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MOLAR MASS DETERMINATION BY CRYOSCOPY: TERT-BUTYL ALCOHOL, AN EXTREMELY APPROPRIATE
SOLVENT. We intend to divulge an easy experiment that permits the determination of molar masses of various compounds by
cryoscopy. The major advantage of this is the use of the tert-butyl alcohol as a solvent, which requires simple apparatus and easy
procedures. The melting point of this alcohol is around 25 oC, which makes it easy to freeze and then melt the solutions. This
solvent has a high cryoscopic constant and is miscible with both polar and non-polar compounds. The molar masses of acetone,
water, chloroform, dichloro-methane, ethanol, hexane, carbon tetrachloride and toluene were determined. The results were good
except for water. Even though there are reliable techniques of molar mass determination nowadays, this method is still frequently
taught in undergraduate courses.
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INTRODUÇÃO

Coligar, do latim colligare, significa unir, ligar, juntar, juntar
para um fim comum. As denominadas propriedades coligativas re-
ferem-se a quatro propriedades físicas características de soluções
diluídas (abaixamento crioscópico, pressão osmótica, elevação do
ponto de ebulição e abaixamento da pressão de vapor), cujos com-
portamentos são correlacionados e unidos pelo fato de dependerem
do número de partículas de soluto presente (independente de sua
natureza química) em uma dada quantidade de determinado solvente.
Todas têm em comum o fato do potencial químico do solvente no
estado líquido ser diminuído na presença de um soluto (solução no
estado líquido), de tal forma que o equilíbrio com a fase vapor (para
solutos não-voláteis) ou com a fase sólida seja estabelecido em tem-
peraturas diferentes, a uma dada pressão, ou a pressões diferentes a
uma dada temperatura. Uma discussão simples, mas bem didática,
desses fenômenos é encontrada em Atkins1 e Levine2.

O abaixamento crioscópico, 
T
f
, do solvente ocorre porque o

seu potencial químico na solução é menor que o do líquido puro,
enquanto que o da fase sólida (se ela for constituída somente do
solvente puro) permanece o mesmo. Então, para restaurar o equilí-
brio entre as duas fases (solução e sólida) do solvente, a temperatura
deve ser diminuída2. Quando essa temperatura for atingida teremos a
igualdade entre os potenciais químicos das duas fases (solução e
sólida) do solvente:
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O lado esquerdo da equação 1 representa o potencial químico do
solvente (A) na solução e o direito, o do sólido puro, sendo que o
asterisco indica as espécies puras e a

A
, a atividade do solvente na

solução. A diferença de potenciais químicos que aparece nessa equa-
ção (entre o líquido e o sólido), como se refere às espécies puras,
identifica-se com a energia de Gibbs de fusão do solvente.

A partir dessa equação (que supõe que somente o solvente con-
gela a partir da solução), supondo que o abaixamento crioscópico
(
T

f
) seja bem menor que a temperatura de fusão do solvente puro, o

que permite usar a aproximação de que as capacidades caloríficas do
solvente nos dois estados (sólido e líquido) são independentes da
temperatura e, ainda, a aproximação de que soluções diluídas de não-
eletrólitos comportam-se como soluções idealmente diluídas (ou seja,
o coeficiente de atividade do solvente é igual a um), obtém-se a equa-
ção proposta, inicialmente, por Raoult3,4,5:
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Essa equação permite determinar experimentalmente a massa
molar do soluto (M

B
), a partir de uma solução diluída, preparada

com certa quantidade de soluto (m
B
) não-eletrolítico em certa quan-

tidade de solvente (m
A
), conhecendo-se o valor da constante

crioscópica (K
c
), ou molecular, característica de cada solvente, sen-

do seu valor calculado pela relação:
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As grandezas da equação 3 referem-se ao solvente puro (tempe-
ratura de fusão, massa molar e calor de fusão na temperatura de fu-
são) e à constante universal dos gases.

Dessa forma, o abaixamento crioscópico é diretamente propor-
cional à constante crioscópica. Neste caso, quando o solvente apre-
senta K

c
 baixo, implicará em valor de 
T

f
 pequeno e, conseqüente-

mente, a precisão da medida de 
T
f
 resultante de experimentos sim-

ples é bastante prejudicada. Assim sendo, para que um solvente seja
adequado em medidas de crioscopia, requer-se dele uma constante
crioscópica elevada.

Outros parâmetros a serem considerados na escolha de um
solvente são: a sua massa molar, pois, se alta, um pequeno número
de partículas do solvente estará em dado volume, diminuindo o fator
de diluição de uma solução; o ponto de fusão muito acima ou muito
abaixo da temperatura ambiente tornará o controle e a aparelhagem
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necessários para efetuar medidas precisas mais complexos; o grau
de periculosidade e de volatilidade.

Historicamente, as propriedades coligativas foram ferramentas
poderosas para o entendimento da química de soluções e, especial-
mente, para a determinação de massas molares. Porém, com o de-
senvolvimento de técnicas altamente exatas, as quais permitem de-
terminar massas molares corretas, as medições envolvendo proprie-
dades coligativas deixaram de ter essa finalidade. Apesar disso, a
importância do fenômeno em si ainda persiste, sendo fonte de dis-
cussão teórica e prática considerável nas disciplinas experimentais
de Físico-Química.

Neste trabalho aborda-se a determinação da massa molar de subs-
tâncias através da depressão do ponto de congelamento (ponto de
fusão) de um solvente por adição de soluto, ou seja, o abaixamento
crioscópico, onde se resgata o emprego de um solvente de ótimas
qualidades, porém pouco divulgado na literatura científica, o terc-
butanol6. A determinação do abaixamento crioscópico é bastante
didática e tradicional para verificação das propriedades coligativas
em disciplinas experimentais de Físico-Química. Apesar de não se
propor uma experiência nova, a vantagem da apresentada consiste
na utilização de aparelhagem simples e de baixo custo, o que permi-
te a sua execução em instituições onde a estrutura laboratorial não
permite procedimentos mais sofisticados. Neste artigo incluiu-se, tam-
bém, um breve histórico sobre a compreensão dos efeitos coligativos.

BREVE HISTÓRICO

A correlação entre as propriedades físicas de soluções e a sua
composição levou a um grande avanço no entendimento da química
de soluções. Três cientistas, laureados com o prêmio Nobel de Quí-
mica, contribuíram significativamente para este desenvolvimento:
Jacobus Henricus van’t Hoff (1852-1911) – em 1901 (ano da pri-
meira premiação na área), Svante August Arrhenius (1859-1927) –
terceiro prêmio em 1903 e Wilhelm Ostwald (1853-1932) - nono
laureado com o Nobel de Química, em 1909. Vários outros cientis-
tas, não agraciados com a distinção, também colaboraram expressi-
vamente para o atual estágio dessa área da Físico-Química, desta-
cando-se entre esses, François-Marie Raoult (1830-1901)3,7,8

.

A necessidade prática da determinação do teor de álcool em vi-
nhos e conhaques levou ao início dos estudos sistemáticos sobre pres-
são osmótica: começaram com o abade Jean Antoine Nollet (1700-
1770), em 1748, e tiveram continuidade com René Joaquim Dutrochet
(1776-1847), a quem se deve o nome atual (osmose) para o fenôme-
no da passagem do solvente por membranas permeáveis a ele, e
Wilhelm Friedrich Philipp Pfeffer (1845-1920), que produziu a pri-
meira membrana permeável somente ao solvente e cujos trabalhos
de 1877, principalmente, mostraram que a presença de um soluto
produzia modificações na pressão osmótica4. Na seqüência, o botâ-
nico Hugo de Vries (1848-1935), estudando soluções isotônicas em
plantas, observou que o efeito desta pressão seguia regularidade si-
milar à do ponto de congelamento das soluções. A seguir, Randal
Thomas Mowbray Rawdon Berkeley (1865-1942) e Ernald George
Justinian Hartley (1875-1947) efetuaram a primeira medida precisa
da pressão osmótica no início do século XX5.

Quanto às outras propriedades coligativas, Michael Faraday
(1791-1865), em 1822, tinha notado o efeito do aumento do ponto
de ebulição de um solvente pela adição de um soluto. Clemens
Heinrich Lambert von Babo, em 1847, e Adolf Wüllner, em 1856,
observaram que a pressão de vapor do solvente é diminuída por adi-
ção de solutos e a diminuição é proporcional à quantidade de soluto3.
Em 1888-9 Ernst Otto Beckmann (1853-1923) e outros publicaram
trabalhos sobre a elevação do ponto de ebulição, que também permi-
te a determinação de massas molares de soluto3-5,8. Entre as contri-

buições de Beckmann, uma das maiores foi o desenvolvimento do
termômetro diferencial, que é capaz de determinar variações de tem-
peratura com precisão de 0,001 oC 3,5.

Por outro lado, os primeiros estudos sobre o efeito de solutos na
diminuição do ponto de congelamento de soluções foram efetuados
pelo reverendo Richard Watson (1737-1816) e publicados no ano de
1770 em Cambridge5. Ele observou que a resistência ao congela-
mento de um solvente para um dado sal era diretamente proporcio-
nal à quantidade deste sal. Charles Blagden (1748-1820), observan-
do o mesmo efeito, publicou artigo em 1788. No trabalho do último
não havia menção ao artigo de Watson, assim, a conclusão de que o
fenômeno da depressão do ponto de congelamento é proporcional à
concentração de soluto era freqüentemente denominada lei de
Blagden3,5. Posteriormente, uma relação quantitativa importante foi
alcançada por Cato Maximilian Guldberg (1836-1902), em 1870,
mostrando que a depressão do ponto de fusão é inversamente pro-
porcional ao calor latente de fusão5.

Apesar da existência de grande quantidade de resultados experi-
mentais na época, não havia ainda formulações quantitativas ade-
quadas, relacionando a composição de soluções com a massa molar.
Quatro fatores contribuíam significativamente para essa situação: (i)
a lenta evolução do conceito de massa molar e sua aceitação pela
comunidade científica; (ii) o fato de muitos dos estudos terem sido
efetuados com sais, com os quais os resultados se mostravam discre-
pantes; (iii) o fato dos trabalhos sobre a pressão osmótica, desenvol-
vidos principalmente por botânicos, serem pouco conhecidos pelos
químicos e; (iv) a dificuldade reinante de organização, sistematiza-
ção e divulgação dos trabalhos científicos nas áreas de ciências.

Uma importante contribuição para as propriedades coligativas
foi dada pelo químico francês François-Marie Raoult, quando publi-
cou o seu primeiro trabalho sobre o assunto em 1878. Ele confirmou
a relação de Guldberg, estudando novas maneiras de determinar o
conteúdo de álcool no vinho, através do ponto de congelamento das
soluções de substâncias orgânicas. Esse cientista trabalhou ainda com
homólogos de ácidos orgânicos e correlacionou dados de ponto de
ebulição com constituição química de soluções. Os trabalhos de
Raoult em 1886-8 mostraram que a pressão de vapor do solvente
também era diminuída pela presença de substâncias não voláteis,
sendo o abaixamento diretamente proporcional à fração em quanti-
dade de matéria do solvente (Lei de Raoult) 4,8.

Em 1882, Raoult publicou uma importante coleção de dados, uma
tabela contendo vários solutos orgânicos em água e mostrando que o
produto da depressão do ponto de congelamento (
T

f
=T*-T) pela massa

molar (M
B
) dividido pela massa de soluto (m

B
), dissolvido em uma

quantidade fixa de água, era sempre igual a uma constante K
c
, ou seja

(
T
f
) x M

B
/m

B
 = K

c
, sendo T* e T as temperaturas de fusão do solvente

puro e em solução, respectivamente. Esta relação seria válida para
qualquer soluto4. Assim, segundo essa proposição, as moléculas orgâ-
nicas eram simplesmente separadas (dissolução). Publicações poste-
riores de Raoult mostraram que o efeito era igualmente verdadeiro
para outros solventes3,5, além da água, porém cada solvente tendo uma
diferente constante molecular K

c
. O trabalho de Raoult atraiu vários

cientistas e, nos anos seguintes, o método do ponto de congelamento
para a determinação de massas molares foi largamente aplicado.

Em 1884, diante da discrepância entre os resultados com solu-
ções de sais e a lei de congelamento, Raoult sugeriu a possibilidade
de certos radicais com cargas serem formados pela adição destes sais
em água. Estas entidades seriam semelhantes às sugeridas por Planck
e outros4, entretanto a proposta vigente na época era de que o
surgimento de espécies carregadas somente ocorria durante os pro-
cessos eletrolíticos.

Em 1886, van’t Hoff baseando suas análises, principalmente, em
dados de pressão osmótica dos botânicos Pfeffer e de Vries, determi-
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nou a relação entre a pressão osmótica e a composição da solução3,7.
Aplicou a segunda lei da termodinâmica e deduziu uma equação que
relaciona a pressão osmótica com a quantidade de soluto de uma solu-
ção. Essa equação é análoga à equação dos gases ideais: / V = n

B
 R T,

onde / é a pressão osmótica e n
B
 a quantidade de matéria do soluto4,5.

Dessa forma, van’t Hoff 3,5 mostrou que a massa molar de um
soluto poderia ser determinada através da comparação de medidas
de pressão osmótica, entre solvente puro e solução. Nos sistemas em
que as relações falhavam, propôs a introdução de um termo “i” na
sua equação, sugerindo que este fator era uma medida da anormali-
dade da substância, ficando sua equação como: / V = i n

B
 R T. Ao

mesmo tempo van’t Hoff, junto com de Vries, começou a prestar
atenção quanto à semelhança desses dados com os observados com
o ponto de congelamento de soluções no trabalho de Raoult.

Em 1887 van’t Hoff, junto com Ostwald, lançou o Zeitschrift für
Physikalische Chemie, o primeiro periódico dedicado à recém criada
área de Físico-Química, fundamental para a divulgação de resultados
experimentais da época. No primeiro volume foram publicados dois
trabalhos relevantes, o de van’t Hoff, mostrando a analogia entre as
equações de pressão osmótica (para soluções diluídas) e a dos gases
ideais3,7 e um segundo, o de Arrhenius, sobre a teoria da dissociação.
O trabalho de van’t Hoff mencionava a teoria da dissociação eletrolítica
de Arrhenius, uma vez que esta permitia explicar o fator de anormali-
dade observado com sais, porém naquela época, essa teoria era um
tanto quanto obscura e motivo de grandes controvérsias5.

Retornando no tempo, em 1883/84, Svante Arrhenius havia ex-
posto pela primeira vez os princípios da teoria da dissociação
eletrolítica em sua tese de doutorado, proposta esta baseada em estu-
dos de condutividade. Ele foi duramente criticado, pois, como cita-
do anteriormente, nessa época prevalecia a idéia de que partículas
carregadas somente seriam formadas através de eletrólises3,7.
Arrhenius teve dificuldades para a obtenção do grau de doutor sendo
fortemente questionado pela banca examinadora de seu trabalho.
Posteriormente, após enviar cópias de sua tese a vários cientistas de
renome, teve a oportunidade de trabalhar nos laboratórios de Ostwald
e de Friedrich Wilhelm Georg Kohlrausch (1840 - 1910), e, durante
sua permanência no grupo deste último, leu os trabalhos de van’t
Hoff sobre pressão osmótica, onde constava uma discussão sobre os
trabalhos de Raoult e outros sobre as anomalias quando os solutos
usados eram sais. Posteriormente, recebeu convite de van’t Hoff para
trabalhar em seu laboratório em Amsterdam3.

Arrhenius percebeu que sua proposta da teoria da dissociação,
além de ser centrada nos estudos de condutividade, explicava a anor-
mal diminuição da pressão de vapor e do ponto de congelamento de
soluções preparadas com NaCl. Portanto, a possível formação de
dois íons deveria resultar num efeito em dobro, comparado ao da
sacarose (que não se dissocia). A publicação completa da sua teoria
da dissociação dos sais (publicada anteriormente em revista de me-
nor expressão e não na totalidade) no primeiro volume da obra
Zeitschrift für Physikalische Chemie, graças ao suporte de Ostwald
e, particularmente, de van’t Hoff, apesar de recebida com extrema
reserva pela comunidade científica, conseguiu créditos que posteri-
ormente foram confirmados3,5. Em 1889 Arrhenius mostrou ainda
que a relação entre o ponto de ebulição (
T

b
) e o calor latente de

vaporização (l
b
) era similar àquela para o abaixamento crioscópico

de Guldberg (
T
b
=(RT2)/l

b
).

Assim as propriedades coligativas, durante algum tempo, foram
um dos métodos mais utilizados para a determinação de massas
molares. O abaixamento crioscópico e a elevação ebulioscópica, por
envolverem variações pequenas de temperatura, foram utilizados para
a determinação de massas molares pequenas. Ainda hoje se utiliza o
abaixamento da pressão de vapor para a determinação de massas
molares de macromoléculas, estas da ordem de até 1.104 g.mol-1 e

pressão osmótica para moléculas da ordem de até 3.106 g.mol-1 (exem-
plo: biopolímeros).

PARTE EXPERIMENTAL

Materiais

A necessidade de purificação dos solutos utilizados é discutível
e depende do grau de exatidão desejado no experimento. No nosso
caso, em geral, foram utilizados compostos de qualidade duvidosa
(marcas de baixo custo), assim optou-se pela purificação destes. Os
reagentes usados nos processos de purificação (sais, ácidos, metais,
secantes e outros) foram de boa qualidade (p.a.).

Purificação dos compostos utilizados9

Terc-butanol (Mallinckrodt): secou-se o solvente com K
2
CO

3

anidro seguido de filtração e destilação fracionada. Acetona (Nucle-
ar): dissolveu-se 10 g de iodeto de sódio (finamente pulverizado) em
40 mL de acetona em ebulição. Resfriou-se a –8 oC em banho de
gelo e sal. Filtraram-se os cristais de NaI.Me

2
CO formados e aque-

ceu-se até liquefação. Seguiu-se uma destilação fracionada.
Clorofórmio e dicloro-metano (Chemco): em um funil de sepa-

ração agitou-se com pequenas porções de H
2
SO

4
 concentrado (30

mL de ácido para cada 500 mL de solvente) por 3 vezes, seguiu-se
lavagem com água por 2 vezes. A secagem foi efetuada com CaCl

2

anidro e após filtração efetuou-se uma destilação fracionada.
Etanol (Synth): em um balão de 1 L, colocou-se 2,5 g de magnésio

em raspas, 0,25 g de iodo e 50 mL de etanol absoluto. Aqueceu-se a
mistura em refluxo até todo magnésio ser convertido a etóxido de
magnésio. 500 mL de etanol foram adicionados ao balão que foi man-
tido sob refluxo por 1 h e a seguir efetuou-se uma destilação fracionada.

Hexano (Carlo Erba): lavagem com adição de pequenas porções
de H

2
SO

4
 concentrado (em funil de separação com agitação), até que

o ácido deixou de apresentar coloração. A seguir efetuou-se uma
lavagem com água e depois com solução de CaCO

3
 a 10%. Fez-se

uma última lavagem com água. Secou-se com CaCl
2
 e destilou-se na

presença de sódio metálico.
Tetracloreto de carbono (Synth): tratamento em funil de separa-

ção com sucessivas porções de H
2
SO

4
 concentrado até o ácido não

apresentar mais coloração. Seguiram-se duas lavagens com água,
secagem com CaCl

2
 e destilação na presença de P

2
O

5
.

Tolueno (Synth): em funil de separação agitou-se o tolueno com
H

2
SO

4
 gelado (20 mL de ácido por 200 mL) mantendo-se a temperatura

abaixo de 30 oC (evita-se a sulfonação do tolueno). Após separação do
ácido repetiu-se o procedimento. A seguir lavou-se uma vez com água,
uma vez com solução de NaHCO

3
 5% e novamente com água. Secou-se

sucessivamente com CaSO
4
 e P

2
O

5
. Após deixar em refluxo por 30 min

na presença de P
2
O

5
, efetuou-se uma destilação simples.

Água: bidestilada em aparelhagem de vidro.

Métodos

O sistema utilizado para as medidas de ponto de congelamento
está ilustrado na Figura 1. No béquer A coloca-se em torno de 200
mL de água a aproximadamente 28 ºC. No centro desse béquer colo-
ca-se o tubo externo B (vazio) e no centro deste o tubo interno C,
ambos fixados em suporte universal por garras. Através de pipeta
volumétrica de 5 mL adiciona-se o terc-butanol ao tubo interno C.
Introduz-se o termômetro -de escala interna (com precisão de ± 0,5
K)- no tubo C já contendo o terc-butanol, sem deixar o bulbo encos-
tar nas paredes de vidro (opcionalmente prenda o termômetro a uma
rolha -com um orifício adicional do lado). Com agitação vertical,
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promovida por um fio (arame) de cobre (ou outro material inerte ao
meio) faz-se as leituras de temperatura, introduzindo água esfriada
(abaixo de 25 °C) no béquer. A presença de um espaço livre, na
realidade de ar, entre os tubos torna a taxa de decréscimo de tempe-
ratura menor, ficando mais fácil o controle da mesma10,11. Mede-se o
ponto de congelamento do terc-butanol. Após a leitura retira-se o
tubo interno C e promove-se um aquecimento do mesmo com as
mãos (ao redor de 1 a 2 ºC) para provocar a fusão do solvente. Esse
procedimento deve ser repetido até a obtenção de valores reprodutíveis
da temperatura de congelamento. A seguir, adicionando-se o soluto
com pipeta graduada de 0,2 mL ao terc-butanol no tubo C, repete-se
todo o ciclo de medida. Para efetuar medidas com um outro soluto,
deve-se lavar o sistema com água em abundância e secar cuidadosa-
mente. Neste caso o uso de um pouco de acetona é recomendado no
processo de secagem. Verifique a limpeza do fio de cobre e que,
durante a agitação, não ocorra queda de resíduos da rolha devido ao
atrito com o fio; neste caso recomenda-se adaptar um pequeno tubo
de vidro na rolha, inserindo o fio de cobre por dentro deste, dessa
forma melhorando-se o sistema de agitação. Para cada um dos solutos
foram efetuadas 6 medidas.

O volume da pipeta de 5 mL, após calibração com água recém
fervida e submetida a corrente de nitrogênio, correspondeu a 5,005
mL. Assim a massa de terc-butanol resultante foi 3,909 g (d= 0,781
g/mL). As calibrações de pipetas de 0,2 mL resultaram em pratica-
mente o mesmo valor lido, sendo desnecessário efetuar a calibração
destas. A calibração do termômetro, apesar de ter sido efetuada, não
é necessária porque interessa a diferença de temperatura, sendo com-
pensada qualquer inexatidão do termômetro. Com essas calibrações,
a relação de densidade e a constante crioscópica do terc-butanol (K

c
=

8,3 K.kg/mol)6, a equação (2) pode ser reescrita como abaixo, sendo
d

B
 e V

B
, respectivamente, a densidade e o volume do soluto:

�

909�3.T
M
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�
� (4)

Recomenda-se o armazenamento do terc-butanol em frascos her-
meticamente fechados e, se possível, na presença de peneira molecular
devido à tendência característica de álcoois em absorver água.

RESULTADOS E DISCUSSÃO

Algumas das vantagens do terc-butanol (álcool terc-butílico ou
2-metil-2-propanol)6 como solvente em medidas de crioscopia são:
(i) facilidade de purificação; (ii) facilidade de acesso; (iii) relativa-
mente barato (4 L, marca Mallinckrodt por R$ 121,50); (iv) tempe-
ratura de fusão de 298,3 K (25,1 oC) ou seja, basta o calor da mão
para fundí-lo e banho de água fria para congelá-lo; (v) baixa massa
molar (74,12 g/mol); (vi) constante crioscópica (8,3 K.kg/mol)6 qua-
tro vezes maior que a da água; (vii) baixa toxicidade e; (viii) solubi-
lidade com uma grande variedade de compostos.

Os valores experimentais de abaixamentos crioscópicos obtidos
com o uso de terc-butanol como solvente de oito solutos com diferen-
tes volumes adicionados, são apresentados na Tabela 1. Os resultados
mostram que, para o menor volume de soluto empregado, 80 �L, a
depressão da temperatura de congelamento do terc-butanol puro para
a solução é da ordem de 2 K, sendo esta suficientemente grande para
se medir com razoável precisão através de termômetros simples. A
partir dos resultados da Tabela 1, para cada composto, construiu-se
um gráfico da depressão na temperatura de congelamento (
T

f
) versus

volume de soluto adicionado (V
B
). A partir do coeficiente angular (ver

equação 4) pode-se calcular as massas molares (M
B
) desses solutos,

cujos valores são apresentados na Tabela 2.

Figura 1. Sistema utilizado na determinação do ponto de congelamento. A:

béquer de 400 mL, B: tubo de vidro largo, C: tubo de ensaio, D: agitador

(fio de cobre) e E: termômetro

Tabela 2. Densidade dos solutos, massas molares (verdadeiras e experimentais), coeficientes angulares e respectivos erros percentuais

Soluto d
B 

(g/mL) M
B
 verd. (g/mol) Coef. ang. (K/mL) M

B
 exp. (g/mol) Erro (%)

Acetona 0,790 58,1 30,00 55,9 4
Água 0,998 18,0 70,65 30,0 67
Clorofórmio 1,483 119,4 25,09 125,5 5
Diclorometano 1,327 84,9 27,33 103,1 21
Etanol 0,789 46,1 36,77 45,6 1
Hexano 0,660 86,2 16,16 86,7 1
Tetracloreto de carbono 1,594 153,8 21,16 159,9 4
Tolueno 0,867 92,1 18,75 98,2 7

Tabela 1. Variação de temperatura de congelamento para diversos
volumes de composto adicionado em 5,00 mL de terc-butanol. O
desvio padrão médio nas medidas de temperatura foi em torno de
± 0,2 K


 T (K)

Soluto 80 �L 100 �L 120 �L 160 �L 200 �L
Acetona 2,5 3,2 3,9 5,1 6,1
Água 10,3 12,5 13,9 16,4 19,1
Clorofórmio 3,1 3,5 4,3 5,1 6,1
Diclorometano 3,0 3,6 4,1 5,2 6,3
Etanol 3,9 4,3 5,2 6,9 8,1
Hexano 1,9 2,3 2,7 3,2 3,9
Tetracloreto de carbono 2,1 2,3 3,0 3,9 4,5
Tolueno 2,1 2,4 3,0 3,7 4,3
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Com exceção da água e, em menor escala, do dicloro-metano,
todos os valores de massas molares experimentais resultaram próxi-
mos aos reais. No caso do dicloro-metano, a sua alta volatilidade
(ponto de ebulição= 40,0 oC à 1 atm) pode ter sido o causador do
erro observado. No caso da água, interações específicas e altamentente
diferenciadas ocorrem no soluto (água pura) e no solvente (terc-
butanol), inclusive existindo a possibilidade de, em solução do álco-
ol, moléculas de água estarem associadas entre si12 ocasionando uma
menor quantidade de partículas de soluto na solução.

Outro fator de erro para todas as determinações é a presença de
impurezas no terc-butanol (tais como água), levando a modificações
de sua constante crioscópica ou mesmo erro na sua determinação ini-
cial. Esta dificuldade pode ser eliminada através da determinação de
K

c 
, tomando-se um soluto puro, de massa molar conhecida, e efetuan-

do-se medidas de pontos de congelamento para diferentes quantida-
des deste. Assim obtém-se graficamente K

c
. Outro fator de erro é de-

corrente de contaminações de gases provenientes da atmosfera (N
2
, O

2

e CO
2
), levando a um aumento no número de partículas nas soluções.

Apesar da simplicidade da aparelhagem empregada, do uso de
pipetas graduadas para medições de microlitros, de termômetros de
baixa precisão e dos erros percentuais obtidos, os resultados demons-
traram que o terc-butanol é um solvente extremamente útil para de-
terminações de massas molares de diversos solutos.
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