regressao linear.
C'=Kq4.C Eq.44

com C" = massa da substancia sorvida num mineral (mg/kg)
Kq4= coeficiente de distribui¢dao

C = concentrag¢do da substancia na agua (mg/L)



Os termos da sorcdo linear tém a vantagem da simplicidade e providenciam a
possibilidade de os converter num factor de retardacdo Rf, de modo que a equagdo de

transporte geral pode ser facilmente expandida aplicando o termo de correcgao:

*
Rf:1+B—dC—: +B—de Eq.45

g C q

com Bd = densidade

q = teor da agua

uma desvantagem séria € que a relacdo ¢ linear, ndo existindo limite superior para a sor¢ao.

Isoterma de Freundlich

Utilizando a isoterma de Freundlich, emprega-se uma relagdo exponencial entre as

moléculas sorvidas e as moléculas dissolvidas.

C'=Kq.C" Eq.46
Rf =1+ B—danC"“ Eq.47
q

Mais uma constante empirica n € introduzida e, geralmente, € menor que 1. A isoterma de
Freundlich baseia-se num modelo de revestimento multilamelar da camada so6lida assumindo
a priori que todos os sitios com a maior energia de ligacao (das forcas electrostaticas) estao
ocupados (seccao mais ingreme da curva) e com grau crescente; os sitios com fraca energia de

ligacdo (seccao achatada da curva) estdo também ocupados.

Isoterma de Langmuir

A isoterma de Langmuir foi desenvolvida para descrever sorventes com um nimero

limitado de locais de sor¢ao na sua superficie.

¢ = abC Eq.48
1+aC
com a = constante de sor¢do

b = maxima massa de substancia que pode ser sorvida (mg/kg)



Rf=1424) a0 _ Eq.49
q | (I+aC)

Do ponto de vista cientifico, contudo, todas as aproximagdes no sentido do conceito de Ky
(isotermas de Henry, Freundlich ou Langmuir) sdo insatisfatorias, uma vez que os processos
complexos a superficie ndo podem ser descritos por parametros de ajuste empirico. Condigdes
fronteira como o valor do pH, o potencial redox, a forca idnica, reac¢des de competicao pelos
locais de ligagdo, ndo sdo consideradas. Assim, os resultados do laboratorio e experiéncias de
campo nao sdo transferiveis para os sistemas reais. S3o apenas aconselhaveis para fornecer
um modelo de progndstico adequado, se ndo forem expectaveis mudancas relativamente as

condicdes limite e se ndo se puderem determinar parametros para uma abordagem

deterministica ou mecanicista.

Modelos mecanicistas para complexacdo a superficie

A complexagdo a superficie ¢ uma teoria que descreve o fendmeno da sor¢do. Na
superficie dos hidréxidos de ferro, aluminio, silica e manganés assim como em substancias
himicas, ha catides que ndo estdo completamente rodeados por ides de oxigénio
contrariamente aos catides das partes internas da rede cristalina. Devido a valéncia dos seus
electroes podem estar ligados a moléculas de agua. Estas moléculas de adgua distribuem-se
apods a acregdo, de tal modo que para cada 130 de oxigénio sorvido resta um ido de hidrogénio.
O segundo ido de hidrogénio liga-se aos i0es de oxigénio na rede, isto €, entre os catides da
rede de i0es (figura 13). Assim, ha uma camada de grupos funcionais que contém sempre O, S
ou N a superficie do mineral (camada dupla).

Segundo Stumm e Morgan (1996) a reac¢do pode ser descrita do seguinte modo:

{GH} + Me”" & {GMe”'} + H' Eq.50

Aqui, GH ¢ o grupo funcional como {R-COOH}, ou (= AIOH),. A capacidade dos grupos
funcionais para formar complexos depende fortemente do comportamento do acido-base e,
por isso, da alteragdo do pH num sistema aquatico.

Semelhante a complexacao da solugdo, a complexagdo a superficie pode ser distinguida
entre complexos de esfera interna (por exemplo, fosfatos, fluoretos, cobre), onde o 1o estd
directamente ligado a superficie, e complexos de esfera externa (por exemplo sddio, cloreto)

onde o 130 estd coberto por uma capa de hidratagdo com a atrac¢do trabalhando apenas



electrostaticamente. O complexo de esfera interna ¢ muito mais forte e ndo depende da
atraccdo electrostatica, isto ¢, um catido também pode ser sorvido numa superficie com carga
positiva (Drever, 1997).

Nesta base, trés modelos serdo discutidos, o que permite o calculo do potencial eléctrico,
nomeadamente o modelo de capacidade constante, o0 modelo de difusdo de camada dupla e o

modelo de camada tripla.

Superficie original dos Metais
com Coordenagido Incompleta

Coordenacao Esférica-
Completada por moléculas
de Agua

Reorganizagio de Protdes
para Formacéo de Grupos-
Superficie - Hidroxil

o Iao Metalico O Oxigénio
Figura 13. Processo da complexaciao a superficie (Drever, 1997)

Modelo de difusdo de camada dupla (DDLM)

Este modelo estd baseado na teoria de Gouy-Chapman (teoria da difusdo de camada
dupla). A teoria afirma que na drea limite das camadas, entre as fases solida e liquida,
independentemente da carga da superficie, as concentragdes crescentes de catides e anides

numa camada difusa existe por causa das forgas electrostaticas. Em oposicao ao modelo de



capacidade constante, o potencial eléctrico nao se modifica até¢ uma certa distancia dos limites
entre as fases e ndo entra em declinio imediato de um modo linear (figura 14 a). A difusdo
neutraliza estas forgas, levando a diluicdo com o incremento da distancia a partir da fronteira

das fases. Esta relagdo pode ser descrita fisicamente pela equacdo de Poisson-Boltzmann.

Modelo de capacidade constante (CCM)

O modelo de capacidade constante assume que a camada dupla na fronteira da fase solido-

liquido pode ser considerada como um capacitador de placas paralelas (figura 14b).

Modelo de camada tripla (TLM)

Enquanto CCM e DDLM assumem que todos os ides estdo num s6 plano, a camada tripla
inclui diferentes planos, nos quais os complexos de superficies estdo ligados. Na versao
original de Davis et al. (1990) os protdes e os hidroxidos de ferro estdo ligados a camada
(plano-o) perto da fase fronteira, enquanto que os complexos de esferas internas estdo ligados
a um plano B um pouco deslocado. Ambos os planos sdo assumidos como camadas de
capacidade constante. O intervalo fora do plano B que contém os complexos de esferas

externas ¢ modelado como camada difusa (figura 14c).
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Modelo de camada difusa Modelo de capacidade constante Modelo de camada tripla

Figura 14. Distribuicio idealizada do potencial eléctrico (W) na vizinhanca das
superficies dos o0xidos hidratados apés (a) modelo de camada difusa; (b) modelo de
capacidade constante; (¢c) modelo de camada tripla (Drever, 1997).



1.1.5 Interacgodes na fase liquida
1.1.5.1 Complexacgao

A complexacdo tem uma influéncia significativa na dissolucao e precipitacdo dos minerais
tal como ja foi descrito no capitulo 1.1.4.1.3. Contrariamente a dissolucdo dos minerais, a
complexacdo ¢ uma reac¢do homogénea. Pode ser descrita pela lei de accdo de massas. A
constante de complexacdo, K, d4& informacdo acerca da estabilidade dos complexos.
Constantes elevadas indicam uma forte tendéncia para a complexagdo, ou elevada estabilidade
dos complexos.

Complexos com carga positiva, com carga zero, ou com carga negativa, podem ser
distinguidos. Os contaminantes, por exemplo, tém uma mobilidade especialmente elevada se
ocorrerem como complexos com carga zero, uma vez que eles praticamente ndo sdo
submetidos a processos de troca, enquanto os complexos com cargas (positivas ou negativas)
evidenciam interac¢des com outros i0es e superficies solidas.

Um complexo pode ser definido como um composto de coordenag¢do, com uma parte com
carga positiva € com outra parte com carga negativa, o ligante. A parte com carga positiva ¢
geralmente um 130 metéalico ou hidrogénio, mas também pode ser um outro complexo com
carga positiva. Os ligantes sdo moléculas, que tém pelo menos um par de electrdes livres
(bases). Este ligante pode ser um anido livre como F', CI, Br’, I ou complexos com carga
negativa como OH’, HCO3, CO32', SO42', NO;5 e PO,

Da tabela periddica dos elementos, os seguintes elementos sdo ligantes possiveis:

Grupo 4 5 6
C N (¢ F
P S Cl
As Se Br
Te |

Para além destes ligantes inorganicos também ha ligantes organicos como os acidos
hamico e falvico, que ocorrem naturalmente em quase todas as dguas, mas também o NTA e
o EDTA, que entram na atmosfera como substitutos dos fosfatos em detergentes (Bernhardt et
al., 1984) e que podem mobilizar os metais.

A ligacdo do complexo pode ser electrostatica, covalente ou uma combinagdao de ambas.

Os complexos de ligagdo electrostatica, onde o 4&tomo do metal e o ligante sdo separados por



uma ou mais moléculas de hidrogénio, sao chamados complexos de esfera externa. Eles sao
menos estaveis e sao formados quando os catides fortes entram em contacto com os ligantes
fortes (Tabela 10).

O conceito de Pearson de acidos e bases “fortes” e “fracos” considera o nimero de
electrdoes na camada externa. Os elementos com uma camada externa saturada e baixa
tendéncia para polarizacdo (configuracdo de gases nobres) sdo chamados éacidos “fortes”,
enquanto que os elementos com a camada externa apenas parcialmente preenchida, baixa
electronegatividade, e elevada tendéncia para polarizagdo, sao acidos “fracos”.

Os complexos de esfera interna, com ligagdes covalentes entre um dtomo de um metal e
um ligante, formados a partir de atomos de metais fracos e ligantes fracos, ou atomos de
metais fracos e ligantes fortes, ou dtomos de metais fortes e ligantes fracos, sdo muito mais

estaveis.

Tabela 10. Classificacdo dos idoes metalicos em tipos A e B, segundo o conceito de
Pearson, em acidos fortes e fracos com ligantes preferenciais (Stumm e Morgan, 1996).

Catides dos metais tipo A Catides metalicos de transicdo | Catides dos metais tipo B
(esferas fortes) (esferas fracas)

H',Li", Na", K, Be’", Mg"", V', Cr*, Mn”", Fe’", Co” ', Cu’’, Ag’, Au’, TI", Ga', Zn"",
Ca2+, Sr2+, A13+, S C3+’ L a3+, Si4+, Ni2+, Cu2+, Ti2+, VH, C r3+, C d2+, ngt sz+’ Sn2+, Tl3+,
Ti4+, Zr4+, Th M n3+, E eH, Co™ Au3+, In3+, Bi**

De acordo com o conceito de Pearson

Acidos fortes Intervalo de transi¢do Acidos fracos

Todos catides metalicos do tipo A | Todos os catides metalicos Todos os catides metalicos tipo
mais Cr’*, Mn®*, Fe**, Co®", UO*", | divalentes de transicio mais B excepto para o Zn*', Pb*", Bi*"
vO* Zn', Pb*", Bi*"

Preferéncia pelo atomo ligante

N>>P,0>> S, F>> Cl P>>N,S>>0,Cl>>F

Os quelatos sdao complexos com ligantes que formam mais do que uma ligagdo com o ido
metdlico com carga positiva (ligantes multidentados). Tais complexos evidenciam uma
estabilidade especialmente elevada. Complexos com mais de um atomo metéalico sdo
chamados complexos multi ou polinucleares.

Através da complexagdo, um metal pode ocorrer em estados de oxidagdao normalmente
desconhecidos ou raros. Por exemplo, o Co’" sendo um agente de oxidacdo forte,

~ 7 4 ~ r 7 + r .
normalmente ndo é estavel em solucdes aquosas, mas é estavel como Co(NHs)s®". Além disso,



a complexagdo pode prever a despropor¢do, como no caso do Cu' por exemplo, que se
converte em Cu®" e Cu(s) numa solugo aquosa, apesar de ser estavel como Cu(NHs), "
Afirmacdes gerais acerca da estabilidade de diferentes complexos sdo problematicas.
Inferéncias a partir da forca idnica, ou subdivisdes mais gerais, em agentes quelantes bons ou
pobres, baseadas na tabela periddica dos elementos levam a afirmacgdes contraditérias. Elas
nao se afiguram praticas, porque a tendéncia dos elementos para formar complexos depende
principalmente do ligante correspondente, como mostra a Tabela 11 para alguns exemplos.
Por tltimo, mas ndo menos importante, a concentragao do ligante na solucao (elemento maior,

ou trago) ¢ de crucial importancia.

Tabela 11. Constantes de complexacio para complexos de hidroxidos, carbonatos e
sulfatos (dados a partir das bases de dados WATEQ4F e (¥) CHEMVAL); Me = catioes
metalicos, n = estado de oxidacao dos catides (n = 1,2,3)

Elemento Complexo hidroxilo Complexo carbonatado Complexo sulfatado
Me" +H,0=MeOH™ +H" | Me" + CO;* =MeCO; ™* | Me" + SO,* = MeSO, ">

Na® -13.9 (%) 1.27 0.7

K" -14.5 (*) Sem dados disponiveis 0.85

Ca’" -12.78 3.224 23

Mg -11.44 2.98 2.37

Mn*" -10.59 4.9 2.25

Ni** -9.86 6.87 2.29

Fe’" 9.5 4.38 2.25

Zn" -8.96 5.3 2.37

Cu™ -8.0 6.73 2.31

Fe’" -2.19 Sem dados disponiveis 4.04

1.1.5.2 Processos Redox

Tal como as reacgdes acido-base, onde ocorre uma transferéncia de protdes (dissolugao/
precipitacdo, sor¢do, complexacdo dependentes do pH) também as reac¢des redox tém um
papel importante em todos os processos de interaccdo em sistemas aquosos. As reacgdes
redox consistem em duas reac¢des parciais, oxidacao e reducdo, e podem ser caracterizadas
pela transferéncia de oxigénio ou electrdes. Muitas reac¢des redox em sistemas aquosos
naturais nao podem, actualmente, ser descritas pelas equacdes de equilibrio termodinamico,
uma vez que elas possuem cinéticas lentas. Se uma reac¢do redox ¢ considerada como uma

transferéncia de electrdes, a reaccao geral pode ser a seguinte:



[espécies oxidadas] + n [e’] = [espécies reduzidas] Eq.51

com n = numero de electroes, €

1.1.5.2.1 Medicdo do potencial redox

Inserindo um eléctrodo metalico inerte mas altamente condutor numa solugdo aquosa,
permite aos electrdes transferirem-se quer do eléctrodo para a solugdo, quer vice-versa. Cria-
se uma diferenga de potencial (voltagem), que pode ser determinada pela medicao da corrente.
Por definicdo, este potencial ¢ medido em relacdo ao eléctrodo de hidrogénio padrao com

P(H;) = 100 kPa, pH = 0, temperatura = 20°C e um potencial de

| Zomy Eq.52
H2

Numa solu¢do aquosa, o potencial ¢ medido como um integral sobre todas as espécies
redox existentes (potencial misto).

Como o uso do eléctrodo de hidrogénio padrdao no campo seria muito enfadonho, usam-se
outros eléctrodos de referéncia. Estes eléctrodos de referéncia tém um potencial proprio, Eg,
que ¢ adicionado ao valor determinado Ey, para obter o potencial da solugao, ou Ey, fazendo
referéncia ao eléctrodo de hidrogénio padrdao. A maioria dos eléctrodos Ag/AgCl ou cloreto
de mercurio (HgyCly)/eléctrodos de platina, sdo usados como eléctrodos de referéncia. A
vantagem dos eléctrodos de Ag/AgCl ¢ a resposta rapida, enquanto que o eléctrodo de cloreto
de mercurio/platina tem uma resposta muito lenta mas uma elevada precisao. Na pratica, a
medicdo do potencial redox €, independentemente do eléctrodo de referéncia, altamente
problematica, uma vez que as aguas naturais ndo se encontram termodinamicamente em
equilibrio redox e as espécies redox estdo presentes em concentracdes muito baixas para
fornecer uma resposta do eléctrodo (Nordstrom ¢ Mundz, 1994). Além disso o eléctrodo ¢
altamente susceptivel aos efeitos de contaminag¢do. Enquanto as contaminag¢des do eléctrodo
de platina podem ser eliminadas, o desequilibrio termodindmico e as baixas concentragdes

nao podem. Portanto as medi¢Oes redox devem ser abortadas apds uma hora se nio se



alcancarem valores estaveis. A conclusdo resultante das medigdes, neste caso, ¢ que as

espécies redox da agua ndo estdo em equilibrio termodindmico com o eléctrodo de platina.

1.1.5.2.2 Calculo do potencial redox

O potencial redox de equilibrio pode ser calculado a partir da equagao de Nernst:

RT o]

Eh=E°+
nF  [red]

Eq.53

E° = potencial redox padrio de um sistema onde as actividades das espécies oxidadas igualam
as actividades das espécies reduzidas

R = constante do gés ideal (8.315 J/K mol)

T = temperatura absoluta (K)

n =nuamero de electrdes transferidos (e’)

F = constante de Faraday (96484 C/mol = J/V mol)

[ox] = actividade das espécies oxidadas

[red] = actividade das espécies reduzidas

A Eq.53 mostra o calculo dos potenciais redox individualmente, ao contrario do potencial
redox medido, que pode ser um potencial misto de varias reac¢coes redox que ndo estdo em
equilibrio.

E importante para a determinacio do potencial redox fornecer a equagio da reac¢io redox.
A reversao da equagdo provoca a mudanca do sinal.

A tabela 12 mostra alguns elementos do sistema periodico com sensibilidade redox e a
tabela 13 apresenta os potenciais padrao para alguns pares redox importantes nos sistemas
aquosos.

A equacao para o calculo dos potenciais redox (Eq.53) deriva da equacao da energia livre

de Gibbs (comparar também com a Eq.6).

G=G' Rrinlred] Eq.54

lox]

Eh= —£ Eq.55
nF



0
_ G - _G__Eln [red] Eq.56
nF nF nF [ox]

Tabela 12. Elementos do sistema periodico com sensibilidade redox (negrito = estados de
oxida¢cao mais comuns nos sistemas aquosos naturais) (Emsley, 1992; Merkel e Sperling,
1996, 1998)

H He
+1
0
-1
Li | Be B C [N |O |F Ne
+1 | 2 +3 |4 |45 | 0 0
0 0 0 +2 [+ | -1 | -1
0 +3 | -2
20|42
4 | +1
0
-1
-2
-3
Na | Mg Al |Si | P S Cl | Ar
+1 | 2 +3 | +4 | +5 | +6 | +7
0 +1 0 +2 |43 | +5 | +5
0 0 0 +4 | +3
4 |2 |43 | +1
3| +2 10
0 -1
-2

-2 +2 | +3 | +4 | +5 +3 | +4 | +2 | +1 0 0 0 0 +1
0 +2 | +3 | +4 +2 [ +3 | 0 0 -3 -2 0
0 +2 | +3 | 0 +2 -1
+1 +2 +1
0 +1 0
0 -1

Rb |Sr |Y [Zr |[Nb | Mo |Tc |Ru|Rh|Pd [Ag | Cd |In |[Sn | Sb | Te |I Xe
+1 |42 |43 | +4 |45 [+6 |47 |48 |43 |+4 [ 43 [ 42 |43 | +4 |45 |46 | +7

-2 0 +4 | +5 | +6 0 +1 0 0 +3 |0 +1
+3 | +4 | +4 0 4 10 -1 10
+2 |0 +3 32 |-
0 +2

0

Cs |Ba ([Lu [ Hf [ Ta |W |Re |Os |Ir (Pt |Au | Hg | Tl | Pb | Bi | Po | At | Rn
+1 | +4 |43 | +4 | +5 | +6 |+7 | +8 | +4 | +6 |43 |42 | +3 | +4 |45 | +6 | +5

0 +4 |+4 |43 |0 +2 |0 0 0 0 0 +2 |0
0 +3 | +2 0 2 1310 -1
0 0 -2
-1
Fr | Ra

+1 | +2




Lantanideos € actinideos

La Ce |Pr (Nd |Pm |Sm [Eu {Gd |Tb [Dy |Ho | Er |Tm | Yb
+3 | +4 |44 |+ |43 [ 43 |43 |43 |44 | +4 |43 |43 |43 |43
0 +3 +3 +3 0 +2 +2 0 +3 +3 0 0 +2 +2
0 0 +2 0 0 0 +2 0 0

Ac Th [Pa | U Np (Pu |Am |Cm | Bk. |Cf |Es | Fm | Md | No
+3 +4 |+5 |+6 |+7 | +7 | +t6 | +4 |+4 | +3 |+3 | +3 | +3 | +3

0 0 +4 +5 +6 +6 +5 +3 +3 +2 +2 +2 +2 +2
-3 0 +4 |[+5 | +5 |+4 | O 0 0 0 0 0 0
-4 +3 +4 +4 +3
+2 +3 +3 0
0 0 0

Tabela 13. Potenciais padriao e Eh em volts para alguns pares redox importantes nos
sistemas aquosos a 25°C (modificado apdés Langmuir, 1997)

Reac¢do E’ Eh Volt/pH Suposigoes
Volt | 7.0

4H + Oy + 4 ¢ =2 H,0 123 ]0.816 Py, = 0.2 bar
NO; +6H +5¢ =0.5N,+ 3 H,0 124 [0.713 107 mol N, Py,= 0.8 bar
MnO, +4H +2¢ =Mn" +2H,0 1.23 | 0.544 10" mol Mn
NO;, +2H +2¢ =NO, + H,0 0.845 | 0.431 NO; =NO,°
NO, +8H +6¢ =NH, +2H,0 0.892 | 0.340 NO; =NH,"
Fe(OH); + 3 H +e¢ =Fe” +3 H,0 0.975 | 0.014 107 mol Fe
Fe’ +2S0,”+ 16 H +14¢ =FeS, +8H,0 | 0.362 | -0.156 10*7 mol Fe,

10 mol S
SO+ 10H +8¢ = H,S (o + 4 H,O 0.301 | -0.217 SO,” = H,S
HCO; +9H + 8¢ = CHy g+ 3 H,O 0.206 | -0.260 HCO; = CH,
H +¢ =0.5 Hy 0.0 -0.414 Py, = 1.0 bar
HCO; +5H +4¢ =CH,0 (DOM)+2H,0 | 0.036 | -0.482 HCO; = CH,0

£popo RT, [red] Eq.57
nk’ [ox]

A Eq.53 obtém-se a partir da Eq.57 pela inversdao do numerador e denominador, dentro do
argumento do logaritmo. Isto traduz-se num sinal negativo em frente do logaritmo.
Para condi¢gdes padrao de 25°C, e substituindo a constante do gas e a constante de

Faraday, obtém-se a seguinte equagao:



£ o 00591 log [red]
n [ox]

Eq.58

Lidando com reacgdes redox dependentes do pH, como por exemplo, a oxidagdo do Cl" a
ClL, pelo permanganito a pH 3, o nimero de protdes utilizado e formado, tem que ser

considerado.

mRT pH — 2.30E10g [red

Eh=E"-2303
nk’ nk’ [ox]

Eq.59

O factor 2.303 resulta da conversao do logaritmo natural no logaritmo comum.

Uma vez que os potenciais redox ndo podem ser utilizados directamente nos programas
termodinamicos (unidade: volt), o valor pE fo1 introduzido por conveniéncia matematica.

De forma analoga ao valor de pH o valor de pE ¢ o logaritmo comum negativo da
actividade do electrdo. Assim, ¢ calculado utilizando uma actividade hipotética,
respectivamente a concentracao de electrdes, que na verdade ndo estd presente na agua.

Para o célculo do valor de pFE utiliza-se a Eq.51 e as equagdes seguintes sdao obtidas para a

constante de equilibrio K:

logK =log——— log[ ed +10g ! —=log [red]—nlog[e‘] Eq.60
ox [ ] [e"] [OX]
[red]
—nlog[ ] log K —log Eq.61
[ox]
—log[e‘]: llogK —llogM Eq.62
n n [ox]
2E = Liog K — Liog [red] Eq.63
n n [ox]
A conversdo do pE no potencial redox medido £/ segue:
=-lo g[ ]— Eq.64

2. 303RT



substituindo F, R, e T'= 25°C, resulta a seguinte formula simplificada [E/ em V]

pE ~16.9Eh Eq.65

para o sistema Ho/H" aplica-se o seguinte:

Eh ZEO(H—+]+EIH ] Eq.66
2 ) nF o [H,]

Eh:0+§—£h1[H+]2—% [H,] Eq.67

Eh=0 +%2mg[ﬁr]—%log[flz] Eq.68

Eh=0- 2'3(;3” pH — 2'3;);” log[H, ] Eq.69

substituindo os valores de R e F, assim como 7 = 25°C e P(H,) = 1.10° Pa, segue-se:

Eh=-0.0591pH Eq.70

Um aumento ou diminui¢do de uma unidade de pH causa um decréscimo ou, aumento

respectivamente, da voltagem de Nernst em 59.1 mV.

1.1.5.2.3 Apresentacdo em diagramas de predominancia

A apresentagdo das espécies predominantes para cada sistema redox ¢ chamada de
diagramas de predominancia (também chamados de diagramas Eh — pH ou diagramas pE —
pH).

Os diagramas de predominancia sdo extremamente dependentes dos elementos
considerados, da sua concentragdo e da forg¢a ionica. Normalmente, apenas as espécies

dissolvidas na agua sdo representadas (figura 15 esquerda).



No entanto, se a concentragdo ou actividade, desce abaixo de certos limites, muitas vezes
a fase mineral precipitada (predominante) nao ¢ representada (figura 15 direita).

Como ¢ que um diagrama de Eh — pH pode ser determinado analiticamente ¢ explicado
abaixo utilizando o exemplo do diagrama Fe — O, — H,O mostrado na figural5 esquerda.

Em cada diagrama Eh — pH a ocorréncia das espécies aquosas ¢ limitada pelo campo de
estabilidade da agua. Acima desse campo a H,O converte-se no oxigénio elementar, abaixo
desse campo em hidrogénio elementar (ver também figura 16).

De acordo com a Eq.71 cada concentracdo de oxigénio ¢ (analiticamente) atribuida a um
certo teor de hidrogénio. Isto quer dizer que o oxigénio saturado (isto ¢ completamente
oxidado) na 4gua com pressio parcial de P(O;) = 1.10° Pa estd em equilibrio com o
hidrogénio com uma pressdo parcial de P(H,) = 10%*°x10° Pa.

Por outro lado, o hidrogénio saturado (completamente reduzido) na agua estd em

equilibrio com o oxigénio com pressdo parcial P(O,) = 10®°% x10° Pa.

4C_+4HQO:2H2(g)+4OH_

40H - 02(g) +2H,0+4e”

2H,0 2H2(g) +02(g)
:M =102 Eq.71
[#,0]

Os limites verticais do diagrama (figuralS, numero 1-5) sdo reac¢des que descrevem a
dissolucao na dgua (hidrolise) independente do valor de Eh.
Os limites dos respectivos campos de predominancia sdo calculados via as constantes de

equilibrio para a conversdo das espécies, de cada lado da linha de fronteira, uma na outra.
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Figura 15. Esquerda: diagrama Eh — pH para o sistema Fe — O, — H,0 (a 25°C, os
nimeros 1-11 correspondem as equacoes das reaccoes descritas no texto para o calculo
dos campos de estabilidade, modificado de Langmuir, 1997). Direita: diagrama Eh — pH
para o sistema Fe — O, — H,O — CO; (a 25°C, P(CO,) = 10 atm), para campos onde a
actividade total é < 10" (modificado de Garrels e Christ, 1965).

N° Pares de reaccio Equacio da reaccio -log K =pH
1 Fe’"/FeOH"" Fe’" + H,0 =FeOH™ + H' 2.19
2 FeOH”'/ Fe(OH)," FeOH”" + H,O = Fe(OH)," + H' 3.48
3 Fe(OH),"/ Fe(OH);’ | Fe(OH)," + H,O = Fe(OH);’ + H,O 6.89
4 Fe(OH);"/ Fe(OH); | Fe(OH);" + H,O = Fe(OH), + H' 9.04
5 Fe’'/ Fe(OH)sy Fe’" + 3H,0 = Fe(OH); + 3H' 9.08

£ ~ 2+ , r ~
Ao contrario, conversdo de Fe’” em Fe’" (figural5, numero 6), ¢ uma reac¢io redox pura,

independente do valor de pH (fronteira horizontal). E calculada a partir da Eq.58:

£ o 00591 log [red]
n [ox]




Para o calculo da linha de fronteira a actividade de ambas as espécies € igual, isto €,

{red} = {ox}. Assim o argumento do logaritmo € 1 e o logaritmo ¢ 0, isto ¢, Eh = E.

N° Pares de reaccao Eq. da reaccao Ey (V) Ey=E,

6 Fe'/ Fe* Fe’" + ¢ = Fe 0.110 0.770

As fronteiras que atravessam diagonalmente representam transformagdes nas espécies que

dependem do pH e do Eh. Segundo a Eq.59

mRT pH — 2.30£10g—[red]
nk’ nk’ [ox]

Eh=E°-2303

o calculo da linha limite ([ox] = [red]) vira:
Ehe E°— 0.0591m pH
n

com m = nimero de protdes utilizados, ou formados na reac¢ao

N° Pares de reaccio Equacio da reacgio E, Equacio para a linha
V) limite

7 FeOH”'/ Fe’* FeOH* + H + ¢ = Fe*' + H,0 0.899 | 0.899-0.0591pH

8 Fe(OH),"/ Fe* Fe(OH), +2H + ¢ = Fe’' + 2H,0 1.105 | 1.115-0.118pH

9 Fe(OH);"/ Fe’" Fe(OH);"+ 3H'+ ¢ = Fe’' + 3H,0 1.513 | 1.513-0.177pH

10 | Fe(OH),/ Fe™ Fe(OH); + 4H™+ ¢ =Fe” + 4H,0 2.048 | 2.048-0.236pH

11 Fe(OH),/ Fe(OH);’ | Fe(OH),+ H+ e = Fe(OH);"+ H,0 | 0.308 | 0.308-0.0591pH

Os diagramas Eh — pH também podem ser utilizados para caracterizar aguas naturais,
numa primeira aproximacao (figural6). No entanto, os problemas que concernem a precisao e
as incertezas das medicdes de Eh devem ser tomados em consideragao (capitulo 1.1.5.2.1).

Os diagramas da pressiao parcial, ou de fugacidade, possibilitam outro tipo de
apresentacao. De forma idéntica a actividade para a concentragdo, a fugacidade ¢ uma pressao
efectiva que descreve a tendéncia de um gas para a volatilizacao a partir de uma fase (fugere
em Latim = fugir). Sob condigdes de baixa pressao, a fugacidade iguala a pressao parcial. Nos
diagramas de fugacidade a distribuicdo das espécies € exibida como dependente da pressao
parcial de, por exemplo, O,, CO, ou S, (figural7). Além disso, ha a possibilidade de mostrar

a distribui¢do das espécies em modelos 3-D (figuralQ).
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Figura 16. Classificacio das aguas naturais sob diferentes condicoes de Eh/ pH
(modificado de Wedepohl, 1978)
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Figura 17. Esquerda: diagrama de fugacidade de alguns compostos de ferro em funcio
de P(O;) e P(CO,) a 25°C (modificado de Garrels e Christ, 1965), Direita: diagramas de
fugacidade de alguns compostos de ferro e sulfuretos em funcio de P(0,) e P(S,) a 25°C
(modificado de Garrels and Christ, 1965).



Figura 18. Ilustragdes 3-D de um diagrama de fugacidade de alguns compostos de ferro
em funcio de P(O;) e P(CO,) e P(S;) a 25°C e uma pressao total de 1 atm ou maior
(modificado de Garrels e Christ, 1965).

1.1.5.2.4 Tampodes redox

Analogamente aos tampdes dcido-base, ha também tampdes no sistema redox que podem
suportar fortes variagdes do valor do pE.

O equilibrio redox nas dguas subterraneas pode ser facilmente perturbado (Kiss, 1984).

Na figura 19 alguns tampdes redox estdo representados num diagrama pE/pH juntamente
com uma divisdo grosseira das aguas subterraneas em 4 classes.

O campo 1 caracteriza a agua sub superficial com um curto tempo de residéncia, oxigénio
livre e sem processos de degradacdo. A maioria das 4guas subterraneas, situam-se no campo 2
- sem oxigénio livre, mas também sem reducdo significativa de sulfatos. As daguas
subterraneas com longos tempos de residéncia, muita matéria organica e elevadas
concentragdes de sulfitos sdo projectadas no campo 3. O campo 4 contém lama jovem e dgua

de turfa, onde uma degradagdo rapida da matéria organica ocorre sob condi¢cdes anaerdbicas.
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Figura 19. Tampdes redox e subdivisdo das aguas subterrineas naturais em 4 classes
redox dentro do campo de estabilidade da agua, as linhas a tracejado indicam os limites
das 4 classes redox (segundo Drever, 1997)

1.1.5.2.5 Significado das reaccdes redox

Os processos de oxidacdo e reducdo tém um papel muito importante tanto na zona
saturada como na zona nao saturada. Na zona ndo saturada h4, geralmente, oxigénio suficiente
na fase gasosa para garantir elevados potenciais redox (500 a 800 mV) na agua. Apesar disso,
condigdes redutoras ou parcialmente redutoras podem ocorrer em pequenos poros (micro-
meios). Nos aquiferos perto da superficie as condi¢cdes de oxidacdo prevalecem, assim,
potenciais redox baixos nestes aquiferos podem indicar contaminagao antropogénica.

Com o aumento da profundidade, mesmo sob condi¢des geogénicas naturais, os teores de
oxigénio e consequentemente o potencial redox nas aguas subterraneas diminui. Os
microorganismos que usam o oxigénio para o seu metabolismo sdo a razdo para que tal
aconteca. Se o oxigénio, dissolvido na agua, for consumido, eles podem ganhar oxigénio
(energia) a partir da reducio do NOs a N, (via NO, e N,O (g)), Fe'" a Fe*", ou SO,*" a H,S
(aq). E necessério a ocorréncia de carbono ligado organicamente, na dgua subterrnea ou no
aquifero, para haver estas reducdes.

A figura 20 mostra algumas reacc¢des redox catalizadas por microbios dependentes das

condicoes pE/pH.



-05 0 +0.5 +1.0 Epn Volt
L A = -
-0 -5 o +5 +10 +!5 +20 pt
<02 - Reduc¢iio A
Reducoes < Desnitrificacio  |B

<Mn(IV)6Xid0-’M(H) &

NOz Reducio D Combinacio aG*
Exemplos pH=T7
1 Kcal/equiv.

@e(HDOdeO_’Fe(I E Respiracio Aerdbica A+L —299

L Desnitrificacio B+«L -28.4
<Redug:. Mat.Org. |F Reducio do Nitrato D*L =196
Fermentacio F+L - 6.4

< - - l Reducio do Sulfato G+L - 5.9
SO4” Redugio o Fermentacio do Metano H+L - 56
<C“4 Fermentagao( H Fixacio do N JiL  -4.8
Oxidacio Sulfuretos A+M -238

Np =NHa* |y e
< 2 N Nitrificacio A+O -~-103
{ Hz Formagio |K Oxidaciio do Fe(IT) A+N -21.0
: 2 Oxidacio do Mn(Il) A+P - 7.2
L 10xidaciao Mat. Or@
M |Sulfureto—= SQ4°2 >
N | Oxidacio do Fe(Il)>
O] NH4'-=NO3~ )
P | Oxidagiio do Mn(II>
N
Q| N2 = NO3~ >
0 ~ R i ~
Oxidacdes O2 ~ Formagdio
+
-10 -5 0 +5 +10 +15 +20 pé

Figura 20. Reaccdes redox catalizadas por micrébios na dependéncia dos valores de
pE/pH (ap6s Stumm e Morgan, 1996)

A figura 21 mostra esquematicamente os processos hidrogeoquimicos mais significativos

em sistemas aquosos ¢ na interface agua-solido.



Figura 21. Sinopse dos processos de interaccao nos sistemas aquosos






Exercicios de Aplicacio

Os exercicios de aplicagdo apresentados foram retirados do livro “Geochesmistry,

groundwater and pollution” de Appelo e Postma (2005).






Exercicio 1: Adicao de gesso a uma agua subterranea rica em flior
Uma amostra de dgua subterranea contém 10 ppm de Ca*" e 5.5 ppm de F.
Esta dgua estara saturada relativamente a Fluorite, e se ndo estiver, qual a quantidade de
gesso que deve ser adicionada de modo a atingir a saturagao da Fluorite?
Resolucio:
A equagdo de dissolugao da fluorite (CaF,) pode ser escrita do seguinte modo:
CaF, & Ca® +2 F Eq.A.l
No equilibrio a concentragdo das espécies aquosas obedece ao produto de solubilidade:
Kiuorite = [Ca>" ] [F]* = 10"%°7 a 25°C Eq.A.2
Reescrevendo na forma logaritmica vem:
log Kiuorite = log [Ca®*"] + 2 log [F] =-10.57 Eq.A.3

Primeiro recalcula-se ppm para concentragdes molal:

mmol/L = (mg/L) / peso equivalente do ido
[Ca®]=(10x 107)/40.078 = 0.00025 mol/L

[F]=(5.5x 10/ 18.998 = 0.00029 mol/L

log Kforite = log [0.00025] + 2 log [0.00029]

Kiorite = [10_3'60] [10'3'54]2 = 10—10.68

Uma resposta rapida ¢ obtida projectando estes valores directamente na figura Al o que

da origem ao ponto A (figura Al)
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Figura A.1 — A evoluciao na quimica da agua apos adicao de gesso a uma agua, é descrita
pela trajectoria A, B. A linha representa a estabilidade do gesso.

O valor obtido ¢ ligeiramente inferior ao produto de solubilidade obtido para a Fluorite,
que ¢ dado pela equacao seguinte:
log Kiuerite = log [Ca®"] + 2log [F] = -10.57 EqA.1
€ a amostra estéa subsaturada para Fluorite.

Quando se adiciona gesso (CaS0O4.2 H,0), a composicao da dgua mudara do ponto A (Figura
A.1) paralelamente ao eixo do Calcio até encontrar a linha de saturagdo da Fluorite no ponto
B.

A partir do produto de solubilidade da Fluorite (EqA.2) determina-se que:

[Ca2+]B — Kﬂuorite/ [F—]2 — [10—1057] / [10—354]2 — 10—349

assim para atingir o equilibrio com a Fluorite, a quantidade de Gesso a ser adicionada ¢ igual

a:

[Ca®*]s- [Ca®*]a=107* - 107 = 0.072 mmol/L



Exercicio 2: Calculo da forc¢a ionica e do coeficiente de actividade ionica
Calcular a solubilidade de fluorite numa solu¢ao com 10 mmol NaCl/L.

Resposta:

Primeiro calcular a forga i6nica utilizando a Eq.12:
[=0.5 Y m z®
I="%[cna (1) +cor (1) +cca” (2 +cr (-1)°]

1="[0.01+0.01]

Espera-se que apenas pequenas quantidades de fluorite dissolvam e por isso despreza-se Ccan+

cr- na equagdo. Entdo [ = 0.01

Agora calcular o coeficiente de actividade para o calcio usando a Equacao de Davies (Eq16)

R
IOg(f;) = —AZI. (m—03[)

+0.01

lo .)=-0.5085(2)° (——=—=-10.3x0.01) = -0.179
g(fcars) (2) (1+M )

entdo o f,,,, =0.66

da mesma forma, para o flaor:

+v0.01

log(f_)=-0.5085(-1)* (————0.3x0.01) = —0.0447
g(fr-) (=D"( o0l )

oqueda f,. =0.90

Repare que o coeficiente de actividade do 130 monovalente, F', ¢ muito maior do que o do ido

divalente, Ca*".



O produto de solubilidade da fluorite ¢ dado pela Eq.A.2:

Kiuorite = [Ca>" ] [F]* = 10"%°7 a 25°C

Substituindo a Eq.10 (a; = f;c,) na Eq.A.2 vem:

2 2 0
fCaz"cCaz"f FCF _Kﬂuorite

rearranjando

1
2
C . ,.CF =

- K. .
a 2 Sfluorite
. (fo S F)
e substituindo os coeficientes de actividade vem:

2 1
CoprC F = ——— K uorite
@ " T 0.66)(0.90)7 "

Em agua destilada as concentragdes de calcio e de flior em equilibrio com a fluorite

sdo tdo baixas que a forca io6nica (I) se aproxima de zero e os coeficientes de actividade

aproximam-se da unidade.

Contudo numa solugdo com 10 mmol NaCl/L os célculos demonstram que a

=1.87K

solubilidade da fluorite aumenta quase para o dobro.

’ . s~ ~ 2+ - O ~
Nestes calculos, a contribuicao das concentragdes do Ca” e F para a forga idnica sdo

negligenciaveis; a sua inclusdo resultara num aumento (muito) ligeiro da solubilidade da

fluorite.

Sfluorite

Eq.A.2



Exercicio 3: 3.1. Calculo das concentracdes de Ca’* e F- em 10 mmol NaCl/L

Pista: use o balango de massas dos solutos que resultam da dissolugdo da fluorite
CaF,: cr =2 ccat ™.
Resposta:

(0.5 cr)(cr)* = 1.87x10™""*7 resulta em ¢ = 0.465 mmol/L, me,”" = 0.233 mmol/L

3.2. Calculo da contribuicio do Ca** e F para a forc¢a ionica, numa solucio de 0.01 M
NaCl

Resposta:

I[=Y%[cna (1) +car (1) +cea™ (2% + ¢ (-1)*]1=0.0107

3.3. Calculo dos coeficientes de actividade ( /) correctos e as concentragdes corrigidas de
Ca* e F

Resposta:

=0.65; f. =0.90; ¢y = 0.467 mmol/L; cc,’” = 0.233 mmol/L
fCa2+ F

3.4. Qual o aumento da solubilidade numa solucéao 0.1 M NaCl

Resposta:

log(f,.) = —0.5085% (2)°(

entdo o f,,,, =0.366

J0.107
1++/0.107

~0.3x0.107) = — 0.4361

da mesma forma, para o flaor:

0.107
log(f,.) = —0.5085x (—1)* (———— - 0.3%0.107) = -0.1090
d 1++/0.107

oqueda f,. =0.778

e substituindo os coeficientes de actividade vem:

2 1
Con€ F = K worite 45K uorite
@ " " T 0366)(0.778)° /

A solubilidade da fluorite aumentou cerca de 4 vezes.




Exercicio 4: Calculo da solubilidade do gesso

A solubilidade do gesso na agua, considerando correcgdes tanto da actividade como da
presenca de complexos aquosos, pode ser calculada da seguinte forma. Para o equilibrio entre

0 gesso € a agua escreve-se:
CaSO0, - 2 H,0 «» Ca®" + S04” +2 H,0
e o produto de solubilidade ¢:

_lca* Iso. [u,0F
[CasO, -2H,0]

— 10—4.6

Jj& que a actividade de um sélido puro, como o gesso, € unitiria ¢ também em solugdes

electroliticas diluidas (H,O) = 1, isto simplifica o produto de solubilidade:

K, =|Ca*]s0 |=10%*  a2sc
substituindo a concentragdo molal por actividades:

_ _ 10460
ngsso - (fCa“CCaZ* stof‘csof‘ )_ 10

Como durante a dissolu¢io do gesso sdo libertadas iguais quantidades de Ca’" e SO,

c ,. € de acordo com a equagdo de Davies

JI

log(f,) =—Az,’ (——=—-0.31)

141
também o f_ .. = fSOz_, desta forma a solubilidade do gesso ¢ simplificada para

(CCa“ )2 = 10_4'60/(/[@“ )2

ou

¢ =(5.01x107)/ 1 .

ca® 0504

Je,» pode ser estimado com a equagdo de Davies (Eq16) e com a forga i0nica, I:

1 :%ZCiziz :%(ccﬂ X4+CSO42‘ ><4): 4CCa2+



O problema ¢ que o ¢ . depende do f_. , que por sua vez depende de I e

Ca2+
novamente do ¢ .. . Este problema pode ser resolvido com um procedimento iterativo. Numa

primeira aproximagdo considera-se f .. =1, 0 que permite uma primeira estimativa de I. Na

tabela seguinte apresentam-se os célculos iterativos:

concentracdo forga idnica Coef. de actividade
Iteragdo C ca?t I f >
0 1
-3
1 —5.01x10 — 0.0201 — 0.58
2 L571x10° | »00348 | —0.50
3 —9.97x 10_3 — 0.0399 — 0.49
4 L 103x10° | 00413 | —o0as
5 — 104 x 10_3 — 0.0417 — 0.48
6 L 104x10"

Repare que a aplicagdo das correcgdes de actividade duplicou os valores da
solubilidade do gesso calculados. Contudo, também ¢ sabido que complexos aquosos como

CaS0,’, sdo importantes. A constante de estabilidade deste complexo:

lcaso,’]

|Ca2+ ||SO42" |

pode ser reescrita como:
|cas0, |=10* x[ca* |50, |
a substituicdo do produto de solubilidade do gesso da

|€as0,°|=10%% x10% =1021° =7.94x10°

O coeficiente de actividade das espécies sem carga ¢ proximo da unidade, verificando-

se 0 mesmo para a concentragao molal do complexo. Assim a solubilidade total do gesso é:

10.4 x10™ + 7.94 x10° = 18.3 x 10™ mol/L.

Repare que 40 % da solubilidade ¢ atribuida a0 complexo CaSO,’, enquanto 30 % séo
devidos as correcgdes da actividade. Estes resultados sdo facilmente transcritos em gramas de
gesso dissolvido por litro pela multiplicagdo com o peso molecular do gesso (172.1). O
produto de solubilidade por si so prediz que (5.01x107) (172.1) = 0.86g de gesso podem
dissolver-se por cada litro de dgua, enquanto que incluindo complexos e correcgdes de

actividade leva a uma solubilidade de (18.3x107) (172.1) =3.15 g/L.




Exercicio 5: Calculo dos produtos de solubilidade a partir dos valores da energia
livre de Gibbs

Calcular o produto de solubilidade da calcite a partir dos valores da energia livre de

Gibbs de formagdo padrao (25°C), de acordo com Wagman et al., 1982:

AGOJ‘C(;CO3 =—1128.8 kJ/mol
AG® e =—553.6 kJ/mol

AG® o, =—527.8 kJ/mol

Resposta:

Para a reacgdo CaCO; = Ca’™ + CO32' obtemos:
AG’, = AG o + AG  s0,”” = AG® seuco,
AG’, =-553.6—-527.8+1128.8 = 47.4 kJ/mol
AG’, =-RTlh K

474 =-8314x10"x298.15%x2.303log K = —5.708log K

logK =47.4/-5.708 = -8.30



Exercicio 6: Dependéncia do produto de solubilidade com a variacao da temperatura

Calcular o produto de solubilidade da calcite a 10°C a partir das seguintes entalpias de

formacao, de acordo com Wagman et al., 1982:

AHOfCaCO3 =-1206.9 kJ/mol
AH’ g =—542.8 kJ/mol

AH® 0, = —677.1 kJ/mol

Resposta:

Para a reacgdo CaCO; = Ca’™ + CO32' podemos escrever:
AH®, = -542.8+ (= 677.1)— (- 1206.9) = —13.0 kJ/mol

o que significa que a reacgdo € exotérmica: o sistema aquece quando a calcite se dissolve.

A diferenca no log K entre 25°C e 10°C, de acordo com a equagao:

-AH®, (1 1
logK; —logK; = 2 303R (———]

I, T,
é:
- AH®, 1 1
logK,. —logK,, = —
8825 7108 R0 2.303R(298.15 281.15]

Nota: conversdo de graus centigrados em graus Kelvin K =°C + 273,15

~13.0 1 1
oK. —logK . — - =-0.12
LR s g4 2303%x8.314-107° (298_15 281.15]

No exercicio 4 foi calculado o log Keaicite @ 25°C que € -8.30, por isso

a 10°C Keaicite= -8.30+0.12 = -8.18

Concluiu-se que para uma reaccdo exotérmica a solubilidade aumenta com a

diminuicdo da temperatura e vice-versa para uma reac¢ao endotérmica.




Exercicio 7: Calcular a especiacido redox com a equacio de Nernst

Uma amostra de dgua contém [Fe*"] = 10™*°° ¢ [Fe’"] = 10%*° com pH = 3.5 a 25°C.
Qual serd a [Mn®"] nesta amostra de agua se ela estiver em equilibrio com um sedimento
contendo MnQO,?

Resposta:

Potenciais padrao das reacgoes a 25°C, latm.:

Reaccao E’, Volt

Fe’ < Fe’ '+ ¢ +0.77

Mn”"+ 2H,0 <> MnO,+ 4H" +2¢ | +1.23

Primeiro reescrever a equagao de Nernst (Eq.53)

RT [ox]
nF fn [red |

3+
£+ XL Fez
1.F |Fe*

Eh =0.77 +0.05%(log|Fe* |- log|Fe**

Eh=E°+

Substituindo as actividades do ferro, vem:
Eh=0.77+0.059(—2.29 — (- 4.95)) = 0.927 V

em seguida reescreve-se a equacao

. RT, [H]!
Eh—EO+2—IHW

Eh=123+ 0.03(4 log[H+ ]— 10%%[M”2+ )
Eh=1.23+0.03(- 4pH —log[Mn** )
Eh=1.23-0.12pH - 0.03log[Mn>*

1.23-0.12pH — Eh

g™ |- 0.03




Substituindo o pH dado e o Eh calculado a partir do par Fe*"/Fe”":
log[Mn** |=33.33(1.23-0.42 - 0.927) = -3.90

[Mn2+]= 10739

. ~ + 2+ . . 2+

Assim, para qualquer razio [Fe’"]/[Fe*"] mais baixa, ou menor valor de pH, a [Mn®']
aumentara e vice versa.

O exemplo ilustra que uma vez que o Eh seja determinado para um par redox, a

distribuicao de todos os outros pares redox ¢ fixa.
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