Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica e Fisico-Quimica -G #ctiores cabecas

FRENTE 1
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Ligacdes Quimicas lI: Ponto de Ebulicao

1. PONTO DE EBULIGAO E
FORGA INTERMOLECULAR (gés) (gas)

Na ebuligéo ocorre um afasta- 3. RAMIFICACAO E
PONTO DE EBULICAO

mento das moléculas. Portanto, quan-
to maior a forga intermolecular, maior

F, < C, < Br, < |,

(liquido) (solido)

5. PONTE DE HIDROGEI!IO
E PONTO DE EBULICAO

Compostos que estabelecem
ponte de hidrogénio tém PE anor-
malmente elevado.

o PE, ou seja, menos volatil a subs- Para substancias de massa mole- Exemplo
tancia. cular proxima, a de cadeia carbdnica
~ ramificada tem menor PE que a subs-
2. SUBSTANCIAS tancia de cadeia normal. Uma cadeia
APOLARES (pg4, = 0) ramificada é mais compacta (tem
_ o menor superficie) que uma cadeia Lerden
Quanto maior a superficie da mo- normal.
lécula (quanto maior a massa mole- Exemplo
cular), maior a forgca de London e, H,C—CH,—CH,—CH,—CHj, MM = 16u
portanto, maior o PE. pentano PE = 161°C
MM = 72u PE = 36°C . .
CH, H—20: - H—0:
. . I
| Rormdevander HyC —C— CH, i i
- : I MM = 18u
@ CHS PE =100°C
dimetilpropano
MM = 72u PE =9°C

4. POLARIDADE E
<+ + + + -I> PONTO DE EBULICAO

Para os halogenetos de hidrogé-
nio (HX), o HF tem maior PE
porque estabelece ponte de hidro-

L - . génio.
PE
Para compostos de massa mole- A o
: ; ; ; ; cular préxima, o mais polar tem maior :
forga qe van qer Wall§ maior; PE.
' ' ' ' ' Exemplo : ¢
RN H,C — CH, — CH, o
Pt + MM = 44u; p = 0 : |
- - - - - [ J
PE = —-42°C g g : : .
Exemplo: Para os halogénios, o 3 molecular
aumento da massa molecular faz MM = 41u; p # 0
elevar o ponto de ebuli¢éo. PE = 82°C
WNTIITCEEIN  Principio de Solubilidade e Ligagao Metalica
1. PRINCIPIO DE SOLUBILIDADE Exemplos
e Substancia polar dissolve substancia
“Semelhante dissolve semelhante.” polar

Uma substancia é solUvel em outra quando ambas
apresentam o mesmo tipo de forca intermolecular e aproxima-
damente com a mesma intensidade.

Compostos fortemente polares s&o bastante sollveis
em agua, pois esta é bastante polar.

Exemplo: HC!

Substancias que estabelecem ponte de hidrogénio
s&o bastante solUveis em agua.
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Exemplos

NH,, H;C — CH, — OH,

H,C — COOH

Substancias apolares s&o insolluveis em agua.
Exemplos

|, hidrocarboneto (gasolina, benzeno etc.), CCl,.

e Substancia apolar dissolve substancia
apolar
Sé&o soluveis em CCl, (apolar): |, hidrocarboneto.

¢ Alcoois e acidos carboxilicos

Para os alcoodis, R — OH, e acidos carboxilicos,
R — COOH, a medida que aumenta a cadeia carbdnica
(R), diminui a solubilidade em agua, pois a cadeia R é
apolar.

2. CRISTAIS METALICOS

Um pedaco de metal é formado de grédos chamados
cristais.

)3 O microscopio_

pedaco de metal prata

cristais atomo de prata

A foto mostra a superficie de um pedaco de aluminio, na qual
se podem observar graozinhos (cristais) empacotados firmemente.

3. ALIGACAO METALICA

As eletrosferas dos atomos se superpdem em todas
as direcbes, formando uma nuvem eletrbnica que
abrange todo o cristal.

Com isso, os atomos perdem elétrons para a nuvem,
transformando-se em fons positivos. Estes se mantém
ligados por elétrons que se movem livremente entre
eles.
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Em um cristal metalico existem fons positivos ligados
por um mar de elétrons.

Geralmente os metais tém brilho quando polidos, séo
ducteis, maleaveis, bons condutores de calor e ele-

tricidade.
elétron livre o

0’00
) 9 [ |

4. LIGAS METALICAS

Liga metalica é uma mistura de dois ou mais metais.
A liga pode incluir semimetais ou ndo metais, mas sem-
pre com predominancia dos elementos metalicos. Uma
liga pode ser fabricada, misturando-se os metais no
estado fundido. Pelo resfriamento os metais solidificam.

' N

metal 1 metal 2

liga
Algumas ligas importantes:

— latao - liga de cobre e zinco;

— bronze - liga de cobre e estanho;

— aco -liga de ferro e carbono, apesar de este ndo
ser metal.

O ouro 18 quilates (18K) é uma liga que tem 75%
de ouro e 25% de prata e/ou cobre. O ouro 24K é ouro
puro.

Amalgamas sao ligas que contém mercurio. O
amalgama de prata € uma liga de mercurio e prata usada
pelos dentistas para obturar dentes.

O material da lata é aco
coberto com uma fina ca-
mada de estanho.




Solucdes: Coeficiente de Solubilidade

1. SOLUCAO

Uma soluc&o € uma mistura ho-
mogénea de uma substancia disper-
sa, denominada soluto, em outra
substancia que faz a dissolucédo, de-
nominada solvente. As solucdes liqui-
das s&o estudadas com mais
intensidade, mas existem solucdes
soélidas e gasosas. Observe os exem-
plos:

e solucdo sodlida = ouro 18K
(cobre + prata + ouro).

e solucdo liquida = alcool
hidratado (etanol + agua).

e solucdo gasosa = ar atmosfé-
rico (nitrogénio + oxigénio e quanti-
dades menores de outros gases).

Para identificar o solvente, é ne-

cessario conhecer suas caracteristi-
cas:

— substancia que apresenta o
mesmo estado de agregacao da so-
lucéo;

— substancia encontrada em
maior quantidade.

2. COEFICIENTE
DE SOLUBILIDADE

“O coeficiente de solubilidade
pode ser definido como a maior
massa de soluto capaz de se
dissolver, a dada temperatura, em
uma quantidade padrédo de solvente
(1000g ou 100g ou 1 litro).”

A temperatura interfere na capa-
cidade de dissolucéo de um solvente

com relagcdo a certo soluto, desta
forma a cada temperatura teremos um
determinado valor para o coeficiente
de solubilidade.

Exemplo de coeficiente de solu-
bilidade:

CS = 13,3g de KNOg por

100g de H,O a 0°C

Significa que “13,3g de KNO, € a
maior massa de KNO4 que podemos
dissolver em 100g de H,O a
0° Celsius”.

Vamos supor que adicionamos
20g de KNO5; a 100g de agua a
0° Celsius; havera dissolucdo de
13,3g de KNO, (é a maxima capaci-
dade da agua), enquanto o excesso,
6,79, vai-se localizar no fundo do reci-
piente, sem se dissolver.

15°C 380g de NaC/

1000g de H,O
(figura a)

380g de NaC/

20g de corpo
de fundo
(ou corpo de chéo)

1000g de H,O
(figura b)

15°C 300g de NaC/

1000g de H,O
(figura c)

3. CLASSIFICACAO
DAS SOLUCOES

As solugcbes s&o classificadas
em: saturadas, insaturadas e super-
saturadas.

Para ilustrar o significado desses
termos, considere que o coeficiente
de solubilidade do NaCl é 380g para
1000g de agua a 15°C.

A solucdo que contém exata-
mente 380g de NaCl dissolvidos em
1000g de agua, a 15°C, é saturada
(figura a).

Se adicionarmos 400g de NaCl a
1000g de H,0O, a 15°C, a solugéo
continua sendo saturada, mas apre-
sentando um excesso de 20g de
NaCl, denominado corpo de fundo
(figura b).

Aquecimento

380g de NaC/

x

=3

400g
de
NaC/

20g de NaC/

15°C

40°C

(figura d,)

A solucao que contém menos de
380g de NaC/ em 1000g de H,0, a
15°C, é considerada insaturada (fi-
gura c).

A solugcéo que contém mais de
380g de NaCl, dissolvidos em 1000g

de H,O, a 15°C, é supersaturada
(figuras d; e d,).

Observe o exemplo com 1000g
de H,0.

Note que a 40°C houve total dis-
solucéo do corpo de fundo. Conti-
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Resfriamento i

400g

'

40°C

de NaC/ 400g
de
NaC/
Solugéo
15°C supersaturada
(figura d,)

nuando a experiéncia, temos que, res-
friando a solugado, paulatinamente, o
corpo de fundo continuaré disperso em
1000g de H,0, a 15°C.

Se adicionarmos um pequeno
cristal de NaCl ou agitarmos a solugéo
supersaturada, ocorrera rapida pre-
cipitacédo dos 20g de excesso € a
solucéo ficaréa saturada (figura b).

MODULO 14

Curvas de Solubilidade

1. DISSOLUCAO DE

SOLIDOS EM AGUA

A solubilidade dos soélidos varia
com o0 aumento da temperatura. Es-
sas curvas sao obtidas experimental-
mente, medindo-se as solubilidades
em diferentes temperaturas.

Vamos exemplificar?

Para o KNOg, considere trés pon-
tos X, Y e Z, a 50°C:

CSs

50°C

Y = solucdo saturada
Z = solucéo insaturada
X => solucéo supersaturada

Exemplo: coeficiente de solubili-
dade em g por 100g de agua.

CSs

y NH4NO3 KNO3
Y/
180 NaNO3
140
100+
60 1 K2CI'O4
i NaCl!
204 KCIO4
10 30 5 70 90 C

Q Tipos de dissolucao

Os sais podem apresentar dois
tipos de dissolucéo:

a) Endotérmica = a solubili-
dade aumenta com o aumento da
temperatura.
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b) Exotérmica = a solubilida-
de diminui com o0 aumento da tempe-
ratura.

O grafico a seguir mostra o com-
portamento de trés sais:

Solubilidade

KNO3

1204
100
80-
60-
40-
20-

temperatura (°C)
-

60

20 40 80

A dissolugdo do KNO4 e a do
NaCl sao endotérmicas, enquanto a
do Na,SO, é exotérmica.

Q Curvas com inflexao

Os pontos de inflexdo aparecem
em curvas de solubilidade de sais
hidratados.

Observe o grafico a seguir.

ponto de inflexdo

/

Solubilidade por 100g de agua

e .
10 20 30 40 50 temperatura (°C)

2. DISSOLUCAO DE

GAS EM LiQUIDO

A solubilidade dos gases em
liquidos depende da pressédo e da
temperatura:

Vamos estuda-la?

a) Temperatura

O aumento da temperatura dimi-
nui a solubilidade do gés.

Observe o grafico.

Solubilidade a 1 atm (gramas de gas/100g de agua)

/
0,006
0,005
0,004
0,003 O2
0,002
0,001 N2

- - - - temperatura (°C)
l 10 20 30 40
b) Pressao

O aumento da pressdo do gas
aumenta a solubilidade do gas no
liquido.

Observe o grafico.

Solubilidade a 25°C
(gramas de gas/100g de agua)

/
0,025
0,020 02
0,015

0,010

N
0,005-/

é pressao (atm)

c)Lei de Henry

“A solubilidade do gas em um
liguido é diretamente proporcional a
pressao do gas a uma dada tempera-
tura.”

C

Pg € a pressao parcial do gas, Cg
€ a concentracdo molar e k é uma
constante caracteristica do sistema
gas-liquido.



Concentracao de Solucdes

Existem, como veremos, diversas
formas de se exprimir a concentragéo
de uma solucéo, pois, de acordo com
o tipo de solugcao, uma forma podera
adaptar-se melhor do que outra. Por
exemplo: quando, numa determinada
solucdo, o soluto é um sdlido, é
interessante o conhecimento de sua
massa, ao passo que quando o soluto
€ gasoso, é mais interessante, do
ponto de vista pratico, que se co-
nheca o seu volume, e assim por
diante.

A concentracao é a relacao
entre a quantidade de soluto
e a quantidade de solucao ou
solvente.

1. RELACAO DE
MASSA COM MASSA
E QUANTIDADE DE MATERIA

Neste item, consideraremos, tam-
bém, as concentracbes em que ha
relacionamento nao s6 entre as mas-
sas, como também entre as quanti-
dades em mols. Como sabemos,
quantidade em mols n&o é massa, &
uma grandeza obtida dividindo-se a
massa pela massa molar.

Q Titulo (x)
E a relagdo entre a massa do so-
luto € a massa da solucgéao.

I""soluto m

T = =
msolut;éo

soluto

+m

msoluto solvente

Observe que o titulo é adimensio-
nal, ndo tendo, portanto, unidades.

O Porcentagem em massa
E o titulo multiplicado por 100.

Exemplo
20g de H,SO,

+«—100g de H,0

Uma maneira rapida de calculo é
a regra de trés:

solugao = 209 + 100g = 1209
120g de solucdo —— 100%
20g de soluto

m

— X

x = 16,6% em massa de H,SO,,

Portanto, o titulo é: ¢ = 0,166

U Fracao em quantidade de
matéria ou fracao em mols
E arelacao entre a quantidade de

matéria (mols) de soluto e a quanti-

dade de matéria (mols) da solucéo.

nsoluto

X

soluto = n
solucao

Define-se também:

nsolvente

solvente ~ -
solucao
n € a quantidade de matéria, que
pode ser calculada da seguinte ma-
neira:

massa m
n=

massa molar M

A fracdo em mols pode ser utiliza-
da para calcular a porcentagem em
mols do soluto ou do solvente em uma
dada solugéo:

Exemplo
98g de H,SO,

+«—162g de H,0

Dadas as massas molares em
g/mol:

Célculo das fragoes:

1mol de H,SO, —

X —_—

x = 1mol de H,SO,

98g
98¢

1molde H,0O —— 18g
X — 1629
x =9 mol de H,0

Nsolugao = (1 +9)mol = 10 mol
10 mol de solugdo — 100%
1 mol de soluto

x =10% de H,SO,

—s X

Portanto, temos 90% em mols de
H,0.
As fracdes em mols s&o:
{ 0,10 de H,SO,
0,90 de H,0

O Concentracao em
quantidade de matéria
por kg de solvente (W)

n mol
W= soluto _
msolvente(kg, kg
mol
Portanto, uma solucéo 1 E

significa 1 mol de soluto disperso em
1kg de solvente. O nome molal para
mol/kg e molalidade para esse tipo de
concentracao sao obsoletos.
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MODULO 16

Concentracao de Solucdes (Continuacao)

RELACAO DE
MASSA COM VOLUME

Q Concentracao comum

ou concentracao em g/L (C)

Este tipo de concentracado € muito
usado, porgue o volume da solucéao é
facilmente mensuravel e, uma vez
conhecido, desde que se saiba o
valor da concentracdo, tem-se,
automaticamente, a massa do soluto.

Aqui ndo sao fixadas unidades
obrigatodrias para a massa do soluto
nem para o volume da solucéo, se
bem que, na préatica, geralmente se
usa a massa em gramas e o0 volume
em litros.

m
\'/

soluto

C =

solucao

em que: m = massa
V = volume

g9
unidade = —
L

Q Concentracdao em
quantidade de matéria por
litro ou concentracao em
mol/L ou molaridade (M)

E arelacdo entre a quantidade de
matéria (mols) do soluto e o volume
da solucao tomado em litros.

M n
Y}

soluto

solucao

em que: n = quantidade de matéria

em que: M = massa molar

unidade = = molar

Solugcao 1 mol/L (1 molar) é aque-
la que apresenta 1 mol do soluto
dissolvido em 1 litro de solugéo.

Obs.: Os termos molar e molari-
dade n&o s&do utilizados nos dias
de hoje.

A seguir, alguns exemplos:

12 Exemplo
Calcular a concentracdo em
mol/L da seguinte solucéao:

9,8g de H,SO, (MM=98g/mol)
<

J

500mL de solugdo = 0,5L

Observe duas maneiras para o
calculo de concentragdo em mol/L
(M):

) Pela formula:

M= nsoluto — m
Vsolugéo M.V
9,8 |
M = ’49 = M = 0’2 ﬂ
98¢ . 0,5L L

mol

[I) Regra de trés:
1 mol de soluto — 98¢
X — 9,89

x = 0,1 mol de soluto

0,1 mol — 0,5L de solucéo
X —— 1L de solucéo

x=0,2 —
L

2° Exemplo

Calcular as concentragbes em
mol/L dos fons A+ e SO3~ em uma
solugdo 0,1 mol/L de Al, (SO,),.

No calculo da concentracéo de
fons, é necessario que haja a disso-
ciacéo iénica do soluto:

HZO o
AlL,(SO,)4(s) — 2AR*(aq) + 35S0y (aq)

1 mol 2 mol—— 3 mol

0 1mol/lL— x — vy
x = 0,2 mol/L de A3+

y = 0,3 mol/L de SO}~

Diluicdo e Mistura de Solucdes

1. DILUICAO DE SOLUCAO

Diluir uma solucé&o é diminuir a
sua concentracéo por adicdo de sol-
vente. Isto é facilmente entendido,
posto que concentragcdo relaciona
quantidade de soluto e quantidade de
soluc&o; o aumento da quantidade do
solvente provoca um aumento na
guantidade de soluc&o (denomina-
dor) e a quantidade de soluto perma-
nece constante (numerador), acarre-
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tando uma diminuic&o no valor da re-
lacdo que é a concentracéo.

Observe a demonstracao a seguir:

solugéo inicial solvente

Msoluto

—

Diluigao de solugao

solucéo final

Msoluto

. — + e




m e
C, = __s9Uo (solugao inicial)
Vi

_ soluto
( t2 =
v,

(solucao final)

Podemos deduzir em mol/L:

My V1 = Nsoluto

= MV =M.V,

My .V, = Nsoluto

2. MISTURA DE
SOLUCOES DE MESMO SOLUTO

Observe que a massa do soluto é constante.

Cy.Vy=m

soluto

= C,.V,=C,.V,

C,.Vo=m

soluto

Na mistura de solugdes (sem reacao quimica) de

mesmo soluto, obtemos uma nova solucéo, na qual a

concentragdo € intermediaria a concentragdo das
solucbes misturadas.

Veja a demonstracao abaixo.

solucao 1
rnsoluto1

Mistura de solugoes

solucao 2
m
soluto2

solucao final
Mfinal

Vy=V, +V,

Observe que a massa final € a soma das duas
massas das solugdes misturadas, pois se trata de uma

mistura do mesmo soluto, portanto:

m =C.V

soluto

m +m =m
soluto soluto solutoﬂnaII

1 2

C,.V,+C,.V,=C;.V,

Podemos deduzir em mol/L:

n

soluto4

+Nn =N
soluto, solutofinal

MV + My V= M;.V,

MODULO 18

Conceitos de Acidos e Bases I:
As Teorias de Arrhenius e Bronsted e Lowry

1. INTRODUCAO

Os quimicos debateram os con-
ceitos de &cidos e bases por muitos
anos antes que definicbes precisas
aparecessem. As principais teorias
séo:

1. Arrehenius

2. Bronsted e Lowry

3. Lewis

2. TEORIA DE ARRHENIUS

Recordando, temos:

Acido de Arrhenius: ¢ todo
composto hidrogenado que, dissol-
vido em agua, libera H* como unico
tipo de cation.

Exemplo

H,O
HCl ——— H* + CI~

H,O: agente dissociante

Base de Arrhenius: ¢ toda
substancia que, dissolvida em agua,
libera OH~ (anion hidréxido) como
Unico tipo de anion.

Exemplo

H,0O
NaOH ——— Na* + OH~

H,O: agente dissociante

3. CATION HIDRONIO
OU HIDROXONIO: H,0*

O céation H* é chamado de pro-
ton, pois n&o tem elétron. Com o sur-
gimento do conceito de ligacéo
covalente e dativa, o céation H* néo
existe livre na agua, ele se liga no
oxigénio da agua, ficando estavel,
pois fica associado a um par de elé-
trons.

Exemplo

H,0
HCI —2—» H* + CI-
H* +303H — [H:§:H]+
H H
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Férmulas estruturais:

He—O—H]" —O0—HJ*
| ou |
H H

HCI + H,0 — HiO* + Cr

4. TEORIA DE
BRONSTED E LOWRY

Um avanco importante no enten-
dimento do conceito de &acidos e
bases aconteceu em 1923, quando
dois quimicos (Bronsted e Lowry)
tiveram a mesma ideia. Sua contri-
buicao foi compreender que o proces-
so fundamental, responsavel pelas
propriedades dos acidos e bases era
a transferéncia de um préton
(cation H*) de uma substancia para
outra que vale para qualquer meio
(aquoso, alcodlico, etc). A definicédo
de Bronsted-Lowry de acidos e
bases é a seguinte:

Acido de Bronsted ¢ uma
espécie quimica (molécula ou fon)
que doa préton (H*) em uma rea-
céo.

Base de Bronsted ¢ uma es-
pécie quimica (molécula ou ion) que
recebe préoton (H*) em uma
reacao.

A reacao de transferéncia de pro-
ton é um processo reversivel, isto
€, a transferéncia ocorre nos dois
sentidos da equacéo.

H+
é1cido1/4:\tase2 =

H+
< é4cido, +

base,

Exemplos

H+ H+
1. HCI + H,0 — H0* + CI

2
acido base acido  base
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A reacéo no sentido 1:

H+
VR 1
HC! + H,0—— H,0* + CI

Mostra que o HCI esta doando
um proéton (H*) para a agua; portanto,
o HCI esta agindo como um acido.
Como a agua esta recebendo um
proton (H*), ela é classificada como
uma base.

A reacéo no sentido 2:

H+

2
H,O* + CIr—— HCI + H,0

Mostra que o fon H;O* esta doan-
do um préton (H*) ao Cl; portanto, o
H;0* esta agindo como um acido.
Como o €I~ estd recebendo um
préton (H*), ele é classificado como
uma base.

H+ H+
N TR

2. NH; + H,O «—— NH; + OH-

base acido 2 acido base

A reacdo no sentido 1:
H+

VR 1
H,O + NH;— NH:[ + OH~

Mostra que o H,O esta doando
um H* para o NH,; portanto, o H,0
esta agindo como um acido. Como o
NH,; esta recebendo H* ele €
classificado como uma base.

A reacao no sentido 2:

H+

2
NH; + OH — NH; + H,0
Mostra que o fon NHj est& doan-
do um H* para o OH™; portanto, o
NH; ¢ um acido ¢ o OH™ é uma
base.

H* H+

Y RN VRN
3. NH; + HCI = NHZ + Cr
base acido acido base

H+

4. H2Clt + CoHg— O —H

—
-

acido base

5. PAR - CONJUGADO
ACIDO - BASE

E aquele par formado por um
acido e uma base que diferem entre
si por um H*,

Exemplo 1

HCle ClI- ; H,OeH;0*

Exemplo 2
H,O e OH™; NH5e NH[
Exemplo 3
HCleCl- ; NHyeNH,

Exemplo 4
HCle ClI- ; C,H;—OHe

H +
[02H5 _0— H]

6. ESPECIES ANFIPROTICAS

Podem funcionar ora como aci-
dos ora como bases em reacbes
diferentes.

Exemplos

H,0, HCO3, HSO,
H+

HCI + H,0 = H0* + CI

base
H+

HZO +
acido

NH; = NH; + OH-



FRENTE 2

Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias

Quimica Organica

Y IVDIRIIVY
As methores cabecas

Estrutura e Nomes dos Compostos Organicos II:
Compostos Organicos Oxigenados |

1. ALCOOIS

S80 compostos organicos que
apresentam o grupo — OH ligado a
carbono saturado.

d Nomenclatura oficial

N° de atomos de C | ;. | Ligacao

(o]

Exemplos

H,C — OH metANOL (alcool
metilico)

H,C — C — OH etANOL (alcool
H, etilico)

No caso de o alcool apresentar
trés ou mais atomos de carbono, de-
veremos localizar o grupo — OH e nu-
merar a cadeia carbbnica a partir da
ponta mais préxima do grupo — OH.

Exemplos
H,C —C—C—OH
Hy H,

1-propanol (propan-1-ol)

H

I

H4C — C — CH, — CH,
|
OH

2-butanol (butan-2-ol)

H,C — CH—CH, — CH, — CHj,
|
OH
2-pentanol
(pentan-2-ol)

H, H, H,
H,C —C—C—C—CH,
I
OH
1-pentanol
(pentan-1-ol)

Porém, se o alcool apresentar ca-
deia ramificada, devemos:

e Achar a cadeia principal.

e Numerar a cadeia principal
(ponta mais préxima do grupo — OH).

e Dar nome na seguinte ordem:
n® do grupo, nome do grupo, nome
da cadeia principal.

Nota

Na nomenclatura [IUPAC de 1993,
0 numero indicativo da posicao da
hidroxila é colocado imediatamente
antes do sufixo -ol.

Exemplo: propan-1-ol
Exemplos

H OH
I I
HoC — C — CH,— C —CH,
I I
CH, H

4-metil-2-pentanol
(4-metilpentan-2-ol)

H

— CH,— CH,

—0—x

OH H

I
H,C —C—C—

(.

H CH, CH,

3,4-dimetil-2-hexanol
(3,4-dimetil-hexan-2-ol)

H,C — CH, — CH,— CH— CH, — OH
I
CH,
I
CHy
2-etil-1-pentanol
(2-etilpentan-1-ol)

Q Classificacao dos alcoodis
 Alcool primario
Apresenta o grupo — OH ligado a
carbono primario.

H,C — CH, — CH, — OH
1-propanol (propan-1-ol)

H,C — CH, — OH
etanol

e Alcool secundario
Apresenta o grupo — OH ligado a
carbono secundario.

H
I
H,C —C —CH, —CH, —
I
OH
2-pentanol (pentan-2-ol)
H
I
H,C —C —CH,4
I

OH
2-propanol (propan-2-ol)

CH,

e Alcool terciario
Apresenta o grupo — OH ligado a
carbono terciario.
OH
I
H,C —C —CHg
I
CH,

2-metil-2-propanol
(2-metilpropan-2-ol)
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OH
|

H,C — C — CH, — CH, —
|
CH,

CH,

2-metil-2-pentanol
(2-metilpentan-2-ol)

2. FENOIS

S&o compostos organicos, deriva-
dos dos hidrocarbonetos aromaticos,
pela substituicado de H ligado
diretamente a carbono do ni-
cleo benzénico por — OH (oxidrila
ou hidroxila).

Q Nomenclatura oficial
Acrescenta-se a palavra hidroxi

antes do nome do hidrocarboneto

benzénico correspondente.

Exemplos

H H
N/
/ \
—C C—OHou
C——=C
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OH

CHj
OH

hidroxibenzeno 2-metil-1-hidroxibenzeno

benzenol (2-metilfenol)
(fenol comum) ortometilfenol
OH
Ho
3-etilfenol

(metaetilfenol)

3. ALDEIDOS

Compostos organicos que apre-
sentam o grupo funcional aldoxila
(carbonila ligada a hidrogénio).

0
V4

— C—H

O Nomenclatura oficial
Colocar a terminacéo =al no nome
do hidrocarboneto correspondente.

0
/

HyC —C
\

H

etanal (aldeido acético
ou acetaldeido)

0
7

H—C
\

H

metanal (aldeido férmico
ou formaldeido)

©)

C// aldeido benzoicc

\|_| (benzaldeido)

H
| #°
HgC—CHg—C‘)—CHg—C\
CHs H
3-metilpentanal
(0]
a
H3C — CH — CHy — CHpo — CHp — C\
\
H

CHa

5-metil-hexanal

4. CETONAS

Sao compostos organicos que
apresentam o grupo funcional car-
bonila ligado a atomos de carbono.

O

I
e

QO Nomenclatura oficial
Da-se o sufixo =ona ao nome do
hidrocarboneto correspondente.

Exemplos
(@]
H3C — C — CH3z  propanona
acetona
nomenclatura usual {dimetilcetona

I
H3C — CHp — CHy — C— CH3

2-pentanona
(pentan-2-ona)

O H
| \
ch—C—CHg—CHg—C‘:—CH:g
CHs
5-metil-2-hexanona
(5-metil-hexan-2-ona)



Compostos Organicos Oxigenados Il

1. ACIDOS CARBOXILICOS

d Nomenclatura

e Oficial
Sé@ compostos que apresentam o grupo funcional Terminacdo oico no nome do hidrocarboneto
carboxila. 0 correspondente.
// e Usual
o Usa-se a palavra acido seguida do nome que lembra
\ alguma caracteristica do acido.
o Exemplos
0 4cido metanoico @) acido etanoico
// acido formico // acido acetico
H—C HLC — C (acetum = azedo,
\ \ vinagre)
0 — H OH
@) ©) /O
\\ / acido etanodioico / acido propanoico
C —C A e H.C — CH,— C e A
acido oxalico 3 2 acido propibnico
/ \ O &acido formico recebeu esse nome \
HO OH porque é encontrado nas formigas. OH
Notas 0 0 Exemplos
1) Na nomenclatura usual dos // H // 0
acidos, os atomos de carbono de HC — C N HC — C //
numeros 2, 3, 4... podem ser deno- \OH \O‘Na* HC — C — O — CHs

minados a, B, y... respectivamente.

Exemplo
4 3 2 1//0
HC — CH —CH, — G
v gl a \
Hy O —H

acido p-metilbutirico

2) O nome usual do aldeido é
igual ao nome usual do acido cor-
respondente.

Exemplo

O

|

C—O—IH
(4cido benzoico)

0
|
C—H

<§>;(aldeido benzoico)

2. SAIS DE )
ACIDOS CARBOXILICOS

S&80 compostos que derivam dos
acidos carboxilicos, pela substituic&o
de H da oxidrila (OH) por metal ou
NH;.

acido carboxilico sal de &cido carboxilico

O Nomenclatura oficial
Da-se o sufixo =ato ao nome da
cadeia de origem, seguido da par-
ticula de e do nome do metal.
Exemplo

O
7
H3C —C—C—ZC
Hy  Hp \
butanoato de potassio OK*
3. ESTERES

S&o compostos que apresentam
0 grupo

/

\
0O—

com carbono prendendo-se a valén-
cia livre do oxigénio.

QO Nomenclatura oficial

O
/ |
ato de ila

etanoato de metila
(acetato de metila)

0
/
HC — C — G
H, \
O — C — CHj

Hy
propanoato de etila

4. ETERES

S&0 compostos organicos deriva-
dos dos alcoois, por retirada do H
da — OH (oxidrila) e substituicdo por
grupo derivado de hidrocarboneto.

R— OH—>R—0 —R,

) + R,
alcool

éter
O Nomenclatura oficial
Prefixo + OXI + nome do hidro-
carboneto.
(menor grupo)  (maior grupo)

Exemplo

H, H,
H,C — C —0 — C — CHy4
etoxietano (éter dietilico)
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m Compostos Organicos Nitrogenados e Outros Compostos

1. AMINAS

S&o compostos orgénicos defi-
nidos como derivados da amobnia
(NH,).

( amina primaria
—1H——R —NH,

amina secundaria
—2H—R—N—R

NH, { |
H
amina terciaria
—3H—R—N—R
I
\ R

Q Nomenclatura oficial

Dar o nome dos grupos presos
ao nitrogénio e em seguida a palavra
amina.

Exemplos

H,C — NH, metilamina

HoC — N — CH,
I
H

H
| H,
H,N — C — C — CH, secbutilamina
I
CH,

dimetilamina

NH,

fenilamina (anilina)
HC — N — C — CHgy

| H

CH,

I

CH,

I

CHs

etilmetilpropilamina

2. AMIDAS
S&0 compostos organicos deriva-

dos dos acidos carboxilicos, pela subs-
tituigdo do — OH pelo grupo — NH,,.
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/7 2
n_c —on R—C//
\ +NH, \

OH NH

2

acido carboxilico amida

O Nomenclatura oficial
Sufixo ~amida

Exemplos
O

Vi
HC — C etanamida
\ (acetamida)
NH. (acético —ico +
amida)
O
7
HC —C —C
H2

2

propanamida

NH,,

O
Vi
< benzamida
\

(benzoico-oico +
NH2 amida)

0
H H, Hy /

HeC —C—C—C—C
| \

CHg NH,

4-metilpentanamida

3. NITRILAS

S&o compostos organicos deriva-
dos do H— C =N, pela substituicao
do H por grupo derivado de hi-
drocarboneto. Os nitrilos s&o também
denominados cianetos organicos.

H—C;NLR—CEN

acido oianidricsr nitrilo
0 Nomenclatura

e Oficial

Sufixo nitrilo acrescido ao nome
do hidrocarboneto correspondente.

e Usual

Usa-se a palavra cianeto €, em
seguida, o nome do grupo preso ao
grupo — C =N.

Exemplos

H,C—C=N

etanonitrilo

cianeto de metila

H,C —CH—C=N

I

CH,4
2-metilpropanonitrilo
(cianeto de isopropila)

H,C —CH, —C =N
propanonitrilo (cianeto de etila)

H,C —CH, —CH, —C =N
butanonitrilo
(cianeto de propila)

4. DERIVADOS HALOGENADOS

Sao compostos organicos que
derivam dos hidrocarbonetos, por
substituicdo de H por halogénio.

0 Nomenclatura
e Oficial
Dé-se a posicédo e o nome do ha-
logénio, seguido do nome do hidro-
carboneto de origem.
e Usual
Usa-se a palavra haleto (cloreto,
brometo, iodeto) e, em seguida, o
nome do grupo preso ao halogénio.
Exemplos
H,C —CH, — CH, —CI
1-cloropropano ou
cloreto de propila
H
|
H,C —C —CH, — CHj,
I
Br
2-bromobutano ou
brometo de secbutila

Cl
clorobenzeno

ou cloreto de fenila
Cl
|
H;C — C — CH4
|
CHsy

2-cloro-2-metilpropano
ou
cloreto de terciobutila

5. CLORETOS DE ACIDOS

S&8o compostos organicos que
derivam de acidos carboxilicos, por
substituicdo de OH por cloro.



O Nomenclatura

Usa-se a palavra haleto e, em
sequida, a terminacéo -ila com o nu-
mero de carbonos correspondentes.

Exemplos
7
H,C — C\
Cl

Oficial: cloreto de etanoila
Usual: cloreto de acetila

z
H3C — CH, — C
AN
Cl
cloreto de propanoila

g
C
AN
Cl

cloreto de benzoila

6. ANIDRIDOS DE ACIDOS

S80 compostos organicos que
derivam da desidratacdo de 2 molé-
culas de acido carboxilico (sai 1 mo-
lécula de agua).

0
Z
HyC — C 7
N HsC — C
OH _Hzo N
/OH /°
HC — C =8
\ 0
0

Q Nomenclatura oficial

Ao nome do acido carboxilico
que deu origem ao composto,
acrescenta-se o termo anidrido.

Exemplos
//O
C
No  anidrido
C/ benzoico
A
(0]
//O
Hs;C —CH, —C
\O anidrido
, )
HyC — CHy — 4 propanoico
(@)
@) . :
Y anidrido etanoico
HC—C_  (oficial)
O
HaC — C/ anidrido acético
\\O (usual)

7. SERIE HOMOLOGA

E um conjunto de compostos
organicos pertencentes a mesma
funcé&o quimica, e cujas férmulas
moleculares diferem entre si por um
numero inteiro de grupos (CH,).

Geralmente, as séries homologas
s&o dispostas em ordem crescente de
suas massas molares.

Exemplos

CH,, CoHg, CgHg .
mologa dos alcanos.

C,H,, C5Hg, CyHg ... — série ho-
mologa dos alcenos.

C,H,, CgH,, C4Hg ... — série ho-
mologa dos alcinos.

H,C — O — CHj,

H,C — O — CH, — CH; ... —
série homologa dos éteres aciclicos
saturados.

H,C — OH,

H,C —CH, — OH ... — série
homologa dos alcodis aciclicos
saturados.

— série ho-

MODULO 14

Isomeria Plana

1. ISOMERIA

Isomeria é o fenbmeno em que dois ou mais

compostos apresentam a mesma férmula molecular e

féormula estrutural diferente.

Os compostos com estas caracteristicas sao

chamados de isbmeros.

Vamos estudar dois casos de isomeria: a isomeria

plana e a isomeria espacial.

Observe a seguir exemplos de isomeria plana:
metoximetano (éter)

H,C —CH, —OH e

etanol (élcool)
o

plana:

'

CoHO

(ttm a mesma férmula molecular,
porém estruturas diferentes)

Estudaremos cinco casos diferentes de

O O
/ 4
H,C —CH, —C e HzC—C—0—CHs
\
OH
acido propanoico etanoato de metila
. ~ J/
C3HgO,

isomeria

a) Isomeria de Funcéo
~/ b) Isomeria de Cadeia

c) Isomeria de Posicao

d) Isomeria de Compensacgao
e) Tautomeria

A isomeria plana também é chamada de isomeria es-
2 trutural, pois os atomos apresentam ligacdes diferentes.

2. ISOMERIA PLANA DE

FUNCAO, FUNCIONAL OU QUIMICA

Os isdbmeros pertencem a funcdées diferentes:

Ho
C
/ \
H,C= C — CHj4 e H,C——CH
H
propeno ciclopropano
\. ~ J/
CsHe
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Exemplos

®0H2 — OH @o — CHy OH

CHjy
alcool benzilico metoxibenzeno (éter) 2-metilfenol
- ~ _J
C,HgO

metoxietano (éter) 1-propanol (élcool)

o ~~ _/
C3HgO
O @)
/ |
\
H
propanal (aldeido) propanona (cetona)
. ~ J/
C3HgO
o °° 0
/7 /
|—|3c—CH2—C\ e H—C
acido propanoico metanoato de etila
. ~ J/
C3HgO,

3. ISOMERIA PLANA DE CADEIA

Os isbmeros pertencem a mesma funcédo e
apresentam cadeias carboénicas diferentes.

Exemplos
H,C — CH,
H
1-buteno ciclobutano

hidrocarboneto
cadeia fechada

hidrocarboneto
cadeia aberta

o )
Vo
C,4Hg T
HsC—C—C —C—OH e H3C—C—C—OH
Hy Hy Ho | Ho
CHg
1-butanol 2-metil-1-propanol
alcool alcool
cadeia normal cadeia ramificada
(- )
e
C4H100
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cadeia fechada
o

HaC—C—C —NH, e HyC— N—C— CHj

Hy Ho | H
H
propilamina etilmetilamina
amina amina
cadeia homogénea cadeia heterogénea
o /

-
C3HgN

CHg

metilciclopropano

cadeia fechada ramificada
J/

ciclobutano

.
C,4Hg

4. ISOMERIA PLANA DE POSICAO

Os isbmeros pertencem a mesma fungéo, tém o

mesmo tipo de cadeia e diferem na posicdo do grupo
funcional, insaturacao ou ramificacéo.

Exemplos
OH
|
HC —C—-C—0H e HC—C—CHj
Hy Ho |
H
1-propanol 2-propanol
. J
'
C3HgO
Ha |
H H
1-buteno 2-buteno
~ '
’ C4Hg
|
CHs
2-metilpentano
e
H CGH14
|
CHg
3-metilpentano
OH OH OH
CHg
CHg
CHg
ortometilfenol metametilfenol parametilfenol
. ~~ J
C,HgO



W Isomeria Plana (Continuacao)

1. ISOMERIA PLANA DE COMPENSACAO OU METAMERIA

Os isbmeros pertencem a mesma funcéo, tém cadeia heterogénea e apresentam diferenca na posicédo do he-
teroatomo.

Exemplos
) HsC —N—C —C — CHy |
H30—O—|C_)|—E—CH3 | Hy Hoy
2 2 H
metoxipropano metilpropilamina
HsC —C — N —C — CHj4
HsC —C — 0O — C — CHg Hy, | Ho
Hy Hy H
etoxietano ) dietilamina J
metoxipropano etoxietano

2. TAUTOMERIA

E um caso especial de isomeria funcional. Os isdmeros coexistem em solucéo aquosa e diferem pela posicdo de um
atomo de hidrogénio na molécula. Ocorre com aldeidos e cetonas que tém hidrogénio em carbono vizinho a carbonila.

Exemplos
/\<
T /o HO
N ACETONA 7 ,/;ﬂn/
H O HO —» =L
0 HC X C < HC ©
¥ [ / SN AN
H,C ¥ C— CH; «* H,C ==C — CH, CH,—¢C H H
propanona 2-propenol lT CH;, etanal etenol
" — — N — —
v /OH e
C,3HgO CH,=C C,H,0
P ) 'CHa\

Em um frasco contendo acetona, ha moléculas
de propanona e de 2-propenol em equilibrio.
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Isomeria Espacial: Isomeria Geométrica

MODULO 16

A visao é o resultado de uma transformacao cis-trans
H,C  CH, CH, cis

luz

trans-retinal

cis-retinal

Na parte posterior de nossos olhos, encontra-se a retina, na qual ha milhdes de receptores de luz, em forma de
cones e bastonetes.

Nos bastonetes, observa-se a molécula de rodopsina, integrada pela proteina opsina e pelo 11-cis-retinal. Este
ultimo absorve a luz.

O 11-cis-retinal € um aldeido insaturado. A isomeria geométrica (cis-trans) ocorre nos atomos de carbono 11 e
12. No escuro, o 11-cis-retinal é estavel e acomoda-se facilmente sobre a opsina. Em contato com a luz, se
isomeriza, formando o 11-trans-retinal, que n&o se acopla a opsina e se desprende. A opsina muda, entédo, de
forma e gera um sinal elétrico que se transmite ao cérebro. Este processo se repete milhdes de vezes, enquanto
os olhos estédo expostos a luz. Uma enzima transforma o trans-retinal em cis-retinal, e este se une a opsina,
esperando um novo raio de luz.

Nos cones, responsaveis pela visao das cores, o retinal esta unido a trés tipos diferentes de opsina, que absorvem

comprimentos de onda diferentes, ou seja, sdo sensiveis ao vermelho, azul e verde.

1. ISOMERIA ESPACIAL
OU ESTEREOISOMERIA

Ja vimos que, na isomeria plana,
os isbmeros diferem pela férmula
estrutural plana. Agora, vamos estu-
dar isomeria espacial.

Neste caso, 0s isdbmeros tém a
mesma férmula molecular e férmula es-
trutural espacial diferente. Existem dois
casos de isomeria espacial: GEO-
METRICA ou CIS-TRANS e OPTICA.

2. ISOMERIA GEOMETRICA

A isomeria geométrica ocorre em
compostos aciclicos com dupla-liga-
céo e em compostos ciclicos.

O Condicoes para ocorrer
isomeria geométrica em
compostos de cadeia aberta

1 — Dupla-ligacé&o entre atomos
de carbono.

2 — Ligantes diferentes entre si
nos 2 atomos de carbono da dupla.
Exemplos

a) Apresentam isomeria geomeé-
trica:
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H,C — C = C — CH,
|
H H

H,C — C = C — CH, — CH,
|
H  CH,

HoC —C=C —Br
|

Ct H
b) N&o apresentam isomeria geo-
métrica:
H,C — CIJ — CH,4
Cl

H,C — C = C — CH,
|
H  CH,

H,C —C = C — CH,

QO Condicao para ocorrer
isomeria geométrica em
compostos de cadeia fechada
Em pelo menos dois 4tomos de

carbono do ciclo, devemos encontrar

dois ligantes diferentes entre si.
Exemplos
Apresentam isomeria geométrica:

c 22 ci
N \/

/C—C\

H H

Cl H H CH,

3. 0S ISOMEROS
CIS-TRANS OU Z-E

Quando um composto apresenta
isomeria geométrica, existem dois iso-
meros: um CIS ou Z e um TRANS ou E.

cl Cl
C:C/ \C:C/
H H H/ Cl

cis-1-2-dicloroeteno  trans-1-2-dicloroeteno
ou Z-1,2-dicloroeteno  ou E-1,2-dicloroeteno

cl H

cis (2)

trans (E)



Os isbmeros cis e trans diferem
pela férmula espacial. No isémero CIS
(do latim — proximo a) ou Z (inicial da
palavra alem& zusammen = juntos), 0s
ligantes de maior massa molecular
ficam do mesmo lado do plano da

dupla-ligacao ou do ciclo. No isébmero
TRANS (do latim — através de) ou E
(inicial da palavra alemé entgegen =
opostos), os ligantes de maior massa
molecular ficam em lados opostos do
plano da dupla ou do ciclo.

CI>A< Ct Cl H
H H H Ci

cis-1,2-dicloro-
ciclopropano
(Z-1,2-dicloro-
ciclopropano)

trans-1,2-dicloro-
ciclopropano
(E-1,2-dicloro-
ciclopropano)

MODULO 17

Isomeria Espacial: Isomeria Optica

Para estudarmos a isomeria 6pti-
ca, vamos utilizar um aparelho deno-
minado polarimetro. Com o auxilio
deste aparelho, dividimos os com-
postos quimicos em dois grupos:

Q Substancias
opticamente ativas (SOA)
S&0 as substancias que desviam
o plano de vibracéo da luz polarizada.
QO Substancias
opticamente inativas (SOI)
Sa0 as que ndo desviam o plano
de vibracéo da luz polarizada.

Q Substancias dextrogiras
S&o as que desviam o plano da
luz polarizada para a direita.

Q Substancias levogiras
S&o0 as que desviam o plano da
luz polarizada para a esquerda.

Q Carbono assimétrico

ou quiral

E o carbono que tem quatro li-
gantes diferentes. Toda molécula com

carbono assimétrico apresenta iso-
meria optica.

E representado na Quimica Orga-
nica por C com um asterisco (*).

Exemplos
OH
."l":
HSC —C — C—CH3
L] H2
Cl
H
........ oy O
Y
H.C — C
3
\
NH, H

QO Substancias com

um carbono assimétrico

Toda substancia que apresenta um
carbono assimétrico tem dois isbmeros
espaciais: um dextrogiro e um levogiro.
Estes sdo chamados de enantiomor-
fos ou antipodas opticos, pois suas
moléculas comportam-se como objeto
e imagem especulares.

Exemplo

Existem dois acidos laticos espa-
cialmente diferentes: o acido latico
dextrogiro e o levogiro. A mistura dos
dois em proporcdes equimoleculares
¢ chamada de RACEMICO. Este nao
gira o0 plano de vibracdo da Iuz
polarizada.

OH 0

| 7
H,C —C*—C

| \

H OH

acidos laticos

CH, CH,
| |
C
/ | N 4N
H | OH HO | H
COOH COOH
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MODULO 18

Isomeria Optica (Continuacao)

°le 7|

W | 4
N7

2erm™"\ | [/ =N

(b)

(a) Objeto simétrico se superpbe a sua imagem.
(b) Objeto assimétrico ou quiral ndo se superpde a sua imagem.

<Y

imagem imagem

Molécula que possui carbono assimétrico ou quiral é assimétrica ou

quiral. A molécula objeto e a molécula imagem néao se superpdem.

1. SUBSTANCIAS
COM DOIS ATOMOS DE
CARBONO ASSIMETRICOS
(QUIRAIS) DIFERENTES

Teremos quatro moléculas espa-
cialmente diferentes. Duas dextrogi-
ras e duas levogiras.

Exemplo

OH Ci
|
H.C —(lz — (I:*— CH,

H H
d; -3-clorobutan-2-ol
d, -3-clorobutan-2-ol R,
14 -3-clorobutan-2-ol R,

I -3-clorobutan-2-ol

2. SUBSTANCIAS COM
“N” ATOMOS DE CARBONO
ASSIMETRICOS DIFERENTES

Teremos 2" isbmeros ativos e 2"~ 1
racémicos.

Exemplo
o NH, CI OH
N\ | I I
C—-C"—C"—C*—CH,
/ | I I

HOH H H

Existem trés atomos de carbono
assimétricos diferentes (n = 3). As-
sim, teremos 23 (oito) isdmeros ativos
e 231 (quatro) racémicos.
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H H H H

I T R

H,C —C*—C*—C*—C*—C
LN
OH OH OH OH OH

Temos quatro atomos de carbono
assimétricos diferentes (n = 4).
Assim, existem:

2" = 24 = 16 isdbmeros ativos

on-1=23 = 8 racémicos

H

3. SUBSTANCIAS
COM DOIS ATOMOS DE
CARBONO ASSIMETRICOS
IGUAIS

Teremos trés moléculas espacial-
mente diferentes: uma dextrogira, uma
levogira e uma opticamente inativa
chamada MESO.

(|)H (|)H
HaC — C* — C* — CHj
H H

d Iy

d-butano-2,3-diol
[-butano-2,3-diol
m-butano-2,3-diol

} Racémico

Nota: O isdbmero meso, apesar
de ter dois atomos de carbono assi-
métricos, ndo gira o plano da luz po-
larizada, pois a molécula é simétrica.

Resumo

I

i

{,1 s
2C* diferentes

Isomeria

Optica 2n ativos

nC* diferentes L
2n-Tracémicos

2C* iguais

d, Iy

Ha quatro compostos com o nome 3-clorobutan-2-ol.



Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Fisico-Quimica

FRENTE 3

Y IVDIRIIVSY
As melhores cabecas

m Termoquimica: Calculo do AH a partir das Energias de Ligacao

1. ENERGIA DE LIGACAO
OU ENTALPIA DE LIGACAO

E a energia necessaria para quebrar um
mol de ligacdes no estado gasoso.

A quebra de ligacdes é sempre um processo
endotérmico, portanto, AH é sempre positivo.

Exemplos
e Hy(g) = 2H(9)

AH = + 436kJ/mol
4 Entalpia (H)

atomos
isolados

o

g

On

(]

2

2 || AH = +436kJ/mol

(]

o

[0)

c .

(3] atomos
ligados

Nesse exemplo, sdo necessarios 436kdJ para quebrar
1 mol de ligacdes simples (H — H).

* Cly(g9) = 2Ci(9)

AH = + 242 kJ/mol

4 Entalpia (H)

atomos
isolados

S o
88§ AH = +242kJ/mol
2]
atomos
; ligados

Nesse exemplo, s&o necessarios 242kJ para quebrar
1 mol de ligacées simples (CI — Cl).

Outros exemplos

e 0,(g) = 20(g)

AH = + 497 kJ

Nesse exemplo, sdo necessarios 497kJ para quebrar
1 mol de ligagdes duplas (O = O).

* Ny(g) = 2N(g)

AH = + 945 kJ

Nesse exemplo, s&o necessarios 945 kJ para
quebrar 1 mol de ligacdes triplas (N = N)

H
|
e H—C—H(g) = C(g) + 4H(g) AH = + 1653,6kJ
|
H

Nesse caso, temos a quebra de 4 mols de ligacoes
(C—H). Como a energia de ligagéo é expressa por mol
de ligacao, temos que:

Energia de ligacao

1653,6 kJ

C—H=+ = +413,4 kJ

Observacoes

e Quanto maior a energia de ligagao, mais forte é a
ligacao, ou seja, é mais dificil quebra-la.

e A energia fornecida na quebra de uma ligacéo
sera numericamente igual a energia liberada na sua
formagao, porém a energia de ligacéo € definida para o
processo de quebra de ligacoes.

4 Entalpia (H)

o
AH = +242 kJ/mol fg AH =-242 kJ/mol
35

™
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Energias de ligacao de moléculas
diatomicas (kJ . mol-1)
Molécula AH
H, 436
N, 944
0, 496
CO 1074
F, 158
Cl, 242
Br, 193
I, 151
HF 565
HCI 431
HBr 366
HI 299

2. ENERGIA MEDIA DE LIGACAO

Certas ligacfes aparecem em varias substancias,
por exemplo, a ligagdo O — H.

Agua HO —H 492 kJ

Metanol CH;O —H 437 kJ

Os valores tabelados correspondem a energia média
de ligagcdo, no caso do O — H, a energia média de
ligacé&o corresponde a 463 kJ.

A energia média de ligacao € a média da variagéo de
entalpia que acompanha a quebra de um determinado
tipo de ligacéo.
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Ligacao | Entalpia de ligacao média kJ/mol
C—I 238
N—H 388
N —N 163
N =N 409
N—O 210
N =0 630
N—F 195
N —ClI 381
O—H 463
0—0 157
C—H 412
cC—C 348
C=C 612
C=C 837

3. CALCULO DO AH PELO
METODO DAS ENERGIAS DE LIGACAO

A partir do conhecimento das energias das ligacdes
existentes nos reagentes e nos produtos, podemos
calcular o AH de qualquer reacgéo, relacionando a
quantidade de energia absorvida na quebra de ligagdes
e a quantidade de energia liberada na formacéo de
novas ligacdes. Nao se usa formula nesse tipo de célculo
de AH através das energias de ligagao.

Calcular o AH do processo H,(g) + Cly(g) — 2HCI(g)
sendo dadas:
energia de ligagao do H, = 104 kcal/mol
energia de ligagao do Cl, = 58 kcal/mol
energia de ligacdo do HCI = 103 kcal/mol
Resolucao
H—H+Cl—Cl—=2H—CI

o7 5

+ 104 + 58 2 (103)
quebra: + forma -

AH = - 44 kcal

Reacéo

E. de ligacéo (kcal/mol)

AH = + 104 + 58 - 206



Cinética Quimica: Velocidade de Reacoes

1. CONCEITO

Existem transformacfes nas
quais s6 se percebe o sinal de mu-
danca depois de um longo tempo. Em
outras transformacdes, o sinal apa-
rece rapidamente.

Os gases toxicos CO e NO, que
existem nos escapamentos dos auto-
moveis, combinam-se formando os
inofensivos CO, e N,,.

CO + NO — CO, + 1/2N,

No entanto, sob condi¢cbes co-
muns, a velocidade dessa reacao €
muito baixa, demorando muito tempo
para o CO e NO serem convertidos
totalmente em CO, e N,.

Quando se dissolve um comprimido
efervescente em agua, o aparecimento
do sinal de mudanca é imediato.

A Cinética quimica

E a parte da Quimica que estuda
a velocidade ou rapidez das reacdes.
Inicialmente, imaginamos uma reagao
genérica:

A +B—-C+D

Colocamos A e B em contato.
Eles reagem para produzir C e D. A
velocidade com que esta reacdo
ocorre é notada pelo tempo com que
A e B “desaparecem”, ou o tempo
com que C e D “aparecem”. Uma
reacao sera rapida quando os pro-
dutos se formarem depressa e sera
lenta se esse processo demorar para
acontecer. Deve-se notar que A e B
devem ser consumidos no mesmo
tempo em que C e D se formam e,
portanto, podemos expressar a velo-
cidade da reacdo em termos do
consumo dos reagentes ou do
aparecimento dos produtos.

2. VELOCIDADE MEDIA ou.
RAPIDEZ DE UMA REACAO

A velocidade da reacéo ¢ a rela-
céo entre a quantidade consumida
ou produzida e o intervalo de tempo
gasto para que isso ocorra.

velocidade
de desa-

quantidade de
A consumida

parecimento intervalo de tempo
ou

velocidade
de apa-

quantidade de
C produzida

recimento intervalo de tempo
Essas quantidades sdo normal-
mente expressas em mols.

A medida do tempo é também
expressa em qualqguer unidade que
se ajuste a determinada reacéao:

— microssegundos para a ex-
plosédo do gas de botijao com
0 oxigénio.

— minutos ou horas para a com-
bustdo de uma vela.

— dias para a oxidacao do ferro
(enferrujamento).

— meses para o0 apodrecimento
da madeira.

— séculos para a formacao do
petréleo.

Podemos, entédo, usar uma ex-
pressao para o célculo da velocidade
de uma reacgao:

An
Ym = At

velocidade média da rea-
céo.

An = variacdo da quantidade
em mols de um compo-
nente (em modulo).

At = tempo gasto nessa va-
riacao.

3. VELOCIDADE
NUM INSTANTE t

Considere a reagao de zinco com
acido cloridrico liberando gas hidro-
génio:

Zn(s) + 2HC/(aq) —
— ZnCl,(aq) + H,(g)

A medida que decorre o tempo, a
concentracao de HCI vai diminuindo
conforme o gréfico:

»
»

concentragéo de HC/ (mol/L)

e et

»

tempo (ss

Como calcular a velocidade (ra-
pidez) da reag&o de consumo de HCI
no instante t?

Trace uma tangente a curva pelo
ponto P.

»
»

concentragdo de HC/ (mol/L)

»

tempo (s;

Escolha, sobre a tangente, dois
pontos A e B. No triangulo retangulo
ABC, a tangente trigonométrica do
angulo a € dada por:

cateto oposto AC

= = = rapidez
cateto adjacente pg¢

tga

A tangente do angulo o (incli-
nacado da curva) expressa a velo-
cidade da reacé&o no instante t.
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m Energia de Ativacao. Graficos

1. CONDICOES PARA OCORRER REACAO

1 - Fundamentais

e Afinidade quimica entre os reagentes.

Os gases nobres tém baixa afinidade quimica com outras substancias.

e Contato entre os reagentes.

Para que as substancias interajam, é necessario que suas particulas se chogquem.

Il - Acessorias

e Energia de ativagéo (E,).

Quantidade minima de energia que devemos fornecer aos reagentes para a reagcdo comecar.

e QOrientagao no choque.

Existe maior probabilidade de se formar o complexo ativado se o choque tiver uma orientacao privilegiada.
Complexo ativado é a particula formada no instante do choque.

2. CAMINHO DA REACAO

A sequéncia. Reagentes — Complexo Ativado — Produtos é chamada caminho da reacao.

S+ - »CO
O

H2 + |2 Hooooeeo | 2 HI
(reagentes) o [ : ] —lp (produtos)
(Hp) Hoooeenes i (Hp)
(complexo
ativado)

O caminho da reacé&o.

3. ENTALPIA (H)

4 entalpia
E a energia interna de um sistema. complexo ativado
Os reagentes apresentam um conteldo energético
H, e os produtos um conteudo energético H . A variagao
de entalpia AH mede a energia liberada ou absorvida no =
processo, a presséo constante. Reag,
HiEF—------="---4---
4. TIPOS DE REACOES QUIMICAS IAH
Prod.
¢ Exotérmica ) i

>
(AH < 0) caminho da reagao
Os produtos apresentam um conteldo energético

menor que o dos reagentes.
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¢ Endotérmica

(AH > 0)

Os produtos apresentam um conteddo energético
maior que o dos reagentes.

4

entalpia )
complexo ativado
_________ TR
Prod.
H ——————————————————
p Ea

Reag. AH

H, o -y ______ Y

caminho da reagao

5. DEPENDENCIA ENTRE A
VELOCIDADE DA REACAO
E A ENERGIA DE ATIVACAO

A energia de ativagdo deve ser entendida como uma
dificuldade, uma auténtica barreira para ocorrer a
reacdo. Enquanto tal barreira ndo € superada, a reagao
nao acontece.

Podemos concluir entdo que quanto maior a energia
de ativagdo, mais dificil sera para a reagao acontecer.
S&0 reagbes que necessitam que se forneca muita
energia para que ocorram: sao reagdes lentas.

Quanto menor a energia de ativagao, mais facil sera
para a reagdo acontecer. Sao reagdes que necessitam
de pouca energia para que ocorram: sdo reacfes
rapidas. Portanto, quanto menor a barreira energética,
maior a velocidade da reagéo.

MODULOS 14 e 15

Fatores que Alteram a Velocidade das Reacoes

Existem inumeros fatores que podem modificar a velocidade de uma reacao, e 0s mais importantes sao:

1. SUPERFICIE DE CONTATO

Quanto maior a superficie de contato entre os reagentes, maior a velocidade da reagéo.

Solidos pulverizados provocam reacdes mais rapidas.

aumentaremos a rapidez da reacao.

—27n
Zn

HCI Hcl

Ao dissolvermos um pedaco de zinco em uma solucao aquosa de acido cloridrico, ocorre a reagao:
Zn(s) + 2HCl(aq) — ZnCl,(aq) + H,(g)
Se, em vez de usarmos um “pedaco” de zinco, o tivéssemos pulverizado, a reacao seria, evidentemente, mais

réapida. Ao pulverizarmos o zinco, estamos facilitando o ataque do &cido cloridrico. Se usarmos o zinco em barra, limitare-
mos o ataque inicial a superficie do zinco. Pulverizando-o, aumentaremos sua superficie de contato e, com isso,

Considere um cubo de zinco mergulhado em acido
cloridrico.

A reacdo ocorre apenas na superficie do cubo. Dividindo
0 cubo ao meio aparecem duas novas superficies que fi-
cam em contato com o acido. Dessa maneira, aumentam
a superficie de contato, a quantidade de zinco que reage
e a rapidez da reacéao.

2. TEMPERATURA

Com a elevacédo da temperatura, aumenta a energia
cinética das moléculas, o que implica um maior numero
de choques efetivos, aumentando a velocidade da reacéao.

Regra de van’t Hoff

Um acréscimo de 10°C na temperatura pode dobrar
ou triplicar a velocidade da reacéo.

3. NATUREZA DOS REAGENTES

Quanto maior o numero de ligagcbdes a serem
rompidas, menor sera a velocidade da reacéo.

4. LUZ

Muitas reacdes sao aceleradas pela presenca de luz
(reacbes fotoquimicas). As moléculas desse tipo de
reagentes absorvem luz visivel, ficando ativadas
energeticamente.
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5. CATALISADOR

Substancia que, adicionada ao sistema, aumenta a
velocidade da reacdo sem ser consumida, diminuindo a
energia de ativagéao.

Q Caracteristicas do catalisador

— Na&o sofre alteracdo quimica permanente.

— Pode eventualmente participar de uma etapa da
reacdo, mas é totalmente regenerado no final.

— N&o sofre alteracédo na sua quantidade.

— Em geral, pequena quantidade de catalisador é
suficiente para aumentar a velocidade da reacao.

O Mecanismo energético do catalisador
O catalisador diminui a energia de ativacdo da
reacao.

entalpia

caminho da reagao

a = energia de ativacdo com catalisador.

b = energia de ativacao sem catalisador.

Damos o nome de inibidor a substancia que
diminui a velocidade da reacao (catalisador negativo).

6. CONCENTRACAO DOS REAGENTES

Quanto maior a concentragao dos reagentes, maior
a velocidade da reacéao.

O Lei de Guldberg-Waage

(lei da acao das massas)

A velocidade de uma reacao elementar (uma
Unica etapa) € diretamente proporcional ao produto das
concentracOes dos reagentes, elevadas a seus respec-
tivos coeficientes.

aA+bB—-cC
v = k [A]? [B]°

Observacao
[ ] = concentracdo em mols por litro.

7. PRESSAO

Numa reacao entre gases, um aumento de pressao
ocasionara um aumento da concentracdo. Havera um
ndamero maior de choques e consequentemente maior
velocidade na reacéo.

Q Analise grafica da influéncia da
temperatura na velocidade de uma reacao
A influéncia da temperatura, na velocidade da
reacao, pode ser ilustrada no grafico a seguir, que mostra
a distribuicdo de energias das particulas a duas
temperaturas diferentes.

1)
E T
=
5 I'] . T2>T1
[ I
£ , 2
()] | N
o
o 1 I
/R
I
2| ! (N @)
E, Ep Ep E, energia cinética

A temperatura T,, algumas particulas tém energia
muito baixa e algumas tém energia muito alta. A maioria
tem energia intermediaria. Numa temperatura mais alta,
T,, a distribuicdo de energia € alterada; percebe-se que
0 aumento na temperatura provocou um deslocamento
geral na distribuicdo, para as energias mais altas.
Suponha que uma reacdo s6 possa ocorrer se suas
moléculas possuirem um valor maior do que a energia
E.., assinalada no grafico, ou igual a ela.

Se a energia E_, = E; € menor que a energia propria
Ep das particulas reagentes, um grande numero de
particulas tera condicbes de entrar em reacédo a
temperatura T4, e a reacéo sera rapida. Se a energia
minima necessaria para ocorrer a reagao for £, = E,, s6
umas poucas particulas distribuidas a direita da curva,
na regido (1), poderéo reagir e a reacdo sera, portanto,
lenta a temperatura T,. Mas a temperatura T,, um ndmero
maior de particulas (regido (2)) tera condi¢des de reagir
e, portanto, a mesma reagao é mais rapida a temperatura
Ts.

POR QUE OS ALIMENTOS SAO GUARDADOS EM GELADEIRAS?

Abaixando-se a temperatura, diminui-se a velocidade de qualquer reacdo. Dessa maneira, os alimentos demoram
mais tempo para estragar. De acordo com a Regra de van't Hoff, os alimentos devem-se deteriorar quatro vezes
mais rapidamente a temperatura ambiente (25°C) do que em uma geladeira a 5°C.
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MODULO 16

Reacoes em Etapas

1. MECANISMO DE REACOES

Mecanismo de uma reacéo ¢é a
série de etapas que levam os rea-
gentes aos produtos.

Nesse mecanismo ha etapas
lentas e rapidas. A etapa mais lenta é
a determinante da velocidade.

A velocidade da reacéo global é a
velocidade da etapa mais lenta.

Seja a reacédo 2A + 3B — A,Bj,
que se processa em duas etapas:

12 etapa: 2A + B — A,B (lenta)

2% etapa: A,B + 2B — A,B, (répida)

A velocidade da reacao global
deve ser calculada a partir da
velocidade da etapa lenta
dessa reacao global.

A velocidade da reac&o é dada
pela expressao
v = k[A]?. [B]

2. DETERMINACAO
EXPERIMENTAL
DA EQUACAO DA
VELOCIDADE DA REACAO

A escolha de uma equacéo mate-
matica, que represente a variagcéo da
velocidade da reagdo com a concen-
tracdo dos reagentes, deve-se ba-
sear exclusivamente em dados experi-
mentais.

Exemplo

\'/
2A +3B——C

A variacé&o da velocidade com as
concentracdes, obtida experimental-
mente, € mostrada na tabela a seguir.

[A] [B] Veloc.
(mol/L) | (mol/L) |(mol/L.min)
12Exp.| 0,3 0,1 0,5
2%Exp.| 0,6 0,1 1,0
3%Exp.| 0,6 0,2 4,0

Segundo a Lei de Guldberg Waage,
a equacdo da velocidade, baseando-
se na equacao global (portanto,
errada), seria

v = k [A]? [BP®

Mas, quando temos a tabela ex-
perimental de variacao de velocidade,
devemos deduzir a equacao da
velocidade

v = k [A]* [BYY

na qual x e y serdo determinados e
n&do sao necessariamente 2 e 3.
Comparando a 12 com a 22 expe-
riéncia, notamos que a concentracéo
de B é amesma, mas a concentracéo
de A dobrou €, como consequéncia, a
velocidade também dobrou.
Comparando a 22 com a 32 ex-
periéncia, verificamos que a concen-
tracdo de A € a mesma, mas a de B
dobrou e, como consequéncia, a
velocidade quadruplicou.
Conclusao
A velocidade varia com a 18 po-
téncia de [A] e com a 22 poténcia de
[B].

v = k [A]' [B]?

3. ORDEM DE UMA REACAO

E a soma dos expoentes de
concentracéo, que aparecem na Lei
Experimental da Velocidade.

Considere a reagao

2H,+2NO >N, + 2H,0

cuja lei experimental da velocida-
de é

v = k [H,]! [NO]?

Tal reacdo é de 32 ordem.

Podemos, também, falar de or-
dem de reacao com referéncia a uma
espécie determinada.

Tal reacéo € de 18 ordem em rela-
¢ao ao hidrogénio e de 22 ordem em
relacdo ao mondxido de nitrogénio.

¢ Interpretacao do
conceito de ordem de reacao
A ordem de uma reacao significa
uma dependéncia entre a concen-
tracdo do reagente e a velocidade da
reacao.

Por exemplo:
v =k [X]?

— reacdo de 22 ordem: quando
dobramos a concentracao de X, qua-
druplicamos a velocidade da reacéo.

E, por isso, evidente que a ordem
de uma reacéo s6 pode ser determi-
nada experimentalmente.

4. MOLECULARIDADE
DE UMA REACAO

Chama-se molecularidade de
uma reacao o numero total de parti-
culas que se chocam para formar o
complexo ativado.

Por isso, s6 podemos definir
molecularidade para cada etapa da
reacdo. E nédo para uma reacao
global, pois cada etapa tem o seu
proprio complexo ativado. Nao tem
sentido falar em molecularidade para
uma reacdo global que seja o re-
sultado de uma série de etapas.

Cada etapa tem a sua moleculari-
dade.

Exemplo

Para a reacéo:

2H,+2NO N, +2H,0

12 etapa:
H, + 2 NO - N,O + H,0
molecularidade = 3
22 etapa:
H, + N,O - N, + H,0

molecularidade = 2
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MODULO 17

Equilibrio Quimico I:
Conceito de Equilibrio Quimico

Vapor-d'agua
. Ferro
( (vai ser transformado em

6xido de ferro (lll)

em ferro)

Bico de
Bunsen

lico produzindo éxido de ferro (Ill) e hidrogénio.

vamente ferro e vapor d’dgua. A equacédo da reacdo é:
2 Fe(s) + 3H,0(v) = Fe,04(s) + 3 H,(g)

Oxido de ferro (lll)
(vai ser transformado

Vapor-d'agua

Uma reacao reversivel: No primeiro tubo, vapor d’dgua reage com ferro meta-

Este hidrogénio entra no segundo tubo, reage com oxido de ferro (lll), fornecendo no-

Observe que os reagentes nao
s&o consumidos completamente. No
final do processo, temos uma mistura
em equilibrio, que contém tanto
produtos como reagentes.

3. CONCEITO DE EQUILIBRIO
Todo sistema que reage de
maneira reversivel procura esponta-

neamente o equilibrio.

Seja a reacédo reversivel:

V4

1. REACAO REVERSIVEL At

E uma reacéo que pode realizar-
se em ambos 0s sentidos.

reacao direta versivel.

aA+bB —_———— = cC+dD H
2

reacao inversa

2. EXEMPLO DE
EQUILIBRIO QUIMICO

Exemplo

Colocando-se em um recipiente H,
e |, decorrido um certo tempo, verifica-
se o0 aparecimento de HI. Isso significa
que H, reage com |,, formando HI.

At
H, + |, —— aparece HI

. fechado.
Em outro recipiente, coloca-se HI. echado

Depois de certo tempo, aparecem H,
e |,. Isso significa que o HI se decom-

poe, formando H, e I,. hidrogénio e iodo.

Temos, portanto, uma reagao re-

+ |2 «— - - 2 HI

Consideremos a reagao reversivel:

Hy(g) + 15(9) = 2 HI(g)

Comecemos a reacéo colocando
hidrogénio e iodo em um recipiente

Assim que se constitui certa
quantidade de iodeto de hidrogénio,
ela comeca a se decompor, formando

aA+bB__————————— cC+dD

Vo

HI ——— aparecem H, e |,

A medida que vai passando o
tempo, as concentragdes dos reagen-
tes A e B vdo diminuindo e, conse-
glentemente, diminui a velocidade da
reacao direta v4. As concentragbes
dos produtos C e D vao aumentando,
e aumenta a velocidade da reacéo
inversa v,,.

Quando a velocidade da reacéo
direta v, se igualar a velocidade da
reacao inversa v,, dizemos que foi
atingido o equilibrio.

As concentracfes dos reagentes
e produtos variam a medida que o
tempo passa até atingir o equilibrio
quimico.

Uma reacao reversivel, extremamente importante para a
vida, esta relacionada com o transporte do oxigénio
atmosférico (O,) para as varias partes do corpo humano.
Esse transporte é realizado pela hemoglobina, uma
proteina complexa existente no sangue. A hemoglobina
liga-se ao O, nos pulmades, formando a oxiemoglobina.

Hemoglobina + O, — oxiemoglobina

Simplificadamente:

Hb + O, = HbO,
A oxiemoglobina é levada, pela corrente sanguinea, as
varias partes do corpo, onde o oxigénio € liberado para
ser usado nos processos metabdlicos. Forma-se nova-
mente a hemoglobina.
HbO, — Hb + O,
Portanto: Hb + O, Z HbO,
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4. CARACTERISTICAS
DO EQUILIBRIO

e A velocidade da reacéo direta
v, € igual a velocidade da reagéo
inversa v,,.

e (O equilibrio é dinamico, ambas
as reacdes continuam ocorrendo com
velocidades iguais.

e As concentracfes de todas as
substancias presentes no equilibrio
ndo variam mais.

e As propriedades macroscopi-
cas do sistema n&o mais se alteram.

e A energia armazenada pelo
sistema € a menor possivel, dai o
equilibrio ser procurado espontanea-
mente.

Observacao

Todas as reaces reversiveis ca-
minham espontaneamente para o
equilibrio e assim permanecem, a
menos que um fator externo modi-
fique tal situac&o. O equilibrio existe,
portanto, em um sistema fechado.

% ? Velocidades Ar mol/L
Mo [ % ? & ! i
2 1 1
\b @ % i : -
\b 4 I Vv, =V, ! D
e & o — < e
& 4N E—
g v i i
8 ' : > : >
’ 0 teq Tempo teq Tempo
Inicio Equilibrio

MODULO 18

Constantes de Equilibrio

1. CONSTANTE
DE EQUILIBRIO

Dada a reacéo reversivel abaixo
e denominados a, b, ¢ e d 0s respec-
tivos coeficientes:

Vs
—cC + dD
Vo

aA + DbB

v, =k, [Al2 . [B]°

v, =k, [CJ°. [D]9

Como no equilibrio v4 = v, temos:
ky[AJ2 . [B]” =k, [C]° . [D)

Passando as constantes para um
mesmo lado, fazemos k4/k,.

K, [cr. oy

o | AP BP

Como a relacéo entre duas cons-
tantes & uma terceira constante, vem

[CI° . [D]Y
K= ——
[AF® . [B]°

que é a expressdo da constante de
equilibrio.

Observacao
O fato de fazermos k,/k,, em vez
de ky/ky, € mera convengao.

2. TIPOS DE CONSTANTE
DE EQUILIBRIO

a) K, — constante de equilibrio em
termos de unidades de con-
centracdes em quantidade de
matéria (mol/L).

E dada pelo quociente

i [Produtos]P

¢ [Reagentes]

De sua expressao, nao partici-
pam substancias que apresentam

concentragcdo constante como, por
exemplo, um solido, e o seu valor
varia com a temperatura.

Exemplo

aA(g) + bB(g) < cC(g) + dD(s)

_Ier
¢ [AP.[B]°

b) Kp — constante de equilibrio em
termos de unidades de pres-
sbes parciais (atm ou mmHg).

E dada pelo quociente

K = (Pprodutos)IO

p (p

)I’
reagentes
De sua expresséo, s participam

substancias gasosas, e 0 seu valor
também varia com a temperatura.
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Exemplo

aA(g) + bB(g) < cC(g) + dD(g)

(Pc)¢ - (Pp)?

P (0a) - (Pg)®

3. ALGUNS EXEMPLOS
DE CONSTANTES DE
EQUILIBRIO

Q CO,(g)+C(s) = 2CO(g)

[COT?

K = (pco)2
© [CO,]

Pco,

Q  Zn(s)+2HCI(aq) < ZnCl(aq)+HAQ)

_ [ZnClL,] . [H,]

° [HCI? p = Py

Q CaCOj4(s) <= CaO(s) + COL(9)

0 CaO(s) + CO,(g) = CaCOy(s)
1 1
KC = Kp =
[CO,] Pco,

4. VALORES NUMERICOS

K. e Ky sdirao alterar-se se variar
a temperatura.

A constante de equilibrio, para
uma dada reacdo, depende unica-
mente da temperatura. Para a reacéo:

N,O,(g) = 2 NO,(g)

temos:
a) a 100°C
NO,J2
K, = MO _ 036
[N,O,]
b) a 150°C
[NO2]2
Ke = =32
[N,O,]
Exemplos

) 2HI(g) = Hx(g) + 15(9)

K, =0,018 a 423°C

Il) CH,COOH(aq) < H*(aq) +
+ CH,COO(aq)
K,=1,8.10°a25C

O valor numérico da constante de
equilibrio de uma reacédo é uma ex-
presséo da tendéncia de os reagentes
se transformarem em produtos.

Se o valor de K é menor do que 1,
a concentragao do reagente predo-
mina, isto é, a reac&o ocorre em
pequena extenséo, da esquerda para
a direita. Se K é grande, a formagao

do produto é favorecida, isto €, a
reaca&o ocorre em grande extensao,
da esquerda para a direita.

5. RELACAO ENTREK e K,

O Kp pode ser calculado a partir do

K.. Basta estabelecermos a relag&o:
K, = K (RT)"

em que

Kp = constante de equilibrio em
termos de presséo parcial.

K. = constante de equilibrio em
termos de concentragéo.

R = constante geral dos gases
perfeitos.
(0,082 atm . L/K . mol)
T = temperatura absoluta (Kelvin)
An = variagdo da quantidade de

matéria da reacao, conside-
rando apenas 0s gases.

Observacao

O An é calculado a partir dos
coeficientes da reacéo (quantidade
em mols final menos quantidade em
mols inicial).

a) CaCOy(s) Z CaOls) + CO,(g)
b) CaO(s) + CO,(g) < CaCOg(s)
Resolucao

[Ca0] = constante

[CaO] . [CO,]
K =— 2
[CaCOyl

(¢}

Dar a expresséo do K e do Kp para as reagoes:

[CaCO,] = constante

K', . [CaCO,] COl - K 10O K
W-[ 2].. C_[ 2]: p_pcoz
[CaCO,] K', . [CaO] 1
b) K’C = °. =
[CaO] . [CO,]  [CaCOyg] [CO,]
1 1
Ky = —— Ko =
[CO,] =

320 — &> OBJETIVO



Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica

FRENTE 4

9. IVDIRIIVY
/@me%wwcaégga&

Conceito e Nomenclatura de Oxidos

1. DEFINICAO

Oxidos s&o compostos binarios
(dois elementos) nos quais 0 oxigénio
€ 0 elemento mais eletronegativo.

Exemplos

Na,0, MgO, CO,, SO,4, NO, etc.

Os principais elementos que n&o
formam éxidos sao: fldor, ouro, hélio e
neodnio.

2. NOMENCLATURA
DOS OXIDOS

H& fundamentalmente dois mo-
dos para dar nome aos 6xidos. Um
deles é mais utilizado para os éxidos
idnicos ¢ o outro para os éxidos
moleculares. \Vejamos cada caso:

Q Oxidos iénicos
metal + oxigénio = oxido
ionico

Exemplos
Na,O, Ca0, AL,O4

Ela obedece a regra: “Oxido de”
seguido pelo nome do metal. Caso
seja um metal que forme mais de um
cation, entdo deve-se acrescentar, no
final, um numero, em algarismos
romanos e entre parénteses, que
corresponde a carga do cation do
metal.

A nome do metal
Oxidode ... ... + car-

ga do cation (algarismos romanos)
Exemplos
K,0: 6xido de potassio
Ca0: ¢xido de célcio
FeO: oxido de ferro (I1)
Fe,05: Oxido de ferro (lI)

O Oxidos moleculares

nao metal + oxigénio = éxido
molecular

Exemplos
Co, SO0,, NO

Utiliza prefixos para indicar a
quantidade do ndo metal e do
oxigénio. O prefixo mono pode ser
omitido quando usado na frente do
nome do ndo metal.

mono .
di di
i + Oxido de tri +

+ nome do ndo metal

mono = um di = dois

tri = trés tetra = quatro
penta = cinco hexa = seis
hepta = sete

Exemplos

NO,: didxido de nitrogénio
S0, trioxido de enxofre
CO,,: dioxido de carbono

Cl,0¢: hexoxido de dicloro

3. PRINCIPAIS
TIPOS DE OXIDOS

Q Oxidos basicos comuns
Oxidos dos metais alcalinos
(grupo 1) e alcalinoterrosos (grupo 2).
Exemplos
Na,0, K,0, Ca0, BaO

Reacoes
Oxido basico + agua — base
Oxido basico + acido —
— sal + agua

Exemplos
Ca0 + H,0 — Ca(OH),
cal virgem cal hidratada

Ca0 + H,80, — CaSO, + H,0

'e.agéo de CaO com H,0.
O Oxidos acidos comuns

oxidos dos nao metais

Exemplos
CO,, SO,, SO,4, NO..

Reacbes
Oxido acido + agua — acido
Oxido acido + base —
— sal + agua
Exemplos
CO, + H,0 = H,CO4
SO4 + H,0 = H,S0,

O gas carbénico (CO,) esta
presente na agua da chuva,
na agua com gas e nos refri-
gerantes.
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Nota * ou por metais: Zn0O; Al,04; SO

Reacao para identificar a e Sno
2

presenca de CO,

Oxido basico + 6xido acido = sal

* ou por semimetais: As,04 €

CaO + CO, — CaCOy4 As,0q
insolivel Q Qxidos neutros Reacdes:
Oxidos neutros séo oxidos que ZnO + H,S0, — ZnSO, + H,0
n&o reagem com a agua, nem com 0s
1aotead J , 2NaOH + ZnO — Na,Zn0, + H,0
acidos, nem com as bases. Os mais
importantes sdo CO, NO e N,O (gas Nota
Agua de cal hilariante). Quando um metal forma véarios
oxidos, é interessante notar que o
Ca(OH),(aq) Q Peroxidos Carate; dcj) é»,(lqo passa, gf;lr?datl—
Peroxidos sdo 6xidos em que vame.n e, ae ?S',COS Para a,n otero e
0 oxigénio tem Nox= — 1. depois para o &cido, a medida que a
carga do metal vai crescendo:
Exemplos
i H,0,: peréxido de hidrogéni =
co, ,0,: peroxido de hidrogénio Cro
/ (dgua oxigenada) o o
oxido basico
Na,O,: peroxido de sodio
f 3+
4 BaO,: peroxido de béario Cr,04
. oxido anfotero
Q Oxidos anféteros
CaCO, 6+

Os oOxidos anféteros séo, em Cro,
geral, sdlidos, ibnicos, insolUveis na

agua e formados: oxido acido
4. PRINCIPAIS OXIDOS
OXIDOS CARACTERISTICAS
Ca0 cal virgem ou cal viva, pintura a cal, argamassa, adicdo aos solos para diminuir
acidez.
gas carbonico, efeito estufa, gas da agua com gas, refrigerantes e certas bebidas
Co, alcodlicas, no estado sdlido € conhecido como gelo seco, sendo também utilizado no
extintor de incéndio.
CcO téxico, poluente.
SO, toxico, poluente, causa a chuva acida (H,SO,).
NO, gas marrom, poluente, causa a chuva acida (HNO,)
Fe,Oq4 hematita, producéo do ferro.
Al,O5 x H,0 bauxita, produc¢éo do aluminio.
SnO, cassiterita, producédo do estanho.
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MODULO 12

Eletrdlitos e Forca

Foto Objetivo Midia

1. ELETROLITO

Arrhenius verificou, no final do
século XIX, que algumas solugdes
aquosas induzem corrente elétrica, e
outras ndo. Por exemplo:

Pilha Lampada
apagada
solugéo de
agua e
agucar

A lampada se mantém apagada, pro-
vando que a solugdo de agua e agucar
ndo permite a passagem da corrente
elétrica (solugdo néo eletrolitica).

fillid Lampada

acesa

solugdo de
agua e sal
comum

A lampada se acende, provando que a
solugdo de 4agua e sal permite a
passagem da corrente elétrica (solucdo
eletrolitica).

Foto Objetivo Midia

Como se explica essa diferen¢a?

Uma solugdo aquosa de HCI
| ¢ boa condutora de eletri-
\ cidade. A lampada brilha in-
tensamente. Jd a solugdo de
dcido acético (CH;COOH)
faz a lampada acender fra-
camente.

Arrhenius explicou do seguinte modo: o

acucar (e outros ndo eletrdlitos), quando dissolvido na agua, se subdivide em
moléculas (C4,H,,044) que s&o eletricamente neutras e, portanto, insensiveis
ao campo elétrico: sendo assim, a corrente elétrica ndo pode fluir pela solugéo.

\\g acucar
N

A dissolugao do
agucar. Ocorre
somente uma
separagao de

moléculas. Nao
ha ions livres.

—
~—

N~V @
agua

dissociacao
molecular

~

v
solugéo nao eletrolitica

O sal (e demais eletrdlitos), quando dissolvidos na agua, se subdivide em

particulas carregadas eletricamente

e denominadas ions (no caso do sal

temos Na* e CI7). Os fons positivos (cations) caminham em direcédo ao polo
negativo: desse modo, a corrente elétrica pode fluir pela solugédo e, como o
a lampada acende.

circuito elétrico n&o fica interrompido,

Na*C/(sélido)

reticulo cristalino

\

Na'" s -5 = s

- NEE EX &
C/ # - F - F

-

- —

- B
N~ -

Solugédo idnica ou eletrolitica.
A presenca de ions livres

fecha o circuito e a lampada acende
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Conclusédes

Solucao eletrolitica ou idnica ¢ aquela que
contém ions e, portanto, é condutora elétrica.

Solucao nao eletrolitica ou molecular ¢
aguela que ndo contém ions €, portanto, € nao condutora
elétrica.

Eletroélito ¢ uma substancia que ao ser dissolvida
em agua produz uma solucéo eletrolitica. Principais
eletrdlitos: acidos, bases ¢ sais.

2. DISSOCIACAO IONICA E IONIZACAO

¢ Dissociacao idnica ¢ a separacdo dos ions de
uma substancia i6nica (base e sal), que acontece
guando ela se dissolve em agua.

Exemplos

NaOH(s) — Na*(aqg) + OH(aq)

Na dissolucao do NaOH em agua ocorre dis-
sociacao ionica.

NaCl(s) — Na*(aq) + Cl(aq)

Na dissolucdo do NaCl em &gua ocorre disso-

ciacao ionica.

e |onizacdo é a formacdo de ions que acontece
guando algumas substancias moleculares (acidos) se
dissolvem em agua.

Exemplo

HCI(g) — HCl(aq) — H*(aq) + Cl(aq)

Mais rigorosamente, temos:

HCI(aq) + H,0(1) = H;0*(aq) + Ci(aq)

Na dissolugcdo do HC/ em &agua ocorre ioni-
zacao.

Conclusao

A dissociacdo ¢ apenas separacao de parti-
culas, enquanto na ionizagdo ha formacao de ions.

3. FORCA DOS ACIDOS

Em presenca de agua, nem todos os acidos se
ionizam com a mesma intensidade.

O HCI, por exemplo, é um tipo de acido que é
ionizado quase completamente, ou seja, a maioria da
suas moléculas sofre ionizac&o. Acidos desse tipo s&o
chamados de acidos fortes.

Outros, como o HCN, s&o ionizados em pequena
intensidade e, por isso, denominados acidos fracos.
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solugdes com a
mesma quantidade de
agua e igual quantidade
de moléculas de acido

HC/ (aq)

NCN (aq)

A forca de um acido pode ser medida pelo seu grau
de ionizagao (o).

O grau de ionizacao (o) indica a porcentagem
das moléculas dissolvidas na agua que sofreram
ionizacéo.

maior % de molé-
culas ionizadas

Quanto maior o
grau de ionizacao

— mais forte o acido

numero de moléculas ionizadas

o=
numero total de moléculas dissolvidas

Para o HCI, por exemplo, temos a = 92%. Isso
significa que, em cada 100 moléculas, 92 sofrem
jonizacao.

HCI — HY + Cr

dissovidas 100 — —

jonizam e se

92 92 92
formam
final 8 92 92

Em virtude dos valores do grau de ionizacdo temos
para os principais acidos:



acidos fortes: HCIO,, HI, HBr, HCI, HNO,, H,SO,

acidos fracos: os demais (H,S, HCN, H,CO,,
H;CCOOH, H;BO,)

Além do célculo do grau de ionizagéo, temos uma
regra empirica que compara a forca dos oxoacidos.

m =n° O —n? H (ionizavel)

m=3 > m=2 > m=1 > m=0

HCIO, H,SO, HsPO, H;BO,
forca acida diminui

Nota

O acido carbodnico (H,CO,) é fraco (o = 0,18%)
devido a sua instabilidade.

H,CO, — H,0 + CO,

Reacio de Dupla-Troca | L9

E

o

Gee)

e

Pb(NO,),(aq) +

2Kl(aq)

Kl

Pbl,+KNO;

— Pbl,(s) + 2KNO(aq)

As duas solugbes reagem formando um precipitado amarelo de iodeto de chumbo.

1. REACOES DE DUPLA-TROCA

Dois compostos reagem entre si, trocando
seus componentes e dando origem a dois
novos compostos.

Pb(NO5), + 2Kl(aq) — 2KNO4(aq) + Pbly(s)

composto composto composto composto

Pb e K “trocam de parceiros”

2. PREVISAO DE OCORRENCIA
DE UMA REACAO DE DUPLA-TROCA

H& trés condicdes para a ocorréncia de uma reagao
de dupla-troca. Basta que uma delas seja satisfeita para
que a reagdo ocorra:

e Reagentes solUveis formando ao menos um
produto insoldavel.

¢ Reagentes nao volateis formando ao menos um
produto volatil.

e Reagentes muito dissociados/ionizados
(eletrolitos fortes) formando ao menos um produto
pouco dissociado/ionizado (eletrolito fraco).

Os reagentes usados em reacé&o de dupla-troca séo:
acidos, bases e sais.

3. REGRAS DE SOLUBILIDADE EM AGUA

Com o conhecimento de certas regras, podemos
presumir se um composto é ou ndo sollvel em agua, sem
utilizar o valor da solubilidade (S) do composto.

Observacao

Quando se afirma que um composto € insollvel, na
verdade queremos dizer que sua solubilidade em agua
€ muito pequena, pois nenhum composto € totalmente
insoluvel.

Regra fundamental: Compostos que contém
cétions dos metais alcalinos (grupo 1), cation NH;
(amébnio) ou anion NO3 (nitrato) sdo sempre soluveis.

Exemplos
NaC/, (NH,),SO,, AgNO,, KOH
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Outras regras séo colocadas na tabela:

s Solubilidade .
Anions - Excecoes
em agua
Cl, Br, I- soluveis Ag*, Pb?+, Hg3*
SO% soluveis  |Ba2*, Ca2*, Sr2+, Pb2+
. , NH; e cations dos
Se- insoluveis
grupos 1e 2
COo% PO o NH? e cations do
e T4 insolveis 4
outros anions grupo 1

Com relacéo a bases, temos:

Bases solUveis: cétions do grupo 1 e NH;

Bases parcialmente sollveis: alguns cations do gru-
po 2 (Ca?*, Ba2*, Sre+):

Bases insolUveis: as demais.
Nota

Substancias insollveis que mais sao citadas nos
exercicios de vestibular:

e AgCl e PbCl, * CaCO; CaSO,
¢ Mg(OH), e HgS e AgBr e PbBr,
e BaCOg4 e BaSO, ¢ AIOH); eAgl

* Pbl,

Exemplos de compostos insoliveis

AgCl Fe(OH),
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4. REACOES DE DUPLA-TROCA
COM PRECIPITACAO

A reagéo entre NaCl e AgNO, ocorre gragas a
formacdo de um composto insoltvel (AgCl).

| Y

NaCl(aq) + AgNO4(aq) — AgCi(s) + NaNO,(aq)

T precipitado

Precipitacdo de AgCl
observada no momento em
que uma solucédo aquosa de
AgNO, ¢ adicionada a uma
solugdo aquosa de NaCl.

Podemos escrever a reagao entre NaCl e AgNO4 na
forma idnica, utilizando a seguinte regra:

Separar os ions dos compostos soluveis e
cancelar os ions que nao formam o
composto insoluavel.

Nat(aq) + Cr(aq) + Ag*(aq) + N@(aq) —

— AgCl(s) + Naxaq) + NO(aq)
ou

Cr(aq) + Ag*(agq) — AgCl(s)

A equacéo idnica simplificada mostra que os ions
Ag* combinam-se com os fons CI~ e precipitam-se como
cloreto de prata, AgCl.

Outros exemplos

Pb(NO;),(aq) + 2Kl(aq) — 2KNO4(aq) + Pbly(s)
ou

Pb2*(aq) + 2I7(aqg) — Pbl,(s)




FeCls(aq) + 3NaOH(aq) — 3NaCi(aqg) + Fe(OH)4(s)
ou

Fe3*(aq) + 30H(aqg) — Fe(OH)4(s)

ﬁ

NaCl(aq) + KNO4(aq)—%> NaNOj(aq) + KCi(aq)

|

Essa reacdo né&o ocorre, pois NaNO, e KCI sdo
soluveis.

Pelo que vimos até aqui:

Uma reacao de dupla-troca pode acontecer
desde que tenhamos reagentes solaveis e
ao menos um produto insoluvel.

MODULO 14

Reacao de Dupla-Troca ll

1. REACAO DE DUPLA-TROCA COM
FORMACAO DE SUBSTANCIA VOLATIL

Reagentes: sal com &cido (mais comum) e sal com
base.

Dizemos que uma substancia é volatil quando pode
se transformar em vapor por um suave aguecimento,
portanto, possuem baixo ponto de ebulicao.

De modo geral, os acidos séo volateis.

Acidos volateis:

HF, HCI, HCN, H,S, HNO,4

Acidos nao volateis ou fixos:

H,SO, (PE = 338°C) H3PO,, (PE = 220°C).

Exemplo de reacéo de dupla-troca com formacao de
um acido volatil.

Y

/
Na,$S + H,S0, —H,S~ +Na,SO,

fixo volatil (cheiro de ovo podre)
Observacao

e Se uma reagéo produz H,CO,4 (4cido volatil e
instavel) substitua-o por H,O + CO,,.

Na,CO, + 2HCI — % + 2NaCl

/
Na,CO5 + 2HCI —=H,0 + CO, + 2NaCl
gas
A reacéo entre as solugdes de Na,CO,4 e HCI ocorreu

por causa da liberagéo de CO, gasoso proveniente do
H,CO4 que & volatil e instavel.

Efervescéncia observada apds
se adicionar uma solugcdo aquosa
de HCI a outra de Na,CO,.

e Se uma reagédo produz NH,OH (base volatil e

instavel) substitua-a por NH; e H,0.

o

NaOH + NH,Cl — H + NaCl

/
NaOH + NH,CI — NH; + H,O + NaCl
gés

A reagéo entre as solugbes de NaOH e NH,C/
ocorreu por causa da liberagao de NH; gasoso pro-

veniente de NH,OH que € uma base volatil e instavel.
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Conclusao

Uma reacao de dupla-troca pode acontecer
mesmo sem haver precipitacao. Para isso,
basta que tenhamos reagentes nao volateis

e ao menos um produto volatil.

2. REACAO DE DUPLA-TROCA
COM FORMACAO DE UM ACIDO
FRACO OU UMA BASE FRACA

Q Forca dos acidos
Acido forte ¢ aquele que ioniza bastante. Para
cada 100 moléculas de HCI dissolvidas, 92 ionizam for-

mando 92 ions H;O* e 92 fons CI".

Acido fraco ¢ aquele que ioniza pouco. Dissol-
vendo 100 moléculas de HCN, apenas uma ioniza
formando 1 ion H;0* e 1ion CN™.

Acidos fortes: HCIO,, HI, HBr, HCI, HNO,, H,SO,

Acidos fracos: os demais (HCN, H,S, H;BO; HF,
H,PO, etc)

Exemplo

Na,S + 2HCI — H,S + 2NaCl/

forte fraco

Q Forca das bases

B soltuveis em agua: NaOH, KOH (grupo 1)

ases . - N Ao

P parcialmente soluveis em agua: Ca(OH),,
Ba(OH),, Sr(OH),

Bases o ;

fracas |25 demais (incluindo Mg(OH), e NH,)
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Observacoes

e NaOH — Na* + OH~
soluvel
Ao dissolver NaOH em agua teremos uma grande
quantidade de fons Na* e OH~, portanto, NaOH é uma
base forte.
e Mg(OH), = Mg?* + 20H"

muito pouco soluvel

Ao dissolver Mg(OH), em éagua teremos uma
pequena quantidade de ions Mg?* e OH-, portanto,
Mg(OH), € uma base fraca.

e Apesar de a aménia ser uma base soluvel em
agua, ela é classificada como base fraca porque em
suas solugdes ha baixas concentragdes de fons OH".

NHy + HOH — NH,OH—NH; + OH-

sollivel e fraca soluvel e fraca

Exemplo

| Y

Al,(SO,)4(aq)+3Ca(OH),(aq)—2AI(OH)4(s)+ 3CaS0,(s)

forte fraca

O Al(OH), formado, que € insolUvel em agua, tem o
aspecto de flocos de algod&o. Esse composto retém em
sua superficie muitas das impurezas presentes na agua,
arrastando-as consigo para o fundo do tanque. Essa
reacéo é feita na estacdo de tratamento da agua.

Conclusao

Uma reacao de dupla-troca também pode
ocorrer se entre os produtos figurar um
acido mais fraco ou uma base mais fraca
que os reagentes.



Oxidorreducao: Namero de Oxidacao:
Definicao e Regras Praticas

As reacdes de oxidacao-reducao (oxidorreducéo ou
redox) s4o processos NOs quais ocorre transferéncia
de elétrons. As espécies reagentes trocam elétrons
durante as colisoes.

A+ B——

elétrons

A maior parte da energia utilizada pela sociedade mo-
derna € produzida por reacbes de oxidorredugcao. A

. . . Quando a palha de aco
queima de combustiveis para aquecer, cozinhar ou

(ferro) aquecida é

produzir energia elétrica ou mecéanica envolve a trans- introduzida em
feréncia de elétrons. oxigénio, ocorre uma
O processo de respiracao, a fotossintese, a producéo violenta reagao:
de um espelho, a pilha eletroquimica, a eletrdlise en- 4Fe(s) + 30,(g) —~
volvem reacgd xidorr 0.

olvem reacoes de oxidorredugao — 2Fe,04(s)

Até mesmo a corrosdo de um metal e o enferrujamento

séo reacbes de oxidorreducao. Esse tipo de reaggo € de

oxidorreduc&o.
1. NUMERO
DE OXIDACAO (NOX) @ @
E a carga real ou aparente (ima- H (:9.1: | |
ginaria) adquirida pelo atomo ligado. / \ NaCl! K;PO,

Exemplo Nox = @ Nox = @

Ligagao ionica c) Os metais alcalinoterrosos (Be,
Nox = Nox = @ 2. REGRAS P'RATICAS Mg, Ca, Sr, Ba e Ra), o zinco (Zn) e o
B B PARA O CALCULO DO NOX  cadmio (Cd), nos compostos, tém
ndamero de oxidacao +2.
a) Nas substancias simples, os
Nae + «0I° — > Na [Cl] atomos tém numero de oxidag&o

O
cede recebe ‘ ‘

Ligacdo covalente BaCl, MgSO,
H, o, Fe

et 9.1' HaCLa d) O aluminio (Al), nos compos-
tos, tem numero de oxidagao +3.

eletronegativo que o hidrogénio, ad- Ry cs e Fr) e a prata (Ag), nos
mite-se, teoricamente, que o atomo

de cloro figue com o par de elétrons.

Como o atomo de cloro € mais b) Os metais alcalinos (Li, Na, K, @P

compostos, tém numero de oxida-

c&0 +1. Al(NO)s
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e) O hidrogénio, nos compostos,
€ +1. Nos hidretos metélicos (quando
combinado com metal) é —1.

¢ ¢

H,0 NH KH

f) O oxigénio nos compostos & 2.

Nos peroxidos é —1.

H,O0, Nay0O,

H,0 CuSO,

g) Os halogénios (F, CI, Br, 1) na
ponta direita da férmula nos com-
postos tém numero de oxidacéo —1.

°* o

caCl, Nal

h) Os calcogénios (O, S, Se, Te)
na ponta direita da férmula dos com-
postos tém Nox —2.

',

Na,O K,S

i) O somatorio de todos 0s nume-
ros de oxidacao de um composto é
zero.

1+ x 2-
H CI O,

¢oe

1+ x 2-
H, P, O, +4+2x-14 =zero

Ji=

+1+x-8=zero

j) O somatério de todos os
numeros de oxidacdo em um ion é
igual a carga do ion.

Q(/)(X X=+6
o0

MODULO 16

Reacao de Oxidorreducao: Definicoes

1. REACAO DE
OXIDORREDUCAO

Reacdes de oxidorreducédo sao
as reacdes que ocorrem com transfe-
réncia de elétrons e, portanto, nas
equacdes, ha variacdo de numero de
oxidacgéao.

4Fe + 30, — 2Fe, O3

DRI

2. OXIDACAO

e Oxidacao ¢ toda transforma-
cao na qual ha aumento do numero
de oxidagéo de uma espécie quimica,
ou seja, perda de elétrons.

A partir disto, quando se diz que
um prego (Fe) sofreu oxidacéo, foi
oxidado, ou oxidou-se, significa que
ele perdeu elétrons e, portanto, se
colocado em termos de equacéo, o
seu numero de oxidagao aumentou.
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Fe— 5 Fe3* + 3elétrons

0 oxidagéo @

3. REDUCAO

e Reducao ¢ toda transfor-
macdo na qual ha diminuigéo do nu-
mero de oxidacdo de uma espécie
quimica, ou seja, ganho de elétrons.
Assim, quando o gas hidrogénio rea-
ge com o sodio para formar hidreto de
sodio, ele é reduzido, ou seja, ganha
elétrons e 0 seu numero de oxidacéo
diminui.

H, + 2Na — 2NaH

H, + 2elétrons — 2H™

reducao

1-—

4. AGENTE

OXIDANTE E REDUTOR

Oxidante

Substancia reagente que contém
um elemento que sofre reducao.

Redutor

Substancia reagente que contém
um elemento que sofre oxidagéo.

Fe203 + 3CO — 2Fe + 3002

34 reducéao 0
oxidacao .
Fe,O; : oxidante
CcO redutor



A

<— parte mais quente da chama

|

i \
ajuste para —\
0 gas

Bico de Bunsen é um aparelho ligado ao botijdo de gas,
que serve como fonte de aquecimento em laboratério. Nele,
ocorre a combustéo do gas butano, C,H,,, conforme equacéo

quimica:

torneira de gas

reducao

2C,4H44(g) + 130,(g) — 8CO,(g) + 10H,0(g)

@ oxidagao @

redutor: C,H,,

oxidante: O,

MODULO 17

Acerto de Coeficientes

de Equacdes de Oxidorreducao

O processo de balanceamento
baseia-se em:

O NUMERO TOTAL DE
ELETRONS CEDIDOS E
IGUAL AO NUMERO TOTAL
DE ELETRONS RECEBIDOS.

Regras praticas

12 Regra: calcular o Nox de
cada elemento.

CI’03 + SOZ — CI‘203 + 803

or 6t 0o 0e

22 Regra: assinalar os “ramais”
de oxidacdo e reducdo com o0s
respectivos numeros de e~ cedidos e
recebidos.

CI‘03 + SOZ = Cr203 + SO3

&

reducao recebe 3e-

- &)

oxidacao cede 2e-

32 Regra: escolher uma subs-
tancia do ramal oxi e outra do ramal
red. Nao se pode escolher substancia
com Nox repetido. Aconselha-se pe-
gar a substancia com maior numero

de atomos, quando o Nox das duas
substancias do ramal ndo se repetir.

ramal oxi SO,
ramalred  Cr,0,
42 Regra

Multiplicar o nimero de e~ pela
atomicidade dos elementos que
sofrem oxidacédo e reducéo. Inverter
os resultados obtidos (simplifique se
possivel), que serdo os coeficientes
das substancias escolhidas.

SO, e (ota)=2.1=2-1 3 goefi

cientes
Cr0; n°¢ (total) =3.2=6—-3 1

52 Regra
Acertar a equacéo pelo método
das tentativas.

2Cr0, + 350, — 1 Cr,04 + 3 SO,
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MODULO 18

Acerto de Coeficientes Estequiométricos

1. REACAO DE
AUTO-OXIDORREDUCAO
(DESPROPORCIONAMENTO)

Uma substancia contém o ele-
mento que sofre oxidacao e reducéo,
isto é, a substancia é ao mesmo tem-
po oxidante e redutora.

Exemplo (1)

Na reacao a seguir, H,O, & oxi-
dante e redutora.

2H,0, — 2H,0 + 10,

No balanceamento, a substancia
que participa dos dois ramais (H,0,)
nao deve ser colocada na moldura.
HO|1le.1=1e" 2

1e—.2=2e>—<1

2H,0,—>2H,0 + 10,

reducéo

oxidagao| O,

Exemplo (2)

NaOH + Cl, — NaCl + NaClOg + H,0

5 b
reducédole™

oxidacéo 5e~

+

2. EQUACOES IONICAS

Em uma equacgéo idnica, somente sédo escritas as
particulas que sofreram alguma transformacao.

2MnO~, + 16H* + 10CI" — 2 Mn?* + 5 Cl, + 8 H,0

@
oxidacao 1e”

1
2 n® e (total) =5e~. 1 = 5><2
| Cl, |n°e(total)=1e~. 2 =2 T

reducéo 5e-

+2

— O

A soma das cargas do 1° membro € igual a soma das

cargas do 2° membro.
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NaC/ |nototaldee =1e~.1=1e~ (5)

n®totalde e =5e" . 1 = 5e>‘<®

NaClO4

6NaOH + 3Cl, = 5NaCl/ + 1NaCi/O5 + 3H,0
19 membro: 2(-1) + 16(+1) + 10(-1) = +4
22 membro: 2(+2) = +4
Uma equacéo molecular para o exemplo dado seria:
2KMnO,, + 16HCI — 2MnCl, + 2KCI + 5Cl, + 8H,0

Dissociando-se as substancias:

2K+ + 2|\/|I'IOZ1 + 16H* + 16CI- —
— 2Mn?* + 4Cl™ + 2K* + 2CI~ + 5Cl, + 8H,0

Simplificando-se as particulas que ficaram intactas:

2MnO}, + 16H* + 10CI~ — 2Mn?* + 5Cl, + 8H,0



