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TERMOQUIMICA

modulo 1 [ auai

O estudo referente as transferéncias de calor que ocorrem durante uma
transformacdo quimica ou fisica ¢ realizado pela Termoquimica. Através desses

estudos podemos avaliar se uma dada transformacdo ¢ espontanea ou ndo, sob
quais condicoes essa espontaneidade acontece. Como as reacdes quimicas sdo
acompanhadas de absorcdo ou liberacdo de energia a Termoquimica, tem um
papel fundamental no estudo desses sistemas quimicos.

1. A primeira lei da Termodinamica

Para que possamos iniciar estudos sobre a primeira lei da
Termodindmica ¢ necessario conceituarmos alguns termos
importantes usados.

O sistema ¢ aquela parte do universo fisico cujas propriedades estdo
sendo investigadas.

A fronteira separa o sistema do resto do universo.

As vizinhangas ¢ o que circunda o sistema e sua fronteira.

Calor, que é expresso em Joule (J), é definido como uma quantidade
de energia que escoa através da fronteira de um sistema, durante
uma mudanca de estado, em virtude de uma diferenca de
temperatura entre o sistema e suas vizinhangas, e escoa de um
ponto de temperatura alta, para um ponto de temperatura baixa. A
quantidade de calor que um sistema absorve ou libera, tem como
simbolo a letra q. O sistema pode ganhar ou perder calor, portanto:

* se o sistema ganha calor, ¢ > 0, o processo ¢ chamado de
endotérmico.

* se o sistema perde calor, q < 0, o processo ¢ chamado de
exotérmico.

Trabalho, que é expresso em Joule (J), é definido como qualquer
quantidade de energia, que escoa através da fronteira de um
sistema, durante uma mudanca de estado.

As propriedades de um sistema
sdo aqueles atributos fisicos,
percebidos pelos sentidos ou
passiveis de investigacdo por
métodos experimentais.

Um processo ¢ um método
de operacdo pelo qual uma
mudanca de estado ¢ efetuada.

Uma mudanca de estado ¢
definida quando os estados
iniciais e finais de um sistema
sdao especificados. O estado de
um sistema fica caracterizado,
quando cada uma das proprie-
dades possui um valor definido.



A quantidade de trabalho realizado tem como simbolo a letra w. Realizar trabalho
sobre um sistema ¢ uma maneira de aumentar a energia desse sistema. O sistema e as
vizinhancas podem realizar trabalho um sobre o outro, logo:

= se a vizinhanca realiza trabalho sobre o sistema, w > 0.
* se o sistema realiza trabalho sobre as vizinhancas, w < 0.

Se ndo ha calor transferido entre o sistema e suas vizinhancgas, a quantidade de
trabalho feita sobre o sistema ¢ igual ao aumento da energia do sistema. Do mesmo
modo, a quantidade de trabalho feita pelo sistema sobre as vizinhancas ¢ igual a
diminuicdo de energia do sistema.

Energia ¢ representada pela letra U e apesar da medida absoluta da energia de um
sistema ndo poder ser medida, as variagcdes na energia (AU) de um sistema sdo
passiveis de medida. A energia de um sistema pode ser aumentada adicionando calor
a esse sistema (q > 0) ou realizando trabalho sobre ele (w > 0). Pelo mesmo raciocinio
a energia de um sistema pode ser diminuida retirando calor dele (q < 0) ou com a
realizacdo de trabalho sobre as vizinhancas (w < 0). Se ndo ha trabalho realizado sobre
ou pelo sistema, a variacdo da energia ¢ igual a quantidade de calor absorvido, ou
seja, AU = gq. De maneira semelhante, se trabalho ¢ realizado pelo ou sobre o sistema
e ndo ha calor absorvido ou liberado, AU = w. Quando tanto calor e trabalho estdo
envolvidos, essas quantidades sdo relacionadas pela expressdo abaixo:

AU=q+w
Essa relacdo ¢ conhecida como a primeira lei da Termodinamica e tem como
principio a conservacdo da energia. O principio da conservacdo da energia nos ajuda a

estabelecer um equilibrio entre o calor trocado e o trabalho realizado em um processo
particular ou reacdo quimica.

Pesquisar como um sistema pode realizar trabalho nas suas vizinhancas,

avaliando a expansdo de um gas contra um pistdo em um cilindro.




2. Entalpia

A entalpia (H) é uma propriedade de estado do sistema, e representa o calor absorvido
pelo sistema sob condicdo de pressdo constante. Sob essas condi¢des a variagcdo de
entalpia (AH) ¢ igual & quantidade de calor (q) absorvida, ou seja:

g =AH (a pressio constante)
pela primeira lei da termodinamica, temos:
AU=q+w

logo,
AU=AH+w=AH=AU-w

Para uma reacdo quimica que se processa a pressao constante, a quantidade de calor
(q) liberado ou absorvido é expressa pela variacdo de entalpia do sistema. A essa
variacdo da-se o nome de calor de reagdo (AH) ou entalpia da reacdo (AH ), de
maneira que:

reagao

* se a reacdo for endotérmica, AH > 0.
= se a reacdo for exotérmica, AH < 0.

3. Capacidade calorifica

A capacidade calorifica ¢ a quantidade de calor necessaria para elevar a temperatura
de um sistema em 1°C. Para uma substancia pura, a capacidade calorifica pode ser
expressa pela quantidade de matéria da substancia expressa em mol, sendo entdo
chamada de capacidade calorifica molar (C) tendo unidades J.°C".mol"".

Relacionando a capacidade calorifica molar (C), quantidade de calor (q) absorvida
pela substancia, quantidade de matéria em mol dessa substancia (n) e a variacio de
temperatura (AT), temos:

q = nCAT

As capacidades calorificas molares variam pouco com a temperatura, e dependem da
pressdo ou do volume serem constantes.



Para calcular a quantidade de calor liberada ou absorvida durante uma reacdo, ¢
necessario saber a capacidade calorifica do interior do calorimetro. O calorimetro, é um
instrumento utilizado na medicdo de calor envolvido numa mudanca de estado de um
sistema, que pode envolver uma mudanca de fase, de temperatura, de pressdo, de volume,
de composicdo quimica ou qualquer outra propriedade associada com trocas de calor.

Pesquisar como o calorimetro pode ser usado na medicdo de calor

envolvido numa mudanca de estado de um sistema.

4. Lei de Hess

Alei de Hess, diz que a variacdo de entalpia para qualquer processo depende somente
da natureza dos reagentes e produtos e independe do numero de etapas do processo,
ou da maneira como ¢ realizada a reacio.

A mudanca de estado de um sistema produzida por uma dada reacdo quimica, ¢ bem
definida. A correspondente variacdo de entalpia ¢ definida também pois a entalpia ¢
uma funcdo de estado. Portanto se transformarmos um dado conjunto de reagentes
em um dado conjunto de produtos por mais de uma sequéncia de reacdes, a variacdo
total da entalpia ¢ a mesma para cada sequéncia.

Vamos comparar dois métodos diferentes, para sintetizar o cloreto de sédio a partir
do sodio metalico e dos gas cloro:

1° Método:
1~ Na +H,0, — NaOH_ + 1/2H,  ~ AH =-140,88 kJ
2-1/2 Hz(g) +1/2 Clz(g) BN HCI[g) AH =-92,30 kJ
3 - HCl,, + NaOH_ — NaCl_ +H,0, AH=-177,82 K
4 - Na + 1/2 Clz(g) — NaCl AH = -411,00 kJ
2° Método:
1-1/2 Hz(g) +1/2 Clz(g) - HCI(g] AH =-92,30 kJ

2 - HCl, + Na, — NaCl + 1/2 H,  AH =-318,70 k]

3-Nay + 1/2 Clz(g) - NaCI(S) AH = -411,00 kJ



A reacdes quimicas globais (4 e 3) sdo obtidas adicionando todas as reacdes na
sequéncia. A variacdo da entalpia total, ¢ obtida, adicionando todas as variacdes
de entalpia para cada etapa. Qualquer etapa pode ser adicionada ou subtraida para
fornecer a reacdo quimica global desejada.

5. Reacoes de formacao

A reacdo de formacdo ¢ aquela que fornece a quantidade de O estado-padrao ¢ caracte-
matéria, em mol de um unico produto, que ¢ formado a partir rizado, quando uma subs-
de seus elementos ndo-combinados. Os valores de AH das reacdes tincia esta em sua forma
de formacdo sdo tabelados a temperatura de 25°C. Esses valores mais estavel, a 1 atmosfera
sdo denominados também como calor padrdo de formagao ou de pressao.

entalpia-padrdo de formacdo (AH?°) e sdo obtidos quando as
substancia estdo em seus estados-padrao.

Um exemplo de reacdo de formacdo ¢ a sintese do didxido de carbono, a partir da
grafita e do gas oxigénio cujo o calor de formacdo pode ser obtido experimentalmente
em um calorimetro.

+0,,>C0,,  AH®=-39351 ki/mol

(grafita, s)

Podemos calcular o calor padrdo de formacdo de um composto a partir da medida do
calor de combustdo [AHOreagéo) desse mesmo composto. Para a reacdo de combustao
do gas metano, temos:

CH )+ 202(9 - COZ(g + 2H20(I
O calor de combustio obtido no calorimetro ¢ de -890,35 kJ/mol, logo:

AHO = AHO  +2AHO, - AH?

reacdo f CO2(g) f H20(1) f CH4(g
AHfOCH4 = AHfocoz + 2AHfOH20(I) AHOreagao
AH? -393, 51 kJ/mol + 2(-285,84 kJ/mol) - (-890,35 kJ/mol)

f CH4(g

AH? =-74,84 kJ[mol

f CH4(g



O calor padrao de formacao
da molécula de oxigénio
nao entrou na equacao de

Como o calor da reacdo ¢ igual a soma dos calores de formacao
dos produtos menos a soma dos calores de formacdo dos reagentes,
logo:

obtencdo do AH?’. , pois
~ 4(9) ~

o calor padrao de formacao
de um elemento nao-combi-

nado € zero.

A primeira lei da Termodinamica tem como
principio, a conservacao da energia.

A entalpia é uma propriedade de estado do
sistema, e representa o calor absorvido pelo

sistema sob condigcdo de pressao constante.

A capacidade calorifica € a quantidade de
calor necessaria para elevar a temperatura
de um sistema em 1°C.

10

AH°

reacao

= 3(AHY) - Z(AH?

produtos

a letra grega X (sigma) significa “somatéria”.

A lei de Hess, diz que a variacdo de entalpia
para qualquer processo depende somente
da natureza dos reagentes e produtos, e
independe do numero de etapas do processo
ou da maneira como ¢ realizada a reacdo.

A reacdo de formacao € aquela que fornece
a quantidade de matéria em mol, de um
Unico produto que € formado a partir de
seus elementos ndo-combinados.

reagentes’




6. A sequnda lei da Termodinamica

As transformacOes espontaneas em geral tendem a levar o sistema a um estado
de energia menor com perda de energia para as vizinhancas, mas ha processos
espontaneos que ocorrem sem transferéncia de energia e ocorrem processos onde ha
absorcdo de energia pelo sistema.

Em muitos processos espontaneos, ha uma tendéncia do sistema em ir para um estado
mais desordenado, que supera a tendéncia de ir para um estado de energia menor,
logo, ha de se avaliar a tendéncia a desordem e a tendéncia a diminuicao de energia.
Os sistemas tendem a adquirir estados mais desordenados por causa da probabilidade
desses estados ser maior do que a de um estado mais ordenado. Observe o seguinte
exemplo: Se imaginarmos um recipiente com dois bulbos contendo o nimero de Avogadro
de moléculas, a probabilidade de essas moléculas estarem em um unico bulbo sera

1 6,02 x 10%°
2

que ¢ um nimero muito pequeno, o que mostra a tendéncia em alcancar um estado
mais desordenado.

/ Tendo um recipiente com dois bulbos, verificar a distribuicdo e a

probabilidade de 01 molécula de gas, 02 moléculas de gas e 04 moléculas
de gas ocupar um unico bulbo. Ap6s isso, concluir sobre a tendéncia do
sistema em adquirir um estado mais desordenado.

A segunda lei da termodinamica, expressa que um sistema isolado Um sistema isolado ¢ aquele

tende a adquirir um estado de maior desordem. que nao ocorre troca de
matéria ou energia com suas
vizinhancas.

A segunda lei da termodinamica, expressa ~ Ha processos espontaneos, que ocorrem

que um sistema isolado tende a adquirirum  sem transferéncia de energia e ha processos
estado de maior desordem. que ocorrem com absorcao de energia.

11



7. Entropia e terceira lei da termodinamica

A entropia (S) expressa o grau de desordem de um sistema. E uma propriedade de
estado. Em um sistema isolado a entropia aumenta com qualquer transformacéio
espontanea, ou seja:

AS > 0 (sistema isolado e transformacdo espontanea)

Para um sistema que ndo ¢ isolado, as variagdes na entropia do sistema e das
vizinhangas tém que ser consideradas, de maneira que:

AS > 0 (transformacéo espontanea)

total = sistema + A vizinhancas
Por ser uma funcdo de estado, a variacdo de entropia depende somente dos estados
iniciais e finais e independe do caminho ou sequéncia de etapas que leva para outro
estado, portanto:

AS=S -5,
Onde os subindices, 1 e 2 correspondem respectivamente aos estados inicial e final.

No zero absoluto, o grau de ordenacdo dos atomos de um cristal puro e perfeito ¢
maximo, ou seja, a entropia ¢ minima. A terceira lei da termodinamica estabelece
que a entropia de um solido cristalino, puro e perfeito ¢ igual a zero no zero
absoluto. Logo, se a entropia de uma substancia ¢ zero no zero absoluto, a entropia
de uma substancia, a qualquer temperatura mais alta, ¢ numericamente igual ao
aumento da entropia que ocorre, quando a substancia ¢ aquecida do zero absoluto
até a temperatura mais elevada. Algumas entropias no estado padrdo de algumas
substancias foram determinadas e sdo denominadas entropias-padrao absolutas (S°).
As entropias-padrdo absolutas sdo utilizadas para calcular as varia¢des de entropia-
padrio (AS°) das reagcdes quimicas que € expressa como:

0 — 0
reagdo - (

) = Z(S° pentes)

produtos reagentes

A entropia, expressa o grau de desordem de A terceira lei da termodinamica estabelece

um sistema.

que a entropia de um solido cristalino, puro
e perfeito € igual a zero no zero absoluto.

12



8. Energia livre de Gibbs

A espontaneidade de um processo depende da varia¢do da entropia total do sistema,
e de suas vizinhancas. Estimar a variacdo da entropia nas vizinhancas leva a uma
complexidade grande, pois a vizinhanca ¢ todo o universo.

Para contornarmos essa dificuldade, ¢ necessario impormos uma consideracdo que

nos leva a estudar transformacdes a temperatura e pressao constantes. A temperatura

constante, a variacdo da entropia das vizinhancas (AS ), ird depender somente
vizinhangas

da quantidade de calor (q) absorvida pelas vizinhancas, e da temperatura (T) das
vizinhancgas durante essa transferéncia de calor, logo:

o qvizinhangas

vizinhangas
vizinhancas
Na aula 01, vimos que q = AH___a pressdo constante e T € a temperatura em Kelvin,
portanto podemos escrever:
AS _ A (TePconstantes) — equacdo1l
vizinhangas T quag ’
vizinhangas

pois o calor absorvido pelas vizinhancas ¢ igual a —q, onde g ¢ o calor absorvido pelo
sistema. Na aula 03, vimos as variacdes da entropia do sistema e das vizinhancas:

AStotal = sistema + A vizinhancas
Substituindo o termo AS . na equacgdo 1 por AS__ - AS_. . teremos:
cas total sistema
—AH,
AS, . — AS ey = ——22™ (T e P constantes)
vizinhangas
Como estamos a temperatura constante, T~ =T logo:
cas sistema
AH,
AS,. =AS, ., — —=m  (TeP constantes)
Se multiplicarmos a equagdo acima por -T teremos:
AHsiste:ma
—TAS o = = TAS s — (—T—2" ) (T e P constantes)

T

13
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Rearranjando a equacéo:

—TAS, . = AH —TAS (T e P constantes)

total sistema sistema

Com isso, um novo parametro termodinamico foi definido, a energia livre de
Gibbs (G) que é uma funcio de estado e s6 depende dos estados iniciais e finais
do sistema, ou seja:

G=H-TS

A variacdo da energia de Gibbs (AG) é entdo definida:

AG=G,-G,
AG=(H,-H)- (15 -T5)
AG = AH - A(TS)

Para uma transformacgdo a temperatura constante

AG = AH - TAS
Todos os parametros expressos na equagao acima estdo relacionados ao sistema, e
ndo as vizinhancas. Podemos agora estabelecer critérios para uma transformacéio

espontanea, de um sistema a pressdo e temperatura constantes, portanto:

* quando AG < 0, a transformacédo ¢ espontanea,
* quando AG > 0, a transformacio nao ¢ espontanea.

energia livre de Gibbs (AG).

/ Avaliar como as quantidades AH, AS e T influenciam na variacdo da

Quando um sistema estd em sua temperatura de equilibrio, como por exemplo, em
uma mudanca de fase, a variacdo da energia livre de Gibbs ¢ igual a zero.

AG=AH-TAS=0
logo,

as = 2H
T

Podemos estimar a variacdo da energia livre de Gibbs de uma reacdo de formacio,
utilizando o conceito de energia livre de Gibbs - padrdo de formacdo (AG°).
Substancias possuem energia livre de Gibbs - padrdo de formacao diferentes para cada
temperatura e a energia livre de Gibbs — padrdo de formacdo de um elemento nao-
combinado, em sua forma mais estavel, ¢ zero em todas as temperaturas. A energia
livre de Gibbs - padrdo de formacdo ¢ em geral, tabelada a temperatura de 25°C.



Exemplo: Calcular a energia livre de Gibbs - padrdo de formacdo do metanol
[CH30H) a partir de seus elementos a 25°C.

A equagdo de formagdo do CH,0H a partir de seus elementos €

C + 2H2(g) +1/2 Oz(g) - CH3OH(”

(grafite)

A literatura nos fornece os seguintes valores que sdo tabelados a 25°C:

AR, onn = 239.0 kJ/mol
SOHZ( =130 JK'mol!

0 9) -1 -1
S Clrafite) = 5,74 JK'mol
SOOZ( =205 JK'mol"!

q9)
S )= 126,3 JK'mol™!

0
CH3O0H(I

Portanto, a variagdo de entropia-padrdo de formagdo (AS°) da reagdo quimica é:
AS° = > (S°produtos) - Z(Sreagentes)

S 4+ S0

C(grafite) * H2(g) 02(9))

AS° =S°

¢ = Sasong = 57
AS® = 126,3 JK''mol™" - [5,74 JK”'mol™" + 2(130 JK"'mol™') + 1/2(205 JK'mol")]
AS®, = -241,94 JK'mol”!

A energia livre de Gibbs - padrdo de formagdo do metanol pode entdo ser calculado:
AG’ = AH®, - TAS®,

AG° = -239,0 x 10° Jmol™" - [298,2K (-241,94 JK'mol)]

AG° = -166.853,49 Jmol™ ou 166,8 kJmol™’

A espontaneidade de um processo depende  Quando AG < 0, a transformacéo
da variacao da entropia total do sistema, e € espontanea e quando AG > 0, a
de suas vizinhancas. transformacao ndo € espontanea.

A energia livre de Gibbs ¢ uma funcdo de A variacdo da energia livre de Gibbs ¢ igual
estado, e so depende dos estados iniciaise  a zero quando um sistema esta em sua
finais do sistema. temperatura de equilibrio.
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9. Energia livre de Gibbs, o equilibrio
quimico e a constante de equilibrio

A energia livre de Gibbs diminui durante uma transformacao espontanea. Mas durante
o transcorrer da reacdo quimica, esse decréscimo ocorre até atingir um valor minimo.
Nesse ponto, o sistema atingiu um estado de menor energia livre de Gibbs e a reagdo
estd em equilibrio. Como a energia livre de Gibbs diminui, XAG° > YAG° ,

reagentes produtos
e comparativamente a energia no ponto de equilibrio, possui valor inferior a
YAG° e a ZAG° . Esse valor minimo, significa que a reacdo ndo se processou

reagentes produtos

completamente e pode estar proximo do lado dos produtos, o que significa que no
equilibrio os produtos estdo mais favorecidos em relacdo aos reagentes. Em uma outra
situacdo, o equilibrio pode estar proximo do lado dos reagentes, significando que o
equilibrio foi atingido rapidamente ou pode estar em uma posicdo intermediaria ao

longo do eixo da extensdo da reacdo quimica.

A constante de equilibrio (K) pode ser relacionada com a variacido da energia livre de
Gibbs-padrio (AG). Em sistemas gasosos essa relagdo é expressa pela equacio

AG® = -RT InKp
Para reacdes que se processam em solucdo de concentracdo 1,0 mol/L, a constante
de equilibrio ¢ escrita em termos de concentracdes em quantidade de matéria. Se a

solucdo for ideal a equacdo ¢ expressa como:

AG° = -RT InKe

A energia livre de Gibbs, diminui durante  Quando o sistema atingiu um estado de menor

uma transformacao espontanea. energia livre de Gibbs, dizemos que a reagao se
encontra em um estado de equilibrio.
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médulo 1 EXERCICIOS

01) Sabemos que a termoquimica é 3 parte da quimica responsavel pelo estudo da
troca de energia através de reacdes que liberam ou absorvem calor. As reacdes que
ocorrem com absorcao de calor sao chamadas de:

a) exotérmicas.
b) exdgenas.

¢) endotérmicas.
d) calorificas.

e) higroscopicas.

02) Indicar qual dos processos abaixo ocorre com liberacao de calor:

a) Derreter um pedaco de gelo.

b) Queima da glicose pelo nosso organismo.
c¢) Producio de glicose pelas plantas.

d) Formacio de vapor de agua.

e) Derreter uma barra de ferro.

03) A entalpia da reacdo quimica abaixo, a temperatura de 25°C e pressao normal
€ igual a:

Dados as entalpias de formacao:

co, (AH = - 26 kcal/mol)

o, (AH = - 94 kcal/mol)
COZ(Q) + C(s) — 2 CO(Q)

a) 50 kcal/mol
b) 42 kcal/mol
¢) 37 kecal/mol
d) 60 kcal/mol
e) 80 kcal/mol
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04) Analisando as reacdes e os dados da tabela abaixo:

REACAO AH (kcal)  TAS (kcal)
1 HC +H0— -17.9 +9,4
2 NH, +H0— 12,4 +0,2
3 OH +HO0— -13,4 +5,6
4 HCO, +H,0*—> -1,8 +4,33
5 F+HO0— 0 +4,33

Podemos afirmar que:
| - Todas as reacoes sao espontaneas;
Il - A reacdo n° 1 ocorrera com maior facilidade;
lIl - Todas as reagdes sdo acompanhadas de efeito térmico;
IV - A reacdo n° 5 ocorrera com menor facilidade.

a) somente a alternativa 1 esta correta;

b) somente as alternativas 1 e 11 estdo corretas;

c) somente as alternativas 11 e 1V estio corretas;
d) somente as alternativas 1, 11 e TV estdo corretas;
e) todas as alternativas estdo corretas.

05) Uma amostra de 1,011g de fenantreno, C H , € colocada num calorimetro e
queimada em oxigénio. O calorimetro tem uma capacidade calorifica de 1,626 kJ/°C e
contém 1,250 kg de agua. A temperatura aumenta de 23,125 °C para 37,666°C,
calcule o calor molar de combustio do fenantreno em kJ/mol, sabendo que a
capacidade calorifica molar da agua € 75,29 J.°C" x mol-".

Dados as massas molares:
C (12,0107 g/mol)
H (1,00794 g/mol)
0 (15,9994 g/mol)

a) 20634,4
b) 982,78
c) 74561,9
d) 17511,6
e) 5055,3
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06) A equacdo quimica e a variacdo de entalpia para a decomposicao do ozoénio a
298K estao mostradas abaixo.

20, ., —> 30

3(g) 2(q)

AH° = -285 KJ/mol

Sabendo que a energia de dissociacdo da ligagdo covalente O - O € igual a 498 KJ/mol,
calcule a energia de dissociagdo da ligagdo O — O a 298 K para a reagdo O, — O, + O:

a) 391,5 KJ/mol
b) 783,0 KJ/mol
c) 104,5 KJ/mol
d) 983,0 KJ/mol
e) 213,0 KJ/mol

07) Dos sequintes dados a 25°C:

Fe203(s) + 3C(graﬁta) — 2Fe + 3C0(g) AH° = 492,6 kJ/mol

FeO(S) + C(graﬁta) — Fe + CO(Q] AH° = 155,8 kJ/mol
o * Comig > C0yg AH® = -393,51 kJ/mol

1/20,,+C0, — CO,, AHe = -282,98 kJ/mol

Marque a alternativa para o calor de formagéo do FeO e do Fe,0,, respectivamente
em kJ/mol.

a) -266,3 e -950,4
b) -266,3 e -824,2
c) -122,5 e -824,2
d) -122,5 e -950,4
e) -302,5e-742,3
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08) Quando ha calor envolvido numa reaciio quimica, consideramos esse calor
como um dos reagentes ou um dos produtos dessa reacdo. Entretanto, essa néo ¢ a
forma absolutamente correta de fazer essa representacao e, sim, utilizar a equacao
termoquimica, que deve conter todas as informacdes referentes a reacdo e as
condicdes que ela ocorre. Assim, observando as equacoes termoquimicas:

| - HZOU) — Hz(g) + 1A 02[9) AH= +68,3Kcal
- 2C(graﬁte) + 3H2[g) — CZHG(Q) AH= -20,5Kcal
i - Fe(s) + 1 02(9) — FeO(s) AH= -64,04Kcal
IV - COZ( —-C . +0 AH= +94,1Kcal
9) (grafite) 2(g)

Sao endotérmicas as reacoes indicadas nas equacdes:

a)lell
b)Tel
c)Nell
d)1elV
e)NelV

09) Dadas as equacées quimicas abaixo:

+0 - COZ[Q) AH= -94,1Kcal

C(grafite) 2(g)

(diamante) T 02[9) — COz(g) AH= -94,5Kcal
Calcule a quantidade de calor, em quilocalorias, necessaria para transformar 1,2 kg
de grafite em diamante:

a) 12
b) 20
c) 40
d) 80
e) 10

10) Considere as equacoes das reacdes de combustao do metano e do propano:

CH + 20 — CO + 2H.0 AH° = - 890 kJ mol™'

4(g) 2(g) 2(q) 270

CH_ .+ 50 — 3C02[g) + 4H.0 AH° = - 2220 kJ mol’

3" "8(g) 2(q) 270

A combustao completa de 44 g de metano libera:

a) menos energia que a combustdo completa de 44 g de propano.

b) mais gas carbonico que a combustdo completa de 44 g de propano.

¢) mais energia que a combustio completa de 1,0 mol de propano.

d) a mesma quantidade de energia que a combustdo completa de 44 g de propano.
e) a mesma quantidade de gas carbonico que a combustido completa de 1,0 mol de propano.



modulo 2 [aua6

CINETICA QUIMICA

As reacdes quimicas ocorrem com certa velocidade. No dia a dia, por exemplo,
temos a oxidacdo dos metais, a degradacdo dos alimentos ou o cozimento de

alguma carne ou legumes. Em cada uma dessas situacdes ocorrem transformagdes
que acontecem a uma certa velocidade. Entender como ocorrem e quais sdo os
fatores que influenciam as velocidades de reacdo, ¢ de suma importancia, seja do
ponto de vista académico-cientifico, ambiental ou industrial.

10. Fatores que afetam as velocidades
de reacoes

A velocidade de uma reacdo quimica pode ser influenciada por varios fatores, tais
como:

* a natureza dos reagentes e produtos;

* a concentracdo das espécies reagentes;
= a temperatura;

* a area de superficie de contato;

* a presenca de catalisadores.

11. Velocidades de reacoes

O estudo das velocidades e mecanismos das reagcdes quimicas ¢ feito pela Cinética
Quimica. A descricdo das etapas individuais, que conduzem os reagentes aos
produtos nos fornece o mecanismo da reacdo. A velocidade média de reacao
mede o consumo de um reagente, ou a formacdo de um produto em um
determinado intervalo de tempo. Vamos considerar a reacdo quimica hipotética:
A + B — C, na qual iremos estudar a velocidade dessa reacdo no intervalo de
temperatura, de t = 0,0 min a t = 16,0 min, onde a concentracdo do reagente A
diminui de 10,00 mol/L a 0,50 mol/L. A velocidade média, seria:

. . A . I/L-10, /L . .
velocidade média = — C, _ _0.50mo / : 0 OOrT10 / =0,59mol x L' x min™’
At 16,0min—0,0min

0 sinal negativo na férmula expressa o consumo do reagente A. A Figura 01, mostra
o grafico da variacdo da concentracdo do reagente A, em funcdo do tempo.
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10 ¢

A — Produtos

Ca, mol/L

0 2 4 6 8 10 12 14 16
Tempo (min)

Figura 01: Grafico da variacdo da concentracdo do reagente A

em funcdo do tempo.

A velocidade instantanea, ¢ um outro pardametro importante quando se mensura o
consumo, ou a formagdo de um determinado composto em uma reacdo quimica.
A velocidade instantinea ¢ a inclinacdo da reta tangente a curva da variacdo da
concentracdo em funcdo do tempo no ponto desejado. Portanto, se quisermos saber
qual seria a velocidade instantanea, referente ao consumo do reagente A no tempo
de 8 min, devemos calcular a inclinacdo da reta no tempo de 8 min, na curva do
grafico representado na Figura O1. Para tanto, tracamos a reta tangente ao ponto, que
corresponde ao tempo desejado, sobre a curva, e escolnemos dois pontos coordenados
(t, CA) sobre a reta tangente, entdo a velocidade instantanea a 8 min tendo os pontos
coordenados (2,0: 4,3) e (12,0; 0,30) sera:

[C,],-[C,],  0,30mol/L-4,3mol/L
-t 12,0min-2,0min

velocidade instantanea = -inclinacao =-
2

velocidade instantdnea = 0,40mol x L' x min™

dC
0 simbolo para representar a velocidade instantanea é ~ . A Figura 02 mostra a
curva da variacdo da concentracdo do reagente A, em funcdo do tempo e a reta
tangente no ponto de interesse.
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A —— Produtos

Ca, mol/L

(12,0; 0,3)\\.
0 . ] . ] . ] . ] . ] . [ ] . |
0 2 4 6 8 10 12 14 16
Tempo (min)

Figura 02: Variacdo da concentracido do reagente A em funcdo
do tempo e a reta tangente.

Para a reacdo quimica genérica abaixo:
aA +bB —» cC+dD

As velocidades dos reagentes e produtos podem ser relacionadas da seguinte maneira:

A velocidade de uma reacdo quimica A velocidade meédia de reacdo mede o
pode mostrar dependéncia com relacdo a  consumo de um reagente, ou a formacao de
concentragdo das espécies envolvidas. um produto em um determinado intervalo

Avelocidade de uma reagdo quimica pode ser CELEEe.

influenciada por varios fatores, que em geral
s30: a natureza dos reagentes e produtos;
a concentracao das espécies reagentes; a
temperatura; a area de superficie de contato
e a presenca de catalisadores.

A velocidade instantanea € a inclinagéo
da reta tangente a curva da variacdo da
concentracao, em funcdo do tempo no
ponto desejado.
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12. Concentracao e velocidade

A velocidade de uma reacdo quimica pode mostrar dependéncia com relacdo a
concentracdo das espécies envolvidas, podendo ocorrer uma proporcionalidade entre
a velocidade da reagdo e a concentracdo das substancias. Trabalhando com a reacéo
quimica hipotética abaixo:

A+2B—>D+E

Mantendo a concentracdo dos demais reagentes e as condigdes iniciais do experimento
constantes, foi verificado que ao dobrar a concentrag¢do do reagente A, a velocidade
de reacdo dobrou, e ao triplicar a concentracdo a velocidade triplicou, logo podemos
dizer que:

_dc,

A gC
a2

Se a velocidade de reacdo for proporcional a concentracdo do reagente B, mas
independente das concentracdes de D e E, podemos dizer que:

_9C e,
dt

logo,

dC
_d_tA:kCACB

onde k ¢ a constante de proporcionalidade, que expressa a relagdo entre a velocidade
da reacdo e as concentracdes das espécies e possui valor fixo a uma dada temperatura,
mas seu valor varia com a temperatura.

Ordem de reacdo global da reacado quimica
E a soma dos expoentes aos quais as concentracdes das substancias estdo elevadas.
Portanto, para a equacdo de velocidade abaixo:

A equacdo global da reacdo ¢ de terceira ordem, mas de primeira ordem em relacdo a
C, e de segunda ordem em relacdo a C..



Reacao de primeira ordem

Ocorre quando ao duplicar a concentracdo de um reagente a velocidade da reacdo
duplica. Ao triplicar a concentracdo desse reagente a velocidade triplica. Ha uma
proporcionalidade direta entre a concentracdo desse reagente e a velocidade da
reacdo. A equacdo de velocidade ¢ expressa como:

_46,

—kC
dt .

As constantes de velocidade de primeira ordem tém sempre as dimensdes do inverso
do tempo: s, min”', h'', etc...

/ Pesquisar pelo método grafico, como determinar a velocidade inicial e

como ¢ o perfil da curva InC, x Tempo de uma reagéo de primeira ordem.

Reacao de sequnda ordem
Ocorre quando ao duplicar a concentracdo de um reagente a velocidade da reacdo
quadruplica. A equacdo de velocidade ¢ expressa como:

/ Pesquisar pelo meétodo grafico como € o perfil da curva InC, x Tempo de

uma reacdo de segunda ordem.

Reacédo de ordem zero
Ocorre quando a velocidade de reacdo independe da concentracdo dos reagentes.
A equacdo de velocidade ¢ expressa como:

ST
dt
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Existem reacoes de outras O tempo de meia-vida

ordens e algumas reacoes, A meia-vida, de uma reacdo ¢ definida como o periodo de tempo
podem possuir ordem em que a concentragdo de um reagente diminua a metade, do
fracionaria. seu valor inicial. Para uma reacdo de primeira ordem, o tempo de

meia-vida independe da concentracgdo inicial do reagente. Podemos
entdo fazer o seguinte resumo:

Ordem da reacdo Meia-Vida

0 C

A inicial
2K
In 2
‘] [
k
2 e
kCA inicial

13. Teoria das colisoes

As reacdes quimicas se processam em certo numero de etapas, com uma sequéncia,
denominada mecanismo de reacdo. Cada etapa individual ¢ denominada processo
elementar. O numero de moléculas que reagem em um processo elementar ¢
denominado molecularidade. Entdo para a reagdo de decomposicdo do N,O, abaixo,

temos:
N,O, = NO, + NO,
NO, + NO, — NO + 0, + NO,
NO + NO, — 2 NO,
Diferentemente da ordem de O primeiro processo elementar ¢ unimolecular. O segundo e o terceiro
reacdo, a molecularidade ¢ processos elementares sdo bimoleculares. Processos trimoleculares
expressa com numero inteiro. sdo raros, pois a probabilidade de ocorrer uma colisdo entre trés

moléculas ao mesmo instante ¢ pequena.
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Processos bimoleculares em fase gasosa
Para ocorrer uma reagdo, € necessario que ocorra colisdo entre as moléculas, logo, a
velocidade de reacido depende da frequéncia de colisdes (Z), que representa o nimero
de colisdes por segundo. Quanto maior a frequéncia de colisdes, maior a velocidade
de reacdo, logo:

velocidade o Z

A frequéncia de colisées depende das concentracdes dos reagentes, e quanto maior a
concentracdo maior Z, portanto para a reacdo quimica hipotética abaixo:

Ayt By = 2AB,

temos,
7o CA2 e/ CBz

logo,
Z o CAZCBZ

Retirando a proporcionalidade, temos:

= ZOCAZCB2; onde Z ¢ a frequéncia de colisdes quando CA2 = CBz =1.

Portanto, a velocidade pode ser expressa como:

velocidade a ZOCAZCBz

Para que as moléculas possam colidir de maneira efetiva ¢ necessaria uma energia
de ativacdo (Ea), e para um grande numero de moléculas reagentes, a fracdo de
moléculas que possuem energia pelo menos igual a energia de ativacdo molar Ea, é:

_fFe
e RT

onde e ¢ a base dos logaritmos naturais, R ¢ a constante dos gases ideais e T a
temperatura absoluta.

Para que as colisdes sejam eficientes ¢ necessario também que haja uma perfeita
orientacdo entre as moléculas, e isso ¢ denominado efeito estérico. O fator estérico
(p) é a fracdo de colisdes, que ocorrem com orientacdo favoravel. Combinando os
trés fatores, frequéncia de colisdes (Z), fracdo de colisdes [e’r% )e fator estérico (p) a
equacdo de velocidade fica:

Ea

velocidade=p| e " |Z,C, Cy
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A constante de proporcionalidade (k)
expressa a relacao entre a velocidade da
reacao, € as concentracoes das espécies e
possui valor fixo, a uma dada temperatura.

Ordem de reacdo global, da reacdo quimica
¢ a soma dos expoentes aos quais as
concentracdes das substancias estao elevadas.

Reacdo de primeira ordem ocorre quando
ao duplicar a concentracdo de um reagente,
a velocidade da reacdo duplica.

Reacdo de segunda ordem ocorre quando
ao duplicar a concentracdo de um reagente,
a velocidade da reacdo quadruplica.
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Reacdo de ordem zero ocorre quando
a velocidade de reacdo, independe da
concentracdo dos reagentes.

O numero de moléculas que reagem em
um processo elementar € denominado
molecularidade.

Frequéncia de colisdes representa o numero
de colisdes por segundo.

Fator estérico ¢ a fracao de colisbes que
ocorrem com orientacdo favoravel.




14. Temperatura e velocidade

Em geral, a velocidade de reacdo aumenta com o aumento da temperatura e isto se
deve, pois a constante de proporcionalidade k variar com a temperatura e essa relacdo
¢ descrita abaixo:

_Fa
k=Ae ®
Essa ¢ a equacdo de Arrhenius, onde:

A = Fator de frequéncia

Ea = Energia de ativacio

R = Constante dos gases ideais
T = Temperatura (em Kelvin)

Conforme a equacdo de Arrhenius, o valor de k aumenta com a temperatura, logo
aumenta a velocidade de reacdo. Para qualquer temperatura, ha uma distribuicdo de
energias cinéticas moleculares, denominada de distribuicdo de Maxwell-Boltzmann, e
essa distribuicdo a temperaturas elevadas, se desloca no sentido de se obter um maior
numero de moléculas com alta energia cinética. Pela equacdo de Arrhenius € possivel
calcular a energia de ativacdo de uma reacdo partindo de dados cinéticos a varias
temperaturas, e pelo método grafico temos que:

Ink:—E—al+InA
RT

Essa equacdo se assemelha a equacdo da reta:
y=mx+b

onde:

Ea 1
=lnkm=-— ,x==
/ R

eb=1InA

Sabendo os dois valores de constantes de velocidade (k1 e k2) e das duas temperaturas

(T, e T,), logo:
k1 Ea[ 1 1
InN—=-—| ——
k2 R{T T
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Complexo ativado

Complexo ativado, ¢ uma particula altamente instavel e de curta duragdo que ¢ gerada
quando, em um processo bimolecular, ocorre uma colisio de orientacdo favoravel e
com energia no minimo igual a energia de ativacdo. O processo pode ser representado
de maneira hipotética como:

RN N
Ayt By = [A,B— 2AB
A decomposi¢do do complexo ativado acontece, pois sua energia potencial ¢ elevada
sendo maior do que as dos reagentes e produtos. A energia necessaria para se obter o
complexo ativado, ¢ a energia de ativacdo da reacéo.

15. Mecanismo de reacao

Uma reagdo quimica pode ser realizada em varias etapas, e frequentemente uma dessas
etapas ¢ a mais lenta, logo a velocidade da reacdo global ¢ expressa pela velocidade da
etapa mais lenta. Essa etapa mais lenta ¢ denominada etapa determinante da velocidade.

16. Catalise

Catalisador ¢ uma substancia que altera a velocidade de uma reacdo quimica, participando
do mecanismo da reacdo, diminuindo a energia de ativacdo e consequentemente
aumentando a constante de velocidade da reacdo, sendo regenerado no final da reacio
quimica. A energia de ativacdo ¢ diminuida, pois o catalisador propée um novo caminho
reacional de energia menor, se comparada a reacdo nao catalisada.

Catalise homogénea ocorre quando o catalisador, e os reagentes formam uma Uunica
fase. Um exemplo de catdlise homogénea ¢ a oxidacdo do dioxido de enxofre (SOZ), a
trioxido de enxoftre (SO,), onde o catalisador ¢ o 6xido nitroso (NO).

Quando ha a formacgéo de fases distintas, a catalise ¢ denominada heterogénea. Um exemplo
¢ a producdo de amdnia gasosa (NH3], a partir dos gases nitrogénio (Nz] e oxigénio (02],
tendo como catalisador ferro, que ¢ obtido por 6xidos metalicos na fase solida.



A equacao de Arrhenius permite calcular a
energia de ativacao de uma reacdo, partindo
de dados cinéticos a varias temperaturas.

Complexo ativado € uma particula altamente
instavel e de curta duracdo, que € gerada
quando, em um processo bimolecular, ocorre
uma colisdo de orientacao favoravel e com
energia no minimo igual a energia de ativacao.

A velocidade da reacdo global € expressa
pela velocidade, da etapa mais lenta. Essa
etapa mais lenta é denominada etapa
determinante da velocidade.

Catalisador ¢ uma substancia que altera a
velocidade de uma reagdo quimica, participando
do mecanismo da reacdo, diminuindo a energia
de ativacdo sendo regenerado ao término da
reacao da reacdo quimica.
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médulo 2 EXERCICIOS

01) Considerando-se o papel do catalisador numa reacao reversivel, ¢ CORRETO
afirmar que:

a) a velocidade da reacio é independente da concentracio do catalisador.

b) o catalisador acelera apenas a reagdo direta.

c) o catalisador desloca o equilibrio no sentido de formar mais produtos, & mesma
temperatura.

d) o catalisador aumenta a energia de ativacio de uma dada reacio, consequentemente
aumenta a velocidade da reacao.

e) o catalisador é consumido e regenerado durante a reacio.

02) A reacdo 4HBr + O, — 2H,0 + 2Br, possui as seguintes etapas:

1°) etapa (lenta): HBr + O, — HOOBr
2°) etapa (rapida): HOOBr + HBr — 2HBrO
3°) etapa (rapida) 2HBrO +2HBr — 2H,0 +2Br,

A velocidade instantanea, a ordem global de reacdo e a molecularidade
respectivamente, corresponde a:

a) V = k[HBr]*[Br ]* 6, 6
b) V = k[0,][H,012 3, 3
c) V=k[HBr][0,], 2, 2
d) V = k[HBrI‘[0,], 5, 5
e) V=k[H,0]*[Br] 4, 4

03) A tabela abaixo foi montada medindo a concentragio de acido cloridrico na
seguinte reacao:
Fe,, + 2 HCl, ) — FeCl H,

26q) T Magg)

TEMPO (min) CONCENTRAQAO HCI (mol/L)

5 0,115
0 0,200
8 0,100

Calcule a velocidade média de consumo de ferro no intervalo de 5 minutos a 8 minutos.

a) 0,005 mol/L x min

b) 0,05 mol/L x min

¢) 0,025 mol/L x min

d) 0,0025 mol/L x min
e) 2,5 x 10*mol/L x min
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04) A reacio de formagio do NO, obedece a seguinte velocidade de reacao
v= K[N,][0,]

Reduzindo a 250 a concentracdo de N, e duplicando a concentragcdo de O,
mantendo as demais condicées constantes, determine o feito destas alteracoes na
velocidade da reacao.

a) a velocidade se mantém constante
b) a velocidade diminui 50%

c) a velocidade duplica

d) a velocidade quadruplica

e) a velocidade aumenta 6 vezes

05) Uma reacdo quimica, que ¢ representada pela equacdo genérica:
A + B — produtos apresenta a velocidade v, a temperatura de 20°C: v, = k[A].[B].
A velocidade v, a 50°C, de acordo com a regra de Van't Hoff, mantidas as mesmas
concentragoes sera de:

a) v2 = 5k[A] x [B];
b) v2 = 6k[A] x [B];
c) v2 = 7k[A] x [B];
d) v2 = 7,5k[A] x [B];
e) v2 = 8k[A] x [B].

06) Considere as seguintes afirmagdes:

| — Podemos afirmar que com a adicdo de um catalisador, a ordem de uma reacao
quimica € sempre zero.

Il - A temperatura € um dos Unicos fatores que ndo influenciam na constante de
velocidade da reagdo
lll -Um catalisador heterogéneo esta em fase diferente da fase das moléculas dos
reagentes.
IV - Para que um sistema se encontre em equilibrio, a velocidade nas quais os
produtos sao formados a partir dos reagentes é igual a velocidade nas quais os
reagentes sao formados a partir dos produtos.

Estdo incorretas as afirmacoes:

a) el
b)lell
¢, Mell
d1,MelV
e) 1, MelV
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07) Um quimico em um laboratério aumentou a temperatura de uma mistura
reacional contida em um baldo de fundo redondo, usando uma manta de aquecimento,
para acelerar a reacdo quimica. Sobre este procedimento € incorreto afirmar que:

a) a temperatura atuou como catalisador da reacdo quimica.

b) o aquecimento aumentou a energia cinética média das moléculas dos reagentes.
¢) o tempo de reacdo diminui.

d) no transcorrer da reacio quimica as concentracoes dos reagentes diminuem.

e) o numero de choques efetivos entre os reagentes aumenta com o aumento da
temperatura.

08) Em uma reacdo de decomposicdo de agua oxigenada, observou-se a seguinte
variacdo de mols de agua oxigenada em funcédo do tempo:

TEMPO (min)  Qtde DE AGUA OXIGENADA (mol)

0 15
2 11
4 8
6 6
8 5

Calcule a velocidade média de decomposicdo da agua oxigenada nesta reacido no
intervalo 2 - 6 minutos.

a) 17 mol/min
b) 24 mol/min
¢) 2 mol/min

d) 9,5 mol/min
e) 1,3 mol/min



09) Em cinética quimica o termo molecularidade significa:

a) tipos de moléculas que participam da reacdo quimica.

b) grau de interacdo entre as moléculas que participam da reacio quimica.

c) O nimero de moléculas que reagem em cada etapa individual da reacdo quimica.
d) etapa de menor energia de uma reacio quimica.

e) grau de degradagio que ocorre na etapa final da reagcdo quimica.

10) O termo fator estérico significa:

a) tamanho da reacio quimica.

b) fracdo de colisdes que ocorrem com orientacdo favoravel.

¢) quantidade de moléculas de tamanho suficiente que participam na etapa
determinante.

d) correcio estatistica necessaria para determinar o numero de moléculas que
participam na etapa determinante.

e) etapa mais lenta da reag¢do quimica.
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modulo 3 [aua9

EQUILIBRIO QuUiMICO

Na medida em que se inicia uma reacdo quimica, havera uma diminuicdo na
concentracido dos reagentes, e também havera um aumento na concentracdo dos
produtos dessa reacdo. Dizemos que um sistema atingiu o equilibrio quimico,

quando num determinado tempo t, a velocidade de consumo dos reagentes for
igual a velocidade formacdo dos produtos. O sistema se encontra em equilibrio
dinamico, ou seja, as velocidades de consumo dos reagentes e de formacdo dos
produtos e vice-versa se igualam, uma neutralizando a outra.

17. Conceito de equilibrio e a constante
de equilibrio
Tomando como exemplo a reacio quimica hipotética abaixo:

ocA(g) + XB@ - SC(Q] + BD(Q]

No inicio somente a reacdo direta ocorre com a diminuicdo das concentracdes dos
reagentes A e B e aumento das concentracdes de C e D. O consumo dos reagentes
ocorre com certa velocidade (v1], mas a partir de certo momento ja foi formada certa
quantidade de produtos, e a reagdo inversa ocorre com certa velocidade (v,). Até antes
do equilibrio v, > v,, mas no equilibrio v, = v, e a equagdo quimica pode ser expressa
da seguinte forma:

oAy + xBy = 8Cy, + BD,

Quando v, = v , ndo ha mais variacdo das concentra¢Oes das especies envolvidas, uma
vez que reagentes e produtos sdo formados e consumidos com a mesma velocidade.

Expressao da lei da acdo das massas

Se quisermos saber o quanto que um equilibrio se desloca, ¢ necessario estabelecer uma
relacdo entre as concentracdes dos reagentes e produtos. Essa relacdo ¢ denominada
expressio da lei da acdo das massas (Q), que para a reagdo quimica acima fica:

0 GG
cicy
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Cada concentracdo ¢ elevada a uma poténcia igual ao coeficiente estequiométrico na
equacdo balanceada. A expressdo da lei da a¢do das massas pode ter qualquer valor
positivo, pois depende da extensdo da reacdo, mas ira ter um valor constante assim
que o sistema atingir o equilibrio.

Constante de equilibrio

O valor de Q, ird sempre variar enquanto a rea¢do quimica estiver fora do equilibrio,
mas no equilibrio o valor ¢ uma constante. Logo pode ser feita uma generalizacdo
chamada lei de equilibrio quimico. Essa lei diz que a uma dada temperatura, o valor
da expressdo da lei da acdo das massas para certa reagdo quimica em equilibrio ¢
uma constante, ou seja, Q = K. A ordem de grandeza de uma constante de equilibrio,
fornece a indicacdo da posicdo do equilibrio de uma reagcdo quimica. Entdo, se para
o equilibrio abaixo:

oA + 1By, = 8C, + D,

K for muito grande isto significa que as concentracdes dos produtos estdo altas em
relacdo a dos reagentes. Vamos ver agora o que ocorre quando:

s
CACB

Nessa situacdo, a reacdo ira se comportar aumentando as concentragdes dos reagentes
A e B e diminuindo as concentragdes de C e D, para restituir a situagdo de equilibrio.
Agora quando:

CeCy

K LD
) T

a reacdo ira se comportar aumentando as concentracdes dos reagentes C e D e
diminuindo as concentra¢des de A e B, para restituir a situacdo de equilibrio.

A expressdo da lei da acao das massas, A lei de equilibrio quimico, diz que a uma

estabelece

uma

relacdo  entre as dada temperatura o valor da expressao da lei

concentracoes dos reagentes e produtos. da acdo das massas para certa reagdo quimica
em equilibrio ¢ uma constante, ou seja, Q = K.
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18. Principio de Le Chatelier e o equilibrio
quimico

Quando uma reacdo quimica em equilibrio sofre alguma perturbacdo exterior, o
equilibrio se desloca no sentido de minimizar essa perturbacdo. Considerando o
equilibrio quimico abaixo a temperatura constante:

+ B(g] = 3C AH = + 36,8 kJ

A(g) (g)

Efeito da concentracdo no deslocamento de equilibrio

Se aumentarmos a quantidade do reagente A (ou B) ao sistema em equilibrio,
(segundo o principio de Le Chatelier) o mesmo ird responder se deslocando para a
direita consumindo A e B e formando C, entretanto as mudancas ocorridas, estardo
na proporc¢do de 1:1:3 que estd em concordancia com a estequiometria da reacdo. A
adicdo de um dos reagentes altera as concentracdes desses reagentes e a resposta do
sistema em equilibrio ¢ devido a essa mudanca nas concentracoes.

Efeito do volume no deslocamento de equilibrio

Se diminuirmos o volume do recipiente a temperatura constante, de imediato as
concentracdes de todas as substancias aumentam e o equilibrio sera deslocado para
a esquerda formando mais A e B. Dessa maneira o numero de moléculas ¢ reduzido
fazendo com que a pressao total seja minimizada.

Se o numero de moléculas for igual em ambos os lados, o sistema ndo respondera a
reducdo do volume e ndo ocorrera a diminuicdo da pressdo total.

Efeito da pressao no deslocamento de equilibrio

A adicdo de um gas inerte aumenta a pressdo total do sistema, mas ndo altera a
concentracdo das substancias, pois ndo ha aumento da quantidade de matéria das
substancias envolvidas no equilibrio, logo o equilibrio nio ¢ deslocado, pois o volume
¢ mantido constante.

Efeito da temperatura no deslocamento de equilibrio

A reacdo acima ¢ endotérmica no sentido da formagdo do produto e exotérmica
no sentido de formacdo dos reagentes, logo um aumento da temperatura fara
que o equilibrio seja deslocado na direcdo da formacdo do produto C, pois o calor
adicionado sera utilizado pela reacdo para produzir mais C consumindo mais A e B.
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Variacdo da constante de equilibrio (K) com a temperatura

O principio de Le Chatelier nos permite estudar como a mudanca de temperatura
afeta o equilibrio quimico. Para uma reacdo exotérmica um aumento da temperatura
desloca o equilibrio para a esquerda favorecendo a formacao dos reagentes, ou seja,
ha uma diminuic¢do da constante de equilibrio. Ja para uma reacdo endotérmica o
aumento da temperatura desloca o equilibrio para a direita favorecendo a formacdo
dos produtos e aumentando o valor da constante de equilibrio.

Uma anadlise quantitativa da influéncia da temperatura sobre a constante de equilibrio
¢ feita pela equacao de van't Hoff que permite determinar os valores de constantes
de equilibrio a uma dada temperatura a partir dos valores em outras temperaturas
bem como estimar o calor de reacdo quando os reagentes e produtos estdo em seus
estados padrdes. A equacdo de equacdo de van’t Hoff € expressa por:

In(K”L:_Al-IO L
K,), R (T T,

onde:

(K,), ¢ a constante de equilibrio para pressdes, a temperatura T , (K.), ¢ a constante de
equilibrio para pressdes, a temperatura T,. R € a constante dos gases e AH® € o calor
de reacdo.

O Principio de Le Chatelier, diz que quando Uma analise quantitativa, da influéncia da
uma reacdo quimica em equilibrio sofrealguma temperatura sobre a constante de equilibrio

perturbacao externa, o equilibrio se desloca no € feita pela equagao de van't Hoff.
sentido de minimizar essa perturbacao.
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19. Equilibrios quimicos heterogéneos

Até o momento as substancias envolvidas nos equilibrios estavam em uma mesma
fase. Mas ha reacdes em que as substancias podem se apresentar em fases diferentes.

O exemplo abaixo mostra essa situacdo:

—_\
Ay + By =Dy

A condicdo de equilibrio seria escrita, da seguinte maneira:

A concentragdo estd relacionada a quantidade de matéria em uma determinada fase
ocupando um determinado volume, entretanto, C, esta relacionado a concentracao
do reagente A, no estado solido e puro, logo podemos reescrever a equacdo da

seguinte maneira:

=C,K'

@) |Un

B

o produto de uma constante por outra constante,
C,K', gera uma outra constante (K), portanto:

Gy
CB

A concentracdo da fase condensada pura
(solida ou liquida), é omitida da expressio da
lei da acdo das massas, pois a fase conden-
sada, ja faz parte do valor de K, na expressdo
da constante de equilibrio.

Em equilibrios heterogéneos, a concentracao da fase solida € omitida da lei da acao das massas.
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20. Calculos de equilibrio

EXEMPLO: O valor de Kc para o equilibrio CO ) + H,0 ) = CO, ) + H,, a 600K ¢ 302.
Um recipiente de 1,00 litro contém em equilibrio 0,100 mol de CO, 0,200 mol de H,0
e 0,300 mol de CO,. Calcule a concentragado de H..

RESO LU(;AO: O volume do recipiente ¢ igual a 1,00L, logos as concentracdes das
substancias sdo:

Ceo = 0,100 mol x L; C.,, = 0,300 mol x L'; C, ., = 0,200 mol x L

Co2

Substituindo os valores das concentracdes na expressao da lei das acdes das massas
teremos:

CCO CH 0,300 mol x L x CH
— 2 2 2= 2
CooCho 0,100 mol x L'x 0,200 mol x L'

c

= C,, =20,1mol x L

EXEMPLO: A 1400 K o valor de Kc para o equilibrio 2HBr(g] S Hz(g) + Brz(g] ¢ 1,5x10°®.
Calcule a concentracdo de equilibrio de gas hidrogénio em um recipiente de 0,500 litro
em que foi colocado 0,118 mol de acido bromidrico a 1400 K.

RESOLUQAO: Primeiro vamos estimar as quantidades de matéria do reagente e
produtos antes de iniciar a reacdo e no estado de equilibrio.

HBr H2 Br2
ANTES DO EQUILIBRIO 0,118 0
NO EQUILIBRIO 0,118 -2x x X

Substituindo os dados na expressdo da lei das acdes das massas teremos:

2 2

c,C
Ke=—2 2 —15,10 =— > =15 x10°=— X -
(Cia.) (0,118-2x) 4x*—0,472x+0,0139

6,0 x10°x>—=7,08 x 10 °x+2,09 x 107 =x*=x*+7,08 x 10 °x—=2,09 x 107" =0



resolvendo essa equacdo de segundo grau iremos obter a quantidade de matéria
gerada pela decomposicdo do acido bromidrico no equilibrio.

B —bi‘/bz —4ac

X=
2a

7,08 x 10’6+J(7,08 « 10*6)2 ~4x1x(-2,09x107)
B 2 x1

=

x,=4,54 x10™*

Fazendo o calculo para a segunda raiz iremos obter um valor negativo que ndo possui
significado fisico, logo a quantidade de matéria no equilibrio fica:

HBr H, Br,
ANTES DO EQUILIBRIO 0,118 mol 0 0
NO EQUILIBRIO 0,118 - 2(4,54x10%) = 0,117 mol ~ 4,54x10* mol ~ 4,54x10* mol

Como o recipiente possui 0,500 litros de volume as concentragdes em quantidade de
matéria ficam:

0,117mol
o= LM 234 mol x L
0,500L
-4
C, =C,, = 4'54Ox510(())L MOl _ 9,08 <10 mol x L
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ﬂ modulo 3 EXERCICIOS

01) Segundo a reagio

N, +3H = 2NH AH = - 26,2 Kcal/mol

2(g) 2(g) ¥ 3(9)

A alternativa que permite aumentar a produgio de NH, ¢:

a) aumentando a temperatura.

b) aumentando a pressio.

c) dobrando a quantidade de NH..
d) diminuindo o volume de N,.
e)aec.

02) Para a reacdo quimica abaixo, a alternativa que expressa corretamente o
comportamento do equilibrio quimico quando ocorre um aumento da temperatura
€ a letra:

2N 4+ 02(9) = 2N.O AH = + 19,5 Kcal/mol

2(g) 2" (q)

a) aumenta a concentracio de gas nitrogénio

b) aumenta a concentracio de gas oxigénio

c) aumenta a concentracio de gas oxido de dinitrogénio.
d) diminui a concentracio de gas oxido de dinitrogénio.
e) todas as concentracdes ficam inalteradas.

03) Sobre a expressio da lei da acdo das massas (Q), podemos afirmar que:

a) estabelece uma relacdo entre as concentracoes dos reagentes e produtos.

b) difere da constante de equilibrio no equilibrio quimico.

c) é dependente das concentracdes iniciais dos reagentes e produtos.

d) é desnecessaria, pois a constante de equilibrio possui a mesma funcio.

e) Cada concentracio é elevada a uma poténcia igual ao quadrado do coeficiente
estequiométrico na equacao balanceada.
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04) Em um recipiente de 10 litros, evacuada, 0,5 mol de gas hidrogénio e 0,5 mol
de gas iodo reagem a 448°C. A quantidade de gas iodo que permanecem sem reagir
no equilibrio em mol é de:

Dado: k = 50

a) 0,30
b) 0,40
c) 0,61
d) 0,11
e) 0,22

05) Quando o volume de um sistema gasoso em equilibrio e a temperatura constante
€ diminuido, a quantidade de matéria de cada componente permanece inalterada.
Essa afirmacao ¢ verdadeira quando as quantidades de matéria:

a) dos reagentes for maior do que as dos produtos.

b) dos produtos for maior do que as dos reagentes.

¢) quando a reacdo se processar totalmente na direcdo dos produtos.

d) quando a reagdo se processar a pressdo constante.

e) dos reagentes e produtos for igual nos dois lados da equacido quimica.

06) Em equilibrios heterogéneos (solido + solugéo) a constante de equilibrio:

a) considera constante a concentracio da fase solida e a ignora.

b) considera constante a concentracdo da fase solida e a incorpora.

c) desconta o efeito da fase sdlida através de uma normalizacio.

d) considera o produto entre as concentracdes da fase solida e da solucio.
e) considera variavel a concentracio da fase sélida e a incorpora.

07) Para o equilibrio abaixo a temperatura de 298 K

| C,,=2I1C, AH® = -26,9 kJ/mol

29 T Yo T

a constante de equilibrio (Kp) é de 2,0x10°. O valor de Kp para uma temperatura de
673 K € de:

a) 7,0x10°.
b) 3,2x10°.
c) 2,2x10%.
d) 5,4x102%
e) 6,0x10°.
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08) Para o equilibrio abaixo:

H Cl,, =2 HCl,
9)

2(g) + 20 S

Kp a 298 K ¢ igual a 1,08 e 1,15x107'2 a 473 K. O AH° para essa reacao € igual a:

a) -185 kJ.
b) +200 kJ.
c) -300 kJ.
d) +90 kJ.

e) -630 kJ.

09) Uma analise quantitativa da influéncia da temperatura sobre a constante de
equilibrio ¢é feita pela equacao de:

a) onda.

b) Henderson-Hasselbalch.
c) Ryderberg.

d) van’t HofT.

e) Nerst.

10) 0 equilibrio nio é deslocado quando da adicao de um gas inerte a um sistema
gasoso, mas a pressao total aumenta. O fato do equilibrio quimico néo ser deslocado
se deve ao fato:

a) do aumento proporcional da quantidade de matéria das substancias envolvidas no
equilibrio a volume constante.

b) de o gas inerte ser um gas nobre.

c) de haver somente o aumento da quantidade de matéria dos reagentes.

d) de haver somente o aumento da quantidade de matéria dos produtos.

e) de ndo haver aumento da quantidade de matéria das substancias envolvidas no
equilibrio, logo o equilibrio ndo ¢ deslocado, pois o volume ¢ mantido constante.



modulo 4 [au=13

ACIDOS E BASES

Acidos e bases sdo substancias conhecidas ha muito tempo, e o uso de ambos
na industria é significativo. A reacdo entre um acido e uma base gera agua como
um dos produtos, sendo esse processo conhecido como reacao de neutralizacdo.

Acidos e bases podem ser organicos ou inorginicos e o comportamento
dessas substincias é estudado ha séculos. E interessante ressaltar que usar
simplesmente o termo acido ou base pode acarretar em ambiguidade, logo se
deve deixar claro se o acido ou base esta de acordo segundo as definicoes de
Arrhenius, Brgnsted-Lowry ou Lewis.

21. A definicao de Arrhenius

Segundo Arrhenius, acido é uma substdncia que gera ions hidrogénio (H*) em solugdo
aquosa, e base é uma substdncia que gera ions hidroxila (OH) em solucdo aquosa.
Abaixo estdo alguns exemplos de acidos e bases de Arrhenius.

Comportamento em solucio aquosa Em livros mais antigos a definicao de Arrhe-

ACIDO nius de acidos e bases ¢ colocada como se a
HCl HA > H, + Ty substancia acida devesse conter o hidrogénio
H. SO, HZSO4[aq)—> ZH*[aq) + 3042’(3(” ionizavel, e a substancia basica devesse conter
o grupo hidroxila. Essa definicao deixa de

BASE fora muitas substancias, como por exemplo, a
NaOH NaOH(aq] - Na*(aq] + OH’[an amonia (NH,), que ndo contem o ion hidroxila
Ca(OH), Ca(OH]Z(aq]—> Caz*(aq] + ZOH'[Hq) (OH) em sua constituicdo, mas quando em

solucdo aquosa gera o ion hidroxila.

Para Arrhenius uma reacdo de neutralizacdo seria a combinacio entre os ions H* e
OH- gerando agua, como produto final e isto esta de acordo com o que ¢ observado
experimentalmente.

He,, + OH,, = H,0,,

(aq) (aq)

A definicdo de Arrhenius ¢ usada até hoje, mas sofre de uma grande limitacdo, que ¢
de analisar compostos somente em solu¢do aquosa.
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22. A definicao de Brgnsted-Lowry

A definicdo de Bronsted-Lowry diz que o acido ¢ uma substincia que tende a doar
um proton e base ¢ uma substancia que tende a receber um proton. Ao contrario da
definicdo de Arrhenius, a definicdo de Brgnsted-Lowry ndo se condiciona ao tipo de
solvente, podendo ser aplicada mesmo na auséncia dele. Nessa defini¢do aparecem
os conceitos de acido conjugado e base conjugada. O exemplo abaixo, mostra a
dissolugdo do 4cido cloridrico (HCI) em agua (H,0):

HCI + HO — H,O* + CI-
acido + base — acidoconjugado + base conjugada

Nesse exemplo, o HCl doa um proton (H*) para a molécula de dgua, gerando a base
conjugada CI. A molécula de dgua ao receber um proton, gera o acido conjugado
H,0*. Portanto, temos dois pares de acido-base conjugados, o par HCl e CI- e o par
H,0 e H,0". E interessante ressaltar que por esta visdo, a molécula de dgua pode
sofrer autodissociacdo agindo como acido e base:

HO + HO — H,O* + OH-
acido + base — acidoconjugado + base conjugada

23. A definicao de Lewis

Segundo Lewis acido ¢ um receptor de par de elétrons e base ¢ um doador de
par de elétrons. Se a substancia possui um orbital vazio capaz de receber um par
de elétrons ela sera um acido de Lewis e a base ¢ uma substiancia que possui um
par de elétrons para formar uma ligacdo covalente. O exemplo abaixo mostra o ion
complexo diaminprata(I):

[Ag(NH,), )

Pela definicdo de Lewis o cation prata (Ag*) é um acido, pois possui um orbital
vazio que pode receber um par de elétrons da molécula de amonia (:NH.) que atua
como base. Muitas substincias que nao satisfazem os critérios de Arrhenius ou de
Bronsted-Lowry sdo classificadas como acido ou base de Lewis entrando de acordo
com o que esperado experimentalmente.

Segundo Arrhenius, acido € uma substancia A definicdo de Brensted-Lowry diz que o
que gera ions hidrogénio (H*) em solugdo  dacido é uma substéncia que tende a doar um

aquosa, € base € uma substancia que gera  proton, e base € uma substancia que tende a
ions hidroxila (OH") em solucdo aquosa. receber um proton.

Segundo Lewis acido € um receptor de par de
elétrons, e base ¢ um doador de par de elétrons.
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24. Forcas de acidos e bases

Pela definicdo de Arrhenius, a forca de um acido ou base pode ser avaliada pelo
calor de neutralizagdo molar (AH__ ). Foi observado que quando solugdes diluidas de
acidos sdo neutralizadas com solucoes diluidas de bases, o calor de neutralizacdo
era de -55,9 kJ x mol™". Solugdes diluidas acidas como HCI, HNO, ou HCIO, quando
neutralizadas com solug¢des diluidas basicas de NaOH, KOH ou Ba(OH)2 apresentavam
esse comportamento. A reacdo de neutralizacdo corresponde a:

H+

OH, —>H0, AH,, =-559 K x mol

(aq) + _(aq neut

Entretanto, algumas reacdes de neutralizacdo apresentavam calores de neutralizacdo
muito baixos, como por exemplo, a reacdo de neutralizacdo do acido HCN com a
base NaOH. O calor de neutralizacdo ¢ de -10,3 kJ x mol". Isso demonstrou que o
acido cianidrico em solucdo estava pouco dissociado, sendo necessario haver um
fornecimento de energia para ajudar a romper a ligacdo hidrogénio-carbono, dessa
maneira diminuindo a energia liberada para o meio, o que o classifica como acido
fraco. Logo, para esse exemplo, a reacdo de neutralizacdo fica:

HCN(aq] + OH'[aq) — HZO“] + CN'(aq)

Portanto, aneutralizacido entre dcidos e bases fortes libera alto calor de neutralizacéo,
e quanto mais fraco for o dcido ou base, menor o calor de neutralizacdo liberado
para o meio.

Segundo Brgnsted-Lowry, a forca de um acido € a sua tendéncia para doar prdton,
enquanto que a da base ¢ a sua tendéncia em receber o proton. De maneira geral,
quanto mais forte for o dcido, mais fraca serd sua base conjugada e quanto mais
forte for a base, mais fraco sera seu dcido conjugado. No caso da dissolug¢do do acido
cloridrico em agua, o ion Cl-apresenta pouca tendéncia em receber um proton e o
fon H,O* possui pouca tendéncia para doar um proton. O diagrama abaixo, mostra
a tendéncia de alguns acidos e bases de Brgnsted-Lowry em doar e receber protons.

mais forte mais fraco

< < « €« ¢«
HCIO, HSO, HCI HNO, HO*  Acidos

3

CIO - HSO - CI NO.- H,0 Bases

4 4 3

— = > > >
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A analise da forca de acidos e bases sob o
conceito de Lewis se torna mais complexa,
pois a forca de um acido de Lewis depende
de uma base especifica de Lewis, ou seja, os
niveis de energia do orbital vazio do acido, e
do orbital ocupado pelo par de elétrons da

base tém que ser considerados.

Podemos observar que os acidos HCIO,, H,SO,,
HCl e o HNO, possuem uma grande tendéncia em
doar proton a dgua, ou seja, a agua ¢ uma base
suficientemente forte para arrancar proton desses
acidos. Pelo diagrama acima podemos concluir
que quanto mais afastado estiver o dcido e a base
maior sera a tendéncia do par em reagir.

Pela definicao de Arrhenius, a forca de um  Segundo Brgnsted-Lowry, a forca de um

acido ou base pode ser avaliada pelo calor  acido ¢ a sua tendéncia para doar proton,
de neutralizacao molar. enquanto que a da base € a sua tendéncia
em receber o proton.
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médulo 4 EXERCICIOS

01) Com base na equacdo quimica abaixo, sdo feitas as sequintes afirmacgoes:
NH, + H,O — NH_* + OH"

| = NH, € um acido de Arrhenius.

Il = H,0 é um acido de Brgnsted-Lowry.
[l - NH,* € uma base de Brgnsted-Lowry.
IV — NH, € uma base de Lewis.

V - OH- é um acido de Arrhenius.

Sao verdadeiras:

a)lell
b)1elV
c)Mell
d) eV
e)IVeV

02) Considerando o conceito de acido e base de Brgnsted-Lowry, dados os seguintes
acidos:

| - HSO,-
Il - HS-
ll - H,PO,-

Suas bases conjugadas sao, respectivamente:

a) H,S0,, S*, H,PO,
b) H,50,, H,S, H,PO,
¢) 50,7, S*, HPO >
d) SO,-, H,S, HPO,-
e) H,50,, H.S, HPO -
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03) Dentre as afirmativas, assinale a correta:

a) Os acidos tém propriedades funcionais, como: sabor azedo, sdo bastante reativos
e ndo conduzem corrente elétrica em solucdo aquosa.

b) Bases sdo compostos que em solucdo aquosa fornecem um unico tipo de cation:
o ion H,0".

c) Sais sdo compostos idnicos que possuem pelo menos um cation proveniente de
acido e um anion proveniente de base.

d) Uma base soluvel em agua, com o hidroxido de sddio, ao ser colocado no solvente,
sofre dissociacdo ionica.

e) Acidos s3o compostos que, em solucio aquosa, fornecem um tnico tipo de anion,
o fon OH~.

04) Uma solucio aquosa de H,SO, ¢ acida devido a presenca de:

a) hidrogénio
b) hidroxila
¢) hidroxonio
d) sulfato

e) hidrolise

05) A alternativa que mostra corretamente as substancias que sao acidos e bases
de Brgnsted-Lowry, respectivamente, é a letra:

a) HCl e NH,
b) BeF, e NH,
c) NH, e HCI
d) HCl e BeF,
e) BeF, e HC



06) Considere as reacoes quimicas do tipo acido-base de Bronsted — Lowry,
representadas pelas equacdes quimicas abaixo:

HSO- + OH- —» HO0 + SO~
NH, + HS — NH* + HS
C0,> + H,0 — HCO,S + OH
HO + NH — NH, + HO*

Tendo como referenciais somente os reagentes que fazem parte das equacoes
quimicas acima, podemos concluir que a unica substancia que apresenta carater
anfotero corresponde a:

a) NH,
b) NH, *
c) H,0
d) H,0"
e) HS

07) As bases conjugadas dos acidos HCN, N,H.* e C,H _OH séo respectivamente:

a) CN-, NH,>* e CH.O
b) CN-, N.H, e C,H,0"

¢) CN*, NH,* e C,H,0%
d) CN*, NH,* e CH.0
e) HCN, N,H,* e C,H.O-

08) A anilina é uma base organica fraca em solucdo aquosa. Um solvente no qual
a anilina se tornaria uma base forte teria que ter propriedades:

a) mais basicas que a agua.
b) mais acidas que a agua.
c¢) anféteras.
d) extensivas.
e) intensivas.
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09) Os acidos conjugados para as bases HC_ H_O HCO, e C_H,N sdo respectivamente:

2372

H,C,H,0,, HCO, e C.H.NH.

272 372

d
C,H,0,, HCO, e CHN.

b232’

)
)
¢) H,C,H,0,", HCO," e CH.N.
)
)

2727737270
d

H,C,H,0,", H,CO, e C.H,NH.
e

272 73727

H,C,H,0,*, CO,* e C.H.NH".

272 372

10) Segundo Arrhenius a forca de um acido é devido:

a) a sua tendéncia em permanecer em sua forma nio-dissociada.
b) a geometria presente em torno do fon central.

c) a presenca de um nivel quantico adequado.

d) a formacdo de um complexo ativado em meio aquoso.

e) ao alto calor de neutralizacdo molar.



modulo 5 [aua15

EQuiLiBRIO ACIDO-BASE EM SOLUCAO AQUOSA

Quando os acidos e bases sdo fracos, ndo ocorre dissociacdo completa e a
tendéncia ¢ de se alcancar um estado de equilibrio dinamico. Os equilibrios

que agora serdo estudados estdo presentes em solucdo aquosa, e sdo equilibrios
homogéneos onde as definicoes de Arrhenius e Brgnsted-Lowry para acidos e
bases serdo aplicadas.

25. A dissociacao da agua

A agua se dissocia muito pouco e a quantidade de ions em solucdo ¢ baixa, fazendo
com que sua condutividade elétrica seja igualmente baixa. Essa capacidade de liberar
ions ¢ devida a sua capacidade de sofrer autodissociacdo. A autodissociacdo da dgua,
pode ser descrita segundo o conceito de Arrhenius como

H,0, = H*,, + OH"

e a condicdo de equilibrio,

ou pelo conceito de Brgnsted-Lowry:

Hzo(\] + HZO[\) - H30+(aql + OH_[aq]

com a condicdo de equilibrio escrita da seguinte maneira:
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Como a concentracdo da agua € constante, logo:

KCyuo=K,=C,C

1

ou

O valor da constante K , chamada de constante de dissociagdo da agua (ou produto
ionico da agua) é de 1,0 x 10 a 25 °C.

Uma solucdo ¢ considerada acida quando a concentracdo de ions hidrogénio
(C,. ou CHEOJ ¢ maior que a concentracdo de ions hidroxila (C ) . Uma solugédo ¢
considerada basica quando a concentragédo de ions hidrogénio (C,. ou CH30+) ¢ menor
que a concentragdo de fons hidroxila (C,,). Uma solugdo é considerada neutra
quando a concentragdo de fons hidrogénio (C,. ou CH3O+) ¢ igual a concentracdo de
ions hidroxila(COH,]. Por uma questdo de simplicidade, iremos assumir o conceito de
Arrhenius para expressar os ions hidrogénio e hidroxila. Como Kw ¢ constante a 25 °C,
podemos calcular a concentracdo dos ions hidrogénio quando a solugdo estiver, como
por exemplo, neutra. Nessa situa¢do a concentra¢do dos ions hidrogénio e hidroxila
sdo iguais, ou seja:

portanto, temos que:
-14
K, = CH*COH' =1,0x10

como as concentragdes sao iguais, podemos fazer a seguinte aproximacao:

K,=C,.C,, = (C, ) = 1.0x10™ = ¢ =1,0x10™ =10 x 107 molL



26. A escala de pH

O pH de uma solucdo ¢ definido como o logaritmo negativo da concentracdo
hidrogenionica, (ou da concentragdo dos ions hidrogénio), sendo expresso
matematicamente como:

pH=-logC_.

dessa maneira, para uma solugdo neutra cuja concentracdo de ions hidrogénio ¢ igual
a 1,0 x 107 mol/L, o pH seria:

pH=-logC,, =-log 1,0 x 107 =7,0

Da mesma maneira que calculamos o pH, podemos calcular o pOH e o pK . Partindo
da equacdo:

K,=C,C,,
aplicando o logaritmo decimal em ambos os lados, teremos

logK,, = log(C_,C_ )

H* TOH
logK,, = logC,. +logC_ (multiplicando por-1)
-logK,, =-logC,. -logC__

logo,

pKw=pH+pOH
o K, éigual a 1,0 x 107 mol/L (a 25°C), logo o pK  ¢é igual a 14, podemos escrever
que:

pH+pOH=14



Podemos verificar experimentalmente e matematicamente, que o aumento de uma
unidade no valor de pH, acarreta um aumento de um fator de 10 na concentracdo
dos ions hidroxilas.

A dgua se dissocia muito pouco, sendo essa  Uma solucéo € considerada basica, quando
capacidade de liberar ions devido a sua  a concentracdo de ions hidrogénio ¢ menor
capacidade de sofrer autodissociacao. que a concentracdo de ions hidroxila.

Uma solucao € considerada acida, quando Uma solucgao € considerada neutra, quando
a concentracao de jons hidrogénio ¢ maior  a concentracao de ions hidrogénio € igual a
que a concentracdo de ions hidroxila. concentracao de ions hidroxila.
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DISSOCIA(;AO DE ELETROLITOS FRACOS E ACIDOS POLIPROTICOS

Acidos e bases fracas sdo substincias que nio estio completamente dissociados
tendendo a alcancar um estado de equilibrio dindmico, entre as espécies
dissociadas e nio-dissociadas. Acidos fracos monopréticos, possuem uma Unica
constante de dissociacdo, mas os acidos fracos poliproticos, podem possuir duas
ou mais constantes de dissociacdo.

27. Dissociacao de eletrolitos fracos

Se o composto ¢ um acido fraco, em solugdo aquosa a tendéncia ¢ ocorrer um estado
de equilibrio entre as espécies ionizadas e ndo-ionizadas, como mostra a equacdo
quimica abaixo (segundo Arrhenius):
. .
—_

aq) aq)

a condicdo de equilibrio ¢ expressa como:

GGy
CHA

A constante K ¢ denominada constante de ionizacio (Ki] ou K. Pode ser encontrada
também como constante de dissociagio (Kdiss)' Quanto mais fraco for um acido menor
sua constante de ionizacgdo, e isto significa que a forca de ligacdo do hidrogénio
na molécula ¢ alta, requerendo muita energia para sua ionizacdo e o equilibrio esta
deslocado para a esquerda, favorecendo a forma nao-ionizada. Um exemplo ¢ o acido

acetico, que ¢ fraco e monoprotico, cuja ionizag¢do ocorre em uma unica etapa.

HCH,0,,y = H' g +CH,0, K, =1.8x 10°
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No caso de bases fracas, o conceito de Brgnsted-Lowry ¢ mais conveniente para
descrever este comportamento, que tem como suporte a pouca formagdo de ions
hidroxila no meio. Uma base de Brgnsted-Lowry ¢ um receptor de protons, e a
equacdo quimica no equilibrio, pode ser expressa da seguinte maneira:

B(aq) + HZO(I) — BH+(aq) + OH_(aq)

e a condicdo de equilibrio,

C..C

BH" “OH
Kb

CB

como a concentracdo da agua ¢ constante, essa quantidade relacionada esta
incorporada em K. Um exemplo de base fraca ¢ a amonia (NH,), e o equilibrio que
mostra a sua protonacdo em agua € expressa abaixo:

NH,,, +H,0, = NH,", + OH K,=18x10"

n ~— 4 (aq) (aq)

28. Acidos polipréticos

Acidos poliproticos, sdo aqueles que possuem mais de um hidrogénio ionizavel
na molécula. Um exemplo ¢ o acido fosforico (H3PO4), que possui trés hidrogénios
ionizaveis. As etapas de dissociacdo estdo representadas abaixo:

HPO, .y = H' oy +HPO, )y K =7,6 x107
HPO, oy =H'y +HPO, ", K,=63x10"

N 3- _ -13
HPO,” .y = H'y + PO,y Ky;=44x10

q)

Podemos observar que K, > K, > K,, e isso se deve ao aumento da forga de ligagdo
que ocorre sobre os hidrogénios ionizaveis, que faz com que a energia para separa-lo
aumente do ion H,PO,"para o HPO,* e deste para o PO,*. Para todas as situacdes de
equilibrio, K, sera sempre maior que as demais constantes de equilibrio.



29. A hidrolise

Hidrolise ¢ a reacdo em que a dgua, ao reagir com uma espécie quimica, se dissocia.
Nessa aula, as espécies quimicas serdo os anions provindo de um dacido fraco e o
cation provindo de uma base fraca.

Hidrolise do anion

O anion de um acido fraco reage com a agua com o intuito de retornar a forma
ndo-ionizada que ¢ mais estavel. Segundo o conceito de Bregnsted-Lowry, quanto
mais fraco for um acido mais forte sera sua base conjugada e, portanto maior sua
tendéncia em hidrolisar para formar o acido. Nessa reag¢do o anion retira um proton
da agua, e estabelece o equilibrio abaixo:

Ay +H,04) =HA, +OH

(aq) (aq)

0 4cido cianidrico (K, = 1,0 x 107°) € mais fraco que o acido fluoridrico (K, = 1,0x 10%),
portanto, ¢ de se esperar que o anion cianeto (CN-), hidrolise mais fortemente que o
anion fluoreto (F). Um dos produtos dessa reacdo de hidrolise, é o ion hidroxila, logo
a tendéncia do meio é ficar basico (pH > 7).

Da equacdo de equilibrio acima, podemos entdo estabelecer a condicdo de equilibrio,
onde:

C,C
_ _MAToH  ; onde a concentracio de agua foi incorporada por K . Essa constante é
h h
C e denominada constante de hidrdlise. Correlacionando K, K e K , temos:
K
_'w
K, =—x
K

dessa maneira, poderemos obter o valor da constante de hidrdlise, a partir da constante
de ionizacdo do acido fraco, e da constante de dissociacdo da agua.
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Hidrolise do cation
Da mesma forma do anion de um acido fraco, o cation de uma base fraca reage com
a agua para retornar a forma ndo-ionizada que ¢ a mais estavel. Sequndo o conceito
de Brensted-Lowry, para a reagdo do cation amonio (NH,*) com a 4gua, a equagdo
de equilibrio é:

NH,*

‘g T HZOU) = NH )+ H,0"

3(ag (aq)

onde podemos observar que a hidrolise do cation, que ¢ proveniente de uma base
fraca torna a solucéio acida (pH < 7). A condicdo de equilibrio corresponde a:

C

NH; ~H,0*
K, = —2

C

NH,*

;onde a concentracdo de agua foi incorporada por K . Correlacionando,

Kh, Kb e KW, temos:

O cation NH,*, € um écido de Bronsted-Lowry e a agua uma base, logo, K. corresponde a:

CNH CH 0* e L. , .
K 2 7. logo, a constante de hidrdlise do cation que € proveniente de uma

NH.*

base fraca, € igual a constante de ionizagdo do acido de Bransted-Lowry, portanto K.
= Ka, logo:

de maneira geral,



Avaliando o pH em solucdes de sais

Quando um sal se dissocia em agua, a solucdo resultante pode se o resultado de
trés combinacdes diferentes, no que se refere ao tipo de anion e cation presente. A
solucdo podera ser composta pela combinacido de um:

= anion de um acido forte e um cation de uma base fraca;
= anion de um acido fraco e um cation de uma base forte;
= anion de um acido fraco e um cation de uma base fraca.

No caso de um anion de um dacido forte e um cation de uma base fraca, o cation
tendera a reagir com a agua liberando o ion H* no meio, portanto a solucdo ficara
acida. A solucdo possuindo um anion de um acido fraco e um cation de uma base
forte, o anion tendera a reagir com a agua liberando o ion hidroxila no meio, portanto
a solucdo ficara basica.

A terceira possibilidade ¢ a da solucdo que contém um anion de um acido fraco e um
cation de uma base fraca. Nesse caso temos que analisar a constante de hidrdlise (Kh)
de ambas as espécies. A espécie que tiver K maior ira determinar o comportamento
do pH do meio. Logo, se o cation da base fraca tiver K maior a solugdo ficara acida
e se caso o anion do acido fraco tiver K maior a solucdo ficara basica. No caso de
uma situacdo onde ambas as constantes de hidrdlise forem iguais, isso significa
que a tendéncia em reagir com a agua ¢ a mesma para ambas as espécies, e a
quantidade de ions H* e OH" produzidos serdo semelhantes, o que levara a solucdo
a ser praticamente neutra.

A constante K é denominada constante de  Hidrdlise é a reacdo em que a agua, ao reagir
ionizacdo. Pode ser encontrada também  com uma espécie quimica, se dissocia.
como constante de dissociacdo. Quanto
mais fraco for um &cido, menor sua
constante de ionizacao.

Segundo o conceito de Brgnsted-Lowry

quanto mais fraco for um acido mais forte
sera sua base conjugada e, portanto, maior sua

L o - tendéncia em hidrolisar para formar o acido.
Para os acidos polipréticos a primeira

constante de ionizagdo, € sempre a mais forte.
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30. Solucoes tampoes

Uma solucdo tampao ¢ uma solucdo que sofre pequenas variagdes de pH quando ao
meio sdo adicionados ions H* ou OH". Esse comportamento ¢ resultado da combinacio
de um acido fraco com sua base conjugada em concentracdes iguais. Um exemplo
classico ¢ a solucdo tampdo que contém o acido acético e seu fon acetato cujo
equilibrio esta representado abaixo:

HC,H,0,,, = CH,0, 7, +H"

(aq)

A adicdo de ions H* ira deslocar o equilibrio para a esquerda, consumindo em parte
os fons H* que foram adicionados. A adicdo de ions OH" ird deslocar o equilibrio para
a direita, para compensar a retirada dos ions H* que reagiram com os ions hidroxila
adicionados. Logo, em ambas as situacdes as concentracdes dos ions H* e OH™ néao
serdo alteradas de maneira significativa, e o pH do meio tera pouca alteragao.

Para expressar quantitativamente a variacdo do pH do meio, podemos usar a equacio
de Henderson-Hasselbalch. Utilizando o sistema acido acético/acetato, essa relacdo
pode ser escrita como:

C
HC,H,0.
pH=pK, - Iog—C —
C2H302_
podemos ver pela equagdo que quando C,.,  =C_, ., teremos:

| CHC2H302 -0
9= =Y logo:
C2H302-

pH=pK, = pH =—Iog(1,8 X 10‘5):> pH=4,74



Supondo que as concentracdes iniciais de acido acético e do ion acetato sejam
de 1,0 mol/L e que sejam adicionados 0,15 mol de ions H*, a nova relacdo entre as

espécies sera:

Cicpo, 104015 1,15
C 1,0-0,15 0,85

C2H302-

=1,35; portanto

pH=4,74 -10g 1,35 = pH = 4,61

podemos observar que houve uma variacdo de 0,13 unidades, com uma diminuicdo

pequena do pH.

Uma solucdo tampao € uma solucdo que  Paraexpressar quantitativamente a variacdo
do pH do meio podemos usar a equacao de

Henderson-Hasselbalch.

sofre pequenas variacdes de pH quando ao
meio sdo adicionados ions H* ou OH-~.
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31. Titulacdo acido-base e indicadores

Quando se deseja saber a concentracdo de um acido em uma amostra, pode-
se usar um procedimento denominado titulacdo. Para tanto, uma solucdo basica
de concentracdo conhecida ¢ utilizada em uma bureta e pequenos volumes dessa
solucdo basica, sdo adicionados a solucdo acida de concentracdo desconhecida, até
que a quantidade de ions H* contidos nessa solucdo seja neutralizada, pela mesma
quantidade de ions OH-, provenientes da solucdo basica de concentracdo conhecida.
Esse ponto ¢ denominado de ponto de equivaléncia. A equacdo quimica abaixo,
expressa a reacdo de neutralizacdo entre os ions H* e OH~.

H*

)+ OH_ , — HZO“)

(aq (aq)

Se a titulagcdo ¢ executada por uma pessoa onde a percepcao do final da titulacdo
¢ visual, o ponto de equivaléncia fica dificil de observar. Para tanto, sdo utilizadas
substancias que mudam a sua coloracdo dependendo do pH do meio, chamadas
indicadores acido-base.

Com o uso dos indicadores, agora teremos um outro ponto na operagdo de titulacdo
que ¢ o ponto final. Esse ponto ocorre quando o indicador muda de cor em uma
determinada faixa de pH.

E importante ressaltar que Os indicadores apresentam uma forma em meio acido e outra em
quanto mais distante for meio basico. O indicador fenolftaleina apresenta colorag¢do vermelha
0 ponto de equivaléncia do em meio basico, sendo incolor em meio acido. De maneira geral
ponto final maior sera o podemos expressar esse comportamento pela equacdo quimica
erro da titulacdo, por isso abaixo:

a escolha do indicador é de

suma importancia na hora de
realizar a analise.
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H,Ind,, +2H,0, = Ind*, +2H,0"

(aq aq)

Esse equilibrio pode ser deslocado dependendo da acidez do meio, de maneira
que uma das formas prevaleca com sua coloracdo caracteristica. Para o composto
fenolftaleina a forma H,Ind ¢ incolor em meio dcido, e a Ind* € vermelha, em meio
basico. Como todo equilibrio, podemos estabelecer a constante, logo:

K Clndz' (CH30+ )2

Ind = C

Hylnd



Conforme ocorre a adicdo de base, o equilibrio vai sendo deslocado para a direita
aumentando a concentracdo da forma Ind* e diminuindo a concentracdo da forma
H,Ind. Em pH = 8 a concentragdo da forma Ind* permite observar na solu¢do uma
coloracdo levemente avermelhada, que vai se acentuando até atingir um maximo na
coloracdo em pH = 10.

Quando a titulacdo ¢ com um dacido forte e uma base forte, o pH no ponto de
equivaléncia ¢ igual a 7. Nesse caso o cation da base forte e o dnion do acido forte
nao sofrem hidrolise.

Porém se a titulacdo for entre um acido fraco e uma base forte, o ponto de equivaléncia
ndo serd em pH =7, pois o anion sofrera hidrolise liberando ions OH™ no meio fazendo
com que o pH fique basico.

Situacdo semelhante ocorre quando a titulacdo ocorre entre uma base fraca e um
acido forte, o ponto de equivaléncia ficara em meio acido, devido a hidrolise do
cation da base fraca.

Curvas de titulacao

As curvas de titulacdo mostram o comportamento do pH de uma solucdo acida ou
basica, frente a adicdo de uma solucio de concentracio conhecida (acida ou basica).
Essas curvas mostram a necessidade da escolha do indicador adequado para mostrar
o final da titulacdo. As curvas apresentadas mostram o comportamento de solucoes
de concentracdo 1,0 mol/L. Para uma curva de titulacio entre um acido forte e uma
base forte, como por exemplo, HCl e NaOH, o pH do meio sofre uma brusca variagcdo
proximo do ponto de equivaléncia em pH = 7, conforme mostra a Figura 03.

I ponto de
l: equivaléncia
5
.
3
2
1
0
01 0 20 30 40 50 60 70 80 90 100
NaOH (mL)

Figura 03: Curva de titulacdo de um acido
forte com uma base forte.
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O indicador ideal poderia ser qualquer um que possua sua faixa de viragem nitida
entre 4 e 10. Para uma titulagcdo entre um acido fraco e uma base forte o ponto de
equivaléncia fica em meio basico. A Figura 04, mostra a titulacdo entre uma solucdo
de 4cido acético (HC,H,0,) e hidroxido de sodio. A variagdo do pH perto do ponto de
equivaléncia ndo ¢ tdo brusca, e o indicador tem que ter uma faixa de viragem em
meio basico que no exemplo, esta em torno de pH = 9.

ponto de
equivaléncia

pH

0 10 20 30 40 50 60 70 80 90 100

NaOH (mL)

Figura 04: Curva de titulacdo de um acido fraco
com uma base forte.

Quando a titulagdo ocorre entre um acido forte (HCI) e uma base fraca (NH,), o
ponto de equivaléncia fica em meio acido logo o indicador ndo poderia ser, por
exemplo, a fenolftaleina. Neste caso o ponto de equivaléncia fica em pH = 4,8.
Podemos observar pela Figura 05, que a variagcdo do pH proximto do ponto de
equivaléncia ndo ¢ muito brusca.



ponto de
equivaléncia

50 60 70 80 90 100

HCI (mL)

Figura 05: Curva de titulacdo de um acido forte

com uma base fraca.

Titulacdo é um processo usado em Quimica
para se determinar a quantidade de uma
substancia de uma solucdo pelo confronto
de uma outra, de concentracdo e natureza
conhecidas.

Em uma titulacdo acido-base, o ponto
de equivaléncia ¢ a situacao em que
a quantidade de ions H* contidos na
solucdo de concentracao desconhecida, foi
neutralizada pela mesma quantidade de
ions OH- provenientes da solucao basica de
concentracdo conhecida.

Para uma titulacdo entre um acido fraco
e uma base forte, o ponto de equivaléncia
fica em meio basico.

Quando a titulacdo ocorre entre um
acido forte e uma base fraca, o ponto de
equivaléncia fica em meio acido.

Ponto final de uma titulacdo € a situacao,
onde ocorre a mudanca de coloracdo do
indicador em uma determinada faixa de pH.
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médulo 5 EXERCICIOS

01) Um aluno foi solicitado a tentar identificar trés solucdes aquosas, limpidas
transparentes e incolores, A, B e C, contidas em trés tubos |, Il e lll diferentes, usando
apenas fenolftaleina (incolor) como indicador. No tubo |, observou o aparecimento
de coloracao vermelha. Apenas com este teste, o aluno somente pode afirmar que
a solucao no tubo:

a) 1¢é 4cida.

b) 11 é basica.
c) 1 é acida.
d) 1 ¢ basica.
e) 11 é acida.

02) O pH de uma solugdo 0,1 mol/L de um sal AB proveniente de acido fraco com
uma base forte é:

Dados: Constante de ionizagdo do acido: Ka = 1,0 x 10~® ; Constante de dissociacao
da agua: Kw =1,0 x 107

a) 3
b) 12
c)9
d) 7
e) 5

03) Prepara-se uma solucdo de pH = 10 de certa monobase que se encontra 2,5%
dissociada. A concentracdo em mol/L da solucéo é de

a) 4 x 10"?mol/L
b) 4 x 10°mol/L
c) 4 x 10°°mol/L
d) 4 x 10°mol/L
e) 4 x 10"'mol/L

04) Considere duas solucbes aquosas neutras: uma delas a 25°C e a outra a
70°C. A expressao valida para ambas as solucdes é€:

a) [H*]x[OH ]=1,0x 10"
b) [H*]=[0H"]
c)pH=7,0

d) [H*]+[0OH ]1=140
e) [H+]=[0OH ]
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05) A coloracdo apresentada pelo indicador acido-base alaranjado de metila, em
um meio aquoso cujo pH é igual a 12 € a:

a) incolor
b) verde

c) amarela
d) azul

e) vermelha

06) Dados os acidos abaixo:
|- H,PO,

Il - H,PO,

lll - H,PO,

O numero de hidrogénios ionizaveis , respectivamente é:

a) 3,3,3.
b) 3,2,2.
c) 3,2,1.
d) 3,3,2.
e) 3,1,2.

07) o estdbmago secreta acidos para auxiliar a digestido dos alimentos. Entre
estes acidos esta o acido cloridrico, cuja concentragdo é cerca de 0,1 mol/L. O
estomago e o trato digestorio sao, normalmente, protegidos por uma mucosa contra
os efeitos corrosivos dos acidos estomacais. E possivel que, em algumas situagoes,
estes acidos possam provocar ulceracoes dolorosas. Estas ulceras podem ser fruto
do excesso desses acidos. Os antiacidos sdo indicados nesse caso, pois sdo bases
simples que neutralizam os acidos do sistema digestorio. A acdo da neutralizacao ¢
proporcionada pelos ions hidroxido. Com base nisso e na forca relativa das bases,
julgue com verdadeiro ou falso os sequintes itens:

| - Para neutralizar o acido cloridrico e diminuir a acidez estomacal € conveniente
a ingestao de hidroxido de sddio, pois esta é uma base forte, sendo entdo capaz de
neutralizar o acido, o qual é um acido forte.

Il - O hidroxido de magnésio € mais indicado para neutraliza-lo que o hidroxido de
sddio, pois este corroeria o trato digestdrio pela sua forga.
lll -0 hidroxido de aluminio é mais indicado neste caso, pois é mais forte que o
hidroxido de sddio, neutralizando com melhor eficiéncia.

a) V,V,F
b) ERV
c) EV,F
d) FEV,V
e) V,EF
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08) Calcule o pH da solucdo aquosa de acido cloridrico a 1,0x10-®mol/L, a 25°C.
Dado: kw = 1,0 x 107"

a) 8,00
b) 6,98
c) 7,20
d) 5,90
e) 6,50

09) Em um laboratdrio, o técnico desconfiado de um vinho importado, resolveu medir
a quantidade de acido acético neste. Retirou uma aliquota 25 mL do vinho, diluiu
para um baldo de 250 mL. Apds homogeneizacio, pipetou-se 25 mL e transferiu-
se para um erlenmeyer de 250 mL. Foram adicionados 50 mL de agua destilada
e 3 gotas de fenolftaleina. Titulou-se com uma solucdo padronizada de NaOH a
0,093 mol/L e o volume gasto de NaOH foi 4,10 mL. A porcentagem (peso/volume)
encontrada de acido acético no vinho foi de:

Dados: densidade do vinho = 1,068 g/ml
C (12,0107 g/mol)
H (1,00794 g/mol)
0 (15,9994 g/mol)

a) 1,01
b) 0,54
c) 0,86
d) 0,09
e) 0,29

10) 0 processo de adocamento do gas natural proveniente dos pocos petroliferos
consiste em eliminar o acido sulfidrico que o acompanha. A partir do H,S séo obtidos
mais de 15 milhdes de toneladas de enxofre por ano, representando aproximadamente
um quarto da producdo mundial. Estima-se que quase 30% de todas as reservas de
enxofre encontra-se nessa forma. Calcule o pH de uma solucdo de 0,010 mol/L de
acido sulfidrico.

Dados: Ka,=5,7 x 107°8; Ka,= 1,3 x 10713,

a) 4,12
b) 7,24
c) 5,15
d) 4,04
e) 6,52



modulo 6 | aua19

SOLUBILIDADE E EQUILIBRIO DE iONS COMPLEXOS

Até o momento estudamos equilibrios homogéneos, porém existem equilibrios
onde se tem mais de uma fase, onde uma substancia no estado solido esta em

equilibrio com os seus ions, em um determinado solvente, geralmente o meio
aquoso. Outra classe de equilibrio, denominada de equilibrio de complexacéo,
ocorre quando se tem um sistema em equilibrio, envolvendo os elementos
quimicos de transicdo da tabela periodica.

32. Produto de solubilidade

Para um solido i6nico e pouco soluvel na presenca de seus ions aquosos, formando
uma solucdo saturada, a equagdo quimica de equilibrio pode ser descrita da seguinte
maneira:

ABy = A", +B

aq)

com sua condicdo de equilibrio igual a,

C.C

A" B

CAB

como para um solido puro sua concentracdo € constante:

KCh=C,.C, =K, =C,.C

A" 7B

Kps ¢ o produto de solubilidade ou constante do produto de solubilidade e a expressdo
da lei das massas C,.C, ¢ chamada de produto idnico. No equilibrio, o produto
ionico ¢ igual ao produto de solubilidade. A estequiometria da equacdo determina
a expressdao do produto idnico, de maneira que para o sal sulfato de calcio, temos:

N 2+ 2-
CaS0,y = Ca™, + 50,7,
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a condi¢do de equilibrio ¢ expressa da seguinte maneira:

K,=C_C

ps Ca®* 7S0,”
e para o sal iodeto de chumbo, temos:

N 2+ -
Pbl,y = Pb™(, +2I,

com sua condicdo de equilibrio sendo expressa como:
K.=C.(C)
ps sz*( r)

Os valores dos produtos de solubilidade podem ser obtidos experimentalmente através
de medidas de solubilidade e existem tabelas com produtos de solubilidade de varios sais.

Kpséo produto de solubilidade ou constante ~ No equilibrio, o produto i6nico € igual ao
do produto de solubilidade, e a expressao  produto de solubilidade.

da lei das massas C,.C. € chamada de
produto iénico.
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33. Efeito do ion comum e solubilidade

A solubilidade de um sdélido i6nico ¢ reduzida se na solucdo houver a presenca
de um cation ou anion comum ao sélido. O principio de Le Chatelier explica tal
comportamento, através do comportamento do equilibrio formado pelo sdlido e seus
ions em solucdo.

Vamos utilizar como exemplo o sal iodeto de prata (Agl), que em dgua a 25°C possui
solubilidade de 9,2 x 10° mol/L e Kps = 8,5 x 107, Ao tentarmos solubilizar esse sal,

em uma solucdo que contém 0,10 mol/L do sal Nal podemos calcular o efeito do ion
comum sobre a solubilidade do sal Agl. O equilibrio para o sal Agl ¢ descrito abaixo:

Agly = Ag'iq +1

(ag)

como a solucdo ja contém 0,10 mol do ion iodeto, a concentracdo desse ion sera:
CI, =0,10+ x ; onde x ¢ a fracdo desse ion que ird se dissociar na solucdo. A
concentracdo do cation prata que ira dissociar sera:

Ag* =X
substituindo, as concentracdes na expressao da condicdo de equilibrio temos:
K, =C,.C. =85x10" =x(0,10 + x); admitindo que x << 0,10, portanto:

g

8,5x10"" = x(0,10) = x = 8,5x10™"°

portanto, o efeito do ion comum faz com que a solubilidade do sal Agl diminua
1,0 x 107 vezes (dez milhdes de vezes).

A solubilidade de um sélido idnico € reduzida se na solu¢do houver a

presenca de um cation ou anion comum ao sélido, e esse comportamento
€ denominado efeito do ion comum.

75



34. Reacoes de precipitacao

A precipitagdo de um sal pouco soluvel através da reacdo de dois eletrolitos fortes
sera estudada a partir do produto de solubilidade e do produto i6nico desse sal pouco
soluvel. Tendo como exemplo o equilibrio do sal iodeto de prata:

Ag l(S) = Ag+(aq) +I

(aq)

o produto de solubilidade ¢ expresso como:

Kps = CAg+CI_

No equilibrio, a condicdo acima ¢ satisfeita e, portanto, temos uma solucédo saturada.
Quando K, ) CA9+C|- a solugdo se encontra insaturada e quando K (CA9+C|, a solucédo
esta supersaturada. Ao adicionarmos pequenas por¢oes do sal AgNO, a uma solugdo
contendo o sal Nal, a concentracdo do cation Ag* comeca a aumentar no meio.
Enquanto o produto i6nico for menor que o Ky 2 solucdo se encontra insaturada e
o sal Agl ndo ira precipitar. Continuando a adicdo do sal AgNO, a concentracdo do
cation Ag* continuard a aumentar, e quando o produto idnico se igualar ao Kps,
qualquer quantidade a mais de sal AgNO, que for adicionada a solugdo, ird fazer com
que haja precipitacdo do sal Agl, ja que o produto idnico ndo pode exceder ao Ko

Portanto, para prever se ocorrera precipitacdo ou ndo, basta calcular qual o valor que
o produto i6nico teria se ndo houvesse precipitacdo, e compara-lo com o produto de
solubilidade. Entdo se:

A situacdo de supersaturacao
€ uma condicao instavel, mas
pode ser consegquida experi-
mentalmente. Quando essa
situacdo  ocorre  qualquer
perturbacdo que o meio sofra
ira acarretar a precipitacdo do
excesso de ions em solucao
de maneira que a condicdo

Kps = C,.C,. seja alcancada.

K, »C,.C. ;ndo ocorrera precipitacdo.
9
Kys = C,-C ; ndo ocorrera precipitacdo.

K, (C,.C.5 ocorrera precipitagao.
]

Quando K, =C,C, temos uma solugdo saturada. Quando «,)c,c, a

solugao se encontra insaturada e quando K, (C,.C_ a solucdo se encontra

supersaturada.
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35. lons complexos e solubilidade

Quando um ion metalico interage com outros ligantes (ions ou moléculas neutras)
ha formagdo de um complexo idnico. O numero de ligacdes formadas com o atomo
central ¢ denominado nimero de coordenacdo.

A dissolucdo do sal sulfato de cobre em agua faz com que haja a formacao da espécie
[Cu(HzO)4]2+ no meio e confere a solucdo uma coloracdo azul clara. A reacdo quimica
esta descrita abaixo:

2+ 2-

CuSO,, + 4H,0, —[Cu(H,0), I, +SO," .y

Quando essa espécie complexa entra em contato com um excesso de moléculas de
amonia, a solu¢do adquire uma coloragdo azul escura que ¢ devido a formacdo de
outra espécie complexa, [Cu(NH,),]** cuja a reacdo quimica estd representada abaixo:

[Cu(H20)4 ]2*(aq] +4NH,, ) — [Cu(NH, )4 ]2*(aq) +4H,0,,

0 complexo [Cu(NH,),]* tende a trocar ligantes com o solvente, e essas trocas sdo
descritas através processos de equilibrios em etapas. De maneira resumida, essas
etapas tém inicio com a reacdo de troca onde ocorre a substituicdo de uma molécula
de amonia na esfera de coordenacdo do ion metalico, por uma molécula de agua,
cujo equilibrio ¢ descrito abaixo:

[Cu(NH, ), "y +H,0, = [Cu(H,0)(NH, ), ', + NH

(aq 3(aq)

o0 que esta ocorrendo ¢ a dissociacdo das moléculas de amonia da esfera de coordenacio
do ion metalico. Se ndo colocarmos as moléculas de dgua nas equacoes, teremos:

C[Cu(NH3 )" CNH3

[CU(NHB )4 ]2+(aq) = [CU(NH3 )3 ]2+(aq) + NH3(aq] € K1 =

Ceugn)

B C[Cu(NH3 ), CNHa

e K =

2

CU(NH3 )3 ]2+(a(1) = [CU(NH3 )2 ]2+(a‘1) +NH

3(aq)
C[Cu(NH3)3 P
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_ C[Cu(NH3)]2* CNHa

[CU(NH3 )2 ]2+(aq) — [CU(NHS )]2+(aq) + NHS(aq) € K3 - C
[Cu(NH, ), **
C...C
[Cu(NH, )"y = Cupy +NHyy & Ky = 05—
[Cu(NH; )P

combinando as constantes:

Quanto maior a constante de
dissociacdo mais instavel € o
complexo. O reciproco dessa
constante fornece a constante
de estabilidade ou de formacao.

4
KK KK, = M K

[Cu(NH, ), 7+

=59x10° (a25°C)

diss

Quando um ion metalico interage com O numero de ligagcdes formadas com o
outros ligantes (ions ou moléculas neutras), atomo central é denominado numero de

ha formacdo de um complexo idnico. coordenacao.

Quanto maior a constante de dissociacdo
mais instavel é o complexo.
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médulo 6 EXERCICIOS

01) Sabendo-se que a solubilidade do cromato de prata (Ag,Cr0,) em agua é
de 2,5 x 102g/L, a determinada temperatura, calcule o seu Kps nesta temperatura.

Dados a massa molar: Ag,CrO, = 332 g/mol

a) 3,2x 10
b) 1,7 x 10712
c) 3,2x 107"
d) 42 x 10"
e) 1,7 x 1073

02) 25,0 mL de uma solucdo aquosa de nitrato de bario de concentracdo
1,8 x 1072 mol/l sdo misturados com 35,0 mL de uma solugéo aquosa de fluoreto de
sodio de concentracdo 3,0 x 102 mol/l. Através dos dados acima, podemos dizer que
o produto idnico das espécies idnicas em solucdo ¢ igual a:

Dado: Kps do sal = 1,7 x 10°°

a) 2,3 x 10°® e ndo havera precipitacio.
b) 4,5 x 10" e havera precipitacio.
c) 2,3 x 107 e havera precipitacio.
d) 4,5 x 10° e ndo havera precipitacio.
e) 3,8 x 102 e ndo havera precipitacio.

03) Na reacdo de complexacdo para formar o ion diaminprata (1), [Ag(NH,),]*, a
partir da mistura de uma solucdo de nitrato de prata com hidroxido de aménio,
segundo a reacao:

Ag* + 2 NH, = [Ag(NH,),JI*
podemos afirmar que:
a) o ion prata é uma base de Lewis.
b) o ion prata é um acido de Lewis.
c) a amodnia é uma receptora de protons do ion prata.

d) a amonia é um acido de Lewis
e) a amonia ndo doa seu par de elétrons ao ion prata.
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04) 0 produto de solubilidade do sal Agl a 25°C é igual a 8,5 x 10°"7. A solubilidade
desse sal em uma solucdo contendo 0,10 mol/L de Nal nessa temperatura sera de:

a) 8,5 x 107" mol/L
b) 8,5x 10" mol/L
¢) 3,5 x 107" mol/L
d) 3,5 x 107'® mol/L
e) 7,8 x 107 mol/L

05) 0 produto de solubilidade da base Mg(OH), a 25°C ¢ igual a 8,9 x 1072 A
solubilidade dessa base em uma solugdo cujo pH € igual a 12 nessa temperatura
sera de:

a) 1,5 x 107 mol/L
b) 2,9 x 107 mol/L
¢) 8,5 x 1077 mol/L
d) 6,5x 107 mol/L
e) 8,9 x 10 mol/L

06) 25,0 mL de uma solugio de Nal de concentragio 1,4 x 10~ mol/L sio adicionados
a 35,0 mL de uma solucdo de AgNO, de concentragio 7,9 x 10”7 mol/L. Sabendo
que o produto de solubilidade do sal Agl a 25°C € igual a 8,5 x 10”7, podemos
afirmar que:

a) ndo ocorrera precipitacio do sal Agl.

b) ocorrerd a precipitagdo do sal NaNO..

c) a reacdo de metatese ndo ocorrera.

d) ocorrera a precipitacdo do sal Agl.

e) o produto idnico serd menor que o produto de solubilidade do sal Agl.

07) Uma solugiio em um erlenmeyer contem os anions F- e CO,*, ambos a uma
concentracdo de 5,0 x 10~° mol/L. Se adicionarmos o sal CaCl, solido, de maneira
lenta a esse erlenmeyer, podemos afirmar que:

Dados: KpsCaF2 =17x10"e KPSCaCO3 =4,7 x 10°

a) o sal CaCO, precipitara primeiro.

b) o sal CaF, precipitara primeiro.

c) ambos os sais precipitardo.

d) ndo havera precipitacdo de qualquer sal.
e) o CaCl, néo ¢ soltivel no meio.



08) Com base na equacdo quimica abaixo, a solubilidade do sal cloreto de prata
(AgCl) em 1,0 L de uma solugédo de amdnia de concentracdo 1,0 mol/L a 25°C é de:

Dados a constante de equilibrio: Ke = 2,9 x 103

AgCl, + 2NH3(aq) = [Ag(NH3)2]+[aq) + CI'(aq)
a) 0,065 mol/L
b) 0,054 mol/L
¢) 0,013 mol/L
d) 0,021 mol/L
e) 0,077 mol/L

09) A solubilidade do sal cloreto de chumbo (PbCl,) a 25°C é de 1,6x1072 mol/L.
O produto de solubilidade (Kps) desse sal é de:

a) 3,2 x 102 mol/L
b) 6,4 x 102 mol/L
c) 3,2 x 10° mol/L
d) 6,4 x 10 mol/L
e) 1,6 x 107 mol/L

10) O produto de solubilidade (Kps) do sal fluoreto de estroncio (SrF,) a 25°C é de
2,5 x 107°. A solubilidade desse sal € de:

a) 8,6 x 10 mol/L
b) 7,1 x 10 mol/L
¢) 5,3 x 107 mol/L
d) 2,9 x 102 mol/L
e) 6,1 x 10° mol/L

81






modulo 7 aua23

ELETROQUIMICA

A eletroquimica ¢ o ramo da quimica que se preocupa em estudar a conversao
da energia quimica em energia elétrica e vice-versa. Atraveés dessas conversoes €

possivel estabelecer uma relacdo entre energia elétrica e a transformacdo quimica.
Célula eletroquimica ¢ um dispositivo onde ocorrem reacdes de oxi-reducdo com
o intuito de realizar a conversdo da energia quimica em energia elétrica e vice-
versa. Os dois tipos de células eletroquimicas sdo: galvanica e eletrolitica.

36. Celulas galvanicas, tensao
e espontaneidade

Nas células galvanicas, ou voltaicas, energia quimica ¢ convertida em energia elétrica,
e a tendéncia das reacdes de oxi-reducdo ocorrerem nesse tipo de célula eletroquimica,
depende somente da natureza, dos estados e concentracdes dos reagentes e produtos,
e ndo de como ocorre a reacdo. Vamos considerar a situacdo em que temos uma
chapa de zinco, imersa em uma solu¢do aquosa de sulfato de cobre contida em um

béquer. A reacdo entre o zinco metalico, e os ions cobre em solucdo ¢ espontanea e
esta descrita abaixo:

Ing +Cu* ) = Zn”  +Cuy AG=-212kJ x mol”

(aq

Na reagdo acima, podemos observar que o zinco sofre uma oxidagdo, e os ions cobre
sofrem uma reducdo. As semi-reacdes sao:

2+ - H 5
Zngy — Zn*", +2e  (oxidacdo)
2+ - ~
Cu™,y +2¢ —Cuy (redugéo)
Se colocarmos uma lamina de zinco em uma solugdo de sulfato de zinco e uma lamina
de cobre em uma solucdo de sulfato de cobre tendo uma placa porosa separando
as duas solugoes e interligando as duas ldminas através de um fio metdlico geramos

entdo uma célula galvanica. A Figura 06 mostra a célula galvanica que ¢ conhecida
como pilha de Daniell.
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Figura 06: A pilha de Daniell.

Os dois sistemas interligados sdo denominados semicélulas e duas laminas sdo
chamadas de eletrodos. O eletrodo onde ocorre a oxidacdo ¢ chamado de anodo
e o eletrodo onde ocorre a reducido é chamado de catodo. A ponte salina permite
a migracdo de ions entre as semicélulas gerando a corrente idnica em solucdo e o
fio metélico permite o fluxo de elétrons do dnodo para o catodo (corrente elétrica).
Podemos substituir a ponte salina por uma placa porosa permitindo que os anions
migrem para o anodo e os cations migrem para o catodo a medida que a célula se
descarrega. A ponte salina também tem a funcéo de:

= permitir a continuidade da corrente elétrica;
* reduzir o potencial de juncéo liquida.

As células galvanicas podem ser representadas através de diagramas de células.
Para a pilha de Daniel o diagrama é:

2 2
Zn | Zn e | Cu?*_ | Cu

(aq) (s)

Na presenca de uma ponte salina o diagrama corresponde a:

2 2
Zng | Zn o1l Cut o1 Cuy



Diferentes tipos de eletrodos podem ser usados em células galvanicas. Abaixo quatro
deles sdo citados:

= Eletrodo metal-ion metalico: consiste de um metal em contato com seus ions em
solucdo. O diagrama de célula é:

M+ | M

(aq) (s)

= Eletrodo gdas-ion: nesse eletrodo, um gas entra em contato com o seu anion ou
cation em solucdo. O diagrama de célula é:

A+(aq) | A2[g) | Pt(S)

= Eletrodo metal-anion de sal insoltivel: um metal esta em contato com um de seus sais
insoltiveis e com uma solucdo que contém o anion do sal. O diagrama de célula é:

X ) | MX, | M

* Eletrodos de oxido-reducdo inertes: consiste de um fio metdlico inerte em uma
solucdo que contenha uma substancia em dois estados de oxidacdo diferentes. O
diagrama de célula é:

Mz M| Pt

(aq)* (aq) (s)

Tensao e espontaneidade
A tensdo de uma célula galvanica pode ser medida utilizando um voltimetro que ¢
ligado a essa célula medindo a diferenca de potencial elétrico. Tendo como exemplo
a pilha de Daniel, em um primeiro momento poderiamos escrever os diagramas de
célula de duas maneiras:

| Cuz+

Zn | Zn? | Cu

(ag) | (aq) (s)

Cujas semi-reacdes sdo:

Anodo: Zn, — Zn2+(aq) +2e (oxidacgdo)

Catodo: Cu“[aq) +2¢” — Cuy, (reducio)

4 . 2+ 2+
Celula: Zny + Cu™ ) = Zn™ ) + Cuy
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ou como:

2 2
Cu(s)l Cu a0 [| Zn?*_ | Zn

(aq) ()

Cujas semi-reacdes sdo:
A . 2+ - . =
Anodo: Cuy — Cu™,+2e  (oxidagéo)

Catodo: an*(aq) +2¢ —Zn, (reducéo)

4 . 2+ 2+
Célula: Zn™_, + Cuy — Zny + Cu™

A questdo ¢ saber quem ¢ o anodo e quem ¢ o catodo na pilha de Daniel. Para
isso, utilizamos um voltimetro, e fazemos o seguinte procedimento: ligamos o borne
negativo do voltimetro no eletrodo de zinco e o positivo no eletrodo de cobre e
verificamos a tensdo obtida. Se a leitura for positiva isso significa que o eletrodo
de zinco estd carregado negativamente e o eletrodo de cobre estd carregado
positivamente, ou seja, elétrons saem do eletrodo de zinco em direcdo do eletrodo
de cobre, através do circuito externo, logo o diagrama correto para a representacdo
da pilha é:

2 2
In | Zn . [| Cuz | Cu

(aq) ©

Uma tensdo positiva significa que a reacdo ¢ espontanea e uma negativa significa que
a reacdo nao ¢ espontanea. Na pilha de Daniel a tensdo quando as concentracdes das
solugdes sdo de 1,0 mol/L a uma temperatura de 25°C é de +1,10V.

Nas células galvanica
quimica € convertida

O eletrodo onde ocorre a oxidagao ¢

chamado de @anodo,

ocorre a reducdo € chamado de catodo.
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37. Celulas eletroliticas, eletrolise e as Leis
de Faraday

Nesse tipo de célula eletroquimica, a energia elétrica ¢ utilizada para produzir reacdes
quimicas ndo-espontaneas. Tendo como exemplo uma solucdo de acido cloridrico em
uma célula eletrolitica simples, quando uma corrente elétrica passa por essa solucéo,
0s cations sdo atraidos para o catodo e os anions sdo atraidos pelo anodo. No catodo
os fons H,0* da solugdo capturam um elétron e o gas hidrogénio € gerado. No anodo
os fons Cl- da solucdo perdem elétrons e o gas cloro ¢ gerado. As semi-reacoes sdo:
Anodo: Cr,

. — CI° + e (oxidagdo)

CP +CP —Cly,

Catodo: H,0",, +¢ —H’+H,0 (redugao)

H +H —H

2(g)

a equacao global ¢:

2HCl,,) —> Hy + Cl

2(g)

Sdo muitas as aplicacdes da eletroquimica na industria. Podemos citar a producao de
aluminio, sodio, gas cloro, etc...

Eletrolise

Quando a energia elétrica ¢ usada para produzir uma transformacdo quimica na
direcdo em que ela ndo ocorre espontaneamente, esse processo ¢ denominado
eletrdlise. Vamos usar como exemplo, a eletrdlise do cloreto de sédio fundido. Nesse
caso a célula eletrolitica opera a alta temperatura (*800 °C), e um par de eletrodos
inertes sdo imersos em NaCl fundido. Uma bateria ¢ ligada ao circuito externo, para
conduzir os elétrons do anodo para catodo. As reagdes no anodo sdo:

Anodo: Cr, —C°, + ¢ (oxidacdo)

0 0
Cly + CFy — Clyy

87



88

no catodo as reagdes sdo:

Catodo: Na*, + e —Na°; (redugdo)

como o sodio funde a 98°C ele permanece liquido, e sobe a superficie do catodo.
Conforme os ions cloretos sdo oxidados, outros ions CI- movem-se em direcdo do
anodo e de maneira semelhante os cations sodio, movem-se em direcdo ao catodo
a medida que os cations Na* sdo reduzidos. A corrente idnica ¢ formada pela
movimentacdo desses ions no meio.

As Leis de Faraday

As Leis de Faraday tratam da relacdo da quantidade de corrente que percorre uma
solucdo, e a massa de substancia decomposta ou produzida por essa corrente. Essa
lei pode ser enunciada da seguinte maneira:

A quantidade de uma substancia consumida ou produzida em um dos eletrodos de
uma célula eletrolitica é diretamente proporcional a quantidade de eletricidade que
percorre a célula.

Vamos calcular a massa de prata metdlica que se depositara no catodo quando uma
corrente de 10,0 A atravessar uma célula eletrolitica contendo uma solugdo de ions
Ag* por um periodo de 5,00 minutos. Uma informacdo importante ¢ a definicdo de
Coulomb que ¢é apresentada abaixo.

1C=1Ax 1s

ou seja, um Coulomb de carga (C), é transferido quando uma corrente de 1 ampére
(A) passa por 1 segundo (s). Calculando a quantidade de carga elétrica que ira fluir
pela célula eletrolitica temos:

10.0A x 5,00min x 295, 1€

~ =3,00 x 10°C
Tmin 1A xs

logo, a quantidade de elétrons transferidos quando 3,00 x 10° C de carga elétrica
fluem pela célula é:

Tmol de elétrons

=3,11 x 10 mol de elétrons
96.485 C

3,00 x 10°C x




o calculo acima utilizou a constante de Faraday (F) que relaciona o numero de
coulomb por mol de elétrons (F = 96.485 C/mol). A semi-reacdo abaixo mostra o
cation prata sofrendo redugdo no catodo:

Catodo: Ag’,, +€& — Ag’, (reducdo)

por essa semi-reacdo podemos ver que 1,0 mol de elétrons gera 1,0 mol de prata, logo
a massa de prata que ¢ eletrodepositada no catodo quando 3,11 x 10 mol de elétrons
fluem pela célula eletrolitica por 5,00 minutos é:

107,9 g de prata

3,11 x 10 mol de prata x
1,00 mol de prata

=3,35g de prata

Em uma célula eletrolitica a energia elétrica  Quando a energia elétrica & usada para
¢ utilizada para produzir reacées quimicas  produzir uma transformacdo quimica

ndo espontaneas. na direcao em que ela ndo ocorre
espontaneamente, esse  processo ¢
denominado eletrolise.
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38. O eletrodo padrao de hidrogénio e os
potenciais de reducao padrao.

A tensdo produzida por uma célula galvanica ¢ a soma das contribui¢des do anodo e
do catodo e pode ser expressa como:

célula anodo + E catodo

A tendéncia das reacdes de oxido-reducdo poderia ser avaliada se tivéssemos as
tensdes das varias semi-reacdes, que poderiam ser somadas e fornecer informacdes
com relacdo a espontaneidade dessas reacdes. Como a tensdo de um eletrodo ndo
pode ser medida de maneira direta, utiliza-se o eletrodo padrao de hidrogénio, como
eletrodo de referéncia a qual se atribui um valor arbitrario.

O estado padrdo para um ion em solucdo € aquele no qual a atividade desse ion ¢
igual a unidade, o que corresponde a obter o ion em solucdo a uma concentracio
de 1,0 mol/L. As atividades, em geral, sdo substituidas pelas concentracdes de maneira a
obter efetivamente o ion no estado padrio em solucio, a uma concentracio de 1,0 mol/L.

O diagrama da semicélula que representa a semi-reacdo, que ocorre no anodo do
eletrodo padrdo de hidrogénio € descrita abaixo:

Pt, | H

+
2(g, 1 atm) | H (ag, 1 mol/L)

e no catodo:

| Pt

-
H (ag, 1 mol/L) | H2(g, 1 atm) (s)

De maneira arbitraria, o potencial atribuido ao eletrodo-padrdo de hidrogénio a
qualquer temperatura € OV, assim, E°,, = 0. As semi-reagdes estdo abaixo:

Anodo: Hyy — 2H .+ 2¢" (oxidacéio)

Catodo:2H",, +2e" —>H,, (reducéo)

2(g



Os potenciais de reducado padrao
O potencial produzido no catodo ¢ denominado potencial de reducao. O diagrama
abaixo, mostra uma célula galvanica que ¢ montada para medir o potencial de
reducdo do cobre a 25°C combinando um eletrodo de cobre a um eletrodo padrédo de
hidrogénio. A tensdo medida ¢ de +0,34V.

2
Pty I Hyg | HY g Il Cu i | Cuy

aq) s)

As semi-reacgdes sao:

Anodo:H,, — 2H'+2¢" E° =0

Catodo: Cu™,, +2¢” —>Cuy E° =7

Célula:H, + Cu“(aq) —2H",, +Cuy E°=+034V (medido)

(aq

ou seja:
0 _ FO - Eo
célula red(catodo) red(4nodo)
0 = F° 0
red(catodo) célula red(anodo)
red(catodo) = +0'34V -V

E° , = +0,34V

red(catodo

Logo, o potencial de redug¢do do cobre ¢ de +0,34V. Quando a tensdo da célula ¢
maior que zero (E"célula > 0) a reacdo é espontanea, portanto, o caminho inverso é niao
espontaneo. Para obter o potencial de oxidacdo o sinal ¢ trocado, ou seja, o potencial
de oxidacdo do cobre ¢ -0,34V conforme mostra a semi-reacdo abaixo:

2+ - 0
Cuy > Cu™y, +2¢¢ E =-034V
O procedimento acima pode ser usado para obter os potenciais padrdes de diversas

reacoes de reducdo. Abaixo sdo apresentados alguns potenciais padrdes de reducao,
a 25°C.
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Semi-reacédo Eo(V)

2e + Fz(g) - 2F'(aq) +2,87
e+ Fe?’*[aq) - Fe“(aq) +0,77
2e + 2H+(aq] - Hz(g) 0,00
2e” + Ca“(aq) - Ca(s) -2,87
e+ Li+(aq) - Li(s) -3,04

A tensdo produzida por uma «célula O potencial produzido no catodo ¢
galvanica, ¢ a soma das contribuicdes do  denominado potencial de reducéo.
anodo e do catodo.

O estado padrdo para um ion em solucgdo ¢
aquele no qual a atividade desse ion € igual a
unidade, o que corresponde a obter o ion em
solugdo a uma concentragdo de 1,0 mol/L.
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39. Tensao da celula, a energia livre de
Gibbs e a equacao de Nernst

A tensdo de uma célula (E), de uma reacdo de oxi-reducdo indica se a reacdo é
espontanea ou ndo, e essa espontaneidade pode ser avaliada pela variacdo na energia
livre de Gibbs (AG), quando o processo ocorre a temperatura e pressiao constantes.
Essa relacdo é expressa abaixo:

AG = -nFE
onde:
n =numero inteiro sem unidades, que representa o numero de elétrons transferidos
na reacao.

F = constante de Faraday.

Como 1CV = 1J, a constante de Faraday pode ser expressa como 1F = 96.485 Jmol-'V".
A unidade usada para a energia livre de Gibbs (AG) ¢é J/mol.

Como n e F sdo numeros positivos, quando E for positivo isso fara que o valor de AG
seja negativo. Portanto valores negativos de AG indicam que a reagdo ¢ espontanea.
Quando os reagentes e produtos estdo em seus estados padrdes a relacdo entre AG
e E se torna:
AG° = -nFE°
Vamos agora calcular AG® para a reacdo abaixo:
4Ag[S] + Oz(g] + 4H*[aq) - 4Ag*(aq) + 2H20“]

As semi-reacoes e 0s respectivos potenciais-padrdo sdo:

Reducdo: 02[9) + 4H+(aq] +4e — 2H,0, E° = +1,23V
Oxidagdo: 4Ag — 4Ag* ) + 4e E° =-0,80V

Portanto o potencial-padrdo da célula é:

Eocélula = Eored(cétodo] - Eored(énodo)
Eo .. =+1.23V - (+0,80V)
B =+0,43V

célula
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Como ha transferéncia de 04 elétrons, n = 4, logo a variacdo da energia livre de Gibbs
sera:

AG° = -nFE°
AG® = -(4 x96.485 Jmol'V'x0,43V)
AG® = -1,66 x 10° Jmol™!

A equacao de Nernst

A tensdo de uma célula voltaica depende das concentracdes dos reagentes e produtos.
Conforme essa célula ¢ descarregada, os reagentes da reacdo sdo consumidos,
e os produtos sdo gerados, ocorrendo entdo uma variacdo nas concentracoes das
substancias envolvidas na reacdo. A tensdo cai até E = 0.

Essa dependéncia pode ser descrita quantitativamente relacionando a variacdo da
energia livre de Gibbs (AG), e a variacdo da energia livre de Gibbs padrio (AG°) dada
pela equacio:

AG = AG® +RTInQ

onde Q ¢ a expressdo da lei de acdo das massas, R ¢ a constante dos gases e T a
temperatura em Kelvin. Sabemos que AG = -nFE e AG® = -nFE° , logo:

-nFE = -nFE° + RTInQ

E=E°- EInO
nF

Essa relagdo ¢ chamada equacao de Nernst e pode ser simplificada fazendo
R =8,315 JK'mol", T = 298K e F = 96.485 C/mol. Dessa maneira teremos:

0,0592

0,0257
n

E=E° InQ ou E=E°- logQ

Podemos agora calcular a tensdo de uma célula voltaica a 25°C quando as concentragdes
das espécies forem diferentes de 1,0 mol/L. Calculando a tensio produzida por uma
pilha de Daniel na qual [Cu*] = 1,0 x 10 mol/L e [Zn?*] = 1,0 x 102 mol/L, primeiramente
esquematizamos o diagrama da célula voltaica:

In | Znz || Cu?, | Cu

(aq) aq) (s)



As reacdes do anodo e do catodo com os potenciais-padrdo sdo:
Anodo: Zny — Zn™, +2e" E°=+0,76V

Catodo: Cu™,, +2e" — Cu, E° = +0,34V

’ . 2+ 2+ 0 _
Célula: Zny + Cu™ —> Zn™", + Cuy E"=+1,10V

utilizando a equacdo de Nernst, temos:

2+
E_Eo. 0,0257|n[Zn2 ]
n [Cu™]
-2
E=+1,1OV-0'0257In1'OX103 mol/L
2 1,0x10° mol/L
E=+1,07V

A tensao de uma célula de uma reacdo A dependéncia da tensdo de uma célula
de oxi-reducdo indica se a reacdo €  voltaica em funcdo das concentracdes dos

espontanea ou ndo, e essa espontaneidade  reagentes e produtos pode ser quantificada
pode ser avaliada pela variacao na energia  pela equacao de Nernst.

livre de Gibbs, quando o processo ocorre a

temperatura e pressao constantes.
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40. A medida de pH

A equacdo de Nernst permite calcular as concentragdes idnicas das espécies, pela
medida da tensdo da célula galvanica. Portanto ¢ possivel determinar o pH das
solucoes. Nesse caso o eletrodo de hidrogénio ¢ imerso na solucdo que se quer
determinar o pH, e com a utiliza¢do de um outro eletrodo de referéncia de potencial
conhecido, realiza-se a medicdo do potencial entre eles.

O eletrodo saturado de calomelano pode ser usado como referéncia. Preparado
adequadamente e a 25°C ele fornece uma tensdo de 0,24453V e acoplado a um
eletrodo de hidrogénio, apresenta as seguintes semi-reacoes:

Anodo:H, , — 2H* ) +2€

2(g) (ag,c="?

Catodo: Hg,Cl,, +2e” — 2Hg, +2CI

(aq)

Célula:Hg,Cl,, +H,, — 2H" , +2CI, +2Hg,

2(g) (ag,c="?

trabalhando a equacdo de Nernst chegamos a seguinte situacdo:

oH = Eraus ~024453 _logR,

0,0592 2

pela equagdo acima € possivel determinar o pH de uma solucdo tendo a tensdo da
célula, mas € necessario conhecer a pressiao parcial do gas hidrogénio.

O eletrodo de vidro também pode ser usado para a determinacdo de pH. Uma
membrana fina de vidro ¢ incorporada a um eletrodo, e com a combinacdo com o
eletrodo de calomelano, chega-se a seguinte equacao:

E&mm
pH=—¥2__ constante
0,0592

a constante representa o comportamento da pressdo parcial do gas hidrogénio
associado a tensdo constante do eletrodo de calomelano, que faz com que o pH da
solucdo fique diretamente proporcional a tensdo medida pela célula.

Aequacdo de Nernst permite calcular as concentracdes ibnicas das espécies,

pela medida da tensdo da célula galvanica, portanto ¢ possivel determinar

0 pH das solugoes.
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41. Celulas galvanicas primarias e
secundarias

Quando duas ou mais células galvanicas sdo ligadas em série para produzir uma
determinada tensdo, esse conjunto ¢ denominado bateria. Uma célula galvanica
primaria ¢ aquela que ndo pode ser recarregada. Um exemplo ¢ a pilha seca ou pilha
de Leclanché que produz uma tensdo de 1,5V. Nessa pilha um cilindro de zinco atua
como anodo e uma barra cilindrica de carbono ao centro, ¢ o catodo. Entre a placa
e a barra ha uma pasta umidificada com agua, composta de MnQ,, carbono, NH,Cl e
ZnCl,. As reacOes que ocorrem no anodo e no catodo séo:

Anodo: Zny — Zn*, +2e" (oxidagso)

Catodo: MnO,,, +NH,"

4 (aq

) +€ — MnO(OH), + NH, (reducéo do MnO,)

aq)

os fons Zn** séo complexados pelas moléculas de NH, conforme reagéo quimica abaixo:

Zn* ., +4NH, ., — Zn(NH,),”

(aq 3(aq) 4 (aq)

Uma célula galvanica secundaria pode ser recarregada. Um exemplo ¢ a bateria de
chumbo e acido sulftrico, usada nos carros, que produz uma tensdo de 12V. Para
tanto sdo necessarias seis células galvanicas, cada uma produzindo uma tensdo de
2V. Os eletrodos sdo imersos em uma solucdo de acido sulfurico. As reacdes quimicas
que ocorrem sao:

Catodo: PbO, +HSO,",, +3H',, +2e —PbSO, +2H,0,

Anodo: Pby +HSO,",, —PbSO,, +H’

4 (ag ) +2e

(ag

PbO,, + Pby, + 2HSO, , + 2H',, — 2P6SO,, +2H,0,,

2s (aq)

Os eletrodos sdo o PbO, e o Pb que sdo solidos. A bateria pode ser recarregada
aplicando uma tensdo contraria de maneira a regenerar os eletrodos.

2PbS0, +2H,0,) — PbO,, +Pby +2HSO, ) +2H"

(aq)

Quando duas ou mais células galvanicas ~ Uma célula galvanica primaria € aquela que
sdo ligadas em série para produzir uma  ndo pode ser recarregada.

determinada tensdo, esse conjunto €

. . Uma célula galvanica secundaria é aquela
denominado bateria.

que pode ser recarregada.
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médulo 7 EXERCICIOS

01) Se deixarmos uma chapa polida de zinco em uma solucdo aquosa de sulfato de
cobre podemos afirmar que:

= -0,76V
= + 0,34V

Dados: Zn?** + 2e” — Zn; E"redm;z10
Cu?* + 2e- > Cu; E°redu§§0

a) O cobre é o agente oxidante

b) O zinco reduz

¢) O cobre oxida

d) O zinco é o agente oxidante

e) O cobre ganha 03 elétrons

02) Sio dadas as seguintes semi-reacoes, com os respectivos potenciais de eletrodos:

Mg — Mg?* + 2e- E° = + 2,34V

Ni — Ni?* + 2e- E° = + 0,25V
Cu — Cu?* + 2e- E° = - 0,35V
Ag —> Ag* + 1e° E° = - 080V

Considere agora as sequintes reacoes:

| - Mg + Ni# —  Mg* + Ni
Il = Ni + Cu* —  Ni* + Cu
Il - 2Ag* + Mg -  Mg* + 2Ag
IV - Ni%* + 2Ag — Ni + 2Ag*
A analise das equacdes |, II, lll e IV nos permite concluir que somente as reacoes:

a) 11 e 111 sdo espontaneas;

b) 111 e 1V sdo espontaneas;

c) 1 e 11 sdo espontaneas;

d) 1, 11 e 111 sdo espontaneas;

e) 1,11, 1M e TV sdo espontaneas.

03) Considere uma pilha de prata/magnésio e as semi-reacoes representadas a
seguir, com seus respectivos potencias de reducao:

Mg** + 2e- —> Mg Ee= -2,34V
Ag* + 1e- - Ag E° = +0,80V
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O agente oxidante, o redutor e a diferenca de potencial da pilha estao indicados
respectivamente, em:

a) Mg, Ag*, +3,14V
b) Mg, Ag*, -1,57V
c) Ag*, Mg, +3,97V
d) Mg?, Ag, -3,14V
e) Ag*, Mg, +3,14V

04) Uma corrente elétrica de 50A atravessa uma cuba eletrolitica contendo cloreto
de sodio fundido durante 16min e 5s. Calcule a massa em gramas de gas cloro
liberado no anodo.

Dados: 1F — 96.500 C x mol™'; Cl (35,5 g x mol'); 2CI- — CI, + 2e

a) 25,26
b) 8,23

c) 17,75
d) 45,24
e) 15,18

05) Calcule a diferenca de potencial da pilha abaixo a 25°C:
Cu/CuS0,(0,001mol/L)//CuSO,(1,0mol/L)/Cu

Dados: Constante de Faraday = 9,6487 x 10* C
Potencial de reducao do cobre a 25°C = 0,35V

a) 0,254
b) 0,089
¢) 0,025
d) -0,078
e) 0,102

06) No catodo de uma célula de eletrdlise sempre ocorre:

a) Uma semi-reacido de reducio
b) Deposicdo de metais

¢) Producio de corrente elétrica
d) Desprendimento de hidrogénio
e) Corrosdo quimica
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07) Em uma célula voltaica, onde as reacdes oxi-reducio ocorrem de maneira
espontanea, o fluxo de elétrons ocorre:

a) pela ponte salina do anodo para o catodo.

b) pelo circuito externo do anodo para o catodo.
c) pelo circuito externo do catodo para o anodo.
d) pela solucio ionica do catodo para o anodo.
e) pela solugio salina do anodo para o catodo.

08) 0 diagrama de célula abaixo nos diz que:

Zng | Zn> ) 1l Cu™ ) | Cug

a) o zinco sofre oxidagio e ha uma ponte salina unindo os compartimentos eletrodicos.
b) o zinco sofre oxidagdo e ha uma interface porosa unindo os compartimentos
eletrodicos.

¢) o cobre sofre reducdo e ha uma interface porosa unindo os compartimentos eletrodicos.
d) o cobre sofre oxidagiio e ha uma ponte salina unindo os compartimentos eletrodicos.
e) o zinco sofre oxidacdo e o cobre sofre reducdo e ha interface porosa unindo os
compartimentos eletrodicos.

09) 0 valor da variagdo da energia livre de Gibbs padréo (AG®) a 25°C para a reagéo abaixo

8H+(aq] + MnO pen ¥ 5Ag[s) — an"(aq] + 5Ag+(aq) + 4H20m

é de:

a) + 5,3x10% kJ
b) - 2,1x10% kJ
¢) - 3,4 x10% kJ
d) + 1,8x10* kJ
e) - 4,8x10* kJ

10) A tenszo produzida a 25°C pela célula
Sng | Sy 1 Ag*, | Aggy

quando [Sn?**] = 0,15 mol/L e [Ag*] = 0,15 mol/L é:
a) + 0,94 V.
b) - 0,78 V.
c) + 1,15V.

)

)

d) - 1,30 V.
e) + 2,03 V.
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