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Resumo 
Os compostos de coordenação desempenham um papel fundamental nas análises químicas, sendo ampla-
mente utilizados em determinações volumétricas de metais em solução aquosa por meio de agentes com-
plexantes. Esse processo, denominado complexometria, baseia-se no equilíbrio competitivo entre os íons 
metálicos presentes no meio e o titulante, geralmente um ácido aminocarboxílico, especialmente o EDTA, 
em relação a outra substância complexante, o indicador, responsável pela identificação visual do ponto final 
da titulação. No entanto, devido a fatores relacionados à solubilidade das espécies envolvidas, torna-se ne-
cessário ajustar o meio reacional com soluções tampão contendo agentes complexantes auxiliares antes do 
início do procedimento analítico. Nessas condições, tanto o pH da solução quanto a presença desses agentes 
complexantes influenciam diretamente o grau de complexação dos íons metálicos pelo titulante. Por essa 
razão, não é possível utilizar diretamente a constante termodinâmica de formação absoluta (Kabs) nos cál-
culos. Para superar essa limitação, foi introduzido o conceito de constante de formação condicional (ou 
constante de estabilidade condicional), que, pelo menos do ponto de vista teórico, permite que sistemas 
químicos com múltiplos equilíbrios simultâneos sejam tratados como se houvesse apenas um equilíbrio 
predominante em solução. 
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Introdução  
A importância dos compostos de coordenação ultrapassa os 
limites da química pura e se estende a várias áreas interdis-
ciplinares como a bioquímica, a bioinorgânica, a ciência dos 
materiais, a nanotecnologia e a química ambiental, dentre 
outras. Tais compostos, formados por interações de íons 
(ou átomos) metálicos, com íons, átomos ou moléculas loca-
lizados ao seu redor, permitem a formação de ligações co-
valentes com pares de elétrons livres [1,2]. Estas espécies 
podem existir em solução aquosa como íons positivos (ex.: 
[Ni(NH3)62+)]), como íons negativos (ex.: [Fe(C2O4)33-] e 
[AlF63-]), ou mesmo como moléculas sem carga, e podem se 
apresentar sob diversas estruturas e geometrias variadas, 
fato que influencia diretamente suas propriedades como 
cor, solubilidade e reatividade.  
 

Os ligantes podem ser classificados de acordo com o nú-
mero de átomos doadores que se ligam a um íon metálico. 
Ligantes simples, como os íons haleto ou moléculas neutras, 
como água e amônia, são chamados monodentados, pois se 
coordenam ao metal por meio da doação de um único par 
de elétrons. Já quando o ligante possui dois átomos com pa-
res de elétrons livres capazes de se ligar simultaneamente 
ao mesmo íon metálico, ele é denominado bidentado[3]. Um 
exemplo clássico é o complexo tris(etilenodiamino)co-
balto(III), [Co(en)₃]³⁺, cuja estrutura está representada na 
Figura 1. 
 
Nesse complexo, cada uma das moléculas bidentadas de eti-
lenodiamina (1,2-diaminoetano) se liga ao íon metálico por 
dois pares de elétrons, um em cada átomo de nitrogênio do
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ligante, resultando na formação de três anéis de cinco átomos, incluindo o metal.  
 

 
 

 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 

 
 
Figura 1. Estrutura tridimensional do íon tris(etilenodiamino)cobalto(III). Modificado de  
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Tris(ethylenediamine)cobalt(III)_(molecular_diagram).png. Domínio público. 

  
Quando o ligante contém mais de um sítio de ligação, ele é 
chamado “multidentado” (ou de agente quelante) os quais, 
quando complexados com íons metálicos em solução, for-
mam  os chamados quelatos [3,4]. Macrocomplexos forma-
dos com ligantes multidentados são especialmente impor-
tantes em processos naturais, como é o caso do grupo Heme 
B (Protoheme IX) da Hemoglobina, um complexo que pro-
porciona o transporte do oxigênio até as células para 

garantir a combustão in-situ de açúcares, gorduras e prote-
ínas [5,6], da Vitamina B12 (a cobalamina) [7], essencial 
para a formação dos glóbulos vermelhos e para o funciona-
mento do sistema nervoso, e a Clorofila [8], um macrocom-
plexo de magnésio, indispensável para o processo da fotos-
síntese. As estruturas moleculares dessas espécies são mos-
tradas na Figura 2. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
                                           a)                                                                     b) 
 
 
 
 
 
 
                                                            c) 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 2.  Estruturas moleculares: a)-grupo Heme B (Protoheme IX); b)-Cobalamina;  c)-Clorofila.    
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Os compostos de coordenação são largamente aplicados em 
análises químicas há muito tempo. Um bom exemplo é a de-
terminação gravimétrica de Ni2+ com dimetilglioxima. A re-
ação entre os íons Ni(II) e a dimetilglioxima em uma solução 
alcoólica, proposta e realizada pela primeira vez por   
Tschugaeff em 1905 [9], produz um precipitado vermelho, 

o dimetilglioximato de níquel(II), como mostra a Figura 3. 
Até hoje essa reação é empregada como um teste muito sen-
sível para os íons níquel e, a partir dela, ainda foram desen-
volvidos vários outros métodos de referência para determi-
nação de níquel. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 

Figura 3. Reação de íons Ni2+ com a dimetilglioxima (dmg), formando o composto Ni-Dimetilglioxima, [Ni(dmg)₂]. O precipitado, obtido pela 
adição de uma solução alcoólica de dimetilglioxima à solução contendo íons Ni2+, é um complexo de cor vermelha.  

 
Um desses métodos de análise é o gravimétrico, proposto 
por Brunck em 1907 [10]. Nesse procedimento o reagente é 
adicionado (em ligeiro excesso) à solução da amostra fraca-
mente ácida e quente para, em seguida, adicionar uma solu-
ção de amônia, gota a gota e com agitação enquanto se pro-
cessa a precipitação, até que um fraco odor de amoníaco 
seja sentido. Atualmente a adição de amônia é controlada 
medindo-se o pH da solução, de modo a não ultrapassar o 
valor de 7,5. A partir da massa do precipitado obtido após 
lavagem e secagem, calcula-se a quantidade de níquel na 
amostra. As interferências dos íons ferro(III), alumínio(III)  
e cromo(III)  são eliminadas com a adição de ácido cítrico 
ou ácido tartárico e a possível interferência de cobalto é evi-
tada pela adição de excesso da solução de dimetilglioxima. 
O controle do pH é importante, já que o complexo vermelho 
de dimetilglioximato de níquel(II) não se formará se o meio 
for muito ácido ou se houver grande excesso de amônia. 
Este método ainda é recomendado para a determinação de 
níquel em ligas metálicas e em outros produtos com alto 
teor de níquel.  
 
Dentre as várias outras aplicações em química analítica, es-
tão os reagentes que formam complexos com íons metálicos 
em solução aquosa e que são utilizados na eliminação pré-
via de interferentes em análises. Um exemplo muito   men-
cionado na literatura é o da 1,5-Difeniltiocarbazona (diti-
zona), cuja estrutura é mostrada na Figura 4. 
 
Este é um composto orgânico que pode reagir e formar com-
postos de coordenação com cerca de 20 íons metálicos e 
com diversos compostos organometálicos em solução, ge-
rando quelatos altamente coloridos. Mesmo não sendo um 
reagente específico e nem seletivo, ele é amplamente em-
pregado em separações associadas às técnicas de extração  
 

 
líquido-líquido, procedimentos que precedem diversos mé-
todos espectrofotométricos utilizados para a determinação 
de traços de metais em matrizes complexas [3]. 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 4. Estrutura da 1,5-Difeniltiocarbazona.  
https://commons.wikimedia.org/wiki/File:Dithizon.svg.  

Domínio público. 
 

A complexometria 
Complexometria parece ser um termo de uso geral, mas ele 
é singularmente utilizado para significar “a determinação 
volumétrica quantitativa de íons metálicos (analito) em so-
lução, por  formação de complexos estáveis entre o analito 
e o agente complexante (titulante)”. Como qualquer técnica 
de análise volumétrica [3,11], ela pode ser empregada na 
química analítica quantitativa, desde que: 
 
a) a reaça o alcance o equilí brio rapidamente a cada adiça o 

de titulante, 
b) na o ocorra a formaça o de outros complexos em soluça o 

durante o processo de titulaça o, 
c) na o ocorram outras situaço es de interfere ncia, e 
d) exista um indicador complexome trico capaz de acusar 

o ponto de final com significativa precisa o. 
 
Alguns compostos orgânicos, notadamente os que contêm 
grupos amino ligados a grupos ácidos (ácidos aminocarbo-
xílicos), são excelentes doadores de elétrons e podem inte-
ragir com íons metálicos por meio dos seus vários sítios de 
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coordenação, formando os quelatos. Esses ácidos orgânicos 
fracos (também chamados de complexonas), são particular-
mente úteis em análises químicas porque se combinam com 

íons metálicos na proporção de 1:1, não importando a carga 
do cátion. A Tabela 1 mostra alguns exemplos comuns de 
agentes quelantes empregados em complexometria.  

 
Tabela 1. Exemplos de alguns ácidos aminocarboxílicos (ligantes polidentados - quelantes) mais comuns, usados em análises químicas. As 
fórmulas estruturais foram obtidas em https://www.chemspider.com/search. A síntese e produção em escala desses ácidos aminocarboxíli-
cos tiveram início na década de 1930.   
 

Nome Fórmula Estrutural 
Massa Molar 

/gmol-1 
 

Á cido nitrilotriace tico 
Sinônimos: triglicina; 
tri(carboximetil)amina; NTA. Ca-
racterísticas: pó branco, pouco 
solúvel em água (~0,13 g/100 
mL), mas facilmente solúvel em ál-
calis. 

  

191,14 

Á cido 
etilenodiaminotetrace tico 
Sinônimo: EDTA. Característi-
cas: pó branco, pouco solúvel em 
água (~0,2 g/100 mL), mas facil-
mente solúvel em álcalis. 

 

 

292,25 

 
Sal disso dico do Á cido etilenodia-
minotetrace tico 
Sinônimos: tetracemato dissó-
dico, EDTA dissódico. Caracterís-
ticas: pó branco granulado, solú-
vel em água (~10,8g/100 mL). 
 

 

 

372,24 

 
Á cido 1,2,-diaminociclohexanote-
traace tico 
Sinônimos: DCTA, CDTE, CDTA. 
Características pó branco, pouco 
solúvel em água (~0,03 g/100 
mL), mas facilmente solúvel em ál-
calis. 

 
 

364,35 

 

Entretanto, para empregar agentes quelantes em análises 
complexométricas, é preciso conhecer as suas constantes de 
formação termodinâmica (ou as suas constantes de dissoci-
ação). Relembrando [3,4], as  constantes de formação 
passo-a-passo (“stepwise”), Kf, são numericamente iguais 
ao inverso das constantes de dissociação, Kd, de cada reação 
 

Kf =
1

Kd

 

e essas relações de equilíbrio também podem ser represen-
tadas por meio das suas respectivas constantes de formação 
globais,  (“overall”), onde as constantes  e Kf estão relaci-
onadas entre si pela equação 

β
i

= Kf1. Kf2. Kf3. . . . . . Kfn = ∏ Kfi

n

i=1

 

 
em que  i = 1, 2, 3, ......n. No caso de i=1, 1 = Kf1. 
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A Tabela 2 mostra os valores das constantes de dissociação 
dos ácidos aminocarboxílicos mais utilizados em complexo-
metria (EDTA, CDTA, DTPA e EGTA) e a Tabela 3 os valores 
das constantes de formação termodinâmicas dos produtos 
de reação desses ácidos com alguns íons de metais de tran-
sição.   
 
Tabela 2. Valores das constantes de dissociação de alguns ácidos 
aminocarboxílicos. Dados extraídos dos trabalhos de Schwarzen-
bach [12] e Pribil [13], complementados com dados listados por 
Butler [14] na p.377.  Lembrar que pKdn=⎯logKdn.  Medidas realiza-
das em força iônica () igual a 0,1 e a 20 oC. 
 

Ligante pKd1 pKd2 pKd3 pKd4 pKd5 

EDTA 2,00 2,66 6,16 10,26  

CDTA 2,40 3,52 6,12 12,35  

DTPA 1,50 2,60 4,30 8,60 10,60 

EGTA 2,00 2,68 8,85 9,46  

 
 
Tabela 3. Valores das constantes de formação do EDTA, CDTA, 
DTPA e do EGTA com alguns íons de metais de transição represen-
tativos. Dados extraídos dos trabalhos de Schwarzenbach [12] e 
Pribil [13], complementados com dados listados por Butler [14] na 
p.377.  Medidas realizadas em força iônica () igual a 0,1 e a 20 oC. 
 

Ligante EDTA CDTA DTPA EGTA 

Íon logKMY logKMHY logKMY logKMY logKMY 

Mg2+ 8,69 3,85 11,00 - 5,2 

Ca2+ 10,69 3,07 11,20 10,9 11,0 

Mn2+ 13,87 - 17,40 15,6 12,3 

Al3+ 16,30 - 18,30 - - 

Co2+ 16,31 - 19,6 19,1 12,3 

Zn2+ 16,50 - 19,3 18,6 14,5 

Ni2+ 18,62 - - 20,2 13,6 

Cu2+ 18,80 - 22,0 21,5 - 

Fe3+ 25,10 1,36 29,3 27,3 - 

 

Pela Tabela 3 verifica-se que os complexos MY formados 
com CDTA e DTPA são mais estáveis que os formados com 
EDTA, situação inversa da observada para o EGTA. Ambos 
os ácidos, CDTA e DTPA, por possuírem maior capacidade 
de complexação, em princípio, poderiam ser usados em do-
sagens de íons metálicos em soluções mais ácidas, mas, ape-
sar das características favoráveis, o uso desses dois comple-
xantes é mais limitada pela baixa seletividade. Em muitos 
casos essas complexonas são empregadas apenas como 
agentes mascarantes(1). É preciso destacar que esses ácidos 
são facilmente disponíveis em estado de alta pureza (o que 
permite serem utilizados como substâncias padrão) e que 
muitos cátions metálicos, como Mg, Ca, Sr, Ba, Zn, Cd, W, Mn, 

Fe, Co, Ni, Cu, Pb, Bi e os metais de terras raras podem ser 
titulados com esses ácidos aminocarboxílicos [15].  
 
Mas o fato é que o EDTA se tornou um dos agentes quelantes 
mais empregados em análises complexométricas. Introdu-
zido no contexto da química analítica por Gerold Schwar-
zenbach (1904 - 1978) em 1939 e extensamente estudado 
por ele nos anos subsequentes, o EDTA será utilizado como 
parâmetro para esclarecer e detalhar o procedimento pa-
drão geralmente seguido em determinações complexomé-
tricas [16]. 
 
 

O uso do EDTA como titulante 
As fórmulas estruturais do ácido etilenodiaminotetraacé-
tico (EDTA) e do seu sal dissódico (Na2EDTA) são mostra-
das na Tabela 1. Para simplificar a escrita, nesse texto, o 
EDTA não dissociado será representado por H4Y, onde 
“Y=EDTA” e “H4” se refere aos quatro hidrogênios ionizá-
veis dos grupos carboxílicos.  
 
Os valores dos logaritmos das constantes de dissociação do 
EDTA indicados na Tabela 2 mostram que dois dos quatro 
hidrogênios ionizáveis dos grupos carboxílicos do ácido eti-
lenodiaminotetracético (EDTA) são mais facilmente disso-
ciáveis e, na Tabela 4, são mostradas as equações químicas 
de dissociação do EDTA em solução aquosa e as correspon-
dentes equações matemáticas que descrevem suas constan-
tes de dissociação. As  suas constantes de formação passo-
a-passo (“stepwise”), Kf, estão tabeladas na terceira coluna 
da Tabela 4.  
 
Lembrar também que a auto dissociação do solvente água é 
descrita (simplificadamente) por 

H2O =  H+ + OH− 1,00x10-14= KH2O = [H+][OH-] 

Como o EDTA é um ácido que apresenta os quatro hidrogê-
nios dos grupos carboxílicos ionizáveis,  seu balanceamento 
de massa é descrito pela expressão que relaciona a sua con-
centração analítica com o somatório dessas espécies exis-
tentes em solução 
 

CEDTÁ=[H4
Y] + [H3Y

-] + [H
2
Y2-]+[HY3-]+[Y4-] 

 
e suas espécies se distribuem de acordo com seus graus de 
dissociação ()[3,17]: 
 
 

_________________________ 
(1) Um agente mascarante é um reagente adicionado a uma amos-
tra com o objetivo de evitar que substâncias indesejadas interfi-
ram na determinação do componente de interesse (analito). Esse 
procedimento é utilizado com frequência em titulações complexo-
métricas. 
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alfa(H4Y)=αo=
[H4Y]

CEDTA
 alfa(H3Y-)=α1=

[H3Y-]

CEDTA
 alfa(H2Y2-)=α2=

[H2Y2-]

CEDTA
 alfa(HY3-)=α3=

[HY3-]

CEDTA
 alfa(Y4-)=α4=

[Y4-]

CEDTA
 

 

em que a condição  ∑ αn=14
n=0   deve ser obedecida. 

 
 
Tabela 4. Equações que descrevem as etapas de dissociação do EDTA em solução aquosa, as suas constantes de dissociação (Kd) e as suas 
respectivas constantes de formação passo a passo (“stepwise”). 
 

Dissociações do EDTA Constantes de dissociação do EDTA Constantes de formação do EDTA 

H4Y = H++ H3Y
- Kd1=1,00x10

-2= 
[H+][H3Y

-]

[H4Y]
 Kf4 =

[H4Y]

[H+][H3Y
-]

=
1

Kd1
= 1,00x102 

H3Y− =  H+ + H2Y2− Kd2=2,19x10
-3= 

[H+][H2Y
2-]

[H3Y
-]

 Kf3 =
[H3Y

-]

[H+][H2Y
2-]

=
1

Kd2
= 4,57x102 

H2Y2− =  H+ +  H3Y− Kd3=6,92x10
-7= 

[H+][HY3-]

[H2Y
2-]

 Kf2 =
[H2Y

2-]

[H+][HY3-]
=

1

Kd3
= 1,45x106 

HY3− =  H+ +  Y4− Kd4=5,50x10
-11= 

[H+][Y4-]

[HY3-]
 Kf1 =

[HY3-]

[H+][Y4-]
=

1

Kd4
= 1,82x1010 

Obs.: Notar que a constante de formação (Kf1) é descrita como o inverso da constante de dissociação (Kd4), e assim por 
diante, pois são reações inversas. 

 

A partir das informações e dos dados resumidos nas Tabela 
2 e 4, é possível descrever  a concentração da espécie total-
mente associada do EDTA (H4Y= H4EDTA) existente em so-
lução em função apenas da acidez do meio e das suas 

constantes de dissociação. Considerando como exemplo 
apenas os dois primeiros equilíbrios descritos na Tabela 4 
para o EDTA, as equações matemáticas que descrevem seus 
equilíbrios de dissociação podem ser escritas como 

 

[H3Y
-]=

[H4Y]Kd1

[H+]
 

 

[H2Y
2-]=

[H3Y
-]Kd2

[H+]
=  

[H4Y]Kd1

[H+]
Kd2

[H+]
=
[H4Y]Kd1Kd2

[H+]
2

 

 
Executando operações similares para os demais equilíbrios 
envolvidos e realizando as substituições adequadas na 

equação do balanceamento de massa (BM) do EDTA, veri-
fica-se que 
 

CEDTÁ=[H4
Y] + 

[H4Y]Kd1

[H+]
 + 

[H4Y]Kd1Kd2

[H+]
2

+
[H4Y]Kd1Kd2Kd3

[H+]
3

+
[H4Y]Kd1Kd2Kd3Kd4

[H+]
4  

 
Continuando o trabalho algébrico, obtém-se 

αo= 
[H+]4

D
  

em que 
 

D=[H+]4+Kd1[H+]3+Kd1Kd2[H+]2+Kd1Kd2Kd3[H+]+Kd1Kd2Kd3Kd4 
 
Repetindo o mesmo raciocínio para as demais equações dos graus de dissociação, determina-se que 
 

α1= 
Kd1[H+]3

D
 α2= 

Kd1Kd2[H+]2

D
 α3= 

Kd1Kd2Kd3[H+]

D
 α4= 

Kd1Kd2Kd3Kd4

D
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Com essas informações é possível construir um diagrama 
que represente a distribuição de todas as espécies de EDTA 
em função do pH da solução e o mesmo raciocínio pode ser 
aplicado para os demais agentes complexantes da mesma 
família. De fato, utilizando estas equações em uma planilha 
eletrônica, se pode construir um gráfico que mostra a 

distribuição das espécies de EDTA em função do pH da so-
lução, como descrito na Figura 5(a). Ao se executar o mesmo 
procedimento para o CDTA obtém-se o gráfico da distribui-
ção das suas espécies em solução, como mostrado na Figura 
5(b). 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
Figura 5 – Distribuição das espécies químicas em uma solução de ácido etilenodiaminotetracético - EDTA(a) e de ácido 1,2,-diaminociclohe-
xanotetraacético - CDTA(b), em função do pH. 

 

A constante de formação condicional 
Como a solubilidade dos ácidos aminocarboxílicos (inclu-
indo o EDTA) é maior em meios alcalinos (preferencial-
mente tamponados), torna-se necessário ajustar o meio re-
acional antes de se usar esses reagentes em análises com-
plexométricas. Mas, como os íons metálicos tendem a preci-
pitar na forma de hidróxidos nesses meios, é imperativo 
empregar tampões que contenham um agente complexante 
auxiliar, para prevenir essas precipitações indesejáveis. Os 
tampões mais usados para este fim são os de fosfato, de ci-
trato e de amônia.  
 
Nestas circunstâncias, onde tanto o pH do meio como a pre-
sença de um complexante auxiliar afetam a extensão da 
complexação dos íons metálicos pelo EDTA, não se pode uti-
lizar a sua constante de formação termodinâmica absoluta 
(Kabs) diretamente nos cálculos. Para contornar esse incon-
veniente  introduziu-se a ideia da constante de estabilidade 
condicional que, pelo menos do ponto de vista teórico, per-
mite tratar um sistema químico contendo múltiplos equilí-
brios simultâneos como se existisse apenas um único equi-
líbrio em solução.  
 
Para melhor ilustrar desse conceito, considerar uma situa-
ção mais simples, na qual a solução aquosa de EDTA esteja 
unicamente sob a dependência da acidez do meio. Nestas 
circunstâncias a equação de complexação 
 

M+n + Y4−  =  MY−(4−n)  
 
é regida pela equação da constante de estabilidade absoluta 
do complexante, ou seja: 

 

Kabs=
[MY−(4−n)]

[M+n][Y4-]
 

 
Como a fração de EDTA existente nesse equilíbrio sob forma 
de [Y4-] é uma função do seu grau de dissociação  
 

α4=
[Y4-]

CEDTÁ

 

 
esta equação pode ser reescrita como 
 

Kabs =
[MY−(4−n)]

[M+n]α4CEDTA

 

 
ou, de outra forma, como 

Kabsα4=
[MY-(4-n)]

[M+n]CEDTÁ
= Kc 

  
Notar que, sendo Kc uma função de , a constante de esta-
bilidade condicional do sistema, ao contrário da constante 
de estabilidade absoluta, varia com o pH. A vantagem de se 
trabalhar com os valores de Kc em vez de Kabs está no fato 
de que Kc mostra a real tendência de formação do quelato 
metálico em função da acidez do meio. 
 
É possível calcular o valor do parâmetro  em qualquer pH, 
para quaisquer ligantes cujas constantes de dissociação se-
jam conhecidas, como mostrado na Figura 6a para o EDTA. 
Caso haja preferência em observar mais detalhadamente a  
dependência  entre  essas duas variáveis 
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ao longo de uma faixa maior de pH, deve-se utilizar um   gráfico -log 4 vs pH, como indicado na Figura 6b.

 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
 

 
 
 
 
 
 
 
Figura 6. Variação de 4 (Figura 6a) e de -log 4 (Figura 6b) com o pH, para o EDTA. A queda observada na curva mostrada pela Figura 6b 
evidencia o comportamento do sistema em quase toda a faixa de pH, deixando claro que à medida que o pH aumenta há maior disponibili-
dade de espécies [Y4-] em solução. Os gráficos foram obtidos com uma planilha eletrônica, a partir dos dados calculados de 4 utilizados 
para construir a Figura 5. 
 

Essas curvas mostram a inutilidade de se usar a constante 
de formação termodinâmica absoluta (Kabs) para se obser-
var o comportamento de sistemas químicos altamente de-
pendentes do meio reacional, tal como ocorre na comple-
xometria. Por outro lado, evidencia também que em valo-
res de pH acima de 12 (onde 4→1), região na qual o EDTÁ 
se mostra quase que completamente dissociado na forma 
[Y4-], o valor de Kc se aproxima do valor de Kabs.  
 
Em função dessas considerações, um sistema químico con-
tendo íons metálicos (M) na presença de EDTA e de um 
tampão de amônia-cloreto de amônio (NH3/NH4Cl), pode 
ser descrito matematicamente como proposto por Butler 
[14] e Burgot [21], onde 
 

[M]T = [M] + [MNH3] + [M(NH3)2] + ... + [MOH] + [M(OH)2] + ... 

 
sendo [M]T a soma das concentrações no equilíbrio de to-
das as espécies contendo o íon metálico, exceto aquelas 
que contêm o agente quelante. De acordo com esses racio-
cínio, também se pode escrever que 
 

[Y]T = [Y] + [HY] + [H2Y] + [H3Y]+ [H4Y] 
 
onde [Y]T é a soma das concentrações no equilíbrio de to-
das as espécies contendo o agente quelante, exceto aquelas 
que contêm o íon metálico. A concentração total dos íons 
metálicos complexados em solução é descrita pela somató-
ria 
 

[MY]T = [MY] + [MHY] + [MOHY] 
 
onde [MY]T é a soma das concentrações (no equilíbrio) de 
todas as espécies contendo o agente quelante e o íon me-
tálico na razão 1:1. As concentrações [M]T, [Y]T e [MY]T são 

chamadas de concentrações aparentes [21] do íon metálico, 
do EDTA e das espécies complexadas, respectivamente. 
Para simplificar a escrita, todas as cargas das espécies iô-
nicas foram desconsideradas nas notações. Nestas 
condições: 
 

[M]T = M[M], [Y]T = Y[Y] e [MY]T = MY[MY] 
 
em que os fatores () são coeficientes de proporcionali-
dade que dependem da natureza da espécie e das condi-
ções experimentais. Da expressão [M]T = M[M] se pode es-
crever que  
 

εM=
[M] + [MNH3] + [M(NH3)2]+ ... + [MOH] + [M(OH)2] + ...

[M]
 

  
ou 
 

εM=
[M] 

[M] 
+
[MNH3]

[M]
+
[M(NH3)2]

[M]
+ ... +

[MOH]

[M]
+
[M(OH)2]

[M]
+ ... 

 
Aplicando-se as definições das constantes de formação glo-
bais,  (“overall”) [3,14,21] dos amino e dos hidroxo com-
plexos do metal M, se pode escrever que    
  

εM=1+β1
NH3

[NH3]+β2
NH3

[NH3]
2 + .... +β

1

OH

[OH-]+β
2

OH

[OH-]2+..... 

 
em que 
 
β1NH3 = [M(NH3)]/[M][NH3],    
 
β2NH3 = [M(NH3)2]/[M][NH3]2,    
 
β1OH = [M(OH)]/[M][OH−],…… etc., 
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Analogamente, para o complexante Y, de Y =[Y]T/[Y]:  
 

εY=
[Y]

[Y]
+ 

[HY]

[Y]
+

[H2Y]

[Y]
+

[H3Y]

[Y]
+

[H4Y]

[Y]
 

 
de forma que se pode escrever  
 

εY=1+β1
Y
[H]+β2

Y
[H]2+β3

Y
[H]3+β4

Y
[H]4 

 
onde β1Y, β2Y β3Y e β4Y são as constantes de formação glo-
bais,  (“overall”), do complexante (EDTÁ). Para constar 
como exemplo, essas constantes foram calculadas abaixo. 
Sabe-se da Tabela 4 que  
 

Kf1 =
1

Kd4
= 1,82x1010;  Kf2 =

1

Kd3
= 1,45x106;   

 

Kf3 =
1

Kd2
= 4,57x102;  Kf4=

1

Kd1
= 1,00x102 

 
Então, lembrando que 

β
i

= Kf1. Kf2. Kf3. . . . . . Kfn = ∏ Kfi

n

i=1

 

Se pode escrever que 
 

β
i

= Kf1 = 1,82x1010 

β
2
=Kf1.Kf2=1,82x1010 x 1,45x106=2,64x1016 

β
3
=Kf1.Kf2.Kf3=2,64x1016 x 4,57x102=1,21x1019 

β
4
=Kf1.Kf2.Kf3.Kf4=1,21x1019 x 1,00x102=1,21x1021 

 
como mostrado a seguir, na Tabela 5. Desse modo,  
 

εY=1+1,82x1010[H]+2,64x1016[H]2+1,21x1019[H]3 
+1,21x1021[H]4 

 
Por outro lado, considerando que, no meio em que se en-
contra, o analito (M) pode formar quantidades significati-
vas de apenas dois complexos com o EDTA (MY e MHY), 
 

εM=
[MY] 

[MY] 
+
[MHY]

[M]
 

então 
MY = 1 + KMHY[H+] 

 
Este é o caso específico observado na titulação de íons 
Mg2+ com EDTA, em meio tamponado (amoniacal), que 
será detalhado mais adiante.  
 
O interesse em usar as constantes condicionais reside no 
fato de que elas podem ser facilmente calculadas. De fato, 
para se determinar Y e MY, é suficiente conhecer o pH da 
solução e as constantes β1Y . . . , e KMHY. Mas o cálculo do M 
é mais complicado, uma vez que a concentração 

(desconhecida) de amônia livre [NH3] faz parte da sua ex-
pressão matemática, 
 

CNH3 = [NH3] + [M(NH3)] + 2[M(NH3)2] . . . . 
 
Entretanto, se for adicionado um grande excesso de amô-
nia (em comparação com a concentração de íons metáli-
cos), as concentrações dos complexos de amônia tornam-
se insignificantes em relação à concentração da amônia li-
vre, permitindo considerar [NH3] ≈ CNH3, o que facilita os 
cálculos.  
 
Mesmo assim ainda é difícil antecipar a variação da cons-
tante condicional (Kc) em função dos fatores MY, Y e M, 
sendo que a maior dificuldade é observada no caso de M. 
Esse termo é composto por dois parâmetros distintos: um 
relacionado à complexação dos íons M com o tampão e ou-
tro com a formação de hidroxo-complexos. Como esses pa-
râmetros variam de forma simultânea e de modo indepen-
dente, torna-se difícil prever a evolução de M e, por conse-
quência, a variação da constante condicional Kc.  
 
Exemplo: Com base nas considerações teóricas acima, e 
utilizando os dados disponibilizados na Tabela 5, calcular 
a constante de formação condicional para o complexo de 
Mg2+ com EDTA em função do pH, na presença de um tam-
pão 0,10 mol L-1 de amônia-cloreto de amônio 
(NH3/NH4Cl), na proporção (1+1) v/v. Considerar a cons-
tante de dissociação da água como sendo 1,00 x 10-14. 
 
Como o meio reacional das titulações complexométricas 
diretas que utilizam EDTA padrão são acondicionados com 
um tampão amoniacal (NH3/NH4+, em pH~10), torna-se 
necessário considerar a ocorrência de diversas reações 
competitivas. De fato, em função da alcalinidade inerente 
do meio, além da reação com o quelante, os íons metálicos 
(o analito) também podem formar amin-complexos com o 
complexante auxiliar (amônia) presente no tampão, for-
mar hidroxo-complexos solúveis e/ou serem precipitados 
na forma de hidróxidos. Mas, nessas condições experimen-
tais, é pouco provável que ocorra a formação de complexos 
polinucleares, o que permite, como uma primeira aproxi-
mação, desconsiderar essa hipótese nos cálculos. 
 
Além disso, devido à alta constante de formação do com-
plexo Mg-EDTA (Tabela 5), se pode considerar que a con-
centração de íons metálicos livres será muito pequena na 
solução, de modo que as concentrações dos amin-comple-
xos de magnésio também devem ser muito pequenas, tor-
nando-se desprezíveis, se comparadas com a concentração 
do complexante auxiliar. Desta forma, o Balanceamento de 
Massa (BM) em termos do NH3 será bastante simplificado 
e pode ser escrito como: 
 

C = CNH3 + CNH4 = [NH3] + [NH4+] = 0,10 mol L-1 
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onde a melhor condição de tamponamento ocorrerá quando CNH3/CNH4 =1 [14,21,22] (ver Figura7).

Tabela 5. Constantes de estabilidade termodinâmicas de formação globais () das espécies químicas envolvidas no exemplo indicado 
acima. 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

Figura 7. Índice do tampão de uma solução 0,10 mol L-1 de amô-
nia-cloreto de amônio (NH3/NH4Cl), na proporção (1+1) v/v. 
[22]. Nestas condições, a melhor região de tamponamento é ob-
servada na faixa 8,00≥pH≤11,00. Curva construída usando uma 
planilha eletrônica. 
 

Sabe-se que a dissolução de um sal solúvel de amônio em 
água resulta em um equilíbrio determinado pela equação 
 

NH4+  +  H2O  =  NH3  +  H3O+ 
 

onde o balanceamento de massa em Nitrogênio é descrito 
por  

C=[NH4
+]+[NH3] 

 
e a constante de equilíbrio da reação é apresentada como 
 

K=
[NH3][H3O+]

[NH4
+]

=Kh 

 
que pode  ser reescrita como 
 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 

 

[NH4
+]=

1

Kh

([NH3][H+]) 

 
em que Kh é a constante de hidrólise dos íons amônio        
(Kh = 5,56 x 10-10). Mas é preciso observar que o inverso 
dessa constante resulta justamente na sua constante de es-
tabilidade termodinâmica de formação global () 
 

(1/Kh) = 1,80 x 109 = NH4 
 
conforme mencionado na Tabela 5.  
 
Assim é possível calcular a concentração aparente dos íons 
metálicos, considerando-se a definição do fator M e os va-
lores das constantes do sistema em equilíbrio como indi-
cadas na Tabela 5. Tem-se então 
 

εM=1+β1
NH3

[NH3]+β2
NH3

[NH3]
2 + .... +β

1

OH

[OH-]+β
2

OH

[OH-]2+..... 

 
que resulta em  

εM=1+1,70[NH3] + 1,20[NH3]2 + ..........+ 
3,80x10-12

[H+]
  

 
onde a equação que relaciona [NH3] e [H+] é  
 

 [NH3]=
C

1+1,80x109[H+]
 

 
Observar que nesse sistema a concentração total de amô-
nia não pode exceder 0,10 mol L-1 (é condição do pro-
blema; C = CNH3 + CNH4 = 0,10 mol L-1) e que a concentração 
de metal livre (M) é muito baixa, em função da presença do 
agente quelante (EDTA) no meio tamponado. Lembrar que 
a constante de formação do complexo Mg-EDTA é alta em 
valores de pH entre 8 e 11. Além disso, como os complexos 

Constantes de estabilidade termodinâmicas de formação globais () 

EDTA Complexos de Mg2+ em solução 

[HY3-]= 1,82 x 1010 [Y4-][H+] [H+][MgOH+] = 3,80 x 10-12 [Mg2+] 

[H2Y2-]= 2,64 x1016 [Y4-][H+]2 [MgNH32+] = 1,70 [Mg2+][NH3] 

[H3Y-]= 1,21 x 1019 [Y4-][H+]3 [Mg(NH3)22+] = 1,20 [Mg2+][NH3]2 

[H4Y]= 1,21 x1021 [Y4-][H+]4 [Mg(NH3)32+] = 0,46 [Mg2+][NH3]3 

[H4Y]= 1,21 x1021 [Y4-][H+]4 [Mg(NH3)42+] = 0,091 [Mg2+][NH3]4 

 [Mg(NH3)52+] = 0,010 [Mg2+][NH3]5 

 [Mg(NH3)62+] = 5,00 x 10-4 [Mg2+][NH3]6 

Complexos de Mg2+ com EDTA Amônia 

[MgY2-]= 4,89 x 108 [Mg2+][Y4-] [NH4+] = 1,80 x 109 [H+][NH3] 

[MgHY-] = 7,07 x 103 [MgY2-][H+]  
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amin-magnésio são muito mais fracos que o complexo Mg-
EDTA, os termos envolvendo estes complexos (principal-
mente os de maior estequiometria em NH3) também po-
dem ser considerados desprezíveis. 
 
No exemplo em estudo, usando uma planilha, foram calcu-
lados os valores de MY, Y e M referentes ao complexo     
Mg-EDTA na faixa de pH escolhida. Assim, conhecendo-se 
a sua constante de estabilidade absoluta (KT), é possível 
determinar sua constante condicional de formação (KC), 
em qualquer pH do intervalo escolhido, usando a equação 
  

KC=KT

εMY

εMεY

=4,89x108
εMY

εMxεY

 

 

Discussão 
Utilizando os dados mencionados no exemplo em estudo e 
considerando a equação acima, foram realizados cálculos 
(em uma planilha) para se observar a variação de KC do 
complexo Mg-EDTA em função do pH. A Figura 7 mostra os 
valores dessa constante na faixa de pH entre ~4,0 e ~12,0.  
 

Figura 8.  Variação da constante de formação condicional (KC) do 
complexo Mg-EDTA em função do pH, em uma solução tampo-
nada com um tampão amônia-cloreto de amônio 0,10     mol L-1.  
Em pH~11,00, observa-se que logKC(max) = 8,42. O valor de log 
KT encontrado na literatura é 8,69 [14]. 
 

Observar que o valor de KC será menor em pH’s mais bai-
xos, porque nessa região há menos EDTA desprotonado 
(espécie Y4-) disponível para complexação com os íons 
Mg(II). Esse valor vai aumentando com o pH até atingir o 
seu máximo em pH≅11, região onde a maior parte do 
EDTA já se encontra na forma desprotonada. Acima desse 
pH o valor da constante condicional decresce lentamente, 
porque  a formação de hidroxo-complexos de magnésio 
também começa a competir com a formação do complexo 
Mg-EDTA.  Entretanto, o ponto mais importante a ser ob-
servado é que a constante termodinâmica (KT) será sem-
pre maior que a constante condicional (KC), em qualquer 
pH. 
 
Exercício: calcular a constante de formação condicional 
para o complexo de Ni2+ com EDTA em função do pH, na 

presença de um tampão 0,10 mol L-1 de amônia-cloreto de 
amônio (NH3/NH4Cl), na proporção (1+1) v/v. Busque os 
dados necessários para a resolução do problema na litera-
tura. Determinar em qual valor de pH o valor de KC é má-
ximo e compare-o com o valor de KT do Ni-EDTA. 
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