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PREFACIO

A guimica antes da quinmica do solo foi escrito com o objetivo de revisar alguns conceitos
basicos de quimica para os alunos de graduacdo das Ciéncias Agrarias e Ambientais que
cursam disciplinas da area de Ciéncia do Solo.

A revisdo das teorias atomicas, ligacGes quimicas, caracteristicas dos compostos de
carbono, quimica da agua, hidratagdao de fons, hidrélise de cations, conceitos de acido-base
e, finalmente, os grupos funcionais de superficie do solo, foi elaborada de forma simples e
focada na Ciéncia do Solo.

Com essa modesta contribui¢ao, espero que os alunos de graduagiao das Ciéncias
Agrarias e Ambientais tenham uma boa base tedrica para aprofundar os seus estudos,

especialmente nas disciplinas que tratam da quimica, mineralogia e fertilidade do solo.

Tales Tiecher
Frederico Westphalen, Dezembro de 2015
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Capitulo I

Teorias atOmicas

Na Fisica e na Quimica, a teoria atdbmica supoe que toda substancia quimica é formada de
unidades fundamentais chamadas atomos. Os modelos atomicos sao teorias baseadas na
experimenta¢ao utilizadas para explicar os atomos e seus comportamentos. Muitos cientistas
desenvolveram suas teorias atomicas ao longo dos tempos, evoluindo até chegar ao modelo atual.

A constitui¢ao da matéria ¢ alvo de curiosidade do homem desde a Antiguidade. Por volta
do século V antes de Cristo, os filésofos gregos Democrito e Leucipo sugeriram que toda matéria
era formada por pequenos corpos indivisiveis. Acreditavam que dividindo a matéria em pedagos
cada vez menores, chegar-se-ia em particulas que seriam indivisiveis e invisiveis ao olho humano.
Por serem indivisiveis, receberam o nome de atomos (2 = nao, zomos = divisivel). O atomismo foi
a teoria que mais se aproximou das modernas concepgdes cientificas sobre o modelo atémico.
Segundo Democrito, a matéria era descontinua e formada por corpos microscopicos (atomos).
Para ele, qualquer matéria era resultado da combinagao de atomos dos quatro elementos: ar, fogo,
agua e terra. Contudo, posteriormente Aristoteles postulou a continuidade da matéria, ou seja, a
matéria ndo era constituida por particulas indivisiveis. A partir de entdo os filésofos, pensadores e
cientistas, adotaram seu modelo atémico até o século XVI depois de Cristo.

Atualmente, o modelo aceito para definir a estrutura atdmica ¢ o modelo da mecanica
quantica, ou modelo orbital ou da nuvem eletronica. Nesse capitulo vamos apresentar a evolugao
das teorias atomicas que foram elaboradas ao longo da histéria por cientistas como (7) Dalton, ()
Thompson, (7z7) Rutherford, (i) Bohr e, finalmente, (#) o modelo atomico atual, que foi concebido

através das contribui¢oes de Heisenberg, Schrodinger e Louis de Broglie.
1 TEORIA DE DALTON

John Dalton nasceu em Eaglesfield, Inglaterra, em 6 de setembro de 1766 e faleceu em

Manchester, Inglaterra, em 27 de julho de 1844. Ao fim de sua vida, sua teoria atomica estava



amplamente difundida entre a comunidade quimica e foi reconhecida pelo rei da Inglaterra com a
Medalha Real.

Dalton foi um dos primeiros estudiosos a defender a ideia de que toda matéria era formada
por uma particula unica e indivisivel. Seu trabalho foi baseado nas Leis Ponderais de Proust e
Lavoisier. Essas pequenissimas particulas indestrutiveis foram mais tarde denominadas de atomo.
Em 1803, para Dalton, o atomo era uma esfera macica, indivisivel, homogénea e indestrutivel que
possuia carga elétrica totalmente neutra. Em outras palavras, o atomo enquanto esfera maciga, era

comparavel a uma “bola de bilhar’ (Figura 1).
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Figura 1. Modelo atomico de Dalton, também conhecido como “bola de bilhar” - (a) atomo isolado,

(b) matéria composta por atomos de um mesmo elemento.

Dalton utilizava circulos com mesmo diametro e inscrigdes no seu centro para representar
os atomos de diferentes elementos quimicos. Os postulados de Dalton afirmavam que:

7) As substancias sao constituidas de minusculas particulas (itomos), que nao podem ser
criados e nem destruidos, unidos por forcas de atracio mutua.

7) Cada substancia ¢ constituida de um tunico tipo de atomo. Substancias simples sao
formadas de “atomos simples”, e substancias compostas sao formadas por “atomos
compostos”, capazes de se decompor em “atomos simples”.

71) Os atomos de uma mesma substancia possuem forma, tamanho, massa e propriedades
idénticas. Atomos de substincias diferentes possuem forma, tamanho, massa e
propriedades diferentes. A massa de um “atomo composto” € igual a soma da massa

dos “atomos simples” componentes.

1 A Medalha Real, também conhecida como "Medalha da Rainha", é uma medalha de prata entregue anualmente
pelo monarca do Reino Unido por recomendacdo da Real Sociedade de Londres, para as "mais importantes
contribuicdes para o avango do conhecimento da Natureza™ (uma para cada uma das grandes divisdes da ciéncia)
e para "contribuicdes extraordinarias no campo das ciéncias aplicadas".
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2 TEORIA DE THOMSON

Sir Joseph John Thomson® nasceu em Manchester, Inglaterra, em 18 de dezembro de 1856
e faleceu em Cambridge, Inglaterra, em 30 de agosto de 1940. Foi um fisico britanico que descobriu
o elétron em 1906. Seus experimentos com gases, radioatividade e descargas elétricas serviram de
base para sugerir um novo modelo atomico que foi aperfeicoado mais tarde.

Para Thomson, como a matéria tende a ficar neutra, o numero de cargas positivas teria que
ser igual a0 nimero de cargas negativas. Essas cargas sao os protons (positiva) e elétrons (negativa)
que conhecemos hoje. O modelo atomico de Thomson consistia em uma esfera carregada
positivamente (protons) onde os elétrons de carga negativa ficavam incrustados (Figura 2). Seu
modelo foi apelidado de “pudim de ameixas”. Seu modelo derrubou a ideia de que o atomo era
indivisivel e introduziu a natureza elétrica da matéria, explicando assim alguns fenomenos como a

corrente elétrica, eletrizacdo por atrito, formagao de fons e as descargas elétricas em gases.

Figura 2. Modelo atomico proposto por Thomson, também conhecido como “pudin de ameixas”.

3 TEORIA DE RUTHERFORD

Ernest Rutherford’ nasceu em Brightwater, Nova Zelindia, em 30 de agosto de 1871 e
faleceu em Cambridge, Inglaterra, em 19 de outubro de 1937. Foi um fisico e quimico neozelandés
naturalizado britanico que se tornou conhecido como o pai da fisica nuclear. Graduou-se em 1893
em Matemitica e Ciéncias Fisicas na Universidade da Nova Zelandia. Posteriormente ingressou no
Trinity College, em Cambridge, na Inglaterra, onde foi um estudante na investigagio do

Laboratério Cavendish sob a coordenaciao de Thomson.

2 Thomson recebeu o Nobel de Fisica de 1906 pela descoberta dos elétrons. Foi nomeado cavaleiro em 1908. Em
1918 se tornou mestre do Trinity College em Cambridge, onde permaneceu até sua morte em 1940, e foi enterrado
na Abadia de Westminster, perto de Isaac Newton.
8 Rutherford foi premiado com o Nobel de Quimica em 1908 por suas investigagdes sobre a desintegracdo dos
elementos e a quimica das substancias radioativas.
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Em 1911, Rutherford realizou um experimento que pés em cheque o modelo atémico de
Thomson. Ele bombardeou uma lamina de ouro (Au) muito fina (10~ mm) com particulas alfa (@)
emitidas por uma amostra de material radioativo (polonio — Po) que ficava dentro de um bloco de
chumbo com um pequeno orificio pelo qual as particulas a passavam. O ouro foi utilizado por ser
um material inerte e pouco reativo. Atras da lamina de ouro ele adaptou um anteparo moével com
sulfeto de zinco (fluorescente) para registrar o caminho percorrido pelas particulas.

A hipétese de Rutherford era que se o atomo fosse realmente uma esfera carregada
positivamente, com elétrons (particulas negativas) distribuidos uniformemente por todo o seu
volume, como afirmava Thomson, as particulas a (de carga positivas) atravessariam os atomos da
lamina de ouro e, eventualmente, algumas sofreriam pequenos desvios em suas trajetorias ao se
aproximarem dos elétrons. Contudo, o que Rutherford observou foi que a grande maioria das
particulas a atravessava a lamina de ouro, e apenas algumas desviavam ou retrocediam.

Isso foi suficiente para Rutherford concluir que (7) os atomos possuem uma grande parte
vazia onde ficam os elétrons — eletrosfera, (#7) o atomo possui um nuicleo muito pequeno e
condensado, onde esta praticamente toda a massa do atomo, e por isso algumas particulas @ nao
atravessaram a lamina de ouro, (i) o nucleo é positivo porque as particulas alfa também sao
positivas e por isso elas sofreriam um desvio em sua trajetoria devido as forgas de repulsio quando
elas passaram perto do nucleo e, (i) comparando o nimero de particulas a que atravessou a lamina
de ouro e as que foram rebatidas (ricocheteadas na diregao oposta do feixe) conclui que o nucleo
era cerca de 10.000 a 100.000 vezes menor que o tamanho total do atomo. Numa escala
macroscopica, o nucleo do atomo seria uma formiga no centro de um estadio de futebol.

Assim, Rutherford propos um modelo atomico onde o atomo seria como um sistema solar
em miniatura. O “sol”, ou seja, o nucleo, concentra quase toda a massa e toda a carga positiva do
sistema. Gravitando em torno do nucleo, em 6rbitas elipticas, estao os elétrons, cuja soma de cargas
negativas ¢ igual a carga positiva nuclear com o que se tem o equilibrio elétrico e a consequente
estabilidade do conjunto atomico. O modelo de Rutherford também ficou conhecido como o
“modelo planetirio” (Figura 3).

O modelo atémico de Rutherford ainda apresentava algumas falhas. Se o nucleo atémico
era formado por particulas positivas, por que essas particulas ndo se repelem? Se as particulas sio
de cargas opostas (prétons e elétrons), por que elas ndo se atraem? Como os elétrons ficam em

movimento ao redor do nucleo sem que os atomos entrem em colapso?
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Figura 3. Modelo atomico de Rutherford, também conhecido como “wodelo planetario” (o nacleo

nessa figura ndo esta na proporg¢ao correta com o diametro do atomo).

A primeira falha foi respondidas em 1932 por James Chadwick®, que observou que o nicleo
do berilio (Be) radioativo emitia particulas sem carga elétrica e com massa muito semelhante a dos
prétons e chamou esta particula de néutrons. Surgia entlo, a terceira particula subatomica. Com a
descoberta, o modelo de Rutherford sofreu uma pequena alteragdo. O nucleo nao era mais
composto apenas de protons, mas também de néutrons. Entretanto, ele continuava positivo, pois
os néutrons Nao possuem carga e apenas impediam a repulsdo entre os prétons, tornando o atomo

estavel (Figura 4).

Figura 4. Tlustracao de um atomo demonstrando o nucleo, formado por prétons (azul) e néutrons
(cinza), e a nuvem de elétrons (vermelho) (o nucleo nessa figura nao estd na propor¢ao correta com

o diametro do atomo).

Esse modelo é muito util até hoje para explicar varios fendmenos fisico-quimicos, mas ele
apresentava uma série de contradi¢des consideraveis. A principal era o fato de que cargas opostas

se atraem. De acordo com a Fisica Classica, se os elétrons (negativos) girassem ao redor do nucleo

4 James Chadwick (Cheshire, 20 de outubro de 1891 — Cambridge, 24 de julho de 1974) foi um fisico britanico,
colaborador de Ernest Rutherford. Sua principal contribui¢do para a ciéncia foi provar a existéncia do néutron. Por
esta descoberta, foi-lhe atribuido o Nobel de Fisica em 1935.
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(positivo), eles perderiam energia gradualmente e adquiririam uma trajetoria em forma de espiral
até atingir o nucleo, destruindo o atomo. Rutherford nao colocava restricdes a energia do elétron
no atomo e por isso o seu modelo falhava na interpretacao dos espectros atdbmicos descontinuos.
Embora os modelos atomicos aceitos atualmente sejam bastante complexos, o modelo de
Rutherford ainda ¢ muito utilizado por ser visualmente simples e pratico para explicar alguns

fenOmenos naturais.

4 TEORIA DE BOHR

Niels Henrick David Boht® nasceu em Copenhag, Dinamarca, em 7 de outubro de 1885 e
faleceu em Copenhag, Dinamarca, em 18 de novembro de 1962. Foi um fisico dinamarqués cujos
trabalhos contribuiram decisivamente para a compreensao da estrutura atomica e da fisica quantica.
Utilizando as descrigdes quanticas da radiacio eletromagnética propostas por Albert Einstein® e

Max Planck’, em 1913 Niels Bohr desenvolveu seu modelo atémico a partir de quatro postulados:

7) Os elétrons ao redor do nucleo atomico existem em orbitas que tém niveis de energia
quantizados.
7t) A energia total do elétron (cinética e potencial) ndo pode apresentar um valor qualquer

e sim, valores multiplos de um guantum.

71) Quando ocortre o salto de um elétron entre 6rbitas, a diferenca de energia ¢ emitida (ou
suprida) por um simples guantum de luz (também chamado de féton), que tem energia
exatamente igual a diferenca de energia entre as 6rbitas em questao.

) As 6rbitas permitidas dependem de valores quantizados e bem definidos de momento
angular orbital, I, de acordo com a equagao:

L= xh
-n 2T

onde 7 =1, 2,3, ... ¢ chamado de nimero quantico principal e / ¢ a constante de Planck
(6,62607004 X 107 m* kg s™). De acordo com a regra 4, o menor valor possivel de

¢ 1, ou seja, o menor raio atémico possivel é igual a 0,0529 nm, valor também

5 Bohr recebeu o Nobel de Fisica em 1922.

& Albert Einstein nasceu em Ulm, Alemanha, em 14 de marco de 1879 e faleceu em Princeton, EUA, em 18 de
abril de 1955). Foi um fisico teérico aleméo que desenvolveu a teoria da relatividade geral, um dos dois pilares da
fisica moderna. Apesar de ser conhecido pela sua formula de equivaléncia massa-energia (E=mc?), foi laureado
com o Prémio Nobel de Fisica de 1921 por suas contribuigdes a fisica tedrica e pela descoberta da lei do efeito
fotoelétrico.

" Max Karl Ernst Ludwig Planck nasceu em Kiel, Alemanha, em 23 de abril de 1858 e faleceu em Géttingen,
Alemanha, em 4 de outubro de 1947). Foi um fisico alem&o considerado o pai da fisica quantica e um dos fisicos
mais importantes do século XX. Foi laureado com o Nobel de Fisica de 1918 por suas contribui¢cGes na area da
fisica quantica.
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conhecido como raio de Bohr. Nenhum elétron pode aproximar-se mais do nucleo do

que essa distancia.

O seu postulado foi feio baseado na aplicagao da teoria do modelo atomico de Rutherford
em alguns experimentos, conseguindo assim interpretar algumas das propriedades das séries
espectrais do H e a estrutura do sistema periédico dos elementos. De acordo com seus
experimentos, ao ser cortado por uma corrente elétrica, um gas é capaz de emitir uma espécie de
luz, ou seja, os elétrons presentes nos atomos nao eram neutros (como afirmava Dalton), e eram
capazes de absorver e liberar energia elétrica. Para explicar como se dava este processo de ganho e
perda de energia, Bohr criou o modelo de atomo com sistema planetario, como afirmava
Rutherford, mas dividido em 7 camadas (K, L, M, N, O, P, Q). No modelo atomico de Bohr, a
medida que as camadas ficam mais distantes do nucleo, maior era a sua energia. Assim ele consegui
explicar como se dava a absor¢do de energia pelas particulas atomicas. Além disso, resolveu a
grande limitacio do modelo de Rutherford, que previa que os elétrons teriam uma trajetoria em
espiral até o nucleo do atomo. Pelo modelo atomico de Bohr, isso nao seria possivel sem ganho ou
perda de energia (Figura 5). Contudo, o modelo de Bohr também apresentava algumas falhas. Seu
modelo funcionava muito bem para atomos com apenas um elétron, mas falhava para atomos com
varios elétrons.

Q=7
P=6
0=5
N=4
M=3
L=2
K=1

&

Emissdo de um foton com
I " _energiaiguala E'= hf

Figura 5. Modelo atomico de Bohr demonstrando a emissao de um féton com E = jf devido a
passagem de um elétron de um orbital com maior nivel energético para um orbital eletronico de

menor energia.
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5 TEORIA ATOMICA CONTEMPORANEA

O modelo atdémico atual é um modelo matematico-probabilistico concebido através da
contribui¢do de varios cientistas como Heisenberg, Schrodinger, Louis de Broglie. Esse modelo ¢é
conhecido como modelo da mecanica quantica, ou modelo orbital ou da nuvem eletronica. Baseia-
se em dois principios basicos: (7) o principio da incerteza de Heisenberg que diz que é impossivel
determinar com precisao a posi¢do ¢ a velocidade de um elétron num mesmo instante, e () o
principio da dualidade da matéria de Louis de Broglie®, que diz que o elétron apresenta caracteristica
dual, ou seja, comporta-se como matéria e energia — uma particula-onda.

Em 1927, Werner Karl Heisenberg’” demonstrou que nio era possivel determinar
simultaneamente com exatidao a posi¢ao e a velocidade de um elétron e que é impossivel conhecer
as Orbitas em que o elétron se move. Isso originou o principio da incerteza de Heisenberg: “guanto
mais precisa for a determinagao da posicao de um elétron, menos conbecida ¢ a sua velocidade e vice-versa”.

Em 1927, Erwin Rudolf Josef Alexander Schrodinger', propos o modelo da nuvem
eletronica e os cientistas deixaram entdo de acreditar que o elétron teria uma trajetoria bem definida
em torno do nucleo. Abandonou-se o conceito de orbita e passou-se a utilizar o conceito de orbital
(Figura 6). E importante ressaltar que o modelo de Bohr estava errado ao afirmar que os elétrons
deslocam-se em Orbitas circulares em torno do nuicleo. Por exemplo, no modelo de Bohr o atomo
de H seria um disco plano. O orbital ¢ a regiao do espago atdmico onde ha probabilidade encontrar
o elétron com uma dada energia. Segundo o modelo da nuvem eletronica, os elétrons movem-se
com velocidade elevadissima em torno do nucleo e quanto mais densa é a nuvem, maior ¢ a
probabilidade de se encontrar o elétron nela. A nuvem ¢é sempre mais densa préximo do nucleo, e
menos densa longe do nucleo, e o comportamento do elétron pode ser descrito por uma equagao

matematica (equagao de Schrodinger).

8 Louis-Victor-Pierre-Raymond foi o 7° duque de Broglie, geralmente conhecido por Louis de Broglie. Foi um
fisico francés que Nasceu em Dieppe em 15 de agosto de 1892 e morreu em Louveciennes em 19 de margo de
1987.

® Werner Karl Heisenberg nasceu em Wirzburg em 5 de dezembro de 1901 e faleceu em Munique, Alemanha, em
1 de fevereiro de 1976. Foi um fisico tedrico alemdo que recebeu o Prémio Nobel de Fisica em 1932 "pela criacéo
da mecanica quantica, cujas aplicacdes levaram a descoberta, entre outras, das formas alotropicas do hidrogénio”.
10 Schrodinger nasceu em 12 de agosto de 1887 e faleceu em Viena, em 4 de janeiro de 1961. Foi um fisico teérico
austriaco, conhecido por suas contribui¢cdes a mecanica quantica, especialmente pela equacéo de Schrdédinger, pela
qual recebeu o Nobel de Fisica em 1933. Prop6s 0 experimento mental conhecido como o Gato de Schrédinger.
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Figura 6. Orbita eletronica (modelo de Bohr) e orbital eletrénico (equacio de Schrédinger),

também conhecida como nuvem eletronica.

5.1 Numeros quéinticos

Os nimeros quanticos resultam da resolugao da equa¢ao de Schrodinger. Existem quatro
numeros quanticos (Tabela 1): (/) nimero quantico principal, () numero quantico de momento
angular ou azimutal (secundario), (/) nimero quantico magnético, e (7) nimero quantico de spin.
Estes quatro nimeros quanticos, além de se complementarem, fazem uma descrigao completa dos
elétrons nos atomos, dando o nivel principal de energia do elétron, o subnivel de energia, a
otientacao espacial da nuvem eletronica e a orientacio do préprio elétron na nuvem eletronica.
Cada combinagao dos quatro nimeros quanticos ¢ tUnica para um elétron. Os primeiros trés
nameros quanticos sao usados para descrever orbitais atbmicos e para caracterizar os elétrons que
neles se encontram. Ja o quarto nimero quantico — numero quantico de spin — descreve o
comportamento especifico de cada elétron. Um par de elétrons pode ter até trés nimeros quanticos
iguais, mas obrigatoriamente, o quarto nimero quantico devera ser diferente. Em outras palavras,

um par de elétrons estara ocupando o mesmo orbital, mas os elétrons devem apresentar spins

Opostos.

Tabela 1. Numeros quanticos, simbolos, significado do orbital e faixa de valores.

Significado do orbital

Numero quantico principal Camada 1, 2 3,4,5, 0, 7
Numero quantico azimutal f Subnivel 0,1,2 -1

Numero quantico magnético z Deslocamento de energia ~ — €, — €+1, ... £-1,¢
Numero quantico de spin s Spin Yo, +Y
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Niimero quantico principal

O numero quantico principal (7) representa a aproximada distancia do elétron ao nucleo,
como também a energia do elétron. Pode assumir valores inteiros e cada valor de 7 indica o nivel
de energia ou camada. Quanto maior o #, maior o nivel energético (Figura 7). Atualmente, sao
conhecidas sete camadas eletronicas, sendo indicadas pelas letras K, I, M, N, O, P e Q, ou pelos
nimeros 1, 2, 3, 4, 5, 6 ¢ 7 (Tabela 2). A camada K ou 1 é a mais préxima do nucleo atébmico
enquanto que a camada Q ou 7 é a mais afastada. . importante ressaltar aqui que este nimero

quantico ja aparecia no modelo atémico de Bohr. O nivel de energia mais externo de cada atomo

é denominado camada de valéncia.

St

4f

Figura 7. Niveis e subniveis energéticos de um atomo.

Tabela 2. Numeros quanticos principais e secundarios.

Nivel de energia (7) Camada Numero maximo de Subniveis conhecidos
elétrons
K 2 1s?

~N O U AN

roll-NolvAk-die

8
18
32
32
18

8

JJUAISAI) vIZIdUF

2¢%, 2p°
3¢%, 3p¢, 3d"
4%, 4p’, 4d", 46"
562, 5p°, 5, 5£1¢
652, 6p°, 6d°
787, 7p°
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Niimero quantico de momento angular

Cada nivel energético principal é constituido de um ou mais subniveis representados pelo
namero quéintico de momento angular () ou nimero quéntico secundario ou numero
quéntico azimutal que podem assumir valores inteiros desde zero até #—1, e sio representados
por letras ou numeros (Tabela 3). Os subniveis indicam o formato geral da nuvem eletronica,
designados sucessivamente pelas letras s (“sharp” = nitido), p (“principal”), d (“diffuse’ = difuso) e f
(“fundamental”). O orbital s tém forma esférica, enquanto que os orbitais p tem forma de 16bulo

com trés orientagdes possiveis (Figura 8).

Tabela 3. Numeros quanticos secundarios.

Numero quantico Subnivel Numero de orbitais Numero maximo de
secundario (¢) elétrons
0 2

s 1

1 b 3 6

2 d 5 10

3 I 7 14

z z z z
y Ly y Ly
X ‘x X X
Orbital s Orbital p, Orbital Py Orbital p.

Figura 8. Forma dos orbitais s e p.

Niimero qudntico magnético (mi)

O numero quintico magnético (1) esta associado a orientacao do orbital no espago. Se
refere vagamente a direcio do momento angular do vetor e nao afeta a energia do elétron, mas sim
a nuvem eletronica. Os valores de 7 dependem de €, podendo assumir valores de — ¢, ..., 0, ...+
. Como pode ser visto na Tabela 4, para cada valor de # ha #° orbitais, e para cada £ ha (2 € +1)

orbitais.
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Tabela 4. Numero e tipo de orbital em cada nivel.

n| € | Orbital Orientagao Numero | Nuamero de Numero de
(72¢) de combinacGes orbitais por
orbitais camada (#*
0 1s

1 0 o, +V5 1 2 1
, O 2s 0 Yo Y, 1 2 .
1 2p ~1,0, +1 Y, +s 3 6
0 3s 0 i 1 2
301 3p ~1,0, +1 — 3 6 9
2 3d 2.-1,0, +1, +2 Yo, Y, 5 10
0 45 0 Yo Y, 1 2
A 4p ~1,0, +1 i 3 6 6
2 4d 2.-1,0, +1, +2 Yo, +Y5 5 10
3 4f 23,-2,-1,0,+1, 42, +3 —V», +¥ 7 14

Niimero quéntico de spin (1)

O numero quintico de spin (m) esta associado ao sentido de rotacio do elétron.
Evidéncias de que os elétrons podem apresentar movimento de rotagao em dois sentidos diferentes
foram obtidas em 1921 pelos fisicos alemaes Otto Stern'' e Walther Gerlach através de uma séries
de experiéncias. As experiéncias consistiram na passagem de um feixe de atomos metalicos,
vapotizados, por um campo magnético nao-homogéneo. Com alguns metais nao houve desvio do
feixe, enquanto outros, como o Na, sofreram desvio. Era sabido que um feixe de particulas como
elétrons ou fons, sofre desvio ao passar por um campo magnético. Contudo, atomos nao tém carga
elétrica. Dessa forma, para explicar esse fenomeno, foram atribuidos aos elétrons dois possiveis
sentidos de rotagao, chamados spins (Figura 9).

Um atomo de Na possui 11 elétrons dos quais 10 estao emparelhados em cinco orbitais.
Quando dois elétrons estdo emparelhados num orbital, seus spins estio em diregdes opostas,
havendo assim uma compensa¢ao de forgas magnéticas. Contudo, o ultimo elétron do Na esta
desemparelhado, e a for¢a no atomo devido a presenca deste tnico elétron desemparelhado produz
o desvio do feixe. O fato de que o feixe de atomos ¢é dividido em dois componentes, mostra que
numa metade dos atomos os spins estao em uma dire¢ao e na outra metade os spins estdo na
direcio oposta. E importante ressaltar que atomos com todos os elétrons emparelhados nio sofrem

desvio.

11 Otto Stern (Zory, 17 de fevereiro de 1888 — Berkeley, 7 de agosto de 1969) foi um fisico estadunidense nascido
na Alemanha que recebeu o Nobel de Fisica de 1943. Contribuiu para o desenvolvimento do método de radiagao
molecular e desenvolveu um trabalho fundamental sobre as primeiras medidas do momento magnético do préton.

27
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Figura 9. Spins eletronicos de um par de elétron.

Dois elétrons com spins em sentidos opostos sao ditos spins antiparalelos. Substancias
que possuem um ou mais elétrons desemparelhados sao atraidas (fracamente) em um campo
magnético. Estas substancias sao chamadas paramagnéticas. Aquelas que nao possuem elétrons
desemparelhados nao sio atraidas por um campo magnético e sio chamadas de diamagnéticas.
A intensidade da atragao depende do nimero de elétrons desemparelhados na substancia. O termo
" - , . . . L s )

rotagao" dos elétrons nio é o mais apropriado, pois da uma ideia de particula apenas para o
elétron, contradizendo seu comportamento dual como particula-onda, mas por falta de um termo

mais apropriado para elucidar a ideia do spin, o termo rotag¢ao continua sendo amplamente

utilizado.
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Capitulo II

O atomo

Como visto no Capitulo I, apesar do significado original do termo atomo correspondesse
a uma particula que ndo pode ser dividida em particulas menores, no contexto cientifico atual o
atomo ¢ constituido por particulas subatomicas conhecidas como o elétron, o préton e o néutron.
Atomo é uma unidade basica de matéria que consiste num nicleo central de carga elétrica positiva
envolto por uma nuvem de elétrons de carga negativa. O nucleo atémico ¢ constituido por
prétons, que possuem carga elétrica positiva, e néutrons que possuem carga elétrica neutra. Cada
préoton do nucleo tenta afastar outro proton, devido a repulsio elétrica entre particulas com mesma
carga. A repulsio nao ocorre porque existe uma forca de atracao entre os néutrons e os protons
que contrabalanga parcialmente a repulsao elétrica proton-proton.

Os elétrons de um atomo estio ligados ao nicleo por forga eletromagnética. Um grupo de
atomos pode estar ligado entre si através de ligacdes quimicas baseadas também em forgas
eletromagnéticas, formando uma molécula. Um atomo que tem o mesmo numero de protons e
elétrons ¢ eletricamente neutro, enquanto que um com numero diferente pode ter carga positiva
ou negativa, sendo desta forma denominado fon. Os atomos sao classificados de acordo com o
numero de prétons no seu nucleo. O nimero de prétons determina o elemento quimico e o
namero de néutrons determina o is6topo desse elemento.

As caracteristicas mais importantes do nucleo atémico sio: (7) a sua carga, ou nimero
atdmico (Z) e (i) a sua massa atémica (A). A carga do nucleo atomico é determinada pelo
nimero de cargas positivas que ele contém. O portador da carga elementar (e = 1,602176 X 107",
no nucleo é o préton. Portanto, Z ¢ igual ao numero de prétons do elemento. Dado que o atomo
como um todo ¢ eletricamente neutro, a carga nuclear determina simultaneamente o numero de
elétrons em torno do nucleo. Em outras palavras, os elementos quimicos sao identificados pela sua
carga nuclear ou, pelos seus numeros atomicos. Os prétons e néutron tém aproximadamente a
mesma massa (Tabela 5). A massa do nucleo atomico ¢ praticamente a mesma que a do atomo
inteiro porque a massa dos elétrons no atomo ¢ insignificante. A massa do elétron é 1836 vezes
menor do que a massa do préton. Portanto, ela é desprezivel em relagdo a massa atomica. Cerca

de 99,94% da massa atdmica esta concentrada no nucleo.



Tabela 5. Algumas caracteristicas fisicas das particulas atomicas fundamentais.

Carga relativa

Farticula Massa relativa (u) (uca = unidade de carga relativa)
Préton 1,007277 +1
Néutron 1,008665 0
Elétron 1/1836 ou 5,49 x 107 —1

1 UNIDADE DE MASSA ATOMICA

Um atomo ¢ insuficientemente pequeno para ser visto, e também para ser colocado em
uma balanga. O que nao é muito dificil é fazer a comparacio entre atomos, saber quantas vezes um
apresenta o peso do outro. Assim, se escolhermos um deles como padriao, podemos criar uma
escala de massa atomica propria. Por isso, a massa do atomo é medida em unidades de massa
atémica (u) ou Dalton (Da). A u é a décima segunda parte (1/12) da massa do dtomo de carbono
"?C em seu estado fundamental, ou seja, 1 u = 1,660538921 X 10~ kg. O "*C foi escolhido em na
convengao da IUPAC (Unido Internacional de Quimica Pura e Aplicada) realizada em 1961, sendo
usado atualmente em todos os paises do mundo. Essa unidade equivale aproximadamente a massa
de um préton ou de um néutron.

Parece complicado, mas é simples. Por exemplo, uma pessoa que tem massa igual a 100 kg
possui na verdade uma massa corresponde a 100 vezes a massa adotada como padrao, que nesse
caso ¢ o quilograma. Da mesma forma, uma pessoa com altura igual a 2,00 m corresponde a 2,0
vezes o comprimento padrio, que nesse caso ¢ o metro. A massa atomica corresponde, portanto,
a quantas vezes o atomo em questdo ¢ mais pesado que o padrao — unidade de massa atomica =
1/12 do is6topo *C. Quando dizemos que um 4tomo de nitrogénio tem massa atdmica igual a 14,

estamos dizendo que sua massa ¢ 14 vezes maior que 1/12 da massa do isétopo 12 do carbono.

2 MOL E A CONSTANTE DE AVOGADRO

O mol ¢ uma das sete unidades de base do Sistema Internacional de Unidades (SI) para a
grandeza quantidade de substancia (simbolo: mol) muito utilizada na quimica. O seu uso ¢ comum
para  simplificar  representagdbes  de  propor¢oes  quimicas e  no  calculo
de concentragao de substancias. O mol é a quantidade de substancia de um sistema que contém o
mesmo numero de entidades elementares que aqueles contidos em 0,012 quilograma de carbono-

12. A unidade mol é muitas vezes comparada a "duzia", pois ambas sdo adimensionais (sem
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unidades) e sdo utilizadas para descrever quantidades. Porém, o uso do mol mostra-se adequado
somente para descrever quantidades de entidades elementares (atomos, moléculas, ions, elétrons).

O conceito de mol esta intimamente ligado a constante de Avogadro (antigamente
chamada de nimero de Avogadro), sendo que 1 mol tem aproximadamente 6,02214129 X
10 entidades quimicas. Este ¢ um nimero extremamente grande, pois se trata de uma medida da
ordem de sextilhdes, ou seja, 1 mol de fons equivale a aproximadamente 6,02214129 x 10* fons,
ou seja, seiscentos e dois sextilhdes de fons. A constante ou o nimero de Avogadro é definido
como o numero de particulas constituintes (atomos ou moléculas) por mol de uma determinada
substancia. A constante de Avogadro tem dimensdes de mol reciprocas e seu valor ¢ igual a
6,02214129 x 10* mol .

Por exemplo, um grama de H, que possui massa atomica igual a 1, tem 6,02214129 x 10
atomos de H. Do mesmo modo, 12 gramas de carbono-12, que possui massa atomica igual a 12
(ntimero atémico 6), tem 0 mesmo nimero de 4tomos, 6,02214129 X 10*. Uma vez que um 4tomo
de oxigénio ira combinar com dois atomos de hidrogénio para formar uma molécula de agua (H2O),
percebe-se que, analogicamente, uma mol de oxigénio (6,02214129 x 10* de atomos de O) ir4
combinar com dois moles de hidrogénio (2 X 6,02214129 X 10* de atomos de H) para fazer um

mol de H,O.
3 ELEMENTOS QUIMICOS

Um elemento quimico pode ser definido como o conjunto de atomos com mesmo numero
atomico (Z), ou seja, com a mesma quantidade de prétons no nicleo. Na Figura 10, o primeiro
atomo a esquerda possui somente um préton no nuicleo, sendo, portanto, um atomo que forma o

elemento quimico hidrogénio (H).

Hidrogénio Helio
Figura 10. Representacao grafica simplificada (modelo de Rutherford) de um atomo de H e um

atomo de He.
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Ja o segundo possui numero atomico igual a dois e representa outro elemento quimico, o
hélio (He). Quando temos um conjunto de atomos em que todos possuem numero atomico igual
a 2, entdo temos o He. Um unico atomo com numero atémico 2 também seria o He, pois um

atomo isolado também representa um elemento quimico.

4 ISOATOMOS

Alguns atomos de elementos diferentes apresentam certas semelhancas (Tabela 6). Atomos
com numero de néutrons (N) iguais sio chamados is6tonos. Atomos com massa atomica (A) igual
sao chamados de isébaros. Ja aqueles que apresentam numero de prétons (Z) iguais sio chamados

de is6topos.

Tabela 6. Caracteristicas dos isoatomos.

’ Nuamero de prétons Massa atomica Numero de néutrons
Isoatomo
(2) (N)
Is6topos
Isébaros
Is6tonos

=, igual; #, diferente.
4.1 Is6topos

Elemento quimico é o conjunto de atomos que possuem mesmo numero atomico (Z).
Dentro desse conjunto, existem is6topos, ou seja, atomos que apresentam igual numero atémico e
diferente massa atomica devido ao diferente nimero de néutrons. Por exemplo: o elemento cloro
(Cl) tem nimero atomico 17. Existem dois isétopos de Cl, um com massa (M) igual a 35 ¢ um com
M igual a 37. Nesse caso, verificamos o percentual de ocorréncias do isétopo de Cl 35 (P°Cl) e o
percentual de ocortréncia do isétopo de Cl 37 (Y’Cl). O *Cl tem 75% de ocotréncia, enquanto que
o ”'Cl tem 25% de ocotréncia. Posteriormente, calculamos a média ponderada desses is6topos, ou
seja: M = (75 X 35 + 25 X 37) / 100 = 35,5. Por isso a massa tabelada para o elemento Cl é de
35,5, ou seja, a média ponderada entre seus isétopos.

A forma genérica para representar os isétopos é: 4X, onde X é o simbolo do elemento (ex.:
N para o nitrogénio, P para o fésforo, K para o potassio...); .4 é a soma do nimero de prétons e
de neutros do ntcleo (ex.: N, *'P, ”K...); e Z é o nimero de prétons presentes no nucleo (ex.:

14 31p 39
4N, 31p, 39K ...
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Como pode ser visto na Tabela 7, os isétopos mais “leves” com massa atomica menor sao
mais abundantes no ambiente. Os isétopos podem ser estaveis ou radioativos. Os is6topos
estaveis ndo emitem radiagdes, ocorrendo na natureza em propor¢ao quase constante (ex.: VK =

93,1% e 'K = 6,89%).

Tabela 7. Alguns clementos de interesse agricola e seus isétopos, com suas respectivas

abundancias médias.

Abundancia no ambiente (%)

Carbono 2C 98,89
BC 1,11
Nitrogénio “N 99,34
"N 0,37
Oxigénio O 99,76
o) 0,04
O 0,20
Hidrogénio 'H 98,98
’H (deutério) 0,02
°H (tritio) <0,001
Enxofte S 95,00
S 0,76
S 4,22
S 0,02
Potassio YK 93,26
YK 0,01
MK 6,73

Fonte: Berglund e Wieser (2011)

Os isétopos radioativos ou radioisétopos podem ocorrem naturalmente, mas em
quantidades muito pequenas. Um exemplo de radioisétopo natural é o “K que tem 0,01% de
ocorréncia. Um isétopo radioativo caracteriza-se por apresentar um nucleo atomico instavel que
emite energia quando se transforma num isétopo mais estavel. A energia liberada nessa transi¢ao
pode ser uma particula alfa, beta ou gama. Os radiois6topos naturais existem por possuirem meia-
vida muito longa (ex.: meia-vida de “K = 1,3 X 10’ anos), ou por serem produtos de cadeias
radioativas naturais, com meia-vida de média a curta (ex.: **Ra), ou ainda por serem produzidos na
atmosfera por acio dos raios cosmicos (ex.: '*C). Além dos isétopos estaveis e radioativos naturais
existem os radioisétopos artificiais. Sao assim chamados por serem produzidos pelo homem em
aparelhos especiais (ciclotron, sincroton, reatores nucleares, etc.), onde a constituicao dos nicleos
dos atomos é modificada, tornando-os instaveis.

Os radioisétopos sofrem desintegracdes emitindo particulas alfa (q) e beta (6" ou f),

caracteristicas de cada radioisétopo, podendo ou nao ocorrer apds essas desintegracdes emissao de
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radiagao gama (), radiacdo essa semelhante ao raio-X. Estas formas de radiagoes sao detectadas
em aparelhos chamados de detectores/contadores. Algumas caractetisticas das trés principais

radiagbes sao apresentadas na Tabela 8.

Tabela 8. Caracteristicas das trés principais radiagoes (a, f e ).

i 2 prétons, 2 néutrons 1/10 luz Baixa
I3 98 1 elétron -1 0 9/10 luz Média
y % Onda eletromagnética 0 0 Luz Alta

As particulas a sao as mais pesadas entre as trés e tem baixo poder de penetragao, sendo
interceptadas até por uma folha de papel (Figura 11a). As particulas a sdo constituidas por dois
prétons e dois néutrons, as vezes notados como ,3He, pois tém o mesmo nimero de prétons e
néutrons de um atomo de He, mas como nao possuem nenhum elétron, recebem carga +2. Na
Figura 11b é apresentado um exemplo de decaimento a do 35U que gera uma particula a ¢ um
novo nicleo de térium (23¢Th). A equacio geral do decaimento a é a seguinte:

A 4 A-4

As particulas § sio mais rapidas, e tém maior poder de penetragao e danificagdo que uma
particula a, além de ser cerca de 7000 vezes mais leve. As particulas f§ sao elétrons de alta energia
(#), ou pésitrons (§7) emitidos de nucleos atdmicos num processo conhecido como decaimento
beta. Na Figura 11c é apresentado um exemplo de decaimento f do *2ZCs que gera uma particula
£~ e um novo nicleo de bario (*37Ba). A equacio geral do decaimento f ¢ a seguinte:

9X-> B+ 4z

A radiagio p ¢ constituida por ondas eletromagnéticas (ndo constitui particula), e viaja a
velocidade da luz. E a mais penetrante, mais perigosa e ofensiva das trés e pode causar danos
irreparaveis aos seres humanos. Na Figura 11d ¢ apresentado um exemplo emissao de radiagao y
pelo atomo de $ANi ap6s seu decaimento § a partir do $9Co.

O uso de is6topos é muito difundido em trabalhos de pesquisa, onde eles sao utilizados
como tracadores para compreender os ciclos e sistemas biol6gicos, bioquimicos e fisiologicos. A
meia-vida (T) de uma espécie radioativa é definida como o tempo para que metade dos atomos
radioativos se desintegre, ou seja, emitam radiagdes. Logo, num dado periodo de tempo os

radioisétopos deixam de emitir radiacao naturalmente.
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Figura 11. Interceptacio das radiagdes a, § e y (a), decaimento do **U emitindo uma particula a
(b), decaimento do "’Cs emitindo uma particula § (c), e decaimento do “Co emitindo uma

particula -, com postetior emissio de radiagio y pelo novo nucleo de “/Ni (d).
4.2 Uso de is6topos para estudar a dindmica de C no sistema solo-planta

Os is6topos do C estaveis sio o “C e o PC. O primeiro é mais leve e apresenta maior
proporcao na natureza (98,89%). O segundo representa somente 1,11% do total. A passagem do
C do estado gasoso para o estado solido ocorre em diferentes proporg¢oes porque um isétopo muda
de estado mais rapidamente que o outro. Isso resulta em uma variagao na casa dos milhares na
proporcio de PC/"C. Para avaliar essa vatiacio, utiliza-se um padrio internacional de propot¢io
de is6topos de C que é uma rocha calcaria encontrada em uma formagao geolégica denominada
Pee Dee, na Carolina do Norte, EUA (PDB - Pee Dee Belemnite). Essa rocha possui uma relagao
molar de "C/"C alta que é igual a 0,0112372 e é considerado como valor zero §"”C. Os desvios
em relagio ao padrio PDB sio conhecidos como unidades 8"°C e como eles sido valores muito
pequenos sdo expressos em partes por mil (%o). De acordo com Urquiaga et al. (2008), a

composicao isotopica das plantas em relagiao ao padrao PDB ¢é determinada pela equagao:
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513CPDB =

13 12 13 12
C/ Camostra B C/ CPDB x 1.000
13c/IZCPDB )

A relagio molar "C/"C das plantas ¢ inferior 2 do PDB e por isso é negativo. As plantas
tém valores variando de —10 a —33 %o 8"°C (O’LEARY, 1988). As plantas C; fixam o CO;
atmosférico através da enzima rubisco (tribulose-bifosfato-carboxilase/oxigenase), enquanto que as
plantas C, fixam CO; através da enzima PEP-carboxilase (fosfoenolpiruvato-carboxilase). A PEP-
carboxilase apresenta maior afinidade pelo CO; do que a rubisco. Por isso as plantas C; acumulam
menos “C. Plantas de ciclo Cs;, como as leguminosas dicotiledoneas, aptesentam varia¢des na
abundancia isotépica de PC entre —24 e —33 %o 8"C, ja as plantas C4, em sua maioria gramineas
monocotileddneas apresentam variagdes na abundancia isotépica de °C entre —10 e =16 %o 8"°C

(O’LEARY, 1988).
4.3 Uso de is6topos para estudar os processos erosivos

A determinac¢ao de escalas de tempo durante as fases do processo erosivo (desagregacao,
transporte e sedimentagao) é importante para entender o destino final dos sedimentos erodidos e
dos poluentes neles adsorvidos. Essa diferenca de escala de tempo pode ser distinguida
quantitativamente utilizando radiois6topos para estabelecer cronologia de sedimentos erodidos.
Radiois6topos como o "Be, o excesso de *'"Pb (*Pb.,) e "'Cs tém sido amplamente utilizados para
determinar os fluxos e as taxas erosivas em rios, estuarios e oceanos, em diferentes escalas de tempo
(BAI etal., 2013; DU et al., 2010; MINELLA; WALLING; MERTEN, 2014; OLLEY et al., 2013;
PORTO; WALLING; CALLEGARI, 2013; SCHULLER et al., 2013; WILKINSON et al., 2009;
YEAGER; SANTSCHI, 2003; ZEBRACKI et al., 2015).

O "Be possui meia vida de 53,3 dias e é produzido por rea¢oes de fragmentacio de raios
cosmicos na atmosfera. Essas reagdes ocorrem principalmente na estratosfera e troposfera
superior, onde as particulas carregadas (particulas alfa, elétrons e protons) induzem reagdes
nucleares com atomos de O e N. A taxa de produgio de Be tem um ciclo de 11 anos que ¢ devido
as variacoes na atividade solar. O "Be é depositado na superficie da Terra através da deposi¢io
atmosférica (imido e seco). O uso mais comum do 'Be ¢ para a medi¢io do transporte de
sedimentos, ressuspensao e deposicao de sedimentos em ambientes aquaticos na escala de dias até
meses.

Os radionuclideos naturais da série de decaimento do uranio tém sido muito utilizados em

estudos de erosio do solo. O *'"Pb tem tempo de meia vida de 22,3 anos. Em minerais naturais ele
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estd em equilibrio secular com o produto de decaimento **U, o **Ra. Uma fonte adicional de *'’Pb
— atividade excessiva, denotado *'’Pb.,) é a atmosfera. O *''Pb, ou seja, o *''Pb total menos aquele
suportado pelo *'Ra, é produzido na atmosfera pelo decaimento do *’Rn, membro da série de
decaimento do **U, e chega ao solo através da deposi¢io atmosférica seca e timida a taxas
aproximadamente constantes. O *’Pb., pode ser usado para caracterizar processos erosivos
ocorridos dentro de uma escala de tempo de até 5 meias-vidas, ou seja, 100 anos.

O terceiro radionuclideo mais utilizado em estudos de erosio do solo é *'Cs, que possui
tempo de meia vida de 30 anos. O "'Cs foi produzido em grandes quantidades através dos testes
de bomba termonuclear na década de 1960 e mais recentemente em 1986 pelo acidente de
Chernobyl, na antiga Unido das Republicas Socialistas Soviéticas (URSS). Utilizando-se uma area
de referéncia, normalmente sob vegetacao natural, onde as perdas de solo por erosiao sio minimas
e, portanto, a atividade do "”’Cs é méxima, podemos rastrear a redistribui¢io das particulas de solo
na paisagem, permitindo assim determinar a erosio/sedimentacio do solo. Os processos erosivos
e de sedimentagdo em uma escala de tempo que varia de anos ou décadas pode ser avaliado

satisfatoriamente utilizando ’Cs e/ou *'’Pb.

5 DISTRIBUICAO ELETRONICA

A distribuicao eletronica, ou a configuracao eletronica, descreve o arranjo dos elétrons em
torno do atomo, discriminando o numero de elétrons em cada nivel e subnivel. Os elétrons
preenchem os subniveis em ordem decrescente de energia. Somente apos o preenchimento de um
subnivel pode-se preencher o subnivel seguinte. Linus Pauling' elaborou um diagrama para fazer a
distribuicao dos elétrons em ordem crescente de energia (Figura 12).

Para sabermos a distribuicao eletronica de um atomo neutro (no seu estado fundamental)
precisamos conhecer o seu numero atémico (Z), ou seja, o nimero de prétons que existe em seu
nacleo. Como num atomo neutro existe um elétron para cada préton, podemos assim conhecer o
namero de elétrons que deveremos distribuir na nuvem eletronica. Na Tabela 9 ¢ apresentado a
configuracio eletronica dos elementos encontrados em maior abundancia em solos naturais (nao

contaminados).

! Linus Carl Pauling nasceu em Portland, no estado de Oregon nos Estados Unidos da América em 28 de fevereiro
de 1901 e faleceu em 19 de agosto de 1994. Foi um quimico quantico e bioquimico também reconhecido como
cristalégrafo, bidlogo molecular e pesquisador médico. Pauling € amplamente reconhecido como um dos principais
guimicos do século XX. Foi pioneiro na aplicagdo da Mecéanica Quantica em quimica. Em 1954 recebeu o Nobel
de Quimica pelo seu trabalho relativo a natureza das ligagGes quimicas.
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Figura 12. Diagrama Linus Pauling para a distribuicao dos elétrons.

Quando o atomo esta no estado fundamental, ele ¢é eletricamente neutro, uma vez que a
quantidade de prétons (cargas positivas) ¢ exatamente igual a quantidade de elétrons (cargas
negativas). Os fons sdao espécies quimicas carregadas eletricamente, sendo formados quando um
atomo ou um grupo de atomos perde ou ganha elétrons na sua eletrosfera. Se o atomo ganhar
elétrons, ele torna-se um anion, ficando com carga negativa. Se o atomo perder elétrons, ele fica
com carga positiva e é chamado de cation.

Quando ganha um elétron, o atomo fica com uma carga negativa a mais e, por isso, ele é
representado da seguinte forma: M, em que “M” é o simbolo do elemento quimico. Se dois
elétrons foram acrescentados, ele fica com carga —2 e assim por diante. O mesmo principio aplica-
se para os cations, mas com carga contraria, ou seja, para cada elétron perdido, o cation fica com
uma carga positiva a mais (M""). A perda ou acréscimo de elétrons ocotre na camada de valéncia
do atomo, isto é, na camada mais externa ao nuicleo, modificando assim a sua configuragao

eletronica.
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Tabela 9. Principais elementos encontrados em solos naturais nao contaminados e sua distribui¢ao

eletronica.

Elemento Massa Numero Concentraciao no Distribuicao eletronica
atomica atobmico solo (mg kg™)*

Elementos mais abundantes na matéria organica do solo

@) 15.999 8 461.000 1s® 2s* 2p*

C 12.011 6 20.000 1s* 2> 2p°

N 14.007 7 1.900 1s* 2¢* 2p°

P 30.974 15 800 1s® 25> 2p° 3s* 3p’

S 32.006 16 700 1s® 25> 2p° 3s” 3p*

Elementos mais abundantes nos minerais do solo

Si 28.086 14 330.000 1s* 25> 2p° 35 3p°

Al 26.982 13 71.000 1s® 2s* 2p° 3s* 3p'

Fe 55.845 26 40.000 1s? 252 2p° 352 3p° 45> 3d°

Outros macronutrientes

Ca 40.078 20 15.000 1s? 2s% 2p° 32 3p° 4s°

K 39.098 19 14.000 152 252 2p° 3s2 3p° 4s'

Mg 24.305 12 5.000 1s® 2s° 2p° 3¢

Na 22.990 11 5.000 1s® 2s° 2p° 3s'

Mn 54.938 25 1.000 152 252 2p° 3s2 3p° 4s” 3d°

/n 91.224 30 400 1s? 2s% 2p° 352 3p° 4s% 3d"

Cu 58.933 29 30 1s? 252 2p° 3s? 3p° 4s! 3d"

B 10.811 5 20 1s* 2s° 2p'

Co 58.933 27 8 1s® 25> 2p° 3s* 3p° 45 3d’
* Essington (2003).
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Capitulo III

Ligacdes quimicas

Na natureza, a maior parte dos elementos quimicos encontram-se ligados uns aos outros.
Contudo, alguns gases encontram-se no estado atomico isolado e sio conhecidos como gases
nobres (He, Ne, Ar, Kr, Xe, Rn). Os gases nobres apresentam uma configuragao eletronica que
lhes asseguram estabilidade mesmo isolados (Tabela 10). Eles possuem 8 elétrons na sua camada
de valéncia — exceto pelo He que apresenta 2 elétrons uma vez que a camada K comporta somente
2 elétrons. Baseado nessa caracteristica dos gases nobres, Lewis e Kossel elaboraram a Teoria dos

Octetos (ou Regra dos Octetos).

Tabela 10. Configuracio eletronica dos atomos de gases nobres.

Numero de elétrons em cada nivel

Numero de @)

Gas nobre | Simbolo protons (Z) Distribuicio eletronica m

Hélio He 2 1s2 2

Neonio Ne 10 152 252 2p® 2 8

Argobnio Ar 18 [Ne] 3s2 3p¢ 2 8 8

Criptonio Kr 36 [Ar] 3d10 4s2 4po 2 8 18 8

Xenonio Xe 54 [Kr] 4d!0 552 5p¢ 2 8 18 18 8
Radonio Rn 86 [Xe] 4f14 5d10 652 6p© 2 8 18 32 18 8

De acordo com a Teoria dos Octetos, os atomos ligam-se para adquiritem uma
configuracio mais estavel, com 8 elétrons na camada de valéncia. As ligagdes entre os atomos
ocorre através dos elétrons da camada de valéncia. Nessa camada, os atomos podem ganhar ou
perder elétrons para atingirem a configuragdao mais estavel de gas nobre.

Os elementos podem ser divididos em dois grupos baseado na sua tendéncia em doar ou
atrair elétrons. Elementos no lado esquerdo da tabela periédica (metais alcalinos, como Na e K, e
metais alcalino terrosos, como Ca e Mg) possuem orbitais eletronicos que estao em grande parte
vazios. Por isso, esses elementos tendem a doar elétrons da camada de valéncia para alcangar uma

configuragdo de gas nobre e tornar-se mais estavel.



Os elementos do lado direito da tabela periddica (halogénios, F e Cl — Figura 13) sdo elétron
aceitantes porque eles possuem um orbital eletronico que esta quase cheio. Estes elementos
recebem um elétron para atingir uma configuracao de gas nobre e tornar-se mais estavel. Jd os
elementos entre os metais alcalinos e os halogénios na tabela periddica variam quanto as suas
tendéncias de receptores ou doadores de elétrons. Essa variagao se da pela sua distribuigcao
eletronica, de quao proximo eles estdo de completar ou esvaziar seus orbitais com elétrons.

Elementos que sao doadores de elétrons sio denominados metais. Elementos que sao
receptores de elétrons sao denominados ndo-metais. Metais e ndo metais sio complementares:
um elétron doado por um metal é aceito por um nao-metal. Quando a transferéncia de elétrons ¢
alcancada, o metal (doador de elétrons) torna-se um cation (espécies positivamente carregada) e o

nao-metal (aceitador de elétrons) torna-se um anion (espécie negativamente carregada).

1 LIGACOES IONICAS E COVALENTES

Cations e anions sio atraidos um pelo outro por forcas de Coulomb. Esta atragdo
eletrostatica pode resultar na forma¢ao de uma ligagdo quimica com carater predominantemente
i6nico. Neste tipo de liga¢ao os elétrons do anion ndo sao compartilhados com o cation e os
angulos em que as ligacbes ocorrem entre os atomos individuais ndo estao vinculados a
configuracio geométrica dos orbitais eletronicos, ou seja, a ligacdo nao tem direcao. A
predominancia da liga¢ao i6nica é comum entre os elementos que tém carater de metal e ndo-metal
muito diferente, como o Na’ e CI” presentes na halita, conhecido comumente como sal de mesa
comum. Quando dois elementos de carater metal ou nao-metal semelhantes interagem, como N e
O do NOs, os elétrons podem ser compartilhados (mas nao transferidos) pelos atomos, formando
uma ligagdo com carater predominantemente covalente.

Ligagoes i6nicas e covalentes sao idealizagdes conceituais que se aproximam das liga¢oes
quimicas reais. O carater covalente de uma ligagao depende da diferenca na tendéncia dos atomos
em atrair elétrons. O carater covalente de uma ligacdo aumenta a medida que os 4tomos se tornam
mais iguais em sua capacidade de atrair elétrons. Por isso, nenhuma ligagao é 100% ionica e as
ligacSes 100% covalentes sao encontradas somente em moléculas formadas por dois atomos de

um mesmo elemento como Hy, O, e No.
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Figura 13. Distribuicao eletronica simplificada (modelo atémico simplificado de Rutherford) dos

elementos com numero atomico (Z) de 1 (H) até 18 (Ar).
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Existem maneiras semiquantitativas para predizer o carater de uma ligagdo entre dois
elementos. A medida da habilidade de um atomo em atrair elétrons numa molécula é chamada de
eletronegatividade (EN). A EN indica a for¢a com que o nucleo atrai a eletrosfera indica a
tendéncia de um atomo, numa ligacao quimica, em atrair elétrons compartilhados. Os gases nobres
sao os elementos cujos valores de eletronegatividade e eletropositividade sao os menores possiveis.

A EN dos elementos fornecem uma medida do carater i6nico da ligacado quimica e pode
indicar o quanto dois atomos de uma molécula realmente dividem seus elétrons de valéncia.
Elementos com baixa EN agem como doadores de elétrons. O césio (Cs) possui configuragao
eletronica [Xe] 65" e possui a menor eletronegatividade (EN = 0.7 — Figura 14) e a maior tendéncia
para ser um doador de elétron, doando o seu tnico elétron (6s5) da camada de valéncia para obter a
configuracio eletronica do gis nobre xenoénio (Xe), assumindo assim a forma ionica Cs.
Elementos com alta EN agem como aceptores de elétrons. O fluor (F) possui uma configuragao
eletronica [He] 25 2p° e possui 2 maior EN (EN = 4,0), por isso o F possui a tendéncia mais forte
para aceitar um elétron e adquirir a configuragio eletronica do neon (Ne), assumindo a forma ionica

F~. Assim, uma ligacdo quimica entre I e Cs sera fortemente ionica.

H He
2.1

Li | Be Bl C|IN]JO]J F|Ne
1.0] 1.6 20]125]13.0]35]40

Na | Mg All] Si|] P|] S| CI|Ar
09]12 15]118]21]25]30

KlCa]JSc]Ti|] V]CriMnJFe]Co] NiJCu|Zn] Ga] Ge]As]| Se| Br| Kr
08]10]13)15]16]16]15]118]19]119]19]16]16]18]20]24]28
RoJ Sr| Y] Zr]Nb|Mo] TcJRuJRh| PdJAg]Cd] In] Sn|Sb] Te] | | Xe
08]10]12)14]116]18)19]22]22]22]19]17]17]18]19]21]25
Cs|Ba]J]lLaJHf| TaJ] W] Re|]Os|] Ir] Pt |JAulHg] TI|Pb] Bi] Po|] At]Rn
0.7]09]10)13]15]17]119]22]22]22]24]19]18]19]19]20]21

Fr ]| Ra
0.7]0.9
Menor eletronegatividade Maior eletronegatividade

Figura 14. Eletronegatividade dos elementos. Escala de cor indica os elementos mais

eletronegativos em vermelho.
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O real carater da ligagdo formada entre dois elementos é predito pela diferenca em seus
valores de EN (AEN). Elementos com EN similares tendem a formar ligagdes quimicas
preferencialmente covalentes, com baixo carater idnico. Ja elementos com EN diferentes tendem
a formar ligagdes quimicas preferencialmente i6nicas, com baixo carater covalente. O carater idnico

da ligacao quimica pode ser obtido pela seguinte equagao desenvolvida por Linus Pauling:

Carater idnico (%) = 100 x [1 — exp(—0.25 X AEN?)]

Quando o AEN ¢é maior que aproximadamente 1,7 eV (~50% de carater i6nico), a ligacao
quimica ¢é identificada como ligacdo i6nica (Figura 15, Figura 16). Alguns exemplos de ligagdes
16nicas sao as ligacdo cation-oxigénio, como K—O, Na—-O, Ca—O, Mg—O, Al-O e Si—O. Valores de
AEN entre 0,6 e 1,7 eV indicam ligagoes polares covalentes. Nesse tipo de ligagao o atomo com
maior EIN tem maior propor¢ao da densidade do elétron compartilhado, tornando-se levemente
negativo. J4 o atomo com menor EN tem menor propor¢io da densidade do elétron
compartilhado, tornando-se levemente positivo. As ligacoes C—O, S—O, P-O e H-O sao exemplos
de ligacbes do tipo polares covalentes, que é também o tipo de ligacio que confere a molécula de
agua (H»O) suas caracteristicas unicas. Quando o AEN é menor do que aproximadamente 0,7 eV,
como no caso da ligagao N-O, a ligacio é covalente nao-polar, ou seja, os elétrons de valéncia
residem quase que completamente com a espécie mais eletronegativa (no caso o oxigénio).
Moléculas diatomicas, como Ha, O, e Ny, e materiais que consistem de um elemento apenas, como

o diamante (C), contem ligagdes covalentes puras (AEN = 0), dividindo os elétrons igualmente.

Ligagdo I6nica Ligagdo Covalente Polar Ligagiao Covalente Apolar
Atomos diferentes Atomos diferentes Atomos iguais
AEN > 1,7 AEN < 1,7 AEN =0
Exemplo: Exemplo: Exemplo:
EN do Na=0,9 ENdoH =21 ENdo Cl=3,0
ENdo Cl=3,0 ENdo Cl=3,0
AEN do NaCl = 2,1 AEN do HCI = 0,9 AEN do Cl, =0

Figura 15. Representacao grafica das ligagdes idnicas, covalente polar e apolar.
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Figura 16. Carater i0nico de algumas ligagoes metal-oxigénio e das ligagdes Na—Cl e Ca—F em
funcao da diferenca de eletronegatividade dos elementos. O carater i6nico foi calculado utilizando

a equagao de Linus Pauling.
2 FORCAS INTERMOLECULARES

As ligagdes covalentes e idnicas sao muito comuns nos minerais do solo. Contudo, existem
outros tipos de forgas importantes para a ciéncia do solo. As moléculas formadas por ligagcdes
covalentes polares resultam em carga parcial. Como resultado disso, moléculas eletricamente
neutras, como a agua (H,O) podem ser atraidas uma pelas outras devido as forcas de atragdo
intermoleculares. Essas forcas podem ser divididas em dois tipos: forcas de Van der Waals' e
pontes de hidrogénio. As forcas intermoleculares sio mais fracas que as ligagdes quimicas. Por
exemplo, para romper as ligacoes (intramoleculares) H-O da dgua sao necessarios 492 kJ/mol de
H>O, enquanto que para superar as forcas intermoleculares que mantem um mol de moléculas de

dgua juntas necessario somente 23,3 kJ /mol.

1 Homenagem ao fisico holandés Johannes Diderik van der Waals, que em 1873 obteve uma equagdo que incluiu
a forca de atracdo entre as moléculas de um gas. Em virtude desse trabalho recebeu o Nobel de Fisica de 1910.
Nasceu em Leiden, na Holanda, em 23 de novembro de 1837 e faleceu em Amsterdd no dia 8 de margo de 1923.
Formulou equacfes descrevendo os estados liquido e gasoso, trabalho fundamental para a medigdo do zero
absoluto.
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2.1 Pontes de hidrogénio

A ponte de hidrogénio é uma atragao eletrostatica. A agua (H2O) e a hidroxila (OH) sio
componentes estruturais comuns nos minerais do solo. A ligagado O—H ¢ uma ligagdao covalente
polar (AEN = 1,4), sendo aproximadamente 61% covalente. O oxigénio atrai os elétrons do
hidrogénio resultando numa carga parcial negativa no O e parcial positiva no H. O oxigénio possui
um suprimento de elétrons muito maior do que o H, aumentando a separacdo dessas cargas. A
separac¢ao das cargas gera uma atragao fraca sem dire¢ao entre o proton da molécula de agua ou de
hidroxila e outro oxigénio estrutural. Essa atragao fraca ¢ um caso especial de uma intera¢ao dipolo-
dipolo chamada ponte de hidrogénio. Na dgua, a for¢a das pontes de H é cerca de 1/20 da forca
de uma ligagdo covalente O—H da molécula de dgua (23,3 k] mol™ vs. 492 k] mol™) (Figura 17). As
pontes de H nio sdo as unicas interagdes proton-oxigénio. Elas podem se formar também quando

um proéton interage com outros atomos eletronegativos como o Fe o N.

Ligacdes
covalentes
H-O
(492 kJ mol™")

~ Pontes de
:\ hidrogénio
entre moléculas
de agua
(23.3 kJ mol!)

Figura 17. Ligacbes intramoleculares covalentes H-O e pontes de hidrogénio (ligagdes

intermoleculares) em moléculas de agua (HO).

As pontes de H sio responsaveis pelas propriedades unicas da dgua e sao um tipo de ligacio
muito importante para os minerais do solo. A caulinita por exemplo, é um argilomineral composto
por uma lamina octaedral e outra tetraedral contento Al e Si, respectivamente. O hidréxido de Al
e a lamina silicatada na caulinita sao unidas principalmente por ligagdes i6nicas com um forte
carater covalente para formar uma unidade coesa (Figura 18). A ligacio Al-O ¢é 37% covalente

enquanto que a ligacao Si—O ¢ 49% covalente. Essas unidades sao ligadas as unidades adjacentes
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por pontes de H entre o O ligado ao Si e os prétons ligados no hidréxido de Al. Embora a forca
de ligacdo das pontes de H sdo fracas, essa forca é suficiente para conferir estabilidade a estrutura

da caulinita.

. Lamina
3 0,
Ligagdo 49% covalente teteaedial
| Caulinita
(argilomineral 1:1)
Ligacdo 37% covalente Lamina
N octaedral
Ligacdo 61% covalente —— } J . =
"‘._ «— Pontede H
Lamina
O O tetraedral
Al o | Caulinita
- (argilomineral 1:1)
S1 @ Lamina
H e octaedral

Figura 18. Liga¢des quimicas estruturais da caulinita demonstrando a unido entre as camadas

através de pontes de hidrogénio entre os oxigénios basais da camada tetraedral de Si e os hidréxidos

de Al da camada octaedral.
2.2 Forgas de Van der Waals

Superficies neutras ou moléculas nao-polares também podem ser atraidos uns aos outros
através de interagoes eletrostaticas muito fracas, chamadas de forcas de Van der Waals. As ligagcoes
por forcas de Van der Waals ligacdo ocorrem devido as interacSes permanentes ou dipolo-
induzidos, ou devido as interacbes que sao causadas pela dinamica de polarizagio (também
chamadas forgas dispersivas) de moléculas neutras (Figura 19). Embora neutras, as moléculas tém
elétrons que se movem em uma nuvem eletronica. Para que ocorra a ligacado quimica por forgas de
Van der Waals, o movimento de elétrons em uma molécula neutra devem ser cortrelacionado ou
emparelhado com o movimento de prétons em uma outra molécula neutra a cada instante. Este
tipo de ligacdo ¢é fraca e sem direcdo, e a resisténcia da ligagdo depende da area de contato

aproximada. Assim, quanto maior for a area onde duas moléculas neutras interagem, maior serd a
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forca de atragdo. Este tipo de ligagdo ocorre nos argilominerais talco e pirofilita, onde uma camada
neutra carregada de atomos de oxigénio ligados a silicio estd ligada a uma camada neutra carregada

adjacente de atomos de oxigénio ligada a silicio.

Forgas de van der Waals

Repulsao

Repulsao

Figura 19. Efeito da correlacdo eletronica que resulta nas forgas intermoleculares de Van der

Waals, ligando duas moléculas neutras formadas por ligagdes atoOmicas covalentes.
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Capitulo IV

Regras de Pauling

Os tipos de ligagdes que ocorrem nos minerais definem duas caracteristicas importantes
pois definem (7) as propriedades fisico-quimicas dos minerais, e (#) as reagoes e a estabilidade dos
minerais do solo. Via de regra, a ligacio mais fraca presente no mineral ird ditar as suas propriedades
fisico-quimicas. Os tipos de ligagdes mais importantes nos minerais do solo sao as ligagoes idnicas
e covalentes. Ligacoes com carater covalente predominante sao mais fortes do que as ligagdes com
carater ionico predominante. Por isso, a estabilidade relativa do mineral no ambiente, ou seja, a
suscetibilidade do mineral aos fatores que ditam o intemperismo do mineral, sera determinado
pelas ligagdes mais fracas existentes (i0nicas).

As interacoes idnicas também afetam a estrutura dos minerais do solo. O anion O~ é o
mais abundante nos minerais do solo, representando cerca de 47% do peso, e 94% do volume total
médio do solo no planeta. Exceto pela ligacio Si—O que ¢é aproximadamente 50% covalente, as
ligacdes dos metais com o O sio predominantemente idnicas. Devido as ligagdes idnicas
dominantes onde os cations e anions nao compartilham elétrons, os fons numa estrutura mineral
podem ser divididos em esferas moles e rigidas.

O arranjo de atomos numa estrutura cristalina pode ser entendido através da avaliagao das
formas de esferas rigidas que podem ser empacotadas num espago tridimensional. Além das
restricbes geométricas, as interagOes eletrostaticas entre atomos empacotados numa estrutura
mineral devem também ser consideradas para prever o seu provavel arranjo. O arranjo estrutural
observado sera aquele que minimiza as forcas de repulsdo eletrostaticas e maximiza as forgas de
atragao entre os atomos. Um conjunto de regras que descreve o arranjo geométrico provavel de
atomos em uma estrutura idnica estrutura minimizando a energia eletrostatica total foi formulada
por Linus Pauling em 1960. Essas regras sao conhecidas como regras da configuracao de cristal de

Pauling.
1 PRIMEIRA REGRA DE PAULING

Segundo a primeira regra de Pauling, um poliedro de coordenagio é formado ao redor de

cada cation. A distancia entre cations e anions sera definida pela soma dos raios de ambos e o



nimero de coordenagao ¢ dado pela relagio do nimero de anions por cation. Configuragcoes
estaveis sao aquelas em que os {fons menores (normalmente os cations) tém dimensao similar ou

ligeiramente maior do que os intersticios que devem ocupar na estrutura cristalina (Figura 20).

Instavel Estavel Estavel Instavel

(d)

(a) (b) (c)

Figura 20. Representagao grafica de arranjos entre cations (azul) e anions (vermelho) e sua

estabilidade.

O numero de anions que podem ser coordenados por um cation é chamado de niumero de
coordenagao (NC). O NC de um cation ¢ uma fung¢ao do tamanho, ou seja, do raio, do cation e do
anion em questdo. Por exemplo, o raio do Si*" é 0,042 nm e o raio do O ¢ 0,140 nm. A relagio
entre o raio do cation e do anion é: 0,042/0,140 = 0,30. Portanto, de acordo com a Tabela 11, o
Si*" possui NC igual a 4. Isto significa que um fon Si*" numa estrutura estavel com o anion O* sera
cercado por 4 O, numa coordenagio tetraédrica. Para cada NC, ha uma relacio raio limite que
descreve a condigao de ajuste mais proximo. Por exemplo, para um NC igual a 3, a relagao raio de
limite é 0,155. Da mesma forma, para um NC = 4, a relagdo raio limite é de 0,255. A relagiao do
raio limite ¢ a relacdo do raio em que os anions de coordenagao apenas se tocam, como na Figura
20. Se o cation central for menor, os anions vao sobrepot-se e criar uma repulsio forte entre eles.
Nesse caso a estrutura seria instavel e um NC inferior seria necessario para manter a estabilidade.
Esta regra também ¢ chamada regra do chocalho, ou seja, se o cation central tem espago para se
mover dentro de um dado poliedro, a configuracao ¢ instavel. Segundo a primeira regra de Pauling,
se o tamanho do cation central numa estrutura de coordena¢ao aumenta, ha também um aumento
do nimero de anions que podem ser arranjados ao redor do cation. Essa relagdao pode ser verificada

na Tabela 12.
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Tabela 11. Relagio raio, nimero de coordenagido e exemplo de poliedro predito através da
aplicacao da primeira regra de Pauling.

Numero de coordenagio Tipo de poliedro

<0,155 2 Linear
0,155-0,225 3 Triangulo equilatero
0,225-0,414 4 Tetraedro
0,414-0,732 6 Octaedro
0,732—1,00 8 Cubico

>1,00 12 Dodecaedral

Tabela 12. Relacio entre o tamanho do {on, relaciao raio (Rin/Ro), € 0 nimero de coordenagao

com o oxigénio (R, = 0,140 nm).

_ NC observado

0.133 o 05 812
ca“ 0,099 0,71 6 6,8
Na* 0,097 0,69 6 6,8
Mn?* 0,080 0,57 6 6
Fe?* 0,074 0,53 6 6
Mg?* 0,066 0,47 6 6
Fe** 0,064 0,46 6 6
AP 0,051 0,36 4 4,6
Si** 0,042 0,30 4 4
ps* 0,035 0,25 4 4
so* 0,030 0,21 4 4

Fonte: Essington (2003)

2 SEGUNDA REGRA DE PAULING - PRINCIPIO DA VALENCIA
ELETROSTATICA

De acordo com a segunda regra de Pauling, em uma estrutura estavel a for¢a total das
ligacdes cation/anion deve ser igual a carga do cation, seguindo o principio da valéncia
eletrostatica. Para definir esta for¢a de ligacao, a valéncia do cation ¢ dividida igualmente entre
todos os anions semelhantes que participam da ligacio e o numero de ligagdes depende
exclusivamente do nimero de coordenacio.

Em minerais silicatados, o Si*" encontra-se numa coordenacio tetraédrica (NC = 4) rodeada
por 4 anions O”. Como a forca de ligagdo é iguala a valéncia do cation dividida pelo NC, a forca
de cada ligacao i6nica Si—O ¢ +4/4 = +1 (Figura 21). Isto significa que cada ligacdao que irradia do
Si*" em coordenagio tetraédrica tem forca +1. Dessa forma, cada fon O*na estrutura pode ser
ligado com até dois fons Si*". Como pode ser verificado na vista lateral de dois tetraedros de Si

ligados entre si, a carga de 2— um oxigénio basal compartilhado ¢ exatamente neutralizado pelas
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duas ligacdes de forca igual a 1+ que irradia a partir dos dois cations de Si vizinhos. Agora fica
claro porque o oxigénio basal da lamina tetraedral de Si nao pode ser ligado a mais nenhum cation,

pois estaria violando a segunda regra de Pauling.

.
Figura 21. Vista lateral (em cima) e vista superior (embaixo) de uma lamina tetraedral de Si.

Na estrutura da gibsita [AI(OH);] o AI’* estd em coordenacio octaédrica (NC = 6), rodeado
por 6 fons OH™ (Figura 22). Portanto, a for¢a da ligacao ionica AI-OH é +3/6 = +'%. Cada ligagao
que irradia do cition AI’* tem uma forga de +Y%. Por isso, um fon OH™ no octaedro de Al s6 pode
ser ligado em dois fons AI’*. Dessa forma, a carga 2— de um oxigénio basal compartilhado em um
octaedro de Al é exatamente neutralizado pelas duas ligacdes +'%2 que irradiam de dois citions A",
mais uma ligacdo +1 de um atomo de hidrogénio, como pode ser viso nos atomos de oxigénio

centrais da Figura 22.

Figura 22. Vista lateral da gibsita (octaedro de Al) demonstrando as ligagdes covalentes entre os

atomos de Al, O e H.
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Contudo, nas bordas dos argilominerais (grupo funcional de superficie aluminol) e da
gibsita (grupo funcional de superficie Al-OH), existem atomos de oxigénio que estao ligados apenas
a um atomo de Al Nesses casos, esses grupos funcionais podem apresentar tanto carga positiva
quanto negativa, dependendo do pH do solo. A origem e o comportamento dessas cargas serdo

melhor discutidos no Capitulo VIIL

3 TERCEIRA REGRA DE PAULING

A estabilidade da estrutura mineral depende da existéncia de vértices, lados ou faces em
comum entre os anions de diferentes poliedros. O compartilhamento de vértices é a condi¢ao com
menor interferéncia e maior estabilidade e sao mais estaveis do que as estruturas que contém
poliedros que compartilham dois anions de laterais. A estrutura menos estavel surge quando
poliedros compartilham uma face, compartilhando trés ou mais anions. Este efeito é maior para
cations com valéncias maiores e menor NC.

Este efeito também é maior quando as rela¢oes de raios (Rin/Ro) se aproximam dos limites
de estabilidade dos poliedros. Quanto mais préximos os centros de carga positiva (cations) ficam
uns com os outros, menos estavel a estrutura mineral se torna. Esta regra explica por que tetraedros
de silica ligados apenas pelos vértices, como o quattzo, sio estaveis. O cation Si** ¢ altamente
carregado e cercado por apenas quatro anions O* (NC = 4), com uma forca de ligacio igual a +1.
Ja o octaedro de AI’* ¢ cercado por seis anions O (NC = 6, com forga de ligacio igual a +0,5) e

port isso forma estruturas ligadas estaveis compartilhando as bordas do poliedro.

4 QUARTA REGRA DE PAULING

Em cristais contendo diferentes cations, aquele que apresenta maior valéncia e menor
niamero de coordena¢ao tende a ndo compartilhar elementos do poliedro com os outros
semelhantes. Se isso ocorrer, as arestas dos poliedros se contraem para concentrar carga negativa
entre os cations, e os cations podem se deslocar de suas posi¢oes no centro dos poliedros na diregao
contraria a aresta ou face compartilhada para minimizar a repulsdao entre os cations.

Aqui a terceira regra torna-se tanto mais importante quanto menor ¢ o NC e mais elevada
¢é a valéncia do cation. Em uma estrutura estavel, a interacido eletrostatica de cations de valéncia
elevada é minimizada através da blindagem fornecida pelos anions de coordenagio. Uma estrutura
que contém apenas cations pequenos (com baixo NC) e altamente carregados (alta densidade de

carga) que compartilham anions, serd menos estavel do que uma estrutura na qual os poliedros

53



formados por cations de alta valéncia estao ligados através de poliedros contendo cations de baixa

valéncia com NC mais elevados.

5 QUINTA REGRA DE PAULING

O numero de constituintes em uma mesma estrutura tende a ser minimo, ou seja, estruturas
simples sao sempre preferidas em relacdo a estruturas mais complicadas. Tudo na natureza tende a
um estado de menor energia, seguindo o Principio da Parciménia'.

Como os cations variam em tamanho, e apesar de varios cations diferentes poderem residir
em uma coordenagao especifica, geralmente apenas um cation em particular se encaixa de uma
melhor forma na estrutura. Outros cations nao sao tao adequados e causam estresse ¢ instabilidade.
Por exemplo, um cation com valéncia +4 ou +6 residente num local normalmente ocupado por

um cation divalente resultara em desequilibrios eletrostaticos, desestabilizando a estrutura.

! parcimdnia é um conceito de simplicidade ou precaucdo ao chegar a uma hipétese. Seu significado pode ser
traduzido por "menos é melhor". Trata-se de um principio geral que tem aplica¢es desde a ciéncia até a filosofia.
Na Ciéncia, parcimonia é a preferéncia pela explicagdo mais simples para uma observacdo. Esta geralmente é
considerada a melhor maneira de julgar as hipoteses.
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Capitulo V

Caracteristicas dos compostos de carbono

O carbono (C) possui numero atomico 6 (6 prétons e 6 elétrons) e massa atomica igual a
12 unidades de massa atémica (u). Como um membro do grupo 14 da tabela periédica, ele é um
nao metal e tetravalente, ou seja, possui quatro elétrons localizados em sua camada de valéncia.
Desta forma, o C tetravalente realiza quatro ligagGes covalentes para adquirir sua estabilidade
quimica. O C é um elemento notavel por vérias razdes. Suas formas alotrépicas' incluem uma das
substancias mais frageis e baratas — o grafite, e uma das mais rigidas e caras — o diamante. Além
disso, o C apresenta uma grande afinidade para combinar-se quimicamente com outros atomos
pequenos, incluindo atomos de C, formando assim longas cadeias. O seu pequeno raio atomico lhe
permite formar cadeias multiplas. Quando combinado com o O, forma o diéxido de carbono
(COy), essencial para o crescimento das plantas. Quando combinado com o H, forma numerosos
compostos denominados, genericamente, hidrocarbonetos, essenciais para a industria e o
transporte na forma de combustiveis derivados de petréleo e gas natural. Combinado com ambos
forma uma grande variedade de compostos como, por exemplo, os acidos graxos, essenciais para
a vida, e os ésteres que dao sabor as frutas. Diferentemente dos compostos inorganicos, os
compostos organicos apresentam atomos de carbono distribuidos em cadeias e/ou dtomos de
carbono ligados diretamente a hidrogénio. Por isso o metano (CHy) ¢ um composto organico, mas
o acido carbonico (H2COs) nao.

O C realiza ligagdes do tipo covalente com ametais (C, O, S, Cl, By, I, F, etc.) e H. Estas
ligacbes podem ser do tipo 6 ou © de acordo com o entrosamento de orbitais na ligacio. Quando
essas ligagcoes forem realizadas por interag¢ao de orbitais no mesmo eixo de ligagao, a ligagio sera
do tipo o; quando a ligagao for realizada por interacao de orbitais p paralelos entre si, a ligacao
realizada sera do tipo n. E simples e importante prever quando dois 4tomos unidos por ligacio
covalente fazem ligacao do tipo o ou 7, basta lembrar que: (?) toda ligagao simples ¢ do tipo o; (%)
em ligacOes duplas, uma das ligagoes ¢ do tipo o e a adicional é do tipo 7; e (7%) no caso de ligagao

tripla, uma das ligagoes é do tipo o e duas siao do tipo .

! Alotropia foi um nome criado pelo quimico sueco Jons Jacob Berzelius (Vafversunda, Ostergétland, 20 de agosto
de 1779 — Estocolmo, 7 de agosto de 1848) e que hoje designa o fendmeno em que um mesmo elemento quimico
pode originar substancias simples diferentes.



1 HIBRIDIZACAO DO CARBONO

A hibridizagao ou hibrida¢do ¢é o processo de formacio de orbitais eletronicos hibridos.
Em alguns atomos, os orbitais dos subniveis atomicos s e p se misturam, dando origem a orbitais
hibridos sp, sp* e sp°. Segundo a teoria das ligagdes covalentes, uma ligagao desse tipo se efetua pela
superposicao de orbitais semipreenchidos (com apenas um elétron). A hibridag¢do explica a
formacdo de algumas ligacGes que seriam impossiveis por aquela teoria, bem como a disposi¢ao
geométrica de algumas moléculas.

As ligagoes covalentes normais sdo realizadas por emparelhamento de elétrons. Para isto, o
elétron deve estar desemparelhado em seu orbital. Ao realizarmos a distribuicdo eletronica por
orbitais para o C, percebemos que no subnivel p existe a presenga de dois orbitais p com elétrons

desemparelhados e um “vazio” (sem chances de ligacio por emparelhamento de elétrons).

T T T 1
1s 2s  2p, 2p, 2p,

Distribuicao eletronica do C =

Para o C tetraédrico, como no metano (CH,), devem existir quatro ligagoes simples. O
problema é que, como visto acima, a disttibui¢io eletronica do C no estado fundamental é 757 2¢
2p. 2p)/. Isso indica que o C deveria realizar apenas duas ligacdes, pois existem somente dois
orbitais semipreenchidos. Por isso o C equilibra os quatro orbitais, dando origem a quatro orbitais
de energia intermediaria iguais entre 2s e 2p, também conhecido como orbital sp’. Esse processo
chama-se hibridagio g’ do C. Os orbitais sp’ sdo assim chamados por ser o resultado da fusio de

um orbital s com trés orbitais p. Portanto, tem-se:

Hibridaca 3dC*—N TT 1T 1
ibridacao sp® do C* = —— sp? sp® sp? sp?

Para aumentar as possibilidades de ligacao, o atomo de carbono sofre o processo de
hibridizagdo, onde orbitais 5, com dois elétrons e completo e p se fundem para aumentar as
possibilidades de ligagio com o aumento do numero de elétrons desemparelhados ja que um dos
elétrons do subnivel s se deslocara para o novo orbital formado. Por exemplo, para realizar quatro
ligacoes simples, fundem-se um orbital s com trés orbitais p, originando quatro orbitais iguais 5’

cada um com um elétron desemparelhado em seu orbital e passivel de emparelhamento de elétrons

(ligacao).
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Outras formas de hibridagio sdo explicadas de forma semelhante 2 s’ do metano. A
hibridagio p° é realizada quando um dos orbitais p nio hibrida. Isso acontece em moléculas como
a de eteno, na qual ha ligacio dupla entre carbonos. Nesse caso, nao sao todos os orbitais que
hibridam, pois os orbitais hibridos formam apenas ligacdes 6. Como as ligagdes duplas siao
formadas por ligagdes 7, € necessario um orbital "puro" para a ligacdo dupla entre os carbonos, por
este motivo A hibridizagao em §p*> permite a dupla ligacao. A distribuicdo eletronica do carbono

hibrido g é:

T T 1T 1 T
Hibridagiosp3do C* = — — — — —

1s sp? sp? sp? p

Ao realizar ligacdes duplas e triplas, a quantidade de orbitais hibridizados é igual a0 numero
de ligagoes o realizadas pelo atomo. As ligagoes 7 sao realizadas entre orbitais p e nao entre orbitais
hibridizados. Assim de acordo com o numero de ligagdes n ¢ possivel inferir o tipo de hibridizagao

do carbono (Figura 23, Tabela 13).

H
H H
(e)
o O e
— """H () (0) (@)
H s\ / \
'y H H

Figura 23. Relacio entre ligagoes do carbono e seu tipo de hibridizagao.

Tabela 13. Relacao entre ligagdes do carbono e seu tipo de hibridizagao.

Hibridizago -_-_-_

Liga¢bes no carbono 3ocelm 2ce2m

| T

Representagao

2 TEORIA ESTRUTURAL DO CARBONO

Em 1858, o pesquisador Kekulé?, juntamente com Coupert, elaborou uma Teoria estrutural
do carbono, na qual explanou sobre as caracteristicas do elemento carbono que seriam responsaveis

por garantir a este elemento uma flexibilidade tal que ele fosse capaz de ligar-se com facilidade a

2 Friedrich August Kekulé von Stradonitz nasceu em Darmstadt, Alemanha, em 7 de setembro de 1829 e faleceu
em Bonn, Alemanha, em 13 de julho de 1896. Foi um quimico alemdo que inovou o emprego de férmulas
desenvolvidas em quimica organica. Criou em 1857 a Teoria da Tetracovaléncia do carbono, além da hipétese das
ligagBes multiplas e propds, em 1865, apds um sonho, a formula hexagonal do benzeno.
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outros elementos, formando uma gama muito grande e variada de compostos, muito maior do que
qualquer outro elemento quimico. A teoria estrutural do carbono fundamenta-se em quatro

postulados ou principios gerais apresentadas a seguir.

2.1 Tetravaléncia constante

O atomo de carbono é sempre tetravalente, ou seja, sempre faz quatro ligagoes covalentes,

como pode ser visto na Figura 24.

H H
| \
o

Figura 24. Representacdo da tetravaléncia constante dos atomos de carbono.

2.2 As quatro valéncias sao equivalentes

As quatro ligagdes ou valéncias do carbono siao totalmente iguais entre si. Isso ficou
provado por meio da observagao de que sé existe um composto para a férmula, por exemplo, do
cloreto de metila (CH;Cl). Ou seja, se as ligagdes carbonicas fossem de naturezas diferentes, os
elementos ligados a ele poderiam trocar entre si as ligagdes e formarem compostos distintos, mas
isso nao ocotre, 0 que nos leva a concluir que todas as ligagdes do carbono sao iguais. Na Figura

25 ¢é apresentado as quatro representagdes estruturais de um mesmo composto de férmula

molecular CH;CL

| ] | |
CI—(|3—H H—(|3—H H—C|:—H H—(|3—CI
H H Cl H

Figura 25. Representacdo das quatro valéncias equivalentes em moléculas de CH;CL

2.3 Encadeamento

O carbono é um dos elementos quimicos com capacidade de formar cadeias, ligando-se

entre si e com outros elementos (Figura 26). Além do carbono, ha outros elementos que também

formam cadeias, porém, nao tao longas e variadas quanto as formadas pelo elemento carbono.
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/CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /CHZ\ /O\
H3C CH2 CH2 CH2 CH2 CHZ CHZ CHZ CH Na

OH

Figura 26. Representacao quimica do estearato de sodio.
2.4 Ligagoes entre atomos de carbono

Os atomos do carbono podem se ligar por meio uma, duas ou trés valéncias, sendo suas

ligagbes classificadas em simples, dupla ou tripla (Figura 27).

Ligacao simples Ligacao dupla Ligacdo tripla
Ex.: etano Ex.: eteno Ex.: etino
T T H H
H C C H C— H—C==C—H
o o

Figura 27. Ligacdes simples, dupla e tripla de compostos de carbono.

Além de ser tetravalente, fazer ligagoes simples, duplas e triplas, formar cadeias; o carbono
nao ¢ nem eletropositivo nem eletronegativo, podendo ligar-se ora a elementos eletropositivos,
como o hidrogénio, ora a elementos eletronegativos, como o oxigénio. Todas essas caracteristicas

explicam por que o elemento carbono consegue formar uma quantidade tio grande de compostos.

3 FUNCOES ORGANICAS

Apesar da existéncia de uma infinidade de compostos organicos diferentes, podemos
agrupa-los quanto a semelhanga de suas propriedades quimicas — as fungdes organicas. As fungdes
organicas sA0 compostos organicos que tém comportamento quimico similar devido a sua estrutura
quimica semelhante. Essas fungoes podem ser reconhecidas pela presenca de um atomo ou grupo
de atomos especificos denominados grupos funcionais. Os grupos funcionais sio a parte da
molécula onde ocorre a maioria das reagdes quimicas e determinam, efetivamente, as propriedades
quimicas do composto, e também algumas propriedades fisicas.

As principais funcles organicas encontradas na matéria organica do solo podem ser
divididas em trés grandes grupos: (2) fungdes hidrogenadas, (77) func¢oes oxigenadas e (7z7) fun¢des

nitrogenadas (Figura 28). Os grupos funcionais da matéria organica sio de extrema importancia
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para a fertilidade do solo. Como sera abordado com mais detalhes no Capitulo VIII, dependendo

do pH do solo, alguns grupos funcionais da matéria organica podem protonar ou deprotonar

gerando cargas elétricas no solo que podem reter os nutrientes do solo.

Fungdes hidrogenadas

H
H-C-H
H

Alcano ou parafina
(cadeia aberta e saturada)

"N
Y
H H

Alceno ou alqueno
(cadeia aberta e saturada)

H—C=C—H
Alquino ou acetileno (cadeia aberta com
tripla ligacdo
H H
c=c=C
H H

Alcadieno ou dieno (cadeia aberta com duas
duplas ligagGes)

Cicloalcano, cicloparafina (cadeia fechada e
saturada)

Hidrocarboneto aromatico (apresentam pelo
menos um anel benzémico)

Fungdes oxigenadas

o)

//
R—C
\

OH

Acido carboxilico

|
0

Cetona

OH

Fenol

R—OH
Alcool

Fungdes nitrogenadas

R—NH,
Amina primaria

R

\NH

Rl

Amina secundaria

1 2

R R
\N/

R

Amina terciaria

O
/7
R— C\
NH,
Amida

R—C=N

Nitrila ou cianeto

+
R—N=CH
Isonitrila ou isocianeto ou
carbamila

Figura 28. Principais fungoes organicas encontradas na matéria organica do solo.
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Capitulo VI

A quimica da agua

A fase aquosa do solo, ou a agua no solo, ¢ a fase mais importante no solo. Quase todas as
reagdes quimicas do solo sao mediadas ou ocorrem na solugdao do solo. Os principais tipos de
reacOes quimicas que ocorrem na agua do solo sio reagoes de hidratagao-hidroélise, acido-base,
oxidag¢ao-redugao, e complexacao. A solugao do solo intermedia reacGes que controlam a retengao
de substancias pela fracao sélida do solo, tais como precipitagao-dissolu¢ao, adsor¢ao-dessor¢ao, e
troca ionica. Essas reagoes sao ditadas pelo comportamento das substincia na agua do solo. A

solu¢io do solo é também a principal fase em que as substancias se movem no solo.
1 NATUREZA DA AGUA

A 4gua é uma substancia altamente reativa e um solvente extremamente eficaz. A 4dgua
possui uma constante dielétrica elevada, ou seja, possui uma alta capacidade de superar a atragao
entre um cation e um anion dissolvido. A constante dielétrica pode também ser definida como a

capacidade se opor a atragdo elétrica entre ions de carga oposta. Esta definigao ¢ ilustrada

- ()3

onde I ¢ a forga de atracdo entre fons de carga oposta de magnitude M_ e M- que sio separados

matematicamente na CXpI‘ﬁSSﬁOZ

por um raio 7 numa solu¢dao possuindo uma constante dielétrica e. Portanto, a for¢a de atragao
entre dois fons de carga oposta sera menor em solventes que tém altas constantes dielétricas
comparativamente aos solventes que tém baixas constantes dielétricas.

A alta constante dielétrica da agua ¢ uma propriedade unica resultante da sua configuracio
molecular nao linear (Figura 29). Quando isolada no estado gasoso, o angulo entre os dois prétons
em uma molécula de 4agua ¢ de 104,5°, ¢ o comprimento de ligacio O—H ¢é ~96 pm. No estado
liquido, o angulo entre os dois protons numa molécula de agua varia entre 104,5 e 109,5° ¢ o
comprimento da ligagio O—H varia de 96 a 100 pm. Essa varia¢ao na configuracao molecular da
agua no estado liquido comparativamente gasoso ¢é atribuida ao caracter adesivo de moléculas de

agua. Dentro da molécula de 4gua, a ligagio H-O ¢é aproximadamente 61% covalente. Como, o



oxigenio ¢é altamente eletronegativo em relacio aos protons, ele atrai os elétrons dos atomos de
hidrogénio de forma que o compartilhamento de elétrons se torna desigual entre o O e H,
resultando em carga parcial negativa para o oxigénio e uma carga positiva parcial para os protons.
Além disso, o oxigénio tem uma maior oferta de elétrons que o hidrogénio, aumentando ainda mais
as cargas parciais no oxigénio e no hidrogénio da molécula de agua. Como a H,O é uma molécula
eletricamente neutra, a carga parcial de oxigénio deve exatamente equilibrar a carga parcial dos dois
atomos de hidrogénio. Assim, se J representa a carga parcial, entio a carga 6+ em cada atomo de

hidrogénio ¢é equilibrada pela carga 26— no atomo de oxigénio.

95,8 pm 97 pm 186 pm
(a) Molécula de agua isolada (b) Molécula de &gua no estado liquido

Figura 29. Molécula de dgua isolada (a) e molécula de 4gua no estado liquido (b).

A polaridade da molécula de agua, ou seja, a separacao de suas cargas parciais, permite que
ela tenha caracteristicas adesivas entre elas e a0 mesmo tempo apresente atragao para substancias
i6nicas e polares. Por isso a agua é um excelente solvente. A atracdo existente entre as moléculas
de agua resulta numa ligagao secundaria entre a carga parcial positiva de um atomo de H de uma
molécula de agua e a carga parcial negativa de um atomo de O de outra molécula. Essa ligagao ¢
fraca e indireta, pois ndo depende da configuracdo geométrica dos elétrons das camadas de valéncia,

sendo um tipo especial de interagao dipolo-dipolo chamada de ponte de hidrogénio.
1.1 Autoionizagido da agua

A autoloniza¢dao da agua ou autodissocia¢ao da agua ¢ uma reacido quimica onde duas
moléculas de dgua reagem para produzir um hidronio (H3O") e um hidréxido (OH):

2H,0 — H;0" + OH™

Este é um exemplo de autoprotdlise que mostra a natureza anfétera da agua, ou seja, sua

capacidade de se comportar como base ou como acido (veja os conceitos de acido-base no Capitulo
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VII). A agua, mesmo pura, nio é um simples emaranhado de moleculas de H,O. A reagao de
autodissociagao da dgua possui a seguinte constante de equilibrio:
_ [H;0%] X [OH™]
“a [H,0]?

Para reagdes em agua (ou solugoes aquosas diluidas), a molaridade da agua é praticamente
constante e ¢ omitida da expressdao. Portanto, nas Condi¢oes Padrio de Temperatura e Pressao
(CPTP), sob 25 °C (298 K), o produto i6nico da agua, simbolizado por K, é dado por:

K, = [H;07] X [OH ] =1,0 x 10714

Como a dgua pura ioniza-se e dissocia-se em quantidades iguais de H;O" ¢ OH, as suas
molaridades sdo iguais:

[H;0']=[0H ] =1,0 x1077

Como pode ser visto na equagio acima, nas CPTP, as concentra¢oes de H:O" e OH™ sdo
muito baixas. Isso indica que os produtos idnicos da agua sao raramente produzidos.
Aproximadamente uma molécula de agua dissocia-se em aproximadamente cada 10 horas. Como
a concentracao das moléculas de 4gua nao sao muito afetadas pela sua dissocia¢do, a concentragao
molar de 4gua é aproximadamente igual a 56 mol L.

Como sera apresentado em maiores detalhes no Capitulo VII, a acidez é medida pelo
potencial hidrogenionico (pH), que é expresso pelo logaritimo negativo da concentragiao de H;O™.
Como a concentragio de H;O" da 4gua pura sob CPTP é igual a 1,0 X 107 mol L™, o seu pH é
igual a 7. Como qualquer solucio em que as concentracdes de H;O" ¢ OH™ se igualam, é

considerada como neutra, a 4gua pura sob CPTP ¢, portanto, neutra.

2 HIDRATACAO DE iONS

Quando um fon é introduzido na agua liquida pura, a estrutura da massa de agua ¢é
perturbada. As moléculas de agua préximas ao fon carregado torna-se ordenada e forma uma
camada de hidratagao. Se o fon for um cation, as moléculas de 4gua sao orientadas de tal modo que
a por¢do da molécula de 4gua com carga parcial negativa (*O) ¢ atraida pelo cition enquanto que
a por¢io da molécula de 4gua com carga parcial positiva (*"H) ¢ repelida (Figura 30). Por outro
lado, se o fon for um 4nion, a por¢io da molécula de 4gua com carga parcial positiva (*'H) é atraida
pelo dnion enquanto que a por¢ao da molécula de 4gua com carga parcial negativa (> O) é repelida
(Figura 30). As moléculas de agua que residem na regiao mais proéxima de um fon ocupam a esfera
de hidratagdao primaria, também denominada a esfera de coordenagiao do fon. Nessa esfera existe

uma forte atracao entre as moléculas de agua e o fon. Com poucas exce¢des (por exemplo, grandes
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ions monovalentes), a influéncia do fon estende-se para além da esfera de hidratacdo primaria. As
moléculas de agua que estao fora da esfera primaria de hidratagao e que sao influenciadas pelo fon
residem na esfera hidrataciao secundaria. As moléculas de dgua na esfera secundaria de hidratagao
encontram-se mal estruturadas e sdo consideravelmente mais moéveis do que a agua coordenada na
esfera de hidratagao primaria. O efeito das esferas de hidrata¢ao primarias e secundarias ¢é isolar o
ion de tal modo que a carga ionica ¢é dissipada e protegida contra outros fons em solucdo. Dessa
forma, os fons do eletroélito na agua interagem menos eletrostaticamente e se comportam mais

idealmente (sem interagdes) do que quando em outros solventes.

90 af
QO A o &

(a) Cation hidratado (b) Anion hidratado

Figura 30. Ilustracao da esfera de hidratagdo primaria de um cation (a) e um anion (b). Ambos os

ions estao em coordenacao octaédrica cercados por seis moléculas de agua.

O grau em que a estrutura da massa de agua é perturbada e em que as moléculas de agua
sao ordenadas em esferas de hidratacdo ¢ quantificada pela variacao de entalpia de hidratagao (AH))
que ocorre quando um fon passa do estado gasoso para a fase aquosa:

M™*(g) + nH,0 () - [M(H,0),]™" (aq)

onde M ¢ o fon com uma carga 7+ ¢ 7 é¢ o nimero de moléculas de 4gua de hidratacdo. A variagao
de entalpia de hidratagao (AH, = H,, — H,) ¢ a entalpia de hidratagao e esta relacionada com a
energia liberada com a perturbagio da estrutura da massa de agua e a formag¢ao de uma esfera de
hidratacdo. Isso significa que a passagem de um fon do estado gasoso para o estado hidratado
resulta em liberagdao de energia. A entalpia do metal no estado gasoso é maior do que no estado
aquoso porque a formacao de uma esfera de hidratagao constringe o fon, reduzindo o seu potencial
quimico. Assim, quanto mais negativa for o valor de AH,, maior sera a perturbagdo da massa de

agua e maior sera o grau de hidratacdo do ion.
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O valor da AH, varia conforme o tamanho e a valéncia do fon (Tabela 14). Por exemplo,
para o grupo IA da tabela peridédica, o tamanho dos {ons alcalinos monovalentes aumentam na
seguinte ordem: Li" (90 pm) < Na® (116 pm) < K" (152 pm). Ao mesmo tempo, o valor de AH,
aumenta na seguinte ordem: Li" (=515 kJ mol™) < Na*" (405 k] mol™) < K* (-321 kJ mol™). O
mesmo ¢ valido para {ons divalentes e trivalentes pertencentes ao mesmo grupo da tabela periddica.
Isso indica que fons menores perturbam a massa de agua do que fons grandes. Ja a influéncia da
carga do fon na formagao da esfera de hidrataciao pode ser vista comparando os valores de AH, do
Li* (<515 k] mol™), Mg*" (=1922 k] mol™), e Sc™* (=3960 k] mol™), que possuem aproximadamente

o mesmo tamanho (90, 86 e 88 pm).

Tabela 14. Entalpia (AHA) e entropia (AS54h) de hidratacio de metais e anions em fun¢ao do

tamanho e da carga do fon.

=
I I S I S I S
mol-! mol-! mol-! mol-! mol-! mol-!

H+ - —-1091 Be2+ 59 —2487 Sc3+ 88 -3960

Li* 78 —558 12 Mg>* 78 2003 138 Y3+ 104 —3620

Na* 98 —444 59 Cazt 106  —-1657 56 La* 117 —3283

K+ 138 -361 101 Sr2+ 127 1524 -10

Rb* 149 —305 122 Bazt 136 1390 10

Cs* 165 —289 132 Razt 162 1259

F- 136 —505 -14  Zn>* 88 2044 110 AP* 67 —4660 —322

Cl- 181 —363 57 Cu?t 91 —2100 Cr3t 75 —4402
I- 216 —295 106 N2+ 83 2106 Fe3t 78 —4376 —300
NOs- 264 —328 147 Co?>t 88 2054
OH- 119 —11 Fe2* 92 —1920

Mn?t 97 1845

Cdz 109  —1806 —76
Pbzt 133 1480

SO~ 290 1145 19

Fonte: Dados compilados de Essington (2003); Martins; Silva; Andrade (2010); Richens (1997);
Shannon (1976); Silva; Martins; Andrade (2004).

A entropia de hidratacao (AS}) indica o grau de desordem que ocorre em uma solugao quando
um fon passa do estado gasoso para a fase aquosa. Os valores A5 trazem informagdes adicionais sobre
o impacto dos fons sobre a natureza da agua. Valores positivos de A5, tais como os observados para
os fons grandes e monovalentes (por exemplo: Na*, K', CI" e NO5), indicam que a hidratagio do fon
promove o rompimento da estrutura de grandes quantidades de massa de agua (menor ordenagao).

Valores negativos de A1), como para os cations di- e trivalentes, indicam que a hidratagio do fon
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promove a ordenagao através da formagao de esferas de hidratacao. Quanto mais negativo o valor A5,
mais ordenadas se tornam as moléculas das aguas de hidratagao.

A natureza das esferas de hidratacdo, como o numero de moléculas de agua na esfera, a
resisténcia ao deslocamento e o tempo de residéncia das moléculas de dgua na esfera de hidratagio, é
influenciada por varios fatores. A valéncia e o raio idnico do eletrélito sdo as caracteristicas que mais
afetam as esferas de hidratagao. Quanto mais concentrada a carga do ion (combinagao de alta valéncia
e pequeno tamanho), maior sera a for¢a de atragao entre o fon e as moléculas de aguas de hidratacao.
Um terceiro fator importante é a concentragao de eletrolitos na solugao. Um aumento na concentragao
do fon reduz o potencial quimico da massa de agua, resultando em aguas de hidratagdo que sao puxadas
para tras na massa de agua.

A condutividade, a mobilidade e a difusdo sio medidas do movimento de fons em uma solugao.
Quando um fon se move através de uma solugao ele tende a levar junto com ele a primeira e a segunda
esfera de solvatagdo. O numero de moléculas de agua de solvatagao que ele consegue carregar em
condigoes estaticas tendem a ser muito maior do que os obtidos a partir de propriedades dinamicas
(Tabela 15).

O tempo de residéncia médio das moléculas de agua na esfera de coordenagao, ou seja, a taxa
de substituigao das moléculas de agua a partir da esfera de coordenagdo primaria de cations apresenta
uma grande variabilidade. Os tempos médios de residéncia variam entre T = 10" a 107" seg (17 ordens
de magnitude) (ESSINGTON, 2003). Correspondentemente as constantes de velocidade de troca de
ptimeira ordem variam de £ = 10" 2 107 5™ (& = 7). Cétions metalicos sio classificados em quatro

classes com base nas suas taxas de substituicao de moléculas de agua na esfera de hidratagao.

Tabela 15. Numero de hidratacao e provavel raio hidratado de alguns cations.

Provavel % r Numero de hidratacao Raio
espécie hidlatado
hidratada
-_--_
[Li(H20)46] 0.0132 13-22 3-21
Na [Na(H20)4]" 102 0.0098 7-13 2-10 3 358
K" [KH0)4" 138 0.0072 330
Cs"  [Cs(H20)q" 167 0.0060 4 1 328
Mg™  [Mg(H:0)e*" 72 0.0556 12-14 10-13 9 430
Ca*  [Ca(H:O)q* 100 0.0400 8-12 7-11 9 410
APY [AIH0)* 53.5  0.1682 13

Fe’*  [Fe(HO)q™" 64.5  0.1395
Fonte: Dados compilados de Essington (2003); Richens (1997); Shannon (1976).
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Para os metais de Classe I, a troca de agua na esfera de hidratagao primaria é muito rapida
(t =10° 2 10" seg) (ESSINGTON, 2003). Metais nesta classe incluem os metais alcalinos (Ii,
Na*, K¥, Rb" e Cs"), os metais alcalino-terrosos (Ca**, St** e Ba®") e os fons bivalentes de Cr, Cu,
Cd e Hg. Os nimeros de coordenac¢ao primarios para os metais alcalinos variam de 4 a 6. O tempo
de permanéncia e o numero total de hidratacio para os fons monovalentes (aguas primarias e
secundarias de hidratagdo) aumentam com a diminui¢ao do tamanho do fon. Os fons bivalentes da
Classe I sdo coordenados por seis moléculas de dgua: [M(H2O)]*".

O tempo de residéncia para as 4guas de hidratagio de metais Classe II variam de 102 10~
¥ seg (ESSINGTON, 2003). O Mg, {ons trivalentes de lantanideos, e os fons de metais de transi¢ao
da primeira linha da tabela periédica (Ni**, Co**, Fe**, Fe’*, Mn** e Zn*") sdo os metais de Classe
II e sdo coordenados por seis moléculas de 4gua. A maior densidade de carga de Zn*" em relagio
ao Ni*" € responsavel pelo maior nimero de dguas primarias e secundarias de hidratagio para o
Zn**. O tempo de residéncia médio de 4gua coordenada para metais da Classe 11, como o Al’,
Be* e V¥, varia de 10 a 107 seg (ESSINGTON, 2003). J4 as 4guas ptimarias de hidratacio de
metais Classe IV, tais como Cr’", sdo extremamente dificeis de serem deslocadas, com tempos de
permanéncia que variam de 1 segundo a cerca de 10 dias. Os metais das Classes 111 e IV sao
coordenados predominantemente por seis moléculas de agua.

A hidratagao de anions também ocorre, mas ¢ consideravelmente menos significativa do
que a hidratagao coordenada dos cations. Como discutido anteriormente, a introdugao de anions
numa solugao tende a resultar num aumento liquido na desordem. Por isso o tempo médio de
residéncia da 4gua de hidratagao é muito baixo. Por exemplo, na espécie [CI(H.O)q]™ é inferior a 10
pico seg (107" seg), indicando que o CI” tem praticamente nenhum efeito sobre 0 movimento das

moléculas de agua.

3 HIDROLISE DE CATIONS

Como foi visto anteriormente, todos os fons sofrem algum grau de hidratagao. O calor
liberado quando a forma gasosa de um fon é imerso em agua (valores de AH,) indica a intensidade
e o grau de hidratacao. A maioria dos cations metalicos formam ligagdes com o oxigénio. Em
solu¢ao aquosa, a interacio de metal-oxigénio induz um forte efeito polarizador nas aguas de
hidratagao, que pode dividir ou decompor uma molécula de agua, para formar uma nova espécie
i6nica de metal (um hidréxido ou um 6xido) e prétons. Este processo é denominado hidrélise. A
hidrélise é um processo que pode ter impacto significativo na quimica de um metal em um

ambiente aquoso. Em esséncia, a hidrolise quimica muda a forma de um metal, impactando na sua
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reatividade com outras espécies soluveis em agua, nas suas caracteristicas de adsorcio e de troca, e
na solubilidade mineral.

De acordo com Essington (2003), a hidratagdao de cations e o comportamento de hidrélise
numa solugdo aquosa pode ser classificada em trés categorias, dependendo da carga do fon (Z) e
do raio (7) (Tabela 16). O potencial idénico (PI) de um fon é definido pela relagio Z/r. Cations com
valores IP pequenos (<0,03) tendem a permanecer hidratados e nao sio hidrolisados durante todo
o intervalo de pH normal das solugdes de solo. Os ions com valores moderados a elevados de PI
(0,03<PI<0,1) tendem a polarizar fortemente a agua de solvatagao e promover hidrolise:

[M(H.0),]m" = [MOH(H,0)1]ni* + H*

onde M é um cition metélico com carga M". Este tipo de comportamento de hidrélise é comum
para AI’* e Fe’*. J4 os fons com valores de PI elevados (>0,1) promovem a dissociagio completa
de moléculas de agua de hidratagao, resultando na formagao de oxianions estaveis. Por isso, os

metais que possuem alto PI ndo existem na forma de cations em solugbes aquosas.

[M(H,0),]m" = [MO,]™" + 2aH"

O grau de hidrolise é também dependente do pH. Em solugdes acidas, a atividade protonica
(H") é alta e a dissociagio de um préton a partir de uma dgua de hidratagio (essencialmente para
colocar mais prétons em solu¢ao) nao ¢ favorecida. Em solugoes alcalinas, a atividade de protons
¢ baixa e, portanto, a hidrélise ou da dissociagao de protons a partir de aguas de hidratagao, ¢é
favorecida. O grau de hidrdlise ¢ descrito por uma constante de equilibrio. Considerando a hidrélise
do AI(H0)¢™":
Al(H,0)s** — AIOH(H,0):*" + H*

A constante de equilibrio dessa reagao a 25°C e 0,101 MPa é:

_ (AOHH0)E)H") _ 1 500
¢ (AlOH(H,0)3")

e K, é chamado de constante de dissociagao do acido. O valor negativo do K, (log K,) pode ser
convertido para pK, (p significa —log). Para esta rea¢do, o pK, é 5,00. A forca de todos os acidos de
Bronsted-Lowry (compostos que doam prétons para solugdes) pode ser descrito pelos seus valores

de pK.: quanto menor for este valor, mais forte ¢ o acido.
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Tabela 16. Potenciais i6nicos (Z/1) de cations metdlicos e seus graus de hidratacio ou hidrdlise

em solugoes aquosas.

Provavel espécie Provavel

hidratada ’ espécie
hidratada

Li* 76 0.0132  [Li(H20)ag" Co™ 65 0.0308  [Co(H.0)e*"
Na* 102 0.0098  [Na(H.O)]* Ni#* 69 0.0290  [Ni(H,O)**
K" 138 0.0072  [K(H-O).]" Mg* 72 0.0278  [Mg(H.0)¢**
T 150 0.0067  [TI(H.O)" Cu** 73 0.0274  [Cu(H,O)d**
Rb* 152 0.0066  [Rb(H,O)" Zn®* 74 0.0270  [Zn(HO)¢**
Cs" 167 0.0060  [Cs(H20)q]* Fe** 78 0.0256  [Fe(H:0)q**

Cr?t 80 0.0250  [Cr(H0)e)*
Mn?* 83 0.0241  [Mn(H,O)¢*
Ti* 86 0.0233  [Ti(H0)**
Cd* 95 0.0211  [Cd(H,O)¢*
Ca®* 100  0.0200 [Ca(H.O)¢*"
S 118 0.0169  [St(H.O)d**
Pb* 119 0.0168  [Pb(H.O)¢*"
0,04<IP<0,10 = fons que existem em solu¢ao na forma hidrolisada
AP 56 0.0561  [Al(H20)e.q]*"
Fe**  64.5 0.0465  [Fe(H:0)q]*"

IP>0,10 = {ons que existem em solucao na forma de oxianions e hidroxianions

B* 27 0.1111  B(OH))’ Cr'® 44 CrOs  0.1364
Si*" 30 0.1333  Si(OH),’ Mn®"  25.5 MnO,~  0.2353
c* 16 0.2500 COs* As" 46 AsOs~  0.1087
N 13 0.3846 NO;~ Se* 42 SeO4~  0.1429
s 29 0.2069 SO Mo®" 59 MoO,~  0.1017
cr+ 27 0.2593 ClO4 P 38 PO, 0.1316

Fonte: Dados compilados de Essington (2003); Shannon (1976).

Se reorganizarmos a equagao anterior e simplificarmos a notagdo para as espécies de Al

removendo as aguas de hidratacao, temos:

K, _ (AlOH*")
(H+) - (A13+)

pK, — pH = log(AI3") — log(AlOH?*")



Com base nas equagdes acima, temos que: (7) quando o pH>pK, [(H")<K]], o produto da
deprotonagio (AIOH?") ¢é a espécie dominante em solugio; (%) quando o pH<pK, [(H")>K]], a
espécie hidratada livre (Al’*) é a espécie dominante em solugio; e () quando o pH=pK,, o produto

da deprotonagio e a espécie livre hidratada tem atividades iguais em solugao.
4 TONS COMPLEXOS E PARES IONICOS

InteracSes curtas (<500 pm) entre os {ons ou moléculas que ocorrem em solugdes de solo
podem levar a formacido de {fons complexos e pares i0nicos. A reacdo geral de formagao de pares

i6nicos ¢ descrita da seguinte forma:
aM™*(aq) + bL™ (aq) > M,L] (aq)

onde M”" é o fon metalico livte com carga 7+, I ¢é o {on ligante livre (ou molécula) com catrga 7—
, e ML, (g = am — bn) é o complexo solivel ou par i6nico. Um fon ou molécula ligante é uma
espécie que pode residir na esfera de coordenagao de um cation metalico central. Um ligante pode
ser uma espécie carregada (fon) ou uma molécula neutra. Por exemplo, um acido (fraco) nao
dissociado, tal como HF’, ¢ um exemplo de um par i6nico, onde H* € o cation metilico e F~ € o
ligante. Cations hidratados também sio exemplos de complexos soluveis. Por exemplo, o metal
AP’" em solugio encontra-se rodeado por seis moléculas de 4gua de hidratagio; cada molécula de
H>O é um ligante porque ocupa uma posi¢io na esfera de coordenagio do A",

Existem trés tipos basicos de complexos soluveis. Um complexo de solvatacao (Figura 31a)
é o fon metilico e sua esfera de hidratacio primaria [AI(H-O)s’"], onde as moléculas neutras de
H>O ¢ o ligante. Um complexo ionico (Figura 31c) é uma espécie solivel em que o ion metalico e
o ligante (outro diferente da H,O) estao diretamente ligados, sem moléculas de agua entre o metal
e o ligante, ou seja, o ligante substituiu uma agua de hidratagdo. Este tipo de complexo é também
denominado um complexo de esfera interna. Um par ionico (Figura 31b) é uma espécie soluvel em
que o fon metalico e o ligante estio ligados fora da esfera de hidratacio; o ligante ndo desloca
moléculas de agua da esfera hidratagao primaria. Este tipo de complexo é chamado de complexo
de esfera-externa.

Quando os fons e as moléculas reagem para formar complexos solaveis, eles perdem as
suas identidades separadas. Por exemplo, o Ca** e MoO4* reagem em solucio para formar o par
ibnico CaMoOy". Todas as trés espécies irdio existit em solucdo, cada uma exibindo um

comportamento quimico e ambiental unico. Uma solucdo tipica de solo podem conter
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concentragoes significativas de H, Li, NH4, Na, Mg, Al, K, Ca, Mn, Fe, CO;, NOs, OH, F, SiO4POs,
SO, e Cl. Estas substancias podem estar presentes na forma de metal livre ou espécies catidnicas:
HY, Li", NH,", Na*, Mg**, AP, K¥, Ca**, Mn™", Fe** e Fe’*; ou na forma de espécies ligantes livres
(excluindo ligantes organicos e H20): CO5™, NOs, OH, F, SiO4*, PO,™, SO4 e CI". Assumindo
que cada metal forma apenas um complexo com cada ligante, uma solucao tipica do solo poderia
conter mais de 100 complexos soluveis e espécies livres. Além disso, ambos os complexos de esfera

interna e externa podem existir para um determinado par metal-ligante, com um tipo predominante.

Q@C} Fo d»a..fQ'Q {)UQ

[ Sy - |
‘QQQ’ ‘QQQ“UOO QQQ"

(a) Complexo de solvatagdo (b) Par i6nico (c) Complexo i6nico
(complexo de esfera externa) (complexo de esfera interna)

Figura 31. Exemplos de complexos soluveis.
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Capitulo VII

Conceitos acido-base

Uma reagio acido-base é uma reagdo quimica que ocorre entre um acido e uma base.
Existem diversos conceitos originados de defini¢oes alternativas para os mecanismos de reagao
envolvidos nas reagoes e suas aplicagdes. Para a Ciéncia do Solo ¢ importante compreendermos as

trés teorias acido-base mais recentes de (7) Arrhenius, (%) Bronsted-Lowry e (77) Lewis.
1 ACIDO-BASE DE ARRHENIUS

Em 1884, o quimico sueco Svante Arrhenius' definiu que as “substincias 4cidas sdo aquelas
que em solu¢io aquosa dissociam-se em fons hidrogénios (H")” e que as “substancias basicas sdo
aquelas que em solucdao aquosa dissociam-se em fons hidroxilas (OH")”. Essa defini¢io ¢ um
conceito acido-base simplificado.

A tradicional defini¢ao aquosa de acido-base do conceito de Arrhenius se descreve como a
formacdo de 4gua a partir de fons hidrogénio e hidréxido, assim como a formacao de fons

hidrogénio e hidréxido decorrentes da dissociagao de um acido e uma base em solugao aquosa:
H" @y + OH g — H20

E importante ressaltar que atualmente, o uso de H' é considerado como uma abreviatura
de H50", uma vez que se conhece que o préton isolado H' nio existe como espécie livre em
solugao aquosa. Baseado nas reagdes acido-base de Arrhenius, a partir da reacdo entre um acido e

uma base forma-se um sal e 4gua, ou seja, ¢ uma reagao de neutralizagao.

Acido® + Base™ — Sal + Agua

1 Svante August Arrhenius nasceu em Vik, Suécia, em 19 de fevereiro de 1859 e faleceu em Estocolmo, Suécia,
em 2 de outubro de 1927. Foi um quimico sueco que recebeu o Nobel de Quimica de 1903 em reconhecimento
dos servigos extraordinarios concedidos ao avango da Quimica pela sua teoria eletrolitica da dissociagéo.



Os ions positivos provenientes de uma base forma um sal com os fons negativos
provenientes de um acido. Por exemplo, dois moles da base hidréxido de s6dio (NaOH) podem
combinar-se com um mol de acido sulfarico (HoSO4) para formar dois moles de 4gua e um mol de

sulfato de sodio.
2NaOH + HzSO4 — 2H20 + Nast4

Para compreendermos a dinamica da quimica da acidez do solo, a defini¢ao do conceito
acido-base simplificado de Atrhenius é a mais adequada. Acidez indica a atividade de fons H" em
uma solu¢do ou suspensao qualquer. A unidade basica de medida da acidez é o potencial
hidrogenidnico ou potencial de hidrogénio (pH), que é o logaritmo inverso da atividade de H"

na solucao:

pH = —logolay.]

onde ap+ representa a atividade de H" em mol dm ™. Em solugdes diluidas (abaixo de 0,1 mol dm™),
os valores da atividade se aproximam dos valores da concentracio, permitindo que a equagao

anterior seja escrita como abaixo:

pPH = logo (ﬁ)

O termo pH foi introduzido, em 1909, pelo bioquimico dinamarqués Serensen®. O valor
de pH indica a acidez, neutralidade ou alcalinidade de uma solu¢ao ou suspensao qualquer. A escala
de pH vatia de zero a 14 (Figura 32). O pH 7,0 indica a neutralidade, onde a concentrac¢io de H' é
igual a concentracio de OH™. Solug¢oes com pH menor que 7,0 sio consideradas acidas
([H]>[OH]). Ja o pH maior que 7,0 indica solug¢des basicas ([H]<[OH]). Como o pH é expresso
em escala logaritmica, para cada variacio na unidade do pH, a concentracio de fons H" varia 10

vezes (Figura 32). Isso demonstra que uma pequena diferenca de pH pode ser bastante significativa.

2 Sgren Peter Lauritz Sgrensen (Havrebjerg, 9 de janeiro de 1868 — 12 de fevereiro de 1939) foi um quimico
dinamarqués. Em 1900, Sgrensen foi convidado a dirigir o Laboratdrio Carlsberg, associado & cerveja Carlsberg,
em Copenhagen, onde comecou a realizar diversas experiéncias bioguimicas relacionadas com aminoacidos,
proteinas e enzimas para facilitar seus trabalhos no controle de qualidade de cervejas. Essas experiéncias o levaram
a descobrir a medigéo do pH.
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Figura 32. Escala de pH, concentracido de H, e faixa de pH dos solos.

Os solos apresentam amplitude de valor de pH em 4agua entre 3,0 e 9,0 (Figura 32), embora
os valores mais comumente observados ocorram numa faixa intermediaria (4,5—7,5). Mais da
metade dos solos do Rio Grande do Sul sao acidos, com pH em 4gua na faixa de 5,0 a 6,0. Contudo,
a acidez do solo nio é composta somente pelos H' presentes na fase liquida do solo, pois parte
deles esta adsorvido as cargas elétricas dos coloides da fase sélida. Assim, a acidez dos solos ¢
dividida em dois tipos: acidez ativa (na solu¢ao do solo) e acidez potencial (hidrogénio e
aluminio adsorvido na fase solida do solo). A distribuicio quantitativa dos fons H" nessas duas
formas segue o mesmo principio dos elementos nutrientes — Principio de Le Chatélier’: “Se for
imposta uma alteragao de concentragoes a um sistema quimico em equilibrio, a composicao do sistema deslocar-se-d
no sentido de contrariar a alferacao a que foi sujeita”. Ou seja, ha uma pequena quantidade de H' na
soluc¢io e, quando estes sao consumidos, a fase sélida os repoe, manifestando o poder tampao do
solo.

Na Ciéncia do Solo, os principais cations presentes no solo sio agrupados em cations
basicos (Ca*", Mg®*, K e Na") e citions 4cidos (H" e AI’"). Como pode-se suspeitar, um solo com
alta concentracao de cations acidos tera um pH 4cido. Por outro lado, um solo rico em cations

basicos tera um pH mais elevado. Por isso, dois parametros sio frequentemente utilizados para

3 Henri Louis Le Chatelier (Paris, 8 de outubro de 1850 — Miribel-les-Echelles, 17 de junho de 1936) foi um )
quimico e metalurgista francés que contribuiu significativamente para o desenvolvimento da termodinamica. E
conhecido pela descoberta da lei do equilibrio quimico (1888).
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avaliar a fertilidade do solo baseado na sua proporc¢ao de cations basicos e acidos — a saturagao
por bases (V%) e a saturagio por aluminio (m%). A saturacao por bases é obtida pela férmula:

V%) = (Ca** + Mg** + K* + Na*)
* 7 (Ca** + Mg?* + K* + Na* + AB* + HY)

x 100

enquanto que a saturagdao por aluminio é obtida pela férmula:

(Ar*)
(Ca?* + Mg?* + K* + Na* + AI3Y)

m(%) = x 100
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Saturacdo por bases (V%)
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(b) 100

80
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40

Saturacdo por aluminio (m%)
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3.5 4.5 55 6.5 7.5 8.5
pH do solo
Figura 33. Relacao entre o pH do solo e a saturagao por bases (a) e a saturaciao por aluminio de

38.690 amostras de solo analisadas no Laboratério de Analise de Solo da URI-FW entre os anos

de 2008 e 2015.
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A saturagao por bases e a saturacao por aluminio tém estreita relacio com o pH do solo.
Como pode ser visto na Figura 33a, solos com pH 5,5 apresentam V% préximo de 65%; solos com
pH 6,0 apresentam V% proximo de 80%; e solos com pH 6,5 apresentam V% préximo de 85%.
E baseado nessa relagio pH vs. V% que é feita a recomendacio de calagem para o estado de Sdo
Paulo. Como pode ser visto ainda na Figura 33b, solos com pH superior a 5,5 apresentam saturagao
por Al inferior a 10%, valor em que a toxidez por Al para as plantas é considerado baixa. Por isso
a CQFS-RS/SC (2004) considera como critérios de tomada de decisio da necessidade de calagem

o pH menor que 5,5 e a saturagao por Al maior que 10%.
2 ACIDO-BASE DE BRONSTED-LOWRY

A definicio de acido-base de Brensted-Lowry foi formulada independentemente por
Johannes Nicolaus Bronsted e Martin Lowry”, em 1923. Essa definicio se baseia na ideia da
protonagdo das bases através da desprotonagao dos acidos, ou seja, a capacidade dos acidos de
"doat" fons hidrogénio (H") as bases, que por sua vez, os "aceitam". Dessa forma, acido-base de
Bronsted-Lowry é definido como a capacidade de perder ou doar prétons. E importante ressaltar
que isso nao se refere a eliminagao de um proéton do nucleo de um atomo, o que requereria niveis
de energia nao alcangaveis através da simples dissocia¢ao dos acidos, mas refere-se a eliminagao de
um fon hidrogénio (H"). A elimina¢io de um préton (fon hidrogénio) de um 4cido produz sua base
conjugada, que é o acido com um fon hidrogénio eliminado, e a recepgao de um préton por uma
base produz seu acido conjugado, que é a base com um fon hidrogénio adicionado. A férmula geral

para as reagoes acido-base de acordo com a definigao de Bronsted-Lowry é:
AH+B— BH' + A~

onde AH representa o dcido, B representa a base, e BH" representa o 4cido conjugado de B e A~
representa a base conjugada de AH.

Dado um acido fraco HA, sua dissolugao em 4gua esta sujeito a um equilibrio:

4 Thomas Martin Lowry nasceu em Bradford, West Yorkshire, na Inglaterra, em 26 de Outubro de 1874 e faleceu
em 2 de Novembro de 1936. Foi um fisico-quimico britanico que se notabilizou principalmente por haver
formulado independentemente, porém simultaneamente, com o colega fisico-quimico dinamarqués Johannes
Nicolaus Brgnsted (fisico-quimico dinamarqués) uma nova teoria &cido-base com fundamento em
doacéo/recepcéo protonica, teoria que veio a receber o nome conjugado de Teoria acido-base de Brgnsted-Lowry.
Lowry estudou Quimica sob a dire¢do de Henry Armstrong e tornou-se seu assistente em 1896. Brgnsted realizou
também expressivas contribuigdes na termodinamica, notadamente na termoquimica, porém, formular a teoria
acido-base protdnica que leva também o seu nome é que efetivamente o imortalizou na comunidade cientifica.

76



HA + H,O —~ A~ + H;O"

A constante de acidez ou constante de dissociacio acida (pK.,) de HA/A™ é definida por:

[A7] X [H307]

Pk = os |
onde [HA] indica a concentragao molar do acido HA numa solugao aquosa.

Acidos e bases de Bronsted-Lowry sdo caracterizados por sua forca. Acidos fortes sao os

que tém valores de constante de dissociacao (pK.,) negativos e dissociarao as moléculas de agua de

solvatagao completamente. O acido cloridrico (HCI) é um acido forte, porque tem um valor

negativo de pK, e esta completamente dissociado em solucdo aquosa (Tabela 17).

Tabela 17. Constantes de dissociacdo (valores de pK, — 25°C) para alguns acidos organicos e

inorganicos encontrados em solos.

 Reagiodcds | pk |

Todos s ot —
HCI' — H* + CI” —3,00
HzSO40 — H" + HSO, _3,00
HNO;" — H" + NOs5~ —1,00

Acidos inorganicos fr

HSO,” — H" + SO, 2,00

H;PO,’ — H' + H,PO,~ 2,15

H2P04_ — I—I+ a4 HPO42_ 7,20

HPO/ — H' + PO, 12,35

H2C03—> I—I+ aF HCOz,_ 6,35

HCO;™— H' + COs*~ 10,33

H4SiO4O—> H" + H:Si04~ 9,86

Foérmico 3,75

Acético 4,76

Oxalico 1,25 4,27
Tartarico 3,04 437
Citrico 3,13 4,76 6,40

Fonte: Dados compilados de Essington (2003); IUPAC (2009).

HCI" ndo existe em solu¢io, somente H' e CI". Acidos fracos sdo aqueles que apresentam
valores de pK. entre 0 e 14. Quanto maior o pK,, mais fraco ¢ o acido. Quanto menor o pK,, mais

forte é o 4cido. Acido fluoridrico (HF) é um é4cido fraco com um pK, de 3,45. Em valores de pH
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menores que 3,45, a espécie HF’ predomina em relagdo ao F. J4 em valores de pH maiores que
3,45, 0 HF' se dissociam e a espécie F~ predomina.

Virios acidos possuem a habilidade de doar mais do que um préton para a solugao. Esses
4cidos sio chamados de poliproticos. O A’ e o Fe™ sdo acidos poliproticos. Para alguns acidos
poliproticos (HaSO4, HaSeO4, HoCrOy), a deprotonagao inicial ¢ uma reagao acida forte. Os anions
da base conjugada resultante (HSO,~, HSeO4 e HCrO,") sao acidos fracos e deprotonam para
formar oxidnions divalentes que predominam em solu¢des (SO4*7, SeOs”” e CrO4* para pH maior
que 6,5). As formas de Al na solu¢dao do solo pode ser estimada utilizando-se os valores das suas
constantes de dissocia¢ao e plotados em um grafico chamado diagrama de distribui¢ao que mostra
a especiagao do metal como funcdo do pH a 25°C (Figura 34).

Acidos organicos fracos sio onipresentes na solucio de solo, apresentando concentracio
que variam de menos de 0,01 mmol L' até mais de 5 mmol L.™". Os valores de pK, de alguns 4cidos
organicos de baixo peso molecular ja identificados em solug¢des do solo sdao apresentados na Tabela
17. Assim como os acidos inorganicos, os acidos organicos tém a capacidade de doar (ou consumir)
de um até varios prétons da solugao do solo, dependendo do composto e do pH da solugio. Os
acidos formico e acético sio monoproéticos, onde cada molécula contém um grupo carboxilico. Os
acidos oxalico e succinico sio exemplos de acidos dipréticos, onde cada molécula contém dois

grupos carboxilicos. O acido citrico ¢ um exemplo de um acido triprotico.

100
90
80
70 AI(OH),*
60
50
40 -
30

Fracdo molar (%)

20 | Al(OH)?*
10 -
0 T T T T T T

3.0 4.0 5.0 6.0 7.0 8.0 9.0 10.0
pH

Figura 34. Diagrama de distribui¢ao das espécies de Al na solu¢ao do solo em fungdo da variagao

do pH.




3 ACIDO-BASE DE LEWIS

A teoria criada pelo quimico americano Gilbert Newton Lewis’ (1875-1946) introduz um
conceito novo mais abrangente, mas nao invalida a teoria de Bronsted-Lowry, pois todo acido de
Lewis ¢ um acido de Bronsted-Lowry e, consequentemente, toda base de Lewis é uma base de
Bronsted-Lowry. Sua teoria foi criada em 1916, mas aceita somente em 1923.

Ao invés de definir as reagdes acido-base em termos de prétons ou de outras substancias
relacionadas, a proposta de Lewis define uma base (conhecida como base de Lewis) ao composto
que pode doar um par de elétrons, e um acido (um acido de Lewis) como um composto que pode

receber este par de elétrons. Esse conceito considera a seguinte reagao geral:

A+:B— A:B

onde A ¢ o acido de Lewis, :B é a base de Lewis, e A:B é o complexo acido-base. Como exemplo

pratico, consideremos a classica reagdo aquosa acido-base:

HCl(aq) + NaOH(aq) — H20(1) + NaCl(zq)

Pela definicao de Lewis, esta reagao nao é considerada como a formagao de um sal e agua
ou a transferéncia de H" do HCl a0 OH". Pela defini¢do de Lewis, o 4cido é o proprio fon H', e a
base o fon OH™ que tem um par eletronico ndo compartilhado. Dessa forma, a reacio acido-base
de acordo com a definicio de Lewis é a doa¢io do par eletronico do ion OH™ ao fon H', formando
uma ligacdo covalente entre H™ e OH™, que produz agua (H,O).

A vantagem da defini¢ao de Lewis sobre a de Bronsted-Lowry ¢ que podemos identificar
substancias como acidos ou bases mesmo quando nao ha transferéncia de prétons. Por outro lado,
na defini¢ao de Bronsted-Lowry o papel do préton é essencial, porque a defini¢ao de um acido ou

uma base depende do envolvimento de prétons.

5 Gilbert Newton Lewis nasceu em Weymouth, estado de Massachusetts, EUA, em 23 de outubro de 1875, e
faleceu em Berkeley, estado da Califérnia, EUA, 23 de marco de 1946. Foi um fisico-quimico americano
conhecido pela descoberta de uma ligagdo covalente e o seu conceito de pares de elétrons. Suas estruturas de
pontos de Lewis e outras contribui¢Bes para a teoria de ligacdo de valéncia moldaram modernas teorias da ligacdo
guimica. Embora foi indicado 35 vezes, nunca ganhou o Prémio Nobel de Quimica. Em 23 de margo de 1946, foi
encontrado morto em seu laboratério em Berkeley, onde tinha vindo a trabalhar com o cianeto de hidrogénio;
muitos postularam que a causa de sua morte foi suicidio.
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O conceito de acido-base de Lewis é muito importante para compreendermos as reagdes
de oxirreducao em solos alagados a dinamica de sor¢ao e dessor¢iao de nutrientes pelos grupos

funcionais de superficie organicos e inorganicos do solo, que sera abordada no préximo capitulo.
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Capitulo VIII

Grupos funcionais de superficie

Nesse capitulo, as cargas elétricas do solo serao discutidas utilizando o modelo de Garrison
Sposito (SPOSITO, 2008), onde a carga total de uma particula de solo (o) é representada pelo
somatorio das cargas elétricas permanentes (0,), das cargas variaveis dependentes do pH (on), das
cargas originadas pela formagao dos complexos de adsor¢ao de esfera interna (Ori), e das cargas
originadas pela formagao dos complexos de adsor¢ao de esfera externa (ogg). O residual de carga

da particula ¢ finalmente contrabalanceado por fons presentes na camada difusa (cg). A
representacao grafica das cargas presentes no solo pode ser vista na Figura 35. A carga total do

solo pode ser expresso pela seguinte equagao:
6r=0,+0Ou+ O+ O+ 0a=0
1 CARGAS PERMANENTES (60)

Independentes do pH do solo, as cargas permanentes sao originadas na substituicao
isomorfica de argilominerais. Durante a formacio dos argilominerais, alguns fons Si*' sio
substituidos por fons de menor valéncia como o AI’* e Fe’* na cavidade interna dos tetraedros, e
alguns fons A’ e Fe’* sio substituidos por outros de menor valéncia, como o Fe** e Mg*" na
cavidade interna dos octaedros. Para haver a substituicao isomorfica entre {ons centrais € necessario
cumprir 3 requisitos: (?) a diferenca do raio dos cations nao deve ser superior a 15%, (7) a diferenca
de valéncia ndo deve ser superior a uma unidade e (7) os ions devem apresentar mesmo numero
de coordenagdao. Em ambos casos é gerado um déficit de carga e o mineral que deveria apresentar
carga liquida nula, passa a apresentar carga negativa. Na lamina da bruscita [Mg(OH),] das
entrecamadas da clorita, a substituicio isomérfica do Mg™* pelo Fe™* pode gerar carga permanente
positiva. Contudo, esse mineral ndo é comum em solos brasileiros. Em solos altamente
intemperizados, ¢ possivel haver carga permanente positiva devido a substituicao isomorfica de

Fe’* por Ti*" em éxidos de Fe.
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Figura 35. Representacdo grafica das cargas da superficie hidroxihidradata da caulinita ou gibsita.

As cargas permanentes decorrentes da substituicao isomorfica definem a expansividade dos
argilominerais silicatados 2:1. O grupo funcional que resulta da substituicdo isomorfa fica
localizado na superficie siloxana intersticial (na regido entrecamadas) dos filossilicatos 2:1. Também
conhecida como cavidade siloxana, é a cavidade hexagonal distorcida formada pelos seis Si
tetraédrico que compartilham oxigénios em suas arestas. Devido a natureza deformada da cavidade
ditrigonal, apenas trés dos atomos de oxigénio no interior da cavidade irdo coordenar os fons

adsorvidos. O diametro da cavidade siloxana é ~0,26 nm (Figura 30).
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O Oxigénio @ Silicio

Figura 36. Cavidade siloxana na lamina tetraedral dos argilominerais.

A reatividade da cavidade siloxana depende da distribui¢do da localizacio e extensiao da
substituicio isomorfica. Se a substituicao isomorfica ocorre na lamina octaédrica, como na
montmorilonita, a carga negativa (—1) é distribuida ao longo de aproximadamente 18 atomos de
oxigénios superficiais sobre as duas superficies da estrutura de camada 2:1 do argilomineral (Figura
37a). Uma carga de —0.5 sera distribuida em nove atomos de oxigénio em uma das laminas
tetraedrais, e uma carga igual de —0.5 sera distribuida em nove atomos de oxigénio na lamina
tetraedral oposta. Por outro lado, se a substitui¢ao isomorfica ocorre na lamina tetraédrica, como
na vermiculita, a carga negativa fica localizada e distribuida em somente trés atomos de oxigénio
(Figura 37b). A maior densidade de carga associada com os atomos de oxigénio da superficie em
minerais com substitui¢do tetraédrica ird resultar em complexos de superficie mais fortes. A
ocupagao octaédrica também influenciara a reatividade da cavidade de siloxana. Em argilominerais
dioctaédricos, o proton no OH estrutural da camada octaédrica é deslocado para o espago octaedral
vazio. Ja em minerais trioctaédricos, o préton do OH estrutural aponta diretamente na diregao da
superficie entrecamada, resultando numa forca de repulsio entre um cation adsorvido e o proton

estrutural.
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(a) Substituicdo isomorfica octaedral (b) Substituicdo isomorfica tetraedral

Figura 37. Substitui¢do isomorfica octaedral (a) e tetraedral (b) em argilominerais.

Em solos de clima temperado ricos em argilominerais 2:1, as cargas permanentes
representam a maior parte das cargas elétricas do solo. Em solos altamente intemperizados de clima
tropical e subtropical pobres em argilominerais 2:1, as cargas permanentes siao incipientes
(presentes em quantidades expressivas somente em alguns solos da campanha do RS), e a maior
parte das cargas elétricas do solo sao originadas em sitios de carga variavel de 6xidos e matéria

organica (Tabela 18).

Tabela 18. Capacidade de troca de cations (CTC) dos principais componentes organicos e
inorganicos dos solos.

Componente s6lido do solo CTC (cmol. ke™)

Oxidos 0-3
Caulinita 2-15
Mica (ilita) 10-15
Vermiculita 80—120
Montmorilonita 150-200
Matéria organica do solo 200-400

Fonte: Dados compilados de Essington (2003); Sposito (2008).

2 CARGAS VARIAVEIS DEPENDENTES DO PH (o)

As cargas variaveis sio dependentes do pH do solo. Encontram-se nas bordas dos
argilominerais e principalmente nos éxidos/hidréxidos e na matéria organica do solo. A variacio
na quantidade e no tipo de carga desses constituintes do solo ocorre devido a adsor¢ao e dessor¢ao

de fons determinantes do potencial elétrico IDPE - H e OH"). Em solos 4cidos (pH baixo), existe
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grande concentracio de fons H" que migram da solugio para a supetficie dos sélidos. Os fons H”
ligam-se covalentemente aos grupos funcionais organicos e inorganicos, passando a integrar a
estrutura da fase sélida. Isso confere carga positiva ao solo (Figura 38). Por outro lado, com o
aumento do pH (diminui¢io da concentra¢io de fons H" na solugio do solo) ocorre a dessor¢io
dos fons H" gradativamente. O excesso de elétrons nos grupos funcionais confere entio cargas
elétricas negativas. Quando o pH do solo for maior que o ponto de carga zero (PCZ), o grupo
funcional apresentara carga negativa de —2 até —1'2 (lado esquerdo da (Figura 38). Por outro lado,
quando o pH do solo for menor que o PCZ, o grupo funcional apresentara carga positiva igual a

+2 (lado direito da Figura 38).

pH = PCZ Carga liquida=0 pH < PCZ

Carga liquida =—1% @
-

Carga liquida = +%

Carga liquida =—-% Carga liquida = +%

Carga liquida=0

Figura 38. Vista lateral da gibsita (octaedro de Al) em diferentes condi¢coes de pH.

Na matéria organica (MO) do solo, a carga variavel ¢ predominantemente negativa ¢ tem
sua origem na dissocia¢ao de hidroxilas de grupamentos carboxilicos, fendlicos, endlicos e outros
(Figura 39). As cargas negativas da MO ocorrem em valores de pH bem mais baixos do que nos
oxidos e argilominerais. Alguns grupos funcionais da MO comecam a deprotonar em valores de
pH inferiores a 3,0 e outros somente acima de pH 9,0. Dessa forma, a MO assume papel
fundamental em solos acidos altamente intemperizados como os encontrados no Brasil como a
principal fonte de carga elétrica negativa, representando uma grande porc¢ao da capacidade de troca

de cations (CTC) nesses solos.



pH > PCZ pH =PCZ pH < PCZ

Grupo funcional Grupo funcional Grupo funcional
carboxilico hidroxil fenolico hidroxil alcoolico

Figura 39. Representacdo simplificada da matéria organica do solo exibindo os seus principais

grupos funcionais de superficie (carboxilico, fendlico e alcodlico) sob diferentes condigdes de pH.

As cargas variaveis na fase mineral do solo originam-se da protona¢io e deprotonacio
(dissociagao de protons) de grupos hidroxila de superficie (grupos =MOH na superficie, onde =M
representa um metal ligado na estrutura cristalina). A carga dependente do pH associada com o
grupo funcional de superficie =M pode ser negativo, neutro ou positivo. A reatividade do grupo
hidroxila de superficie com os prétons é uma fungio: (7) do nimero de atomos metalicos estruturais
ligados a hidroxila de superficie, e (%) da valéncia e da coordenacio dos atomos metalicos
estruturais. Na goethita (6xido de Fe — aFeOOH) existem trés tipos de grupos hidroxila de
superficie, e cada uma apresenta reatividade distinta com prétons. O grupo Tipo A consiste de um
grupo hidroxila de supetficie coordenado com um cation Fe’* (=FeOH™") e é também chamado
de hidroxila terminal). A hidroxila do grupo Tipo B é coordenada com trés cations Fe’
(=Fe;OH™). J4 a hidroxila do Tipo C é coordenada com dois citions Fe’* (Fe;OH"). Assim, os
grupos funcionais do Tipo C s6 podem deprotonar, e os grupos funcionais do Tipo B nao podem
ser protonados na faixa de pH normal dos solos. Isto ocorre devido a grande quantidade de carga
de cations (2 ou 3 Fe’") associada com o grupo hidroxila e 2 medida em que os fons Fe’* polarizam
os atomos de oxigénio superficiais.

De acordo com o principio eletrostatico de valéncia da Segunda Regra de Pauling, em uma

estrutura estavel, a forca total () de cada ligacao que irradia a partir de um cation coordenado é
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igual a carga cationica (Z) dividido pelo numero de coordenacao (NC), ou seja, /= Z/NC. Na
estrutura da goethita, o Fe’ estd numa coordenagio octaedral (NC = 6), e a forca de cada ligagio
do Fe com o O (Fe-O) ¢é igual a +0,5 (+3/6). Por isso um grupo funcional de supetficie do Tipo
A da goethita ¢ apenas parcialmente neutralizado pelo Fe’* estrutural, resultando em um grupo
funcional FeOH™. O pK,n da reacio abaixo é igual a 8,5, ou seja, no pH igual a 8,5 a concentragio
dos grupos funcionais =FeOH,""* e =FeOH™"” ¢ igual.

=FeOH,"” < =FeOH™"* + H*

A capacidade de protonar e deprotonar dos grupos hidroxila de superficie é também uma
funcdo do cation metalico presente na estrutura. A acidez do grupo funcional de superficie varia
conforme: (7) o metal de coordenacio e sua valéncia (forca de ligacao metal-0O), (#) da relagao entre
a forca de ligagdo e o comprimento de ligagio M—OH (f/ni-on), e (i) da eletronegatividade. Por
exemplo, os grupos Tipo A do a-ALO; (EAIOH:"” e =AIOH™) e do -SiO, (=SiOH" e SiO”) tem
carater acido-base muito diferentes.

=AIOH,""” & =AIOH™* + H*
=SiOH’ & =S8i0” + H*

A forga de ligagio Al-O € +0,5 e a relacio f/nron é 1,7 nm™. O pKiu para essa reacio ¢
igual a 8,95 (pK.1 = 6,1 e pK,» = 11,8, logo pK.u = 8,95) (Tabela 19). Ja o grupo Tipo A da silica,
como o encontrado no quartzo (x-SiO2), a for¢a de ligagao Si—O é +1 e a relagdo f/nion é 3,8 nm™
'. O pK.u para essa reagio € igual a 3,0 (pK1 = —1,2 e pKsz = 7,2, logo pKiu = 3,0). A maior for¢a
de ligacdo (+1 para Si—O vs. +2 para Al-O), a maior relagdo f/tyon € a maior eletronegatividade,
sdo caracteristicas que permitem que o atomo de Si tenha maior atra¢ao dos elétrons em relagao ao

Al, polatizando a supetficie O. Como resultado, =SiOH" é mais 4cido e o préton é retido com

menor forca comparado ao grupo AIOH,". E importante destacar que o grupo =SiOH," é um
acido forte e ndo existe em ambientes aquosos no solo devido ao forte efeito de polarizacao do

Si*" que resulta na falta de carga de elétrons suficiente para ligar eficazmente um segundo préton.

3 PONTO DE CARGA ZERO (PCZ)

Solos com predominio de carga variavel dependentes do pH apresentam um valor de pH
onde a quantidade de cargas negativas (incluindo as permanentes - G, e variaveis - On) € igual a
quantidade de cargas positivas, ou seja, a carga liquida do solo ¢ zero. Esse valor de pH é conhecido
como o ponto de carga zero (PCZ) (Tabela 20). Cada constituinte do solo possui um PCZ

caracteristico. O PCZ do solo é uma média ponderada do PCZ dos seus constituintes (Tabela 21).
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Ja o valor de pH no qual o solo (ou algum constituinte do solo — organico ou mineral) apresenta
cargas permanentes dependentes do pH igual a zero é chamado de ponto isoelétrico (PIE — o1 =

0). O PIE também é conhecido como ponto de carga protonica liquida zero (Tabela 20).

Tabela 19. Valéncia, nimero de coordenacao (NC), Aro, telacio f/tyv on, eletronegatividade e

constantes de dissociacao (pK;) de alguns minerais presentes no solo.

Quartzo [x-SiOy] -1 2
Corindo [a-ALO;] 3 6 +Y2 1,7 1,6 6,1 11,8 8,95
Hematita [a-Fe,Os) 3 6 +Y2 1,6 1,8 5,7 11,3 8,5

Fonte: Dados compilados de Essington (2003).

Tabela 20. Conceitos de pontos de carga zero.

PCZ Ponto de carga zero or=0
PCLZ Ponto de carga liquida zero 0.=0
PCPLZ ou PIE Ponto de carga protonica liquida zero on=0
PESN Ponto de efeito salino nulo 061/01 =0

Fonte: Sposito (2008).

Tabela 21. Ponto de carga zero (PCZ) dos principais componentes organicos e inorganicos

presentes no solo.

Constituinte PCZ

Matéria oganica 3,0-9,0
Corindo [a-ALOs] 8,9-9,1
Goethita [a-FeOOH] 7,8-9,0
Gibsita [AI(OH)s] 8,9

Magnetita [Fe;O4] 6,9

Hematita [o¢-Fe2O3) 6,7-8,5
Caulinita [ALSiOs(OH)4| 4,6-4,7
Quartzo [o-SiOs] 2,0-2,9
Montmortilonita 2,5

Corindo [a-ALOs] 8,9-9,1

Fonte: Dados compilados de Essington (2003); Sparks (2003); Sposito (2008).

Abaixo do PCZ do solo as cargas sio predominantemente positivas e acima do PCZ sao
predominantemente negativas, mas em ambos 0s casos as cargas positivas e negativas coexistem.
Em solos com predominio de 6, o PCZ nao possui sentido pois, nas condi¢oes de pH do solo

existentes, nao havera geracao de cargas positivas ao ponto de igualar as negativas geradas pela



substitui¢ao isomorfica dos argilominerais. Por outro lado, em solos altamente intemperizados de
carga variavel ricos em argilominerais 1:1 e 6xidos, o PCZ tém grande importancia, pois indica a

predominancia de carga do solo para determinado pH.

4 AUMENTO DAS CARGAS ELETRICAS DO SOLO

O aumento das cargas elétricas do solo pode ocorrer devido a: (7) elevacao do pH, (%)
aumento do teor de MO, (zz) aumento da concentracao da solugdao do solo, e () pela adsor¢ao
especifica de fons, mas somente as duas primeiras sao expressivas (ERNANI, 2008).

O aumento do pH através da aplicacao de corretivos da acidez do solo como o calcario
promove aumento das cargas elétricas negativas do solo pela dissociacio de H" dos grupos
funcionais de superficie e pela desobstrucao das cargas negativas previamente existentes ocupadas
pelo Al Esse efeito pode ser visto no laudo de analise de solo onde, geralmente, para as condi¢oes
de solos brasileiros, a CTC do solo estimada em solucio tamponada a pH 7,0 (CTCpiy = Ca® +
Mg”™" + K* + Na* + H" + AI") é superior 2 CTC efetiva (CTCeteiva = Ca®" + Mg®* + K" + Na* +
Al"). Entre tantos outros beneficios gerados pelo aumento da MO no solo, um dos mais
importantes é o aumento da CTC do solo. A MO possui alta densidade de carga devido ao grande
numero de radicais carboxilicos, hidroxilicos, fenélicos e endlicos, que apresentam valores variados
de constantes de dissociacao de prétons (pK,), gerando cargas negativas em uma ampla faixa de
pH (3 até 9). Nos solos do Sul do Brasil, o incremento de 1,0 g dm™ de carbono organico (ou
0,1724% de MO) representa um aumento médio de 0,35 cmol. dm™ na CTC,n7 € um aumento
médio de cerca de 0,14 cmol. dm™ na CTC efetiva (BAYER et al., 2003). Isso demonstra o papel
fundamental da MO em solos tropicais e subtropicais altamente intemperizados para manter sua
fertilidade e produtividade.

A fertilizagao aumenta a concentracao de {fons no solo. Em solos com carga liquida negativa,
o aumento da concentragao de eletrdlitos promove aumento das cargas negativas. Ja se o solo
possui carga liquida positiva, isso resulta no incremento das cargas positivas. O namero de cargas
devido ao aumento da concentrago salina é baixo, mas é importante no solo préximo aos granulos
de fertilizantes do solo.

A adsorg¢ao especifica de um fon pela fase sélida do solo ira deslocar uma molécula ou outro
ion, com valéncia igual ou diferente da sua. Quando as valéncias sao diferentes ocorre alteracao na
carga elétrica do solido. LigacOes especificas tem carater covalente sem moléculas de agua
interpondo adsorvente e adsorbato. Nesse caso, os {fons ou moléculas ligam-se diretamente aos

grupos funcionais passando a integrar a estrutura sélida, conferindo o seu excesso de carga a
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particula. Quando um cation polivalente (M* ou M** por exemplo) desloca o fon H" de um grupo
funcional ocorre aumento da carga positiva. Quando um anion polivalente desloca ion OH™, ou
quando qualquer anion (independente da valéncia) desloca uma molécula de agua de um grupo
funcional de superficie, ocorre aumento da carga negativa. Da mesma forma que o efeito do
aumento da concentraciao da solu¢iao do solo sobre as cargas elétricas, a geragao de cargas pela
adsorcao especifica de fons também é pouco expressiva, mas pode ser significativa no solo préoximo

aos granulos de fertilizantes.
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