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~

Representar os atomos através da simbolo-
gia de Lewis e os tipos de ligacbes quimi-
cas. Classificar as ligagdes quimicas, segun-

/

ECIERJ Elementos de Quimica Geral
Consércio c€derj Carmen Lucia de Oliveira Mendes &
Mara Lucia Gomes de Campos
[ AULA 11 }
Ligagcoes Quimicas
do suas polaridades.
OBJETIVO

Esperamos que, apds o estudo do conteldo desta aula,

vocé seja capaz de:

1. reconhecer os tipos de ligacdes quimicas;

2. representar os atomos através da simbologia de
Lewis;

3. aplicar a regra do octeto na formagao dos com-

postos quimicos;

4. construir diagramas de ponto e de ligagao para
0s compostos covalentes;

5. identificar os tipos de ligagdes através de suas

polaridades
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_ \pﬁ Como se ﬁytmam as substancias quimicas?
"

»d

et
Guanine

Vocé viu em aulas passadas que as substancias sao diferentes em
seus estados fisicos de apresentacdo, algumas, a temperatura ambiente,
sao liquidas, como a agua, outras sao soélidas, como o sal de cozinha.

Além do aspecto fisico, vocé viu também que algumas s&o formadas
por moléculas, como a propria agua e o oxigénio do ar, e outras, como 0s

sais, sdo constituidas de ions.

A diferenga microscoépica entre cada tipo de substancias depende do
modo como os elementos se combinam para forma-las. A for¢ca de atracdo

entre atomos ou ions é denominada ligagao quimica.

Nesta aula, entdo, vamos entender melhor como as ligagdes quimicas

sdo formadas.

1. Tipos de ligagdes quimicas

Classificamos as ligagbées quimicas em trés tipos:
o Ligacdo iénica
o Ligagao covalente

o Ligagao metalica

Cada uma promove propriedades fisicas e quimicas diferentes nas
substancias por elas formadas. Como por exemplo, a condugao da eletrici-
dade.

Observe essa pequena experiéncia.
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Se vocé colocar agua bidestilada entre dois polos (positivo e negativo)
de uma bateria e tentar passar uma corrente elétrica, vera que esta agua é
ma condutora elétrica. Por outro lado, se vocé colocar um pouco de sal de
cozinha a esta agua, observara que na solugao resultante a corrente fluira
com facilidade como mostrado na Figura 11.1.

Os ions Na* e CI" presentes na solucéo salina deslocar-se-do para os res-
pectivos polos: negativo (ion sodio) e positivo (ion cloro). Isso gera uma
corrente elétrica. Ja na agua bidestilada n&o ha presencgas de ions.

Cl- Na+

S &

—— =D —

Ny

Agua bi-destilada Solugdo de Nacl

Fonte: Mendes & Campos

Figura 11.1: Se a solugéo dentro do recipiente contiver agua bidestilada, a
corrente n&o passa (a esquerda); se ela contiver sal, porém, a corrente pas-

sa com facilidade e a lampada acende (a direita).

Pense: Se vocé usar agua da torneira em lugar de agua destilada, ela
conduzira corrente? Por qué?

A resposta é sim.

A agua do registro, por conter ions, devido a presenga de sais dissolvidos,
€ condutora de corrente elétrica. Vocé ja deve ter levado choque ao tomar
banho, usando um chuveiro elétrico, quando tentou fechar a torneira do
chuveiro. Algumas vezes, as instalagdes desses chuveiros ndo sao boas e
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por isso os registros do boxe dao choque, o qual é consequéncia de uma
corrente elétrica conduzida através da agua até vocé.

2. Regra do Octeto e Simbolos de Lewis

Para entender como os atomos unem-se para formar compostos, va-
mos aprender uma teoria, denominada regra do octeto.

Esta teoria baseia-se no fato de os gases nobres (grupo 18 da Tabela
Periodica) serem os unicos elementos encontrados na natureza no estado
isolado (moléculas monoatdmicas). Todos os gases nobres possuem 8 elé-
trons na sua camada de valéncia, com excec¢do do Hélio (He) que possui
apenas 2 elétrons em sua constituicéo.

Esta ideia tornou-se muito importante quando os cientistas observa-
ram que as combinagdes quimicas entre atomos dos elementos representa-
tivos se davam de forma que cada atomo, ao final da combinagéao, atingia a

configuracéo de valéncia de um gas nobre.

Essa regra chamada de regra do octeto, proposta por Kossel e Gilbert
N. Lewis, no inicio do século XX, diz que:

Os atomos de qualquer elemento quimico fazem ligagées ganhando, per-
dendo ou compartilhando elétrons, visando adquirir a estabilidade dos ga-
ses nobres com oito elétrons na camada de valéncia.

Para o hidrogénio, cuja camada de valéncia é n = 1, a estabilidade da-se ao
atingir a configuracao do gas hélio; neste caso o “octeto” fica completo com
dois elétrons.

Além disso, Lewis sugeriu uma forma simples de representar os elétrons de
valéncia de um atomo e de acompanha-los, durante a formagéao da ligagao
quimica. Esta representacao é conhecida como simbolo de Lewis ou dia-
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grama de pontos de Lewis.

2.1. Construgao do simbolo de Lewis de um elemento

Para construir o simbolo de Lewis de um elemento, escrevemos o
simbolo quimico do elemento e em torno dele colocamos pontos que repre-
sentam os elétrons de valéncias deste atomo Figura 11.2.

A disposicao dos elétrons em torno do simbolo do elemento é tal que:

. cada elétron ocupa um dos quatro lados do simbolo;

. se houver mais de quatro elétrons, preenche-se inicialmente os quatro
lados com um elétron; os elétrons restantes entram a seguir, formando

pares com cada um dos quatro primeiros.

Ao representarmos as ligagbes quimicas, podemos alterar a disposi-
cao desses elétrons de modo a facilitar a sua representagao, vocé vera isso
mais adiante.

-

-C- .Cl-

Figura 11. 2: Representagdo de Lewis para os elementos carbono e cloro
que possuem 4 e 7 elétrons na camada de valéncia, respectivamente.

Sera que este conceito ficou claro? Vamos fazer uma atividade para

verificar se vocé compreendeu o que foi dito.

Atende ao Objetivo 2.

Represente os elementos abaixo na forma de Lewis:
(Dica: E possivel saber a quantidade de elétrons na camada de valéncia de
um elemento representativo, através do seu grupo na tabela Periddica).
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Resposta Comentada

Observando o grupo de cada elemento na tabela periodica, temos:
a) K (grupo 1 — 1 elétron na camada de valéncia) K *
b) Mg (grupo 2 — 2 elétrons) Mg -

c) Ne (grupo 18 - 8 elétrons) :+ Ne :

d) Br (grupo 17 -7 elétrons)) < Br-

[ 3. Ligagao lonica }

Ocorre através da transferéncia de elétrons, onde um elemento € o
doador (o menos eletronegativo) e o outro, o receptor de elétrons (0 mais
eletronegativo). Os elementos atingem um octeto estavel por essa transfe-
réncia de elétrons, fazendo com que os atomos neutros transformem-se em
ions. A ligacao sustenta-se através da atragao entre os ions.

Este tipo de ligacao ocorre normalmente entre elementos de baixa energia
de ionizagao (metais - mais a esquerda da Tabela Periodica) e os de gran-

de afinidade eletrénica (ndo metais - mais a direita da Tabela Peridédica).

A grande diferenca de eletronegatividade entre os elementos € a responsa-
vel pela formagao dos compostos idnicos. O nome “ligagao idnica” vem da
capacidade de formar ions. Para entender melhor esse conceito, observe
como se forma um ion bem conhecido.
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Exemplo - O cloreto de sédio (NaCl):

Fazendo a distribuicdo eletrénica dos elementos sodio (Na) e cloro
(Cl), temos:

1yNa 1s? 25 2p° 3§’ Camada de valéncia do Na = 1e”
) ——
K=2 L=8 M= 1

17Cl 1s? 2s? 2p®  3s? 3p° Camada de valéncia do Cl = 7¢’

v Y
K=2 L=8 M=7

Podemos representar a camada de valéncia, segundo Lewis, onde
substituimos cada elétron da camada de valéncia do atomo por um ponto:

Na - ‘Cl :

Na ligacao ibnica, sédio (Na) doa 1e” para o cloro (Cl):

Na-—|_>-9| :

Forma-se entdo o cation Na * e o anion Cl . Veja como:

Ao doar 1 e’, o Na fica com 8 e na camada de valéncia

1#Na 1s?  2s? 2p°® 3§ Camada de valéncia do Na = 1e’
) ——
K=2 L=8 M= 1
uNa*  1s?  2¢? 2p° Camada de valéncia do Na * = 8¢
——
K=2 L=8

271



. Ao receber o elétron do sddio, o cloro também fica com 8e™ na cama-
da de valéncia.

17Cl 1s? 2s> 2p°  3s® 3p° Camada de valéncia do Cl = 7e’
\ ] L Y ] L Y ]

17Cl ™ 1§? 2s> 2p° 3s? 3p°  Camada de valéncia do Cl ~ =8¢

Representando a formagao do cation em forma de equacao, temos:
Na - 1€ — Na'
Para a formacéao do anion, temos:

Cl + 1¢ —» CI

A uni&o do cation Na* com o anion Cl “forma o composto idnico cloreto de
sodio.
+ -
Na™ Cl

Cloreto de sédio

A férmula do composto é: NaCl

Vamos ver outro exemplo: qual o composto formado pela ligagao en-
tre os elementos quimicos aluminio (Al) e fluor (F)?

1° passo: Verificar a quantidade de elétrons em suas camadas de
valéncia (veja em quais grupos eles se encontram na tabela periddica).

Al (grupo 13) => possui 3 elétrons na camada de valéncia
F (grupo 17) => possui 7 elétrons na camada de valéncia

2° passo: Verificar quem vai doar e quem vai receber o elétron
(metal doa; ndo metal recebe).
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Al é metal => vai doar
F é ndo metal => vai receber

3° passo: Representar a estrutura de Lewis para cada um deles:

4° passo: Verificar que o aluminio tem 3 elétrons para doar e que o
flior pode receber apenas 1. Logo, precisamos de 3 atomos de fluor para
completar a ligagéo, segundo a regra do octeto.

A férmula do composto sera entdo: AlF3

G)serve que uma ligagao idnica possui as seguintes caracteristicas: \
o ocorre entre metais e ndo metais;

. ocorre por transferéncia de elétrons;

. os compostos formados sao sélidos a temperatura ambiente;

o conduz corrente elétrica, quando no estado liquido ou em meio

aquoso;

& forma ions. /

Atende aos Objetivos 2 e 3.

Desenhe os simbolos de Lewis de cada atomo, Li e O, e dé a formula do
composto idnico que eles formam, indicando as etapas de sua formacao.
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Resposta Comentada

1° passo: Verificar a quantidade de elétrons em suas camadas de va-
Iéncia (veja em quais grupos eles se encontram na tabela periodica).

Li (grupo 1) => possui 1 elétron na camada de valéncia
O (grupo 16) => possui 6 elétrons na camada de valéncia

2° passo: Verificar quem vai doar e quem vai receber o elétron. (metal
doa, ndo metal recebe).

Li € metal => vai doar

O é nao metal => vai receber.

3% passo: Representar a estrutura de Lewis para cada um deles.

Li - O:

4° passo: Verificar que o Li tem 1 elétron para doar e que o Oxigénio
pode receber 2. Logo, precisamos de 2 Li para completar a ligacéo.

Li— , ..
O:
Lji oI

A formula do composto sera entéo: LioO

3.1. Composto I6nico

Observe que iniciamos o estudo da ligagao i6nica com o exemplo de
um sal, o NaCl, o nosso famoso sal de cozinha. Mas vocé viu também, na
atividade 2, que ndo s6 os sais sdo formados pela ligagao idnica, outros
grupos de substancias como os éxidos também podem ser formados por
ela.
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Mas vamos continuar usando o cloreto de s6dio como exemplo, pois € um
dos que melhor representa esta ligagdo. Veja agora mais detalhes sobre
ela.

O sodio metalico, quando em contato com o cloro, reage vigorosa-
mente, formando o cloreto de sdédio. Nesta reacdo, um elétron é transferido
do atomo de sédio para o atomo de cloro, com formagéo dos ions Na* e CI,

como vocé viu no inicio desta aula.

Como vocé sabe, cargas de mesmos sinais repelem-se e cargas de
sinais opostos atraem-se, dando origem a atracdo eletrostatica. Essa atra-
¢ao entre os ions positivos e negativos leva a um aglomerado tridimensio-
nal ordenado, chamado rede cristalina. A atracao eletrostatica entre os ions
Na® e ClI °, por exemplo, faz surgir o composto idnico NaCl.

Observe a Figura 11.3. Nela vocé pode verificar que, na rede cristali-
na do NaCl, cada ion Na* é rodeado por seis ions Cl °, e cada ion Cl ~ por
seis ions Na®. Assim, ha um ion Na* para cada ion Cl “e o cristal de NaCl é

eletricamente neutro.

Fonte: http://commons.wikimedia.org/wiki/File:NaCl-estructura_cristalina.svg

Figura 11.3: Representacao da rede cristalina do cloreto de sédio. As boli-
nhas pequenas representam o atomo de sédio e as maiores o atomo de
Cloro.

Quando dois ou mais atomos se unem através de uma ligagao idnica, a
unidade resultante € um composto ionico.
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.Atende aos Objetivos 2 e 3.

Dé a formula do composto formado por:
a)KeO
b) Mg el

Resposta Comentada
a) KeO

1° passo: Verificar a quantidade de elétrons em suas camadas de va-
Iéncia (veja em quais grupos eles se encontram na tabela periodica).

K (grupo 1) => possui 1 elétron na camada de valéncia
O (grupo 16) => possui 6 elétrons na camada de valéncia

2° passo: Verificar quem vai doar e quem vai receber o elétron. (metal
doa, nao metal recebe).

K é metal => vai doar

O é nao metal => vai receber.

3° passo: Representar a estrutura de Lewis para cada um deles.

4° passo: Verificar que o potassio (K) tem 1 elétron para doar e que o
oxigénio pode receber 2; logo, precisamos de 2 atomos de potassio para
completar a ligagao.

A formula do composto sera entdo: KO
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b)Mge l

1° passo: Verificar a quantidade de elétrons em suas camadas de va-
Iéncia (veja em quais grupos eles se encontram na tabela periddica).

Mg (grupo 2) => possui 2 elétrons na camada de valéncia.
| (grupo 17) => possui 7 elétrons na camada de valéncia.

2° passo: Verificar quem vai doar e quem vai receber o elétron. (metal
doa, ndo metal recebe).

Mg € metal => vai doar.

| € ndo metal => vai receber.

3° passo: Representar a estrutura de Lewis para cada um deles.

* &

Mg : N

4° passo: Verificar que o magnésio (Mg) tem 2 elétrons para doar e
que o iodo (I) pode receber 1; logo precisamos de 2 atomos de iodo para
completar a ligacao.

A férmula do composto sera entdo: Mgl

[ 4. Ligagao Covalente }

Ocorre através do compartilhamento de elétrons, entre elementos com
tendéncias a receber elétrons. Logo, tal ligagado da-se entre elementos que
possuem alta eletronegatividade, normalmente os ndo metais.
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A ligagao covalente mais comum é a “ligagéao simples”. Nesta ocorre o
compartilhamento de elétrons e cada atomo contribui com um elétron de
sua camada de valéncia para formar o “par de elétrons compartilhados”. Os
nao metais, com exceg¢ao dos gases nobres, possuem de 4 a 7 elétrons na
sua camada de valéncia, alta eletronegatividade. Por isso, eles tendem a
receber elétrons para adquirir 8 elétrons em sua camada de valéncia (regra
do octeto).

Alguns elementos nao metalicos existem na natureza com dois ato-
mos unidos por uma ligagdo covalente. As moléculas assim formadas sao
ditas moléculas diatdmicas. As moléculas de Cl, e de H, sao formadas co-
mo apresentadas nos exemplos a seguir:

a) Ligacao entre dois atomos de Cloro (7 e na camada de valéncia). Repre-
sentacao pela formula de Lewis.

CI©CI : — Cl,

Nessa representacao, veja que dois atomos de cloro compartilham um elé-
tron para formar a molécula de cloro.

A molécula de Cl, pode ser representada dos seguintes modos:

o por diagrama de pontos =§I :(:3_'|=

. pelo diagrama de ligagbes :(5| _é| 3

o pela formula estrutural plana Cl - Cl

b) Ligacao entre dois atomos de Hidrogénio (1 e" na camada de valéncia).

H—H = Hz
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Dois atomos de hidrogénio compartilhando um elétron para formar a molé-
cula de hidrogénio.

Representagao:

e  pordiagrama de pontos |H: ‘H

o pelo diagrama de ligagbes H-H

e  pela férmula estrutural plana |H - H

Atende aos Objetivos 2,3 e 4

Construa os diagramas de ponto e de ligagao para as moléculas F, e HCI.

Resposta Comentada
Para resolver o exercicio desta atividade, vocé precisa inicialmente escre-
ver os simbolos de Lewis do fluor, do hidrogénio e do cloro.

LR

F- H- -CI:

-

O fluor pode completar o seu octeto, compartiihando um par de elétrons
com outro atomo de fluor. Da mesma forma, o hidrogénio e o cloro comple-
tam seus octetos, se ambos compartilharem um par de elétrons.
Os diagramas de pontos e de ligagbes sdo dados a seguir:
Fe+F: = iF--F:=>iF-F:

Diagrama de pontos Diagrama de Ligagao

H'+'§|1 — H- CI —> H—@:

Diagrama de pontos Diagrama de Ligagao
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[ 4.1. Ligagoes Covalentes Multiplas }

Nas ligagdes covalentes, dois atomos podem formar multiplas liga-
¢oes. Isso ocorre quando o octeto s6 pode ser atingido se mais de um par
de elétrons for compartilhado.

N° de pares de elétrons Tipo de ligacéo Simbolo
1 Simples -
2 Dupla =
3 Tripla =
Exemplos:

a) Ligacao entre dois atomos de Oxigénio (6 e na camada de valéncia)

020 =0,

Dois atomos de oxigénio compartilhando dois elétrons para formar a molécula de oxigénio.

Representacao:

e por diagrama de pontos O " O
J pelo diagrama de ligacdes O = O
o pela formula estrutural plana O = O

b) Ligacao entre dois atomos de Nitrogénio (5 e” na camada de valéncia).

NN = N,
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Dois atomos de nitrogénio compartilhando trés elétrons para formar a molé-
cula de nitrogénio.

Representagao:

e  por diagrama de pontos N::N

o pelo diagrama de ligagbes N =N

o pela férmula estrutural plana |N =N

Quando dois ou mais atomos compartilham elétrons através de ligagdes cova-
lentes, a unidade resultante € uma molécula.

= )

~

Elementos que existem como moléculas diatdmicas a temperatura ambiente:
Hidrogénio (H2) Flaor (F2) lodo (I,)
Nitrogénio (N3) Cloro (Cly)

Oxigénio (O2) Bromo (Bry)

= J

c) Formacéo da molécula de CO, .

1 atomo de Carbono C + 2 atomos de Oxigénio :0-

d) Formacao da molécula de H,0 .

O+C+ O — :Q: :C::Q:::>:Q=C =Q:

2 4tomos de Hidrogénio H- + 1 atomo de Oxigénio *O-

H-+-¢-+-H |:> H '.‘g.?:H I:> H—Q—H
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E importante observar que o diagrama de pontos nio indica a forma de
uma molécula. Se vocé observar as representagées para o CO, e para a
H,0, vera que nao pode inferir, a partir delas, a geometria de cada uma
destas espécies.

@Iigagées covalentes possuem as seguintes caracteristicas: \

° ocorrem entre nao metais;

° ocorrem por compartilhamento de elétrons;

° os compostos formados podem ser sélidos, liquidos ou gasosos a
temperatura ambiente;

° nao conduzem corrente elétrica;

° apresentam baixo ponto de fusédo e ebulicdo ao contrario das subs-

\ tancias idnicas. /

Determinamos como uma ligagdo covalente aquela onde os atomos

envolvidos possuem uma diferenga de eletronegatividade menor que 1,7.
Caso a diferenca seja maior que esta, a ligagao € considerada ionica.

Atende ao Objetivo 4.

Escrever os diagramas de pontos e os de ligacdo para os compostos cova-
lentes formados entre:

a) nitrogénio e hidrogénio

b) carbono e enxofre

c) carbono e fluor

Resposta Comentada

a) Vocé deve proceder da mesma forma que na Atividade 1, escrevendo
inicialmente os simbolos de Lewis dos elementos que vao se combinar e
completando os seus octetos por compartilhamento de elétrons.
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Os simbolos de Lewis para nitrogénio (grupo 15) e o Hidrogénio (grupo
1) séo:

" e L

:N: ‘N +N* Ho cH

L]

Para completar o seu octeto, o atomo de N precisa formar trés pares
de elétrons, compartilhando-os com os atomos de H. Como o H sé pode ter
um par de elétrons em sua camada de valéncia, o octeto do N s6 pode ser
completado se trés atomos de H formarem ligagbes simples com o atomo

de N, formando a molécula da amoénia, NHs;.
. H
N H

H

Os diagramas de pontos e de ligacbes sao, respectivamente:

[1\

IITT

b) Os simbolos de Lewis do C (grupo 14) e do Br (grupo 17) séo:

:C: ou |-C- :Br-

Observe que qualquer das representagoes, para cada um dos dois elemen-
tos, é valida.

Para o carbono completar o seu octeto, precisa formar quatro pares
de elétrons com atomos de Br. Como cada atomo de Br precisa comparti-
Ihar apenas um par de elétrons para ter seu octeto completo, o atomo de C
deve se ligar a quatro atomos de Br, formando o CBr, (tetrabromometano):

: r:
: Br@@Br :

:Br:

c) Os simbolos de Lewis para o C (grupo 14) e o S (grupo 16) sao:

-
-
L]

t:C:ou|.C-

. D
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=05 S=C=3S

5. Ligacao Metalica

E a ligacdo encontrada entre os metais, como o ferro, o cobre ou o
aluminio. Neste tipo de ligacéo, cada atomo liga-se a muitos outros atomos
vizinhos. Os elétrons de ligacdo sao relativamente livres para moverem-se
através da estrutura tridimensional do metal, conforme Figura 11.4.

Fonte: Mendes & Campos

Figura 11.4: Superficie de ferro. As esferas representam os atomos de fer-
ro que estéo ligados entre si, através de seus elétrons valéncia.

6. Polaridade das Ligagoes

6.1 Eletronegatividade

Vocé ja estudou sobre eletronegatividade na Aula 10. Agora, vamos
entender de que modo esta propriedade periddica influencia a formagao de
uma ligagao quimica.
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Quando uma ligagéo covalente acontece entre dois atomos de um
mesmo elemento quimico, é facil imaginar que os dois elétrons sejam atrai-
dos com a mesma intensidade por cada um dos nucleos dos atomos for-
madores da ligagao. Isso é o que acontece, por exemplo, nas moléculas de
F, ou de H,.

E, o que acontece quando os atomos sao diferentes?

Neste caso, é possivel que um dos atomos tenha uma tendéncia mai-
or em atrair elétrons do que o outro (e isso quase sempre acontece). En-
tdo, o par (ou pares) de elétrons deve(m) estar deslocado(s) na dire¢ao do
atomo com maior tendéncia em atrair elétrons.

Representa-se a eletronegatividade de um elemento pela letra grega
x (Ié-se ksi). Um atomo é tanto mais eletronegativo quanto maior for sua

tendéncia em atrair elétrons.

A eletronegatividade de um atomo depende:

. de sua energia de ionizagao;
. de sua afinidade eletrénica.

Se a energia de ionizagao é alta, o atomo tem dificuldade em perder
elétrons; se a afinidade eletronica é alta, ele tem facilidade em ganhar elé-

trons.

Atomos com alta energia de ionizagao e alta afinidade eletronica sio mui-
to eletronegativos.

Foram criadas varias escalas, para estimar a eletronegatividade dos
atomos. A mais antiga e mais usada foi proposta por Linus Pauling. Os va-
lores de eletronegatividade de alguns elementos, na escala de Pauling, es-
tdo apresentados na Tabela periddica deste caderno didatico.
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6.2. Polaridade das Ligacoes e Eletronegatividade

A polaridade de uma ligacdo € determinada pela diferenca de eletro-

negatividade, entre dois atomos da ligagéo, Ay,

A ligacéo covalente pode ter trés tipos diferentes de polaridade:

1. Covalente apolar

Quando os atomos que formam a ligagéo tém a mesma eletronegativi-
dade. Isto é quando Ay = 0. Os pares de elétrons envolvidos na ligagéo sao
igualmente compartilhados entre os dois nucleos dos atomos. Nao ha des-
locamento do par nem para um atomo, nem para o outro.

Vamos pensar: as moléculas de H; ou de F, sdo apolares?

Para responder a esta pergunta, lembre-se da distribuicdo de Lewis
para essas moléculas. Os elétrons compartilhados estdo deslocados em
cada uma destas moléculas?

A resposta € imediata: como os atomos em cada uma dessas molécu-
las sdo iguais, ndo ha presenga de um “polo”; logo, a ligagao é apolar, con-
forme demonstrado na Figura 11.5.

Fonte: Mendes & Campos

Figura 11.5: Representagdo da nuvem eletrGnica para a ligagdo covalente
apolar entre atomos de mesmo elemento quimico. Observe a simetria da
nuvem em torno dos atomos.
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2. Covalente polar

Quando os atomos que formam a ligagdo ndo tém a mesma eletrone-
gatividade. Isto € quando Ay < 1,7. Ocorre quando um dos atomos da liga-
¢cao desloca completamente o par de elétrons compartilhados em direcéo
ao seu nucleo. Na Figura 11.6, vocé pode observar que a nuvem eletrénica
esta deslocada no sentido do atomo de maior eletronegatividade.

Fonte: Mendes & Campos

Figura 11.6: Representagdo da nuvem eletrénica para a ligagdo covalente
polar entre atomos de elementos quimicos cujas eletronegatividades sao
bem distintas. Observe a assimetria da nuvem em torno dos atomos.

3. I6nica

Quando os atomos que formam a ligagdo tém Ay muito grandes. Isto
€, um dos atomos tem alta eletronegatividade e o outro néao
(comparativamente).

Vocé ja aprendeu que o NaCl é um sal e aprendeu também que os
sais sao ibnicos. Agora, com o conceito de eletronegatividade e de polarida-

de, vocé pode entender melhor o porqué. O atomo de sdédio tem y = 0,9 e 0
atomo de cloro tem y = 3,0. Assim, Ay = 2,1 => i6nico. Valores de Ay > 1,7
caracterizam ligagao ibnica. Geralmente, ligagdes idnicas formam-se entre
um metal e um ndo metal.

Entre os valores de Ay baixo e Ay alto, existe um intervalo no qual se

situam as ligagdes covalentes.
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Podemos representar o efeito da diferengca de eletronegatividade na
polaridade das liga¢des do seguinte modo ver Figura 11.7:

Ligagao . . Ligacao
Apolar Ligagagliygy I6nica
Ay=0 > Ay=grande

Fonte: Mendes & Campos

Figura 11.7: Variagao do tipo de ligacdo quimica com a diferenga de eletro-
negatividade. Considera-se Ay grande, se ele possuir valores superiores a
1,7.

Vamos considerar, por exemplo, as polaridades das ligagcbes existen-
tes nas moléculas de F,, HF e LiF. O quadro abaixo indica o tipo de ligagéo
formada, se é covalente apolar (CA), covalente polar (CP) ou iénica (1O):

Molécula F2 HF LiF
Ay, 0 1,9 3,0
Tipo de ligagao CA CP 10

Um valor de Ay > 1,7 é indicio de uma ligagao fortemente polar ou ibnica.

- Atende ao Objetivo 5.

Ordene as ligacdes a seguir por ordem decrescente de polaridade:
a) H-F; H-CI; H-Br; H-I

b) Li-H; Na-H; K-H; Rb-H
Resposta Comentada
Vocé pode resolver os exercicios dessa atividade, consultando a Tabela

Periodica deste caderno e calculando Ay para cada par de atomos envolvi-
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dos na ligagcédo. No entanto, se vocé observar melhor, vera que as ligagoes
do item (a) sdo todas entre H e um halogénio. Sabemos que para um mes-
mo grupo, a eletronegatividade diminui ao longo do grupo (de cima para
baixo). Entdo, o ordenamento fica:

H-F > H-Cl > H-Br > H-I

No item (b), novamente o H esta ligado a elementos do mesmo grupo (os
metais alcalinos). Entretanto, ao contrario do item (a), ele é o elemento
mais eletronegativo. Entdo, o ordenamento sera:

Rb-H > K-H > Na-H > Li-H.

[Concluséo }

O que vocé observou nesta aula € que os atomos nao se combinam
aleatoriamente, para formar um composto. Existem regras, que foram esta-
belecidas a partir de observagdes do comportamento dos compostos, se-
gundo algumas propriedades fisicas e quimicas, que explicam como as li-
gacgdes formam-se.

Os elétrons de valéncia sdo os responsaveis pelos tipos de ligacdes

que vocé acabou de aprender. A eletronegatividade entra com um fator a
mais na classificagao das ligacdes (ligacdes polares, apolares e idnicas).

Atende ao Objetivo 2.
Considere os atomos de Ga e I:
a) Que tipo de ligacao espera-se entre eles? Justifique sua resposta.
b) Qual é o simbolo de Lewis de cada um destes elementos?

c) Qual é o simbolo de Lewis do composto formado entre eles?
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Resposta Comentada

a) Em primeiro lugar, vocé deve verificar a posicédo dos elementos conside-
rados na Tabela Periddica. O galio (Ga) pertence ao grupo 13; e o iodo (l),
ao grupo 17. Ambos séo elementos representativos. O Ga é um metal e o |
um nao metal. Com estas informagdes, podemos responder as questdes
propostas.

Como o Ga é um metal e o | um ndo metal, espera-se uma ligagao iénica
entre eles. Ao calcularmos o Ay = 2,7 — 1,8 = 0,9, vemos que o valor € me-
nor que 1,7 => ligacdo covalente. Observe que mesmo sem ter calculado o
valor de Ay, vocé poderia chegar a essa conclusao verificando que o Ga e

o | estdo muito proximos na Tabela Periddica.

b) O Ga tem trés elétrons de valéncia e o | tem sete. Assim, os simbolos de

Lewis para cada elemento s&o:

L] * &

Ga - .|

* [ K]

C) O Ga e o | ganhar&o a configuragdo do octeto se 0 Ga compartilhar seus trés elétrons

externos formando o Gals. A representagéo do processo, usando os simbolos de Lewis é:

Atende ao objetivo 4 e 5.

Para o ion poliatdmico CIO -,

a) Obtenha o diagrama de pontos e o de ligagdes do ion CIO -
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b) A substituicdo do Cl pelo | levaria a uma espécie mais polar? Justifique a
sua resposta.

Resposta Comentada

a) Inicialmente, vocé deve verificar que nao se trata de uma espécie neutra
e sim, de um ion com carga total igual a -1. Os simbolos de Lewis do Cl e
do O s&o conhecidos:

o & Q-

Para completar o seu octeto, o atomo de Cl precisa compartilhar ape-
nas um par de elétrons com o O, resultando em uma ligacdo simples. O
oxigénio neutro precisa de dois pares de elétrons. Entretanto, ha um elé-
tron adicional, representado aqui pela letra x, que, entrando no atomo de O,
completa o seu octeto. Assim, o diagrama de pontos e de ligagdes sera:

:Cle> 0O - :Cl—O -
oo «es X e «s X

b) O | esta abaixo do Cl na Tabela Periédica (ambos sdo do mesmo grupo).
Portanto, sua eletronegatividade é menor e a ligacéo I-O deve ser mais po-
lar, ja que a diferenca de eletronegatividade aumenta, se substituirmos o ClI
pelo | na ligacdo com o oxigénio.

Atende aos Objetivos 1 e 5.

Determine o tipo de ligac&o entre os pares de elementos a seguir:
a) carbono e oxigénio
b) carbono e cloro
c) magnésio e bromo
d) magnésio e magnésio
e) enxofre e enxofre

Resposta Comentada
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Para resolver o exercicio desta atividade, vocé precisa reconhecer se os
elementos listados s&o metais ou ndo metais. O estudo da Tabela Periddi-

ca permite que vocé identifique os elementos da seguinte forma:
Metais: magnésio
N&o metais: carbono, oxigénio, cloro, bromo e enxofre.

Sabemos também que a ligacao idnica da-se entre um metal e um ndo me-
tal; a covalente, entre ndo metais; a metalica, entre metais. Entdo a respos-
ta do exercicio é:

a) Covalente polar (diferentes eletronegatividades)

b) Covalente polar (diferentes eletronegatividades)
c) Ligacao ibnica

d) Metalica

e) Covalente apolar (mesma eletronegatividade)

o As ligagdes quimicas sao formadas, segundo as forcas de atracao,
entre os atomos e sao classificadas como: ibnicas, covalentes e meta-
licas.

o Cada ligacao é formada por processos diferentes; de transferéncia de
elétrons (ibnica) ou compartilhamento de elétrons (covalente) ou fluxo
de elétrons (metalica).

o Nas ligagcbes covalentes ainda temos a divisdo entre covalente polar e
apolar que dependem da diferencga de eletronegatividade entre os ele-

mentos que compdem o composto formado.

[Informagées sobre a préoxima aula }

Na proxima aula vocé ira entrar em contato com as reagdes quimicas
gue envolvem transferéncia de elétrons, as reagoes de 6xido-reducgao.
Vocé vai aprender que em uma reagao quimica ha um equilibrio entre as
cargas, e as quantidades de elétrons transferidas entre os elementos de
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vem ser proporcionais. Vera também como fazer um balanceamento de re-

acdes através de um processo que envolve a oxidacao e redugao dos ele-
mentos.

[Referéncias bibliograficas }
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Um Pouco de Poesia ...

Sal da Terra

Gostava de ser
cloreto de sédio!
Sal da terra
assim dizia Vieira.
Dar sabor,
metido,

ser solugao.
Sem sal,
corrupgao,

sem sal,

nao ha paladar.
Gostava de ser
cloreto de sédio.
lao sodio,

iao cloreto.
Assim, sal,

me meto

no mundo.
Dissolvo-me,
confundo

mas nao

vou ao fundo...

Fonte: Livro “ Quase Poesia Quase Quimica” Joao Paiva, Centenario da
Sociedade Portuguesa de Quimica, SPQ, 2012

http://www.poesia.jcpaiva.net/quasepoesia/index.htm
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Licenciaturaem Ciéncias Biologicas

Fundagéo

ECIERJ Elementos de Quimica Geral
Consércio c€derj Carmen Lucia de Oliveira Mendes &
Mara Lucia Gomes de Campos
[ AULA 12 1
Reagoes de Oxirredugao
/ META \
Apresentar reacdes que envolvem
transferéncia de elétrons e um méto-
do de balanceamento de reagdes de
Q(irredugéo j
OBJETIVO

1.

Determinar o numero de oxidagéo (NOXx) dos ele-
mentos em uma molécula ou ion.

Reconhecer se uma reagédo quimica envolve pro-

cesso de oxido-reducéo.

Identificar o elemento que reduz e o elemento
que oxida em uma reagao quimica.

Identificar o Agente Oxidante e o Agente Redutor.

Balancear equacbes pelo método de oxido-

reducao
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6x¢;¥énio é um poderoso oxidante

.ﬁ}v\lﬁt

Agora que vocé aprendeu que um atomo é constituido de néutrons,
prétons e elétrons podemos falar sobre reagdes de oxirredugao (ou reagoes
de 6xido reducao) cujos efeitos sdo comuns e estdo presentes em nossa
vida; a lataria do carro que enferrujou, as bijuterias de prata que escurecem
com o passar do tempo, o processo de fotossintese e o processo respirato-
rio dos animais.

As reagdes de oxidagcao ocorrem com perda de elétrons. Ora, se uma
especie quimica perde elétrons é porque outra espécie esta recebendo elé-
trons (reacdo de reducdo). E uma troca, por isso as reacdes em que ha ga-
nho e perda de elétrons s&do denominadas reag¢bes de oxirredu¢édo ou RE-
DOX pois nelas, oxidacao e reducado ocorrem simultaneamente. O numero
de elétrons ganhos é igual ao numero de elétrons perdidos.

Fonte: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/7/7a/UCSD_Powell_Laboratory.JPG/450px-
UCSD_Powell_Laboratory.JPG

Figura 12.1: Material oxidado (enferrujado) por condigdes atmosféricas ad-
versas.
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K A espécie quimica que sofre oxidagao perde elétrons. \

. A espécie quimica que sofre reducao, ganha elétrons.

. Quem reduz ou oxida é sempre um dos elementos quimicos pre-

sentes na substancia.

. A substancia que contém o elemento que oxida é denominada
agente redutor.

. A substancia que contém o elemento que reduz é denominado
\ agente oxidante. /

1. Numero de Oxidagao - NOx

Na aula 1 se vocé assistiu ao video sobre a experiéncia de Lavoisier
(queima da palha de ago) vocé viu a reagao nao balanceada;

Fe + O, —» Fe,0O5-

O Fe no estado de oxidacdo zero (Fe®) reage com o oxigénio, também
no estado de oxidacdo zero (O, °) formando o éxido de ferro (Fe,03) .
Nesta molécula, Fe,Os, o ferro esta no estado de oxidacgdo +3 => Fe™ e o
oxigénio no estado de oxidagao -2 => 0%
Um atomo de ferro se transformou em 1 atomo de Fe*® perdendo 3 elétrons
(e"), se oxidou.

Fe® > Fe™+3e
Um atomo de oxigénio se transformou em 1 atomo de O ganhando 2
elétrons, se reduziu.

0°+2e > 0%

Como na reagao nao temos apenas 1 atomo de cada espécie, preci-
samos acertar as reacdes. Veremos isso mais adiante.
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Agora vamos falar o que é estado de oxidagdo ou numero de oxida-
cao.

Numero de oxidacédo € a carga que um atomo adquire quando participa
de uma ligagdo, representa o numero de elétrons cedidos, recebidos e
compartilhados.

o O numero de oxidagdo de compostos ibnicos é a sua propria carga
que o ion adquire ao realizar a ligagdo ibnica.

NaCl

Na-—|_>-9| :

Na aula 11 vocé aprendeu que na ligacao idnica, o sédio (Na) doa 1e”
para o cloro (Cl):

Forma-se entéo o cation Na * e o anion Cl ". Veja como:

* Ao doar 1 e com o objetivo de ficar com 8 e na camada de valéncia
ele passa a ter um total de 10 elétrons. Como ele tem 11 prétons fica
com carga positiva => NOx = +1

* Ao receber o elétron do sddio, o cloro também fica com 8e” na cama-
da de valéncia e um total de 18 elétrons. Como ele tem 17prétons ele
fica com carga negativa => NOx = -1.

° Os compostos moleculares ndo perdem nem recebem elétrons, eles
compartilham. Portanto, seu numero de oxidagdo é a carga teorica
que o elemento adquiriria se a sua ligagdo covalente fosse rompida e
o par de elétrons ficasse com o elemento mais eletronegativo. Esse
elemento fica com NOx negativo e o outro, que “doou” o elétron, com
NOx positivo.

Hl H-+Clk = H--C

Na aula 11 vocé também estudou ligagdo covalente e observou o
compartilhamento de elétrons.
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O cloro como é mais eletronegativo que o hidrogénio fica com o par
mais deslocado para ele logo, fica com NOx negativo (-1) e o hidrogénio
com NOx positivo (+1).

Regras simples para determinacao do numero de oxidagao.

Para facilitar a determinagdo no NOx de varios elementos vamos utilizar os
dados da Tabela 12.1 abaixo e aprender como aplica-la.

Tabela 12.1 — Valores de NOx atribuidos a diferentes situacdes

NOx APLICA-SE A:
Metais Alcalinos
(Grupo 1)
Hidrogénio
+1
(Quando ligado a um elemento mais eletronegativo na molécula)
Ag
(NOx fixo)
Metais Alcalinos Termmrosos
(Grupo 2)
+2
Zn
(NOx fixo)
Al
+3
(NOx fixo)
Flaor
(Quando combinado com outro elemento)
Oxigénio
-1
(Nos peroxidos. Ex: Na,0,)
Hidrogénio
(quando for mais eletronegativo na molécula Ex: Hidretos metalicos)
Oxigénio
-1/2 i
(nos superoxidos. Ex: NaO,)
0 Elementos isolados — Substancia Simples
-2 Oxigénio em geral
A soma de todos os NOx de uma molécula é sempre igual a zero
Para um ion a carga sera sempre igual a soma dos NOx dos elementos

formadores deste ion
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1) Cl;, O,, Bry, I, => NOx = 0, porque sao substancias simples.
2) cI'', Br', I => NOx = - 1, porque s3o ions.
3) Ca*™ => NOx = + 2, porque é um ion.

4) Al,0; => NOx da molécula = 0. Composto neutro logo a soma dos NOx é

igual a zero.

Como o NOx do Aluminio é fixo (veja tabela) e igual a +3 e, como nessa
molécula existem dois atomos de Al => (+ 3 x 2), o Al, tera carga = + 6.

Como o NOx da molécula tem que ser igual a zero
=>(+ 6) + [NOx (O3)] = 0 => NOx (O3) = - 6.

Entao, o oxigénio tem NOx igual a (- 6)/3 = - 2 (como esta na tabela).

Esquematizando:
Al,O— NOx damolécula =0
AIQ 03
+3 -2
NOx fixo NOx geral
2X (+3) = +6 3X(-2)=-6

Alguns elementos ndo se enquadram nas regras da Tabela 12.1 e po-
dem possuir NOx variados dependendo da molécula em que estao inseri-
dos. Veja os exemplos abaixo.

5) KMnO,=> NOx da molécula = 0.
NOx (O) = - 2. Como sao 4 atomos de oxigénio entdo, O4 tem NOx = - 8.
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NOx (K) = + 1 (metal do grupo 1) => NOx da molécula =0

=> (+ 1) +[NOx (Mn)] + (- 8) =0

=> NOx (Mn) = +7 na molécula de KMnO4 pois, em outra molécula, como
o MnO,, sera diferente.

Esquematizando:
KMnO4 — NOx da molécula =0
Mn 04
+1 ? -2
Metal alcalino NOx geral
-2x4 =-8
+1+x-8=0
x=8-1=7
+1 +7 -8

6) MnO, => NOx da molécula = 0.

NOx (Oy)=(-2)x2=-4

NOx da molécula =0 => [NOx (Mn)] +(-4)=0
=>NOx (Mn)=+4

Esquematizando:

MnO-— NOx da molécula =0

Mn Os

2 -2
NOx geral
-2X2 =-4

Xx-4=0
X=+4
+4 -4

7) H,SO,4 => NOx da molécula = 0.
NOx (H)=+1=>NOx (Hy)=(+1x2)=(+2)

NOx da molécula = 0 => (+2) + [NOx (SO,)] =0 => NOx (SO,) = - 2
NOX (S) + NOx (O4) = -2 => [NOx (S)] + (- 8) = - 2
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=> NOx (S) =+ 6 na molécula de H,SO,.

Esquematizando:
H>S0, — NOx da molécula =0
Hs S Oy
+1 ? -2
NOx geral
2X(+1)=+2 4x(-2)=-8

+2+x-8=0
Xx=8-2=6

+2 +6 -8

8) SO,2=> NOx do fon = -2. Igual a carga do ion.

Esquematizando:
SO, “~NOx do ion =-2
S Oy
? -2
NOx geral
4x(-2)=-8
X-8=-2
X=-2+8=6
+6 -8
K- Nos compostos idnicos é s6 lembrar que o NOx é a carga do ion.
o Nos compostos covalentes, o NOx é a carga que o atomo teria se a

ligagao fosse quebrada e os elétrons ficassem com o atomo mais

eletronegativo. /

-

-Atende ao objetivo 1

Calcule o NOx dos elementos assinalados em negrito nas moléculas ou

ions abaixo.
a) SO, b) PO,  ¢) NH;" d) NO, e) N,
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Resposta comentada

a) NOx (O) =-2, NOx SO, =NOx (S) + 2 x [NOx (O)] = zero
=> NOx (S) + 2 x (-2) = zero
=>NOx (S)=+4

b) NOx (O) = - 2, NOx (PO4°) = NOx (P) + 4 x [NOx (O)] = - 3 (porque é
um ion de carga igual a — 3).

=> NOx(P)+ (4x-2)=-3

=> NOx (P) =8-3=+5

c) NOx (H) = + 1, NOx (NH5;"") = NOx (N) + 3 x [NOx (H)] = +1 (porque é
um ion de carga igual a +1).
=>NOx (N) + (3 x +1) = +1
=> NOx (N) =-3+1)=-2

d) NOx (O) =-2, NOx (NO2) = NOx (N) + 2 x [NOx (O)] = zero
=>NOx (N) + (2 x -2) = zero
=>NOx (N) = +4

Como identificar se uma reagao é de 6xido redugao

Agora que vocé aprendeu como calcular o NOx dos elementos numa
molécula ou num ion, vocé pode saber se uma reacao € de oxirreducao ou
nao. Basta verificar se houve perda e ganho de elétrons de algum elemento
na reacao.

1) Au + H,SO, > AU2(304)3 + H,

NOx: Au® + |-||2+1 $*°0,2 - Au” (S™0,%; + ||42°
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Al - Au™ +3e => oxidagao Au = agente redutor

H' +1e —» H° => reducdo H, SO, = agente oxidante

Semi reacdo de oxidagdo: 2Au® — Au,” +6e

Semireacdo de reducdo: H,"' +2e° —» H%

Na semi reagcdo de oxidagdo foram perdidos 6 elétrons (o NOx
aumentou). Os 2 atomos de Au’ perderam 3 elétrons cada, originando o
Au, e na de reducdo foram ganhos 2 elétrons ( o NOx diminuiu) = dois
atomos de H (H; do H,SO, ) ganharam 2 elétrons originando o gas Hs.

A reagao € de oxirredugao embora o numero de elétrons trocados nao
seja igual nas duas semi-reagdes. Isso corrigiremos depois.

Agente oxidante é a substancia que contém o elemento quimico que se reduz.

Agente redutor ¢ a substancia que contém o elemento quimico que se oxida.

Na reacdo acima o Au’é o agente redutor porque contem o elemento
Au que se oxidou e o H,SO, é o0 agente oxidante porque contem o
elemento quimico hidrogénio que se reduziu.

A Figura 12.2 a seguir apresenta um esquema que facilita a visualiza-
¢ao dos processos de oxidagao e redugado. A seta para cima indica perda
de elétrons — NOx aumenta => oxidagao e, a seta para baixo indica ganho
de elétrons — o NOx diminui => reducgao.

+7
+6
+35
+4
+3
+2

oxidagao
redugao

[ T T T B |
~@®m o s W pa —

Fonte: Mendes & Campos

Figura 12.2: Esquema de processo de oxidagao e de reducgao.
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-Atende aos objetivos 1 e 2

Nos processos a seguir dé os NOx dos elementos e diga se houve oxida-
¢ao ou reducéo.

a)Au => Au,y(SOy4);
b) HNO; => NO
C) Fe SO, => Fe,0O3

Resposta comentada
a)Au’ =>[Au* %, [(SO,)s] ® => Au’ » Au*®

=> Oxidagdo (NOx aumentou)

b) H'N*°0 ™% => N*?20%? =>N*° - N*?
=> Redugé&o (NOx diminuiu)

c)Fe'?S0% => Fe'%0°% =>Fe'® > Fe"°
=> Oxidacao (NOx aumentou)

.Atende aos objetivos 1 e 2

Diga se a reacao a seguir € de oxirredugao

Bi,O; + NaClO + NaOH — NaBiO; + NaCl+ Hy0

Resposta Comentada

Para responder a essa pergunta vocé deve calcular os NOx de cada ele-
mento e verificar se houve perda e ganho de elétrons na reagéo.

Bi,"052 + Na''CI''02 + Na"'O?H"" - Na''Bi*°0;2 + Na*'CI"" + H,"'0?
1 1

Bi** - Bi*® + 2e = oxidagao Bi,O; = agente redutor
ClI''+2e" > CI” = redugao NaClO = agente oxidante
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-Atende aos objetivos 1 e 2

Com relacao a reacdes de 6xido-redugao, podemos identificar cada afirma-

tiva a seguir como verdadeira ou falsa.

f)

Oxidagao significa ganhar elétrons. ( )

Agente Oxidante € o elemento ou substancia que se oxida. ( )
Oxidar-se acarreta aumento do NOX. ( )

Reducéao significa perder elétrons. ( )

Numa oxirredugéo, o numero de elétrons recebidos € igual ao
numero de elétrons cedidos. ( )

Agente redutor € o elemento ou substancia que se reduz. ( )

Resposta Comentada

f)

Falso, oxidagao significa perda de elétrons.

Falso, agente oxidante é a substancia que oxida o elemento da outra.
Isto é possui o elemento que se reduz.

Verdadeiro (veja figura 12.3).

Falso, redugéo significa ganhar elétrons e ficar mais negativo (veja fi-
gura 12. 3).

Verdadeiro.

Falso, agente redutor é a substancia que reduz o elemento da outra.
Logo ele contem o elemento que se oxida.

.Atende ao objetivo 1

Quando um ion potassio, K* passa a potassio metalico K°, podemos afirmar

que ocorreu:

a)

Reducao do ion potassio.
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b) Oxidagéo do ion potassio.
c) Oxirreducao do ion potassio.
d) Perda de um elétron no ion potassio.

Resposta Comentada
Letra a). Reducgéao do ion potassio.

2. Balanceamento das reagoes

Vamos agora usar os conhecimentos adquiridos para balancear rea-
cbes de oxirredugao pois, como vocés viram nos exemplos acima nenhuma

delas foi balanceada.
Para fazer o balanceamento vocé necessita:

1) calcular o NOx (para facilitar coloque ao lado quem se oxida, quem se
reduz, quem é o agente oxidante e o agente redutor). Com isso vocé

organiza seu pensamento e fica mais facil para continuar.

2) monte as semi-reacdes de oxidagao e reducao e acerte o numero de
elétrons trocados.

Vamos iniciar usando os exemplos vistos acima e tirar de la as semi
reagoes, pois a primeira parte ja esta feita.

1) Au + H,SO, > AU2(SO4)3 + H,

Semi reagado de oxidagdo: 2Au° — Au®, +6e.

Semireacdo de reducdo: H',+2e — H%.

Como foi dito, nas reacdes de oxirredugao ha sempre troca e, o numero de
elétrons trocados tem que ser o mesmo nas duas semi-reacdes. Vamos
acerta-los multiplicando as semi rea¢des por valores adequados:
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2AU° — Au,” +6e (x1) => 2AU° — Au,"” +6e

Hy''+2e0 > H,° (x3) => 3H,""+6e° — 3H,

Agora nas duas semi-reagdes o numero de elétrons € o mesmo!
Entao, é s6 somar as duas semi-reacgdes:

2AU° — Au,™ +%e{
3H," + Bg —  3Hy°
2Au° + 3H,"' > Au,™ +3H)°

2AW°  + 3H," — Au®, + 3H, Mas areacdo ndo é

assim como esta. Ela é:

2Au + 3H,SO, — AU2(SO4)3 + 3H-,

Au =2 Au =2
H=6 H=6
S=3 S=3
0=12 0=12

Agora a reagao esta balanceada. O numero de atomos em cada molécula
€ 0 mesmo tanto nos reagentes como nos produtos.

2) Bi;O3;+ NaClO+ NaOH —» NaBiO; + NaCl+ H0O

Semi reagado de oxidagdo: Bi,™ —  2Bi*° +4e

Semi reagdo de reducdo: CI''+2e° — CI”

Como temos numeros de elétrons trocados diferentes nas semi reagdes
devemos acerta-los, multiplicando a segunda semi reagéo por dois:

Bi,” — 2Bi"®+4e (x1) => Bip® > 2B+ h"\

C"+2e° - CI'  (x2) => 20"+d 20

Somando, temos:

B, + 2CI'" - 2Bi”® + 2CI’

308



Temos agora que escrever a reagao corretamente com os coeficientes
encontrados acima.

Bi,O; + 2NaClO+ NaOH — 2NaBiO; + 2NaCl + H,0

Na=2 Na=1 Na=2 Na=2
0=3 0=2 0=1 0=6 0=1
H=1 H=2

Nao temos os mesmos numeros de atomos dos dois lados. Entdo de-
vemos acerta-los agora pelo método das tentativas. Colocando o coeficien-
te 2 no NaOH temos:

Bi;O3+ 2NaClO+ 2NaOH — 2NaBiO; + 2NaCl + H)0

Na=2 Na=2 Na=2 Na=2
0=3 0=2 0=2 0=6 0=1
H=2 H=2

A reacdo esta balanceada.

[ Conclusao }

As reagdes quimicas que envolvem transferéncias de elétrons sao
muito importantes e estdo presentes em praticamente todos os seguimen-
tos da sociedade. Identificar a ocorréncia deste processo e saber realizar o
balanceamento de equagdes quimicas pelo método da oxirreducao é a ba-
se para que se possa entender os processos fisico-quimicos que ocorrem
no corpo humano, no meio ambiente, nos processos de corrosao, nos siste-
mas de geracao de energia, e em varios outros fins.

Atende ao objetivo 1

Determine o numero de oxidagao do elemento quimico fésforo (P) para ca-
da um dos compostos abaixo,

a) PH3 b) H3P02 C) H3PO4 d) H4P205 e) H4P207

Resposta Comentada
a)-3 b)+1 c)+5 d)+3 e)+5
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.tende ao objetivo 1

Determine o numero de oxidagao dos elementos quimicos grifados nos

compostos abaixo.

a) Al(CIO); b) CO
c) H,0, d) NaHCO3
e) MgSO, f) O, g) NH;

Resposta Comentada
Letra a)
a) +1 b) +2 c)-1 d)+1 e)+6 f) O g)-3

- Atende ao objetivo 1

Determine o numero de oxidagcdo dos elementos quimicos presentes nos

ions abaixo:

a) CrO,* b) Cr,0;* c) AsO,* d) SO5*

Resposta Comentada
a) Cr=+6 O0O=-2
b) Cr=+6 0O=-2
c) As=+5 0O=-2
d S=+4 0=-2

-Atende aos objetivos 1,2 ,3 e 4

(PUC-RIO 2008) O fenbmeno da oxi - redugdo ocorre em reagbes com
transferéncia de elétrons. Sobre a reacédo do permanganato de potassio
com peroéxido de hidrogénio em meio acido, representada pela equagéo nao
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balanceada abaixo, uma espécie doa elétrons, e a outra recebe esses elé-
trons de maneira espontanea, o que pode ser verificado pela variacdo do
numero de oxidagao.

KMnO, + H,O, + H,SO, - MnSO, + O, + K,SO, + H,0O
Sobre essa reagao, é correto afirmar que:

a) o0 manganés no permanganato de potassio tem NOx 5°.
b) acido sulfurico é o agente redutor.

c) o oxigénio no perdxido de hidrogénio tem NOx médio 1.
d) peroxido de hidrogénio é a substancia que sofre reducao.
e) permanganato de potassio € a substancia oxidante.

Resposta Comentada

a) Falso, o NOx neste composto é +7.

b) Falso, nenhum elemento sofreu variagdo do NOx nesta substancia.

c) Falso, o NOx do O nos peréxidos é -1.

d) Falso, o O passa de -1 para 0 logo aumenta o NOx perde elétrons,
oxida.

e) Verdadeiro, 0 Mn passa de +7 para +2 logo sofre redugao entédo o per-
manganato é o agente oxidante.

.Atende todos os objetivos

Dada as reagdes a seguir, calcule os NOx: diga quem se reduz, quem se
oxida, quem é o agente redutor e o agente oxidante. Balanceie.

a) CrCl; + H,O, + NaOH — Na,CrO, + NaCl + H,0
Resposta Comentada

cr*cl ', + H'LO, + Na"02H™" = Na*',cr® 02, + Na''cl’ + H*,0?
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Cr® — Cr'®+3e" => oxidagao CrCl; = ag. Redutor

O'+ e 02 => redugao H,0, = ag. Oxidante

Semi reagdo de oxidacdo: Cr*> — Cr*® +3e” (x2) =>2Cr*— 2Cr*® + 6e”

Semi reagdo de reducdo: O, '+2e"— 202 (x3) =>30,"+6e — 607

2CrCl; + 3H,O, + 10NaOH - 2 Na,CrO, + 6NaCl + 8H,0

b) Cu +HNO;— Cu(NO;), + H,0 + NO,

Resposta Comentada
CUO + H+1N+5()-23 —)CU+2(N+50-23)2 + H+1 20.2 + N+4O_22

Cu’ — Cu*?+2e =>oxidagao Cu = ag. Redutor

N*+1e > N"  =>reducdo HNO; = ag. Oxidante

Semi reacdo de oxidagdo: Cu® —» Cu*?+2e  (x1)
Semi reacdo de reducdo: N*°+ 1" — N* (x 2)
1Cu + 4HNO3 —)1CU(N03)2 + 2H,0 + 2NO,

(o3 ) MnO, + Nal + H,SO, —» Na,SO, + MnSO, + H20 + |,

Resposta Comentada

Mn*0?2, +Na''I'" + H*',$"°0?, - Na*',$'%0?, + Mn*?S*%02%, + H'',0? +|°,

Mn** +2e" > Mn*?  => reducéo KMnO, = ag. Oxidante
|-1

- 1° +1¢ => oxidagao Nal = ag. Redutor
Semi reacdo de reducdo:  Mn™ +2e > Mn*?

Semi reacdo de oxidagdo: 21" — 1%+ 2¢

Mn02 + 2Nal + 2HZSO4 —> Na2804 + MnSO4 + 2H20 + |2
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o Algumas reagdes quimicas ocorrem através de transferéncias de elé-
trons.

o O numero de oxidagao (NOx) € a carga que um atomo adquire quan-
do participa de uma ligagao; representa o numero de elétrons cedidos,

recebidos e compartilhados.

o O numero de oxidagdo de compostos iGnicos é a sua propria carga
que o ion adquire ao realizar a ligagao idnica.

o Para balancear uma equacgao quimica pelo método da oxirredugao €
necessario primeiro identificar quais sao os elementos que sofrem oxi-
dacao e reducéao e verificar a quantidade de elétrons perdidos e ga-
nhos.

o O elemento que doa elétrons sofre oxidacéao.

o O elemento que recebe elétrons sobre redugéo.

o Agente oxidante é a substancia que contém o elemento que sofre redu
céo.

o Agente redutor € a substancia que contém o elemento que sofre oxida
cao.

o A quantidade de elétrons doados é sempre igual a quantidade de elé-
trons ganhos.
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[Informagées sobre a préxima aula }

Na aula a seguir vocé ira entrar em contato com um conteudo novo; a Ter-
modinamica e suas leis. Um assunto muito extenso que resolvemos resumir
para que vocé tenha conhecimentos necessarios para entender outras dis-
ciplinas que necessitam desses conteudos.
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Primeira Lei da Termodinamica

/ META \

Definir energia, calor e trabalho; as-
sim como sistema, fronteiras, vizi-
nhangas, propriedades ou variaveis
de estado e funcdo de estado.
Enunciar a primeira lei da termodi-

\némica € suas consequéncias. /

OBJETIVO

Esperamos que, apdés o estudo do conteudo
desta aula, vocé seja capaz de:

1. calcular as quantidades de calor e trabalho
trocadas numa dada transformacao quimica;

2. calcular a variagao de energia interna nos

diferentes tipos de processos.

- /
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Na cNatureza nada se perde,

nada se ctia, tudo se t'ccuufo'cma

Na Aula 1 vocé viu a frase: “a carne assada de ontem é o bolinho de
amanhd@”. Esse dito popular, muito usado pelos estudantes, descreve o fato
de que tudo na natureza sofre processos de transformagao e, embora sur-

jam resultados diferentes, nada se perde.

Como vocé pode observar, os conceitos de conservacao de matéria e

de energia sdo fundamentais em nossos estudos de Biologia.

Nesta aula, vocé tomara conhecimento de uma lei muito importante
que trata da conservagao de energia: a Primeira Lei da Termodinamica.

Termodinamica é o ramo da ciéncia que estuda o calor e suas relagoes
com outras formas de energia e trabalho. Ela define propriedades ma-
croscopicas (temperatura, pressao e outras) e as relaciona. Nao descre-
ve os constituintes microscépicos da mateéria.

1. Energia, Calor e Trabalho

1. 1. Energia

Quando vocé liga a televisdo, o radio ou Ié os jornais, essa palavra
esta sempre la: “a energia que sera produzida pela usina hidroelétrica sera
de milhées de quilowatts”. Ou, quando vocé entra no elevador e de repente

ele para porque faltou energia.

Mas o que é energia? Que tipos de energias vocé conhece?
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http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/3/33/
Mafate Marla_solar_panel dsc00633.jpq/800px-Mafate Marla solar_panel dsc00633.jpg
http://lwww.sxc.hu/pic/m/l/li/llinder6580/1331250 electricity tower.jpg http://lwww.sxc.hu/pic/m/n/nk/

nkzs/1134025 flame .jpg

http://lwww.sxc.hu/pic/s/c/calcamuna/1357044 azorean windmill.jpg

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/3/33/

Mafate Marla_solar_panel dsc00633.jpg/800px -Mafate Marla solar _panel dsc00633.jpg

http://www.sxc.hu/pic/m/e/er/ericortner/1109803 power plant.jpg
Figura 13.1: Podemos, para ajuda-lo, citar alguns tipos de energia: elétrica

(liberada pelas baterias de celulares e de automodveis), mecanica
(produzida por motores), calorifica (produzida por caldeiras e transformada
em energia mecanica), solar, edlica (produzida pelos ventos).

Além dessas, vocé ja deve ter ouvido falar em energia cinética e ener-
gia potencial. A energia cinética esta associada a movimento. Podemos di-
zer que esta é uma das formas de energia mecanica que esta associada ao
trabalho de alterar a velocidade de um corpo em repouso ou ndo. Podemos
calcula-la a partir da férmula:

Ecin - 1/2 sz

onde: m é a massa do corpo e v a sua velocidade.
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A energia potencial esta associada a um objeto e ndo ao seu movi-
mento. E a energia que esta armazenada em um corpo e que pode ser utili-
zada a qualquer momento para realizar trabalho — conceito que vocé estu-
dara mais adiante nesta aula.

Por exemplo: imagine que vocé esta saltando do trampolim de uma piscina
(Figura 13.2). Ao cair, vocé vai adquirindo velocidade (energia cinética). De
onde vem a energia que faz sua velocidade aumentar, se no inicio vocé es-
tava em repouso? Vem da energia potencial, que nesse caso, esta associa-
da a forga gravitacional. Veja a sua férmula matematica:

Epot = mgh

onde: m é a massa do corpo, g aceleragédo da gravidade e h a altura.

BT Rk T
Hﬁ}ﬂ— ‘*' T
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Fonte:http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/8/8f/lUS Navy 031205-N-2306S-
003 Ensign Megan Barnett completes a dive.jpg/480px-US Navy 031205-N-2306S-
003 Ensign Megan Barnett completes a dive.jpg

Figura 13.2 — Atleta se preparando para dar um salto do trampolim. Duran-

te a sua queda, a energia potencial se transforma em cinética e ela ganha
velocidade.

O que podemos observar desses diferentes tipos de energia é que to-
das elas tém a mesma funcgao: produzir. Entdo, podemos dizer:

Energia é tudo que produz uma agao
ou
Energia é a capacidade de produzir trabalho
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[ 1.2. Calor }

Vocé conhece o que é calor gragas a sua atuagao no ambiente. Va-

mos ver?

o Quando a temperatura ambiente aumenta, e seu corpo, aquecido, rea-
ge, suando e impelindo-o a se refrescar.

o Quando vocé coloca a mao proxima ao fogo e verifica que ela se
aqueceu.

o Quando vocé atrita dois pedacos de pau e observa um aquecimento
dos dois.

Mas o que é calor? E apenas o aumento de temperatura? Um corpo
possui calor ou ele apenas cede ou recebe calor? E, o que acarreta o au-
mento da temperatura num corpo quando ele sofre agcao do calor?

O que percebemos é que se pudermos medir a temperatura desse
corpo, saberemos que ela esta em um determinado valor. Mas temperatura
nao é calor, pois temperatura ndo nos aquece quando estamos com frio.

Somente o calor faz isso.

Na verdade, temperatura € uma medida relativa. Vocé, que mora no
Rio de Janeiro, se sente confortavel quando a temperatura ambiente esta
em torno de 22°C. Uma temperatura ambiente mais alta do que a do seu
corpo da sensacdo de calor, e, em uma mais baixa, vocé comeca a sentir

frio.

Quando o calor é transferido de um corpo a outro, as temperaturas
desses corpos se alteram. Se cessarmos a transferéncia de calor, cessa a
variacao da temperatura.

Desse modo, podemos concluir que: um corpo ndo tem calor. Calor
nao € uma propriedade de um corpo, mas sim a energia transferida entre
corpos a diferentes temperaturas.

Existem dois tipos de calor:
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. calor sensivel, que é aquele do qual estamos falando, que apenas
provoca mudanga nas temperaturas dos corpos. Veja Figura 13.3a

. calor latente, que é aquele que provoca mudancas de fases
(exemplos: liquefacao, vaporizagao, dentre outras). Esse tipo de calor
nao provoca aumento de temperatura. Veja Figura 13.3b.

Fontes:http://resl.windows.microsoft.com/resbox/en/windows/2012-
win8ga/01c4e73f-f468-4ac9-a75a-4e0al22c0dcd_8.jpg

http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/d/d0/Melting-ice-polar-bear.jpg

Figura 13.3: O calor das velas altera a temperatura ambiente (a) e o calor
latente de fusédo faz com que o gelo mude de fase, ou seja, derreta (b).

1.3. Trabalho

O que é trabalho?

E o que fazemos de modo prazeroso, ou n&o, para transformar a natu-
reza de algo, de modo a torna-lo util as nossas necessidades. O trabalho
pode ser pensado também como forma de manter nossa sobrevivéncia -
Figura 13.4.

Fonte:http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/6/65/Team_Work.jpg/800px-Team_Work.jpg
Figura 13.4: Pesca, trabalho para a sobrevivéncia.
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Mas, aqui ndo vamos tratar desse tipo de trabalho. Aqui vamos falar
de outro tipo de trabalho: aquele realizado ou sofrido por um corpo quando
ha expansao ou contragdo de volume. Vejamos que trabalho é esse.

Suponha que vocé queira suspender uma caixa de massa m até uma
altura H, e n&o queira usar seus musculos. Isso pode ser realizado usando
um cilindro de tampa maével, contendo um gas comprimido e colocando a
caixa sobre essa tampa.

Se a pressao a que o gas esta submetido for maior que a pressao
exercida pelo peso da caixa, ela sera erguida até a altura H. Isso ocorre
porque ao se expandir, 0 gas movimenta a tampa e com isso ergue a caixa.

Observe a Figura 13.5. Nela, a tampa esta fixa numa dada posicao
por meio de parafusos laterais que impendem o seu movimento. Ao retirar
os parafusos, 0 gas expande e a tampa se move para cima até o proximo
parafuso (batente) — o gas expandiu e levantou a caixa.

< <
;Ne— 1 ;Ne—
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® @
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Fonte: Mendes & Campos

Figura 13.5: O gas contido no volume V4 expande até o volume V, fazendo
com que a caixa seja elevada a uma altura H. Foi realizado o trabalho de
elevacao da caixa.

Voltemos ao nosso exemplo.

Como a caixa foi elevada de uma altura H, dizemos que um trabalho foi re-
alizado pelo gas, de modo que a caixa foi suspensa.

Vocé sabe, da Fisica, que trabalho (W) é definido como sendo forga
(F) vezes distancia (d)

321



W=Fxd

Em nosso estudo, a distancia é a altura H, e F é a forca que a caixa
exerce sobre a tampa. Como forga € “massa vezes aceleragao”, temos:

F=mg
onde m é a massa do corpo e g é a aceleragao da gravidade.
Além disso, na Aula 2 vocé aprendeu que pressdo € dada pela ex-
pressao:
P=F/A

Logo, podemos escrever: F=PxA

Substituindo a expressao da forga, em fungao da pressao e da area,
na expresséao do trabalho (W), temos:

W=FxH => W=(PxA)xH

onde: P é a pressao exercida pela caixa de massa m que vamos represen-
tar por Peyt

Como area (A) vezes altura (H) = volume (V) podemos escrever:

W = - Peyt AV

onde: o simbolo A indica uma variagao. Entdo, AV é uma variagao de volu-
me => AV = V; -V, (fala-se: delta V = volume final menos volume inicial).

E Pex € a pressao que se opde ao movimento da tampa.

Surge agora a pergunta: por que, ao multiplicar a area pela altura, deu

AV e nao apenas V? Porque, na verdade, houve uma variagao de volume.
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Os motores de combustdo interna dos carros que utilizam os gases
produzidos na combustdo da gasolina sdo exemplos de utilizagado de traba-
Iho de expansao e compressao. Veja Figura 4.1 da Aula 4.

E qual a ligagédo entre energia, calor (que é energia) e trabalho (que
também é energia)?

Antes de entramos nessa discussdo, devemos dar alguns conceitos
usados em termodinamica que facilitam o estudo.

2. Sistemas, fronteiras e vizinhancgas

Até agora usamos muito a palavra “corpo” para que vocé entendesse
0 que estavamos discutindo. Mas, o correto seria trocar essa palavra por
“sistema”. E o que é sistema?

Sistema € uma parte do universo que decidimos observar e estudar.

Tudo o que estiver fora dessa parte e que pode exercer ou sofrer in-
fluéncia do sistema é chamado, vizinhanga ou exterior.

Um sistema pode ser o recipiente contendo o gas do exemplo dado
acima. Pode também ser um tubo de ensaio contendo um reagente, ou
uma célula do figado que resolvemos estudar. Qualquer parte do universo.

O que separa um sistema das vizinhangas € o que chamamos de
fronteiras. E através das fronteiras que observamos ou interferimos no sis-
tema. Veja Figura 13.6.

Sistema

Fonte: Mendes & Campos

Figura 13.6: Representacao de sistema, vizinhancga e fronteira.
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Quando aquecemos uma panela com leite, este é aquecido através do
calor que esta sendo cedido pelo fogo a panela. O leite € o sistema, as pa-
redes da panela e a tampa séo as fronteiras. O fogo, o fogao e todo o res-
tante s&o as vizinhancas.

Na Figura 13.7 podemos considerar o “universo” como sendo o local
de armazenagem de botijées de gas, a casa e todo o seu entorno. Pode-
mos estar interessados em estudar o gas dentro do botijao e esse ser o sis-
tema. As fronteiras sao as paredes dos botijdes, e as vizinhangas, todo o
resto que nao faz parte do conjunto “sistema + fronteiras”.

Fonte: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/4/4a/LPG_cylinders.JPG/450px-LPG _cylinders.JPG
Figura 13.7: Exemplo de sistema (gas dentro dos botijdes), fronteira

(paredes dos botijdes) e vizinhanga (todo o restante que ndo inclua o siste-
ma e as fronteiras).

2.1. Tipos de sistemas

Um sistema é classificado em:

o aberto — quando permite transferéncia (troca) de massa e energia das
vizinhangas ou para as vizinhangas. Veja Figura 13.8.a.
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o fechado — quando n&o permite troca de massa, mas ha troca de ener-
gia das vizinhangas ou para as vizinhangas. Veja Figura 13.8.b;

o isolado — quando ndo permite troca de massa nem de energia =>
Uma frasqueira revestida internamente de isopor pode ser considera-
da um sistema isolado porque a troca de calor é lenta e isso garante
uma temperatura interna constante durante certo tempo. Além disso,
nao ha troca de massa. Veja Figura 13.8. c. Podemos representar os

sistemas isolados como sendo: sistema + vizinhanga.

(a)

Fontes: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/1/18/Kochendes wasser02.jpg
http://www.sxc.hu/pic/m/d/da/darkside/808964 thermos.jpg
http://ts4.mm.bing.net/th?id=H.5048022255273783&w=196&h=147&c=7&rs=1&pid=1.7

Figura 13.8: Exemplos de sistemas aberto, fechado e isolado. (a) Em uma

chaleira sem tampa, a agua esta sendo fervida (troca de energia) e esta
evaporando (perda de massa). (b) Em uma bolsa de agua quente, usada
para aquecer locais doloridos, como ouvidos, sé ha troca de calor. (c) Ja
na garrafa térmica, podemos, a grosso modo, considerar como um sistema
isolado, pois durante um certo tempo, o café permanece aquecido como se
nao houvesse troca de calor com o exterior.

/Um sistema isolado é também um sistema adiabatico porque néo permiD
troca de calor. Observe que em um sistema adiabatico ndo ha troca de calor
com o exterior, mas a temperatura pode ndo permanecer constante. Por exem-
plo, vocé pode fazer uma reagdo quimica dentro de um sistema adiabatico
com producdo de calor o qual ndo sera transferido para o exterior. Esse calor

Qerviré para aquecer os produtos da reagao. j
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2.2. Tipos de fronteiras

¢ Fronteiras adiabaticas: ndo deixam passar calor entre o sistema e as
vizinhangas. As paredes de uma garrafa térmica podem ser consideradas
fronteiras adiabaticas.

e Fronteiras diatérmicas: permitem a transferéncia de calor entre siste-
ma e vizinhangas. O vidro de um erlenmeyer, por exemplo, € uma fronteira

diatérmica.

o Fronteiras permeaveis: permitem que matéria e calor passem entre
o sistema e as vizinhancgas. A pele humana € um bom exemplo.

2.3. Estados de um sistema

Para definir o estado de um sistema, vamos imaginar que 0 nosso sis-
tema seja um baldao contendo um gas. O gas tem propriedades que podem
ser medidas, tais como: massa, volume, temperatura e pressdo. Vocé ja
estudou isso na Aula 4. Essas propriedades sao denominadas variaveis de
estado e, como o nome ja diz, elas podem variar.

Entdo, se esse baldo contém um mol de gas (que pode ser convertido
em massa) ocupando um volume de 5L a uma temperatura de 25°C e pres-
sao de um 1bar, ele estd em um estado conhecido. Se aquecermos esse
gas, mantendo o volume constante, a temperatura e a pressao irdo aumen-
tar. Vocé também ja estudou as propriedades dos gases na Aula 4.

Ap0Os cessado o aquecimento, esse gas estara em outro estado.

O estado de um sistema so6 pode ser alterado por dois processos:
. trocas de calor e/ou

. trabalho.

Veja Figura 13.9.
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Fonte: Mendes & Campos

Figura 13.9: A alteracao do estado de um sistema é provocada por cessao
ou retirada de calor, ou realizagao de trabalho no sistema, ou o sistema re-
alizando trabalho.

Vocé aprendeu que através da Lei dos Gases ldeais vocé pode calcu-
lar qualquer uma das seguintes variaveis: n, P, V e/ou T, se vocé conhecer
trés dessas variaveis, usando a relacdo PV = nRT. Relagcbes matematicas,
como essa, que envolvem variaveis de estado, sdo chamadas de fung¢ées
de estado.

Como vocé vera adiante, elas sdo importantes porque sua variagao
pode ser calculada apenas pelo conhecimento dos estados inicial e final de
um sistema depois de ele ter sofrido alguma alteragéo fisica ou quimica.

3. Primeira Lei da Termodinamica - (Lei da Conservagao de Energia)

3.1. Energia Interna

Todo sistema possui uma energia, denominada energia interna, que
existe independentemente do que possamos fazer com ele. Essa energia,
simbolizada pela letra U, é igual a soma de todas as energias das particu-
las que compdem o sistema: cinética e potencial.
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E impossivel calcular a energia interna de um sistema através do so-
matorio das energias de todas as moléculas que o compdem. Entretanto,
foi observado que vocé pode calcular a variagdo da energia interna de um
sistema conhecendo os valores de calor e trabalho envolvidos numa trans-
formacéo.

E aqui reside a grande importancia pratica e tedrica da primeira lei da ter-
modinamica: ela relaciona grandezas facilmente mensuraveis, tais como
calor e trabalho, a variagdo da energia interna entre os estados inicial e fi-

nal do sistema.

Exemplos:
a) quando vocé cede calor para aquecer agua, a energia cinética das molé-
culas de agua aumenta, logo, a energia interna da agua aumenta.

b) quando vocé permitiu que o gas do exemplo dado acima se expandisse
e elevasse a caixa de massa m, o volume desse gas aumentou, logo houve
variacdo da energia potencial e houve um trabalho realizado. A energia in-
terna do gas variou.

Esse principio ou lei (Primeira Lei da Termodinamica) que associa
energia interna a calor (q) e ao trabalho (w) € escrito em termos matemati-
COS COMo:

AU=q+w

onde: AU =U;-U;
onde U; e U;séo os valores das energias internas final (depois de o sistema
sofrer alteragéo) e inicial.

Observe que U; e U; ndo podem ser medidas ou calculadas!!

O que se pode calcular € apenas a variagao da energia interna (AU), usan-
do a equacgédo da primeira lei, quando o sistema sofre alguma transforma-
cao.

328



O que essa lei nos diz € que se houver absorcao (ou liberagao) de calor e/
ou realizagdo (ou retirada) de trabalho, havera necessariamente variagao

na energia interna do sistema (desde que q # w). Isso porque a agéo do

calor altera a energia cinética das moléculas e o trabalho altera a energia
potencial.

Energia cinética + energia potencial = Energia interna.

Calor e trabalho sao formas equivalentes de se alterar a energia interna de

um sistema.

Agora vamos aplicar essa lei a um sistema isolado. Que valor vocé
acha que sera obtido?

Vimos que num sistema isolado ndo ha troca de energia. Logo, q = 0.

Além disso, como o sistema é isolado, ndo temos como altera-lo me-
canicamente. Logo, ndo ha producédo de trabalho. Entdo => w =0 => AU =
0.

Num sistema isolado:

AU isolado =0 => U é constante
Como AU = Us — U, se apds algumas modificagdes do sistema Us for igual a

U;, o sistema volta ao seu estado inicial. Dizemos, assim, que ele realizou

um ciclo.
Entdo: AU=U;-U;= 0

AU qo =0 => U é constante

Essa discussao sobre energia interna mostra que: a energia num ciclo é
sempre conservada.

Nao se cria e nem se destréi energia, apenas a transformamos.
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Convencgao de sinais.
Os sinais de w e q podem ser obtidos através da observagdo do que acon-

tece com a energia interna dos sistemas:

° Se a energia é transferida para o sistema (AU aumenta)
=>w > 0 (trabalho sendo realizado sobre o sistema => o trabalho é armaze-
nado como energia interna) e
g > 0 (sistema recebendo calor => o calor é armazenado como energia
interna).

° Se o sistema perde energia (AU diminui)

=> w < 0 (o sistema realiza trabalho as custas de sua energia interna) e
q < 0 (sistema cede calor as custas de sua energia interna).

Observacao

Os livros mais antigos utilizam a expressao: AU = q — w para a varia-
¢ao da energia interna em um sistema que sofreu uma transformacao.
Isso ndo significa que uma das duas expressdes esteja errada.

Nao! Ambas estéo corretas.

A diferenca é que em nossas aulas trabalhamos com a definicao de
trabalho como: w = - Pext AV e nos livros antigos a definicdo € sem o sinal
negativo
=> w = Pext AV . Isso implica em que o trabalho realizado pelo sistema é
negativo e o sofrido pelo sistema é positivo. O inverso do que vocé tem
aprendido em nossas aulas.

Portanto, fique alerta com as convengdes de sinais!

Ja que estamos falando em modos diferentes de alterarmos um siste-
ma, vamos definir alguns conceitos basicos:

e transformagao € um modo de alteragao definitiva de um sistema;
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o processo € o caminho percorrido para se concluir a transformacéo. (é
um conjunto de transformacgdes).

Os processos podem ser de diversos tipos, dependendo da proprieda-
de do sistema que esta sendo ou nao alterada:

Processo isotérmico — neste processo a temperatura do sistema

permanece constante. => AT=T;-Ti=0 =>T;=T;=T

. Processo isocérico — neste processo nao ha variagao de volume.
=>AV=V;-V,=0=>V;=V;=V

. Processo isobarico — neste processo a pressao do sistema perma-
nece constante. =AP=P;—P,=0 =>P;=P,=P

. Processo adiabatico — neste processo nao ha troca de calor.
=q=0

3.2. Energia Interna Molar

Vocé aprendeu o que € volume molar, volume/numero de mols. Ago-
ra, aqui, vocé ira aprender que quando se divide uma grandeza termodina-
mica pelo numero de mols, vocé obtém essa grandeza em termos de quan-

tidade “molar”.

A energia interna molar é Un=U/n

3.3. Unidades de energia, calor e trabalho

No Sl (Sistema Internacional de medidas) as unidades de energia interna e
de calor e trabalho (que sdo formas de energia) sao Joule (J) ou seu multi-
plo, o quilojoule (kJ). Entretanto, € comum o uso da unidade caloria (cal) ou
de seu multiplo, a quilocaloria (kcal).
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A unidade da energia interna molar (U,,) sera entédo, no Sl, igual a
J/mol (ou kdJ/mol). Ao usar a energia em calorias, a energia molar sera em
cal/mol (ou kcal/mol).

3.4. Calor especifico e capacidade calorifica

. Calor especifico (C): E a quantidade de calor necessaria para elevar
a temperatura de um grama do sistema em 1°C.

C=q/AT

Sua unidade é joule/g. °C ou cal/g. °C. A unidade da temperatura pode ser
grau Celsius ou grau Kelvin.

o Capacidade calorifica a volume constante (C,): E a quantidade de
calor necessaria para elevar a temperatura de um sistema de 1°C
guando o processo é realizado a volume constante.

C. = qJ/AT

Sua unidade é joule/mol. K ou cal/mol. K. A unidade da temperatura pode
ser grau Celsius ou grau Kelvin.

Neste ultimo caso, como V é constante, ndo ha realizagao de trabalho,
e AU = q,. Desse modo, podemos escrever que em um processo isocori-
co, para qualquer sistema (sélido, liquido ou gasoso), a variagao da
energia interna s6 depende da temperatura.

Por outro lado, foi observado que para gases ideais submetidos a
qualquer processo, isocorico ou nao, a variagao da energia interna é
dada também por essa relagao. Isso porque se nao ha variagao de volu-
me, ndo ha variagdo de energia potencial, sé de energia cinética, devido a
variagao de temperatura. Entdo, podemos escrever:
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AU =C, AT

S\

Para qualquer sistema Para gases ideais em

sob processos isocéricos qualquer processo

Vamos agora aplicar a primeira lei aos diferentes tipos de processos.

- Atende aos objetivos 1 e 2

Considere as seguintes transformacodes e responda:

a) isocorica, o trabalho efetuado € igual a

b) isotérmica de um gas ideal, a variacado da energia interna € igual a

c) adiabatica, a variagcado da energia interna sera igual a

d) em que AU = 0, o calor é igual a

e) adiabatica, o sistema realiza trabalho as custas de

Resposta Comentada

a) O trabalho ¢é igual a zero.

Porque w = - P, AV. Como o volume é constante V¢=V;=> AV =0
=>w=0

b) Paraum gas ideal AU=Cv AT ,se T{=T;=>AT=0=> AU=0

c) Adiabatica significaque q=0 e,como AU=q+w, => AU=w
dAU=0=>q=-w

e) Como vimos na resposta ¢ (AU = w), o sistema realiza trabalho as custas

da variacao da energia interna.

Observe que w = - Pext AV e, na realizacao de trabalho Vs > V; (expanséao)
=> w € menor que zero e, como AU =w => AU <0 => a energia interna
diminui porque uma parte da energia esta sendo cedida para a realizagao
do trabalho.
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-Atende aos objetivos 1 e 2

Quando um gas sofre uma compressao sem que haja transferéncia de calor
do exterior, sua energia interna aumenta ou diminui? Justifique.

Resposta Comentada

Em um processo de compressao, o volume final € menor do que o inicial.
Entdo, o trabalho (w = - Py AV) é positivo. Como q = 0 porque o0 gas nao
recebe calor=> AU =w >0 => U;> U; o que significa que o trabalho foi

armazenado como energia interna.

- Atende aos objetivos 1 e 2

Qual sera a variagao da energia interna de um gas contido em um recipien-
te quando recebe 200 J de energia na forma de calor e 50 J na forma de
trabalho?

Resposta Comentada

Como calor e trabalho recebidos pelo sistema sao positivos => q =200 J
ew=50J => AU= g+w =>AU =200 + 50 = 250 joules

- Atende aos objetivos 1 e 2

Trés mols de gas ideal, de capacidade calorifica igual a 1,2 J/mol.K, inicial-
mente a temperatura de 30°C, € mantido a volume constante e recebe 240
J de calor do ambiente. Calcule o trabalho realizado pelo gas, a variagao da
sua energia interna e sua temperatura final.

Resposta Comentada
O volume do gas é constante, I1ogo AV =0 => w =-Pg AV = 0.
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Como AU =q+w => AU=q =240 J (calor recebido pelo sistema & posi-
tivo).

Num processo a volume constante ou num processo envolvendo gas ideal
temos:

AU =C, AT

Observe que a capacidade calorifica a volume constante dada no problema
é molar (Cv molar, C, ), pois a unidade dada no problema ¢é J/mol.K. Lo-
go, € necessario que vocé multiplique C, molar pelo numero de mols, para

que AU tenha unidade de energia => AU =n C, AT .

=> AU = 3 (mols) x 1,2 (J/mol.K) . AT(K) => 240 J = 3,6 JIK . AT(K)
=> AT(K) = 240/3,6 => AT(K) = 66,7 =>T,— (273 + 30) = 66,7
=>T;=66,7 +303 =>T;= 369,7K =96,7°C

[ Conclusao }

A primeira Lei da Termodinamica é resultado de observag¢des fenome-
nolégicas. Ela relaciona a variagdo da energia interna de um sistema, que é
uma propriedade de estado, com duas variaveis (q e w) que nao sao de es-
tado.

Como vocé viu, calor e trabalho nao pertencem a um sistema. Eles s6
surgem durante uma transformacgao do estado do sistema. Tao logo cesse
essa transformacéo, eles deixam de existir. Um exemplo disso é a transfe-
réncia de calor de um corpo quente para um corpo frio ao serem colocados
juntos. Ao separar os corpos, cessa essa transferéncia.

- Atende ao objetivo 1

Ao ser aquecido, um gas se expande, realizando um trabalho de 56 J, en-
quanto sua energia interna aumenta de 15 J. Determine a quantidade de
calor fornecida ao gas.
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Resposta Comentada
Dados: w=56 J e AU = 15J

AU=q+w => 15=q+56 =>q=-41J (q <0 significa que o sistema

cedeu calor para as vizinhancgas)

- Atende ao objetivo 2

Suponha que um sistema passe de um estado a outro trocando energia
com a sua vizinhanga. Calcule a variagao de energia interna do sistema nos
seguintes casos:

a) o sistema absorve 250 cal de calor e realiza um trabalho de 800 J;

b) o sistema absorve 250 cal de calor e um trabalho de 800 J é realizado
sobre ele;

c) o sistema libera 250 cal para a vizinhanga e um trabalho de 800 J é reali-
zado sobre ele.

Considere arelacdo: 1 cal =4,18 J

Resposta Comentada
a) Dados: q absorvido =250 cal =>q=250x4,18=1045J ,
w realizado = 800 J

Observe que calor absorvido é positivo e trabalho realizado (expanséao) é
negativo=>AU=q+w => AU=1045- 800=245J

b) Dados: q absorvido = 250 cal =>q =250 x4,18 = 1045 J,
w sofrido = 800 J

Observe que calor absorvido é positivo e trabalho sofrido (compresséao) é
positivo=>AU=q+w => AU =1045+800=1845J

c) Dados: q liberado = - 250 cal =>q =-250x4,18 =-1045 J,
w sofrido = 800 J
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Observe que calor liberado € negativo e trabalho sofrido (compresséo) é
positivo => AU =q+w => AU =-1045+800=-245J

-Atende ao objetivo 2

Suponha que um sistema passe de um estado a outro trocando energia
com a sua vizinhanga. Calcule a variacdo de energia interna do sistema nos

seguintes casos:

a) transformacéo isocdrica, onde houve absorgédo de 400 cal de calor;
b) por uma compressao adiabatica onde houve realizagdo de trabalho so-
bre o sistema e igual a 120 J. Dado: 1 cal =4,18 J

Resposta Comentada

a) Transformacgao isocérica => V = constante =>w =-Pext AV =>w=0
g absorvido = + 400 cal (¢ positivo porque foi absorvido pelo sistema)
=>AU=q+w => AU=+400cal ou AU= 400x4,18=1672J

b) Compressao adiabatica => nao ha troca de calor =>q =0
w sofrido = 120 J (é positivo porque foi realizado trabalho sobre o sistema)

=AU=q+w => AU=120J

- Atende aos objetivos 1 e 2

Diga se é falso ou verdadeiro e justifique.

I) Na compressao adiabatica de um gas:

a) a energia interna é constante e a pressao aumenta.
b) o calor é igual ao trabalho.

C) a energia interna diminui.

d) a energia interna aumenta e a pressao diminui.

e) o trabalho é zero.
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[I) Em uma transformacéo isotérmica, o trabalho realizado por um sistema

gasoso é:

a) proporcional ao calor absorvido pelo sistema.

b) proporcional ao calor cedido pelo sistema.

c) sempre igual a energia interna final do sistema.

d) sempre nulo, porque a energia interna é constante.

e) igual, em valor absoluto, a variacdo da energia interna.

Resposta Comentada

[) Numa compressao a pressdo aumenta e, por ser adiabatica, ndo ha troca
decalor=>q=0eAU=w
Comow =-Pe AV e AV é negativo (porque V,<Vq)=> w>0

=> AU >0
l.a) F l.b) F l.c) F LAV le)F

[I) Numa transformacao isotérmica T é constante e como para um gas ideal
AU=C, AT =>AU=0 => w=-q, w é proporcional ao calor cedido pelo
sistema

Il.a) V Il.b) V ll.c) F Il.d) F Il.e) F

De todos os conceitos e definicdes abordados nesta aula, o que se

apreende € que:

e calor e trabalho sdo os unicos modos de alteragdo do estado de um sis-
tema;

e aenergia é sempre conservada: ndo se cria nem se destroi energia;

a variacao da energia interna s6 depende da temperatura em sistemas ga-
sosos ideais (em qualquer processo) ou em qualquer sistema em proces-

SOS isocoricos.
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[Informagées sobre a préxima aula ]

Na préxima aula, vocé aprendera sobre outra fungédo de estado, deno-
minada entalpia, e suas aplicagdes a diferentes processos sofridos por um
sistema. Vera também uma parte da Termodindmica, denominada Termo-

quimica, que trata dos calores produzidos pelas reagdes quimicas.
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Um pouco de poesia...

Alquimia

De tempos
antigos

a noite

ou de dia
caverna escondida
segredo,
alquimia.
Entre ferro
e engenho
um qualquer
vil metal,
sai o0 sonho
tamanho,
pedra
filosofal.
Sai ouro

e mistério,
receitas

a sorte
elixir
milagroso,
corte eterno
da morte...

Fonte: Livro “ Quase Poesia Quase Quimica” Joao Paiva, Centenario da
Sociedade Portuguesa de Quimica, SPQ, 2012

http://www.poesia.jcpaiva.net/quasepoesia/index.htm
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Licenciaturaem Ciéncias Biologicas

Fundagéo
@ng ERJ Elementos de Quimica Geral
Consorcio CEAET] Carmen Lucia de Oliveira Mendes &
Mara Lucia Gomes de Campos

[ .

[ AULA 14 1
Funcao Entalpia e Termoquimica
K META \
Definir Entalpia, Entalpia molar e En-
talpia molar Padrao, Calor de reacao
C apresentar a Lei de Hess. j
OBJETIVO

Esperamos que, apos o estudo do conteudo desta
aula, vocé seja capaz de:

1. calcular a variacdo de entalpia numa dada
transformacao;

2. calcular as quantidades de calor liberadas
ou cedidas em diferentes processos e relaci-
ona-las com os conceitos de entalpia e ener-
gia interna;

3. calcular a quantidade de calor e a tempera-
tura final em processos de equilibrio térmico;

4. calcular as quantidades de calor libera-
das ou cedidas nas reacdes quimicas.
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Na cNatureza os processos,

em ge‘ta{, 3Go isobaricos

No estudo da primeira lei da termodinamica, vocé aprendeu que pode-
mos calcular a variagdo de energia interna em processos isocéricos (V =
constante). Nestes casos, o calor trocado € igual a AU, pois nesses proces-

sos n&o ha trabalho nem de expanséo e nem de contragao.

Entretanto, na natureza, a maioria dos processos ocorre a pressao
constante (processos isobaricos) e nao a volume constante. Entao, seria
muito mais facil se pudéssemos relacionar o calor trocado nos processos
isobaricos a uma funcdo termodinamica que nos auxiliasse a calcula-lo

através das propriedades dos sistemas.

E é sobre isso que iremos conversar nesta aula. Vamos 14?

1. Funcgao Entalpia (H)

A funcéao entalpia, representada pela letra H é definida como:

H=U+PV

onde: U é energia interna, P € pressao e V é volume.

Ela foi criada para resolver o problema dos processos a pressédo constante
que ocorrem na natureza.

Se um sistema estiver inicialmente em um estado: U4, P4 e V4, sofrer
uma transformacao e passar para um estado U,, P, e V,, a variacdo de en-
talpia do sistema sera:

AH = H; — H4
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=>AH = (Uz + PoVy) - (U1 + P4Vy)
=> AH = (Uz—Uq) + (P2V2 — PqVy)
se, P1 = P2 =P

=>AH = (U2—Uy) + P (V2 - Vy)
Entéo:
AH =AU + P AV

quando P = constante ou quando a pressao final for igual a inicial (mesmo
que ocorram variagdes de pressao durante a transformacgao).

Além disso, podemos obter que em processos isobaricos

AH = qp

onde: g € o calor trocado no processo.

Veja como:

AH =AU + P AV

Como, na Aula 13, vocé aprendeu que, AU=q+w e w=-P AV
=>AH=(q+w)+PAV

=>AH= (q-PAV)+PAV => AH=q,

onde, o indice p indica que o processo ocorre a pressao constante.

Num processo a pressado constante, o calor trocado (absorvido ou cedido)
é igual a variacao de entalpia.

[1.1. Entalpia molar e Entalpia molar padrao }

Vocé aprendeu na Aula 13 que uma grandeza molar é calculada pelo
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seu valor dividido pelo numero de mols; logo, a entalpia molar é:

Hm =H/n

Além disso, a entalpia, H = U + PV, depende da temperatura e da
pressao
=>H=H(T, P) (Ié-se: H é funcao de T e P).

Esse modo de escrever significa que H depende da temperatura e da pres-
sao, pois U depende da temperatura e V depende da pressao.

Sendo assim, a entalpia molar também é fung¢do de temperatura e
pressdo. Se especificarmos que a pressdo € 1 bar (unidade padrao de
pressao), teremos o que se denomina entalpia molar padrao

H%., = Hm (T, 1 bar) = entalpia molar padriao

Nota: o indice zero indica que P é 1 bar.

O estado padrao de uma substancia, numa certa temperatura, é o da subs-
tancia pura sob pressao de 1 bar.

Vocé deve estar se perguntando: para qué introduzir mais uma gran-
deza, a entalpia molar padrao?

Isso é feito para facilitar os calculos que vocé ira fazer, além de nor-
matizar os modos de apresentacao de resultados. Quando se fala em ental-
pia molar padréo vocé ja sabera que estamos falando de entalpia molar, em
uma dada referéncia — que € a pressao de 1 bar e ndo em qualquer pres-
sdo. A temperatura sera especificada a medida da necessidade.

[ 1.2. Unidades de Entalpia }

No Sl, a unidade de entalpia € Joule (J) ou seu multiplo, o quilojoule (kJ).
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Além disso, € muito comum o uso da unidade caloria (cal) ou de seu multi-
plo a quilocaloria (kcal).

Com isso, a unidade da entalpia molar sera no Sl igual a J/mol (ou kJ/mol).
Temos também a unidade cal/mol (ou kcal/mol)

Lembre-se: 1J=1kg. m% s?=1N.m
1cal=4,18J

[1.3. Capacidade calorifica }

Capacidade calorifica a presséo constante (Cp) € a quantidade de ca-
lor necessaria para elevar a temperatura da substancia em 1 grau (Celsius
ou Kelvin), quando o processo € realizado a pressao constante.

Co=qp/AT

Sua unidade é joule/mol.grau ou cal/mol.grau.

Neste caso, como P é constante, AH = q,. Deste modo, podemos es-
crever que: em processos isobaricos, para qualquer sistema (sdlido, liquido
OuU gas0s0), a variagao da entalpia s6 depende da temperatura.

Por outro lado, foi verificado que para gases ideais, submetidos a
qualquer processo, isobarico ou néo, a variagao da entalpia também so de-
pende da temperatura. Entdo, podemos resumir assim:

AH=C, AT
Para qualquer sistema Para gases ideais em

sob processos isobaricos qualquer processo
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Qual a quantidade de calor necessaria para aquecer 180g de agua:

a) da temperatura de 15° até a temperatura de 80°C, & pressado constante e
igual a 1 bar?

b) da temperatura de - 5° até a temperatura de 0°C, em fase liquida, a pres-
sdo constante e igual a 1 bar?

Capacidades calorificas da agua a P = cte:
Cp.m agua (s) = 37 J/mol.K

Com agua (1) = 4,184 J/mol.K

Calor latente de fusdo: Ly = 80 cal/g

Solugao:
Dados do problema: Processo isobarico

Informagdes necessarias: AH =q,=C, AT num processo a pressdo cons-
tante

AH = calor latente de fusdo. C, ,da agua = 4,184 J/mol.K

a) Calculo da quantidade de calor necessaria para elevagao de tempe-
ratura
H,O (I, 15°C, 1 bar) — H,0 (I, 80°C, 1 bar)

Esse é um processo de aquecimento isobarico; logo,

9o = AH = C, AT. Como o C,, dado no problema € em J/mol.K, devemos
multiplica-lo pelo numero de mols para que a unidade de AH seja em joule.
=>q,=AH nCym AT

n= 180 g/18 =10 mols

T,=273+80=353K e T1=15+273=288K

=>q,= 10 x4,184 J. mol". K" (353 — 288) K

=>q,=2719,6J q,=2,72 kJ
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b) Calculo da quantidade de calor necessaria para elevagao de tempe-
ratura em processos em que ha, também, uma mudancga de fases.

H,O (s, -5°C, 1 bar) — H,O (I, 0°C, 1 bar)

Como esse processo envolve um aquecimento da agua sélida até 0°C
e depois uma mudancga de fases (s — |) para obtengcdo de agua liquida a
0°C, temos de fazer dois processos consecutivos:
um de aquecimento do gelo até 0°C e
outro de transigao sélido-liquido, mantendo T igual a 0°CeP igual a 1 bar.
Vejamos:

H,O (s, -5°C, 1 bar) — H,0 (s, 0°C, 1 bar) — H,O (I, 0°C, 1 bar)
(1) (2)

Processo (1): Aquecimento do gelo de —5°C até 0°C.

Qo =AH1=C, AT =nCpm AT

n= 180 g/18 =10 mols

T,=273+0=273K e T1=-5+273=268K

=>q, = 10 mols x 37 J. mol". K" (273 — 268) K
=>q,=1850J=>q,=1,85kJ

Observe que aqui usamos o valor de C,,, do gelo e ndo da agua no estado
liquido.

Processo (2):

Mudanca de fase (gelo transforma-se em agua liquida = fuséo) — onde a
temperatura e a pressao sao constantes: T =273 e P =1 bar.

Jp =AHpz=mL

m=180g

Ls = 80 cal/g = 80 cal/g x 4,184 J/cal = 334,72 J/g (transformagéo da unida-
de cal para joule)

Jp =AH(2)= 180 x 334,72 = 60249,6 J = 60,25 kJ

AHTotal = AH(1) + AH(Z) => 1,85 + 60,25 = 62,1 kJ
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Observe que, nos processos de mudanga de fases, ndo podemos
usar AH = C, AT, pois nesses processos T e P s&o constantes o que leva
a:AT=0 =>AH=0.

Um valor de AH igual a zero significa que nédo houve liberagcdo nem
absorcao de calor. Isso nao é possivel, ja que para haver mudancga de fase
€ necessario o fornecimento ou liberacdo de calor (calor latente).

Numa mudang¢a (ou transi¢ao) de fase,

AH = q = calor latente (L) => AHtrans = M Lirans

onde m € massa em gramas, pois a unidade de calor latente é kJ/g ou kcal/
g

a R

Em Termoquimica, usa-se colocar entre paréntese, logo apds o simbolo dos

reagentes e produtos, uma letra: s, | ou g. Essas letras correspondem aos
estados fisicos dos reagentes e produtos. A indicagéo do estado fisico € ne-
cessaria, pois o valor da entalpia varia com o estado fisico em que a substan-
cia esta.

O simbolo (aq) € usado para espécies em solugbes aquosas.

\_ /

[1 4. Relacéo entre C, e C, para um gas ideal }

Vocé aprendeu que para um gas ideal:
. PV = nRT,
. AU = C, AT,
. AH = C, AT.

E, como AH =AU + A (PV), fazendo-se as substituicbes temos:
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C, AT = C, AT + A (nRT)

Como n e R sado constantes (n&o variam) e AT esta multiplicando todos os
termos da expressao, podemos escrever:
C, AT = C, AT + nR (AT)

Co=C,+nR

Como, em geral C, e C, apresentados na literatura sédo C, e C, molares
(Com e Cym), podemos transformar essa ultima expressdo em termos das
quantidades molares. Dividindo essa ultima expressao por n, teremos:
Cy/n=Cy/n+nR/n

Cp,m = Cv;m +R

-Atende ao Objetivo 1.

Trés mols de CH,4 cuja capacidade calorifica, a pressao constante, é igual a
34,92 J/mol.K, inicialmente & temperatura de 30°C, recebem 3500 joules de
energia num processo a pressao constante. Qual a temperatura final do
gas?

Resposta Comentada

Dados: n = 3 mols
T, =30°C =303 K
Calor recebido a presséo constante = q, = 3500 J
Capacidade calorifica = 34,92 J/mol.K

Informacg&o necessaria: AH=q, = C, AT=n C,m AT

3500 J = 3 mols x 34,92 J/mol.K (T, — 303) K
T, = 303 + (3500/ (3 x 34,92))
T, =303 + 33,4 = 336,4 K
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.Atende ao Objetivo 2.

Cinco mols de um gas ideal, a 1 bar de pressao e 20°C s&o aquecidos a
pressdo constante até que a temperatura final seja 80°C. C,, = 20,8 J/
mol.K.

Calcule a quantidade de calor necessaria para tal aumento de temperatura.

b) Se o processo fosse a volume constante, qual seria o valor do calor ne-
cessario para esse aumento de temperatura?

Respostas Comentadas
Dados: Gas ideal, n =5 mols, P =1 bar,
T;=20°C=293K, T,=80°C=353KeC,n,=20,8 J/mol.K

Informagdes de que vocé necessita para resolver o problema:
Para Gas ideal, temos as seguintes relacdes:

PV =nRT

AU = C, AT, em qualquer processo.

AH = C, AT, em qualquer processo.

AU =q+w =>AU = q,, num processo a volume constante.

AH =g, + PAV => AH = q,, num processo a press&o constante.
C,=C, +nR ou C,n=C,n +R

a) Processo isobarico (P = cte)
AH=q, e AH=C, AT =>q,=C, AT =nC,mAT

Como € dado C,,, € necessario calcular C, m:
Com=Cim +tR =>C,,=20,8 +8,314 = 29,114 L/mol.K

Observe que a unidade de R (constante Universal dos gases € a mesma de
Cp)
=>Qp,=nCpom AT =5x29,114 x (353 —293)
=>q,=8734,2J =8,73 kJ
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b) Processo isocérico (V = cte)

AU=q, e AU=C,AT =>q,=nCyn AT
=>q,=5x20,8 x (353 —293)
=>q,=6240J =6,24 kJ

Observe que o calor necessario para elevar a temperatura de 60
graus, num processo isobarico, € maior que o calor necessario no processo
isocérico. Isso ocorre porque, neste primeiro, uma parte do calor € utilizada

para aumentar o volume, 0 que n&o ocorre no Processo isocorico.

-Atende ao Objetivo 3.

Uma xicara contém 50 cm® de café quente, & temperatura de 90°C. Nela,

vocé pde 30 mL de agua a temperatura de 25°C, para esfriar o café. Qual a
temperatura final do café, apds ter atingido o equilibrio térmico? Considere
que nao ha troca de calor entre o café e a xicara e nem com o exterior.

Densidade do café = agua = 1g/cm?.

a) Admita que o café e a agua tém ambos o mesmo calor especifico e
iguais a 4,18 J/g.°C.

b) Admita que os calores especificos sdo diferentes e iguais a 2,09 J/g.°C
e 4,18 J/g.°C, para o café e a agua respectivamente.

Esse € um problema tipico de balango de energia: a quantidade de calor
cedida pelo café (resfriamento) é igual a quantidade de calor retirada pela
agua (aquecimento). J4 que nao ha troca de energia com o exterior (xicara
e o ar) o calor total transferido € igual a zero. Em termos matematicos, esse
balanceamento pode ser escrito como:

AH resfriamento + AH aquecimento = O

Tanto para aquecimento, como para resfriamento a pressao constante:

=>AH =C, AT ou AH =C AT onde C é o calor especifico.
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Dados: massa de café= volume x densidade = 50 cm® x 1g/cm® =50 g
temperatura do café= 90°C
massa de agua = 30 mL x 1g/cm® = 30 cm® x 1g/lcm® =30 g
temperatura da agua = 25°C

Resolucao:

a) C (cate) = C (aguay = 4,18 JIg.°C

Como a unidade do calor especifico é J/g.°C, devemos multiplica-lo pela
massa para, além de acertar as unidades, considerar a massa de café e
agua utilizados.

Mcafé)Cocats) AT(cate) + Magua Cragua) ATagua)y =0

=> Mcafé)Coeate) (T2 —90) + Magua C (sguay (T2 —25)=0
=> 50 (T, —90) + 30 (T, — 25) = 0

=> 50T,-4500+30T,-750=0

=> 80 T,- 5250 => T, =5250/80 = 65,625 °C

Comentarios: Se ambos, café e agua, possuissem volumes iguais (mesma
massa), tendo a mesma capacidade calorifica, a temperatura final seria a
média das temperaturas do café e da agua. Vejamos porque:

Meafs Ccate) AT(cats) + Magua Cragua) AT (aguay =0

=>(T,—-90)+(T,—25)=0 =>2T,= 90+25

=> T,=115/2=57,5°C

No caso do problema, os dois tém massas diferentes com calores especifi-
cos iguais, logo a temperatura final pode ser calculada pela média pondera-
da pelos valores das massas.

Mcate)(T2 — 90) + Magua (T2 —25) =0

b) Agora, os dois, café e agua, tém calores especificos diferentes. Logo, a
temperatura final ndo pode ser calculada nem pela média e nem pela média
ponderada pelas massas. Entio:

m(café)C(café) AT(café) + mégua C(égua) AT(égua) =0
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=> 50 x 2,09 x (T, —90) + 30 x 4,18 x (T, —25) =0
=>104,5 T, — 9405 + 125,4 T, — 3135 =0
=>229,9 T, = 12540

=>T,=54,6 K

[2. Termoquimica 1

Termoquimica € o estudo do calor envolvido nas reagbes quimicas.
Qualquer quantidade de calor absorvida ou liberada numa transformacéao
quimica como, por exemplo, nas transigdes de fases (fusado, ebuligdo, subli-
macao) sao estudadas nesse ramo da termodinamica.

[2.1 Reagoes exotérmicas e endotérmicas }

Vocé ja deve ter feito uma fogueira ou um churrasquinho na varanda
de sua casa. Em ambos os casos, verifica-se que a queima (reagao de
combust&do) da madeira ou do carvao, produziu calor.

C (carvao) + O, (oxigénio do ar) — CO, (gas carbbnico)

O calor liberado em reagdes como estas pode ser medido ou calcula-
do, usando as propriedades do sistema que, neste caso, sao:

Reacgdes que liberam calor sdo chamadas reag¢ées exotérmicas.

Exemplo:
CHs (9)+202(g) — CO2(g)+ 2H,O (g) AH=-890 kJ

e, como esse calor é um produto da reagdo, podemos coloca-lo como um
produto:

CHs (@) +202(g) — COz(g)+ 2H,O (g) + 890

Quando a reacao necessita de calor para ocorrer, ela € chamada de
reagcao endotérmica. Por necessitar de calor, o calor entra na reagao co-
mo se fosse um reagente e podemos escrever:
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H,O (I) — H,O (v) AH = + 40,66 kJ/mol
Oou:
H,O (I) + 40,66 — H,O (v)

Como essa reagado é uma transi¢ao de fase (vaporizagéo), na qual a
temperatura e a pressdo permanecem constantes, o calor necessario para
que ocorra a transi¢do (calor latente de vaporizagéo - L,5,) € igual a sua va-
riagao de entalpia. No caso:

AH = AH’° vap) = Lvap)

. Mudancas de fase nas quais as moléculas passam a ficar mais sepa-
radas umas das outras como na vaporizagéo, requerem energia. Lo-
go, sao endotérmicas.

. 0 0 0
Exemp|08- AH (vaporizagao), AH (solidificagao)e AH (sublimacéo) >0

. Mudancas de fase nas quais as moléculas passam a ficar mais proéxi-
mas liberam energia. Logo, sdo exotérmicas.

. 0 0
Exemplos: AH" (iquefacao), AH" (solificacao) < O

Reacoes exotérmicas tém valores negativos de AH, ja as reagcoes endotér-

micas tém valores positivos de AH.

[2.2. Entalpia Padrao de uma reagao quimica }

Considere umareagaodotipo: A+ B —» C + D
Como podemos calcular a variagdo da entalpia nesta reacéo?

Vocé sabe que AH = H, — H; ou AH® = H% — H° onde os indices 1 e

2 significam inicial e final. Sendo assim, teremos:

HC, = entalpia padrdo dos produtos e H°% = entalpia padrdo dos reagentes
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=> AH° = entalpia padrao dos produtos - entalpia padrdo dos reagentes

=>AH’= (H°c+H%p) - (H°a +H’p)

Como, em geral, sdo varios produtos e reagentes escrevemos:
AH’reag = 2 (H pro) = Z (H’ reag)

Onde, o simbolo X indica somatorio.

Vocé ja sabe que se a quantidade de reagentes numa reagdo quimica
aumentar, aumenta a quantidade de produtos formados. Portanto, nesses
casos, huma reacgao exotérmica o valor do calor liberado (AH) aumentara,
enquanto numa reacado endotérmica sera necessario mais calor para que

ela ocorra.

Sendo assim, devemos considerar, na expressao dada anteriormente,
0 numero de mols de cada participante da reacdo. E para tal trabalhamos
com entalpia molar (ou entalpia molar padréo) vezes o numero de mols,

porque: Hy, = H/n. A relacao fica entao:
0 — 0 0
AH reag = > (nprod H m (prod)) - 2 ( nreag H m (reag))

Observe que nem sempre a pressao € 1bar; logo, essa expressao pode ser

escrita:

AHreag =2 (nprod Hm (prod)) - 2 ( rlreag Hm (reag))

Na reagdo do tipo:aA +bB —» cC + dD, teremos:
AHoreag; = (nc HOm (&) + Ny Hom (D)) - (na HOm (A) +np Hom (B))

Paraareacdo: 2A+B —» 3C + 2D
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AHeoc= BH 0+ 2H% o) - @H%m@ +1H% @)

Algumas entalpias padrdo tém nomes especificos que estado associa-
dos ao tipo de reagdo. Exemplos:

a) a reacao de queima ou combustdo do metano produzindo gas carbdnico
e agua tem sua entalpia padrdo denominada de entalpia padrao de com-
bustao.

CHs(g)+ 20,(g) — CO,(g)+ 2H,0 (g) => AH’somo

b) a reacao de formacao da agua, ou de qualquer outro composto a partir
de seus elementos nos seus estados de agregagcédo mais estaveis (estados
de referéncia), numa dada temperatura e a pressao de 1 bar, € denomina-
da reagao de formacao.

H, +% 0, — H,O => AH%, onde f significa formaco.

Observe que a reagao de formagao da agua também pode ser consi-
derada uma reagao de combustéo, porque o hidrogénio esta reagindo com
o oxigénio produzindo &gua. E claro que ndo ha aparecimento de CO, por-

que nao ha carbono envolvido na reagao.
Vamos aplicar essa relagéo a alguns tipos de reacoes:

e  Entalpia padrio de formagao (AH%)

A entalpia molar de formagédo padrdao de uma substancia é a entalpia
de reagao para a sua formacao a partir dos elementos no estado padrao

(ou de referéncia). O indice “f’ em AHY indica formacao.

O estado padrao ou de referéncia de uma substancia é o seu estado mais estavel, numa
certa temperatura e a presséo de 1 bar. Exemplo: O estado padrdo do carbono (C) é o da grafi-
ta. O carbono, sob forma de diamante, ndo esta no seu estado padrao. O estado padrdo do
mercurio (Hg) € o do mercurio liquido e do nitrogénio é o do nitrogénio gasoso (N5).

Substancias em seus estados padrao tém AHY iguais a zero.
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Exemplos:
a) Reagao de formagao da agua
Hz(9) + 72 O2(9) —» H0(9)
Reagentes: H, e O,
Produto: H,O

AH%= H’ 120y - (H%n 12y + Hom (02))

=> AH’ = H'n (o ()

onde H°m (H2) © H°m (02) foram consideradas iguais a zero, pois s&o substan-
cias em seus estados padrao.

b) Reagcao de formagao do etanol (C,HsOH)

2C(s) + 3H2(g)+ ¥20,(g) > CyHsOH (1)
Reagentes: C, H, e O,
Produto: C,HsOH

AH% = Hn asory = (2 Homc) + 3 Hom ) + V2 Hom (02)
AH% = H°, (CzHsoH) = -234 kJ/mol

o Entalpia padrao de combustao

Em aulas anteriores, vocé viu algumas reagdes de combustdo. Elas
sao reacbes de oxidagdo de compostos organicos que dao origem a gas
carbdnico e agua, como por exemplo:

CH4(9) +202(g) — COz(g) + 2H:0 (g).

Sao reagdes importantes tanto a nivel biolégico como industrial.

A variagdo da entalpia nessas reacdes é denominada entalpia pa-
drao de combustiao quando seus componentes estdo no estado padréo.
Exemplo: o indice “comb” indica combustido e, além disso, a temperatura

onde a reacgao foi realizada deve ser especificada => AH® comb-T

CH4(9)+20,(g) — COz(g)+ 2H0 ()
Reagentes: CH, e O, Produtos: CO,e H,O
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AH® comp = (1 X AH® ¢ (cozgn + 2 X AH¢ (20g) ) - (1 X AH® ¢ (chaqgy)

AHC comp = [- 393,51 + 2 X (- 241,83)] — (- 74,87)
AHO comb = — 965,17 + 74,87
AH® comp = - 890,3 kJ

[ 2.3. Lei de Hess }

A Lei de Hess é uma consequéncia da primeira lei da termodinamica
(conservacéao de energia) e do fato que H é uma funcao de estado logo de-
pende apenas dos estados inicial e final e ndo do caminho percorrido entre
ambos ou seja da reagéao.

Refere-se & aditividade de valores de AH? de reagdes quimicas que podem
ser utilizadas no calculo de AH de uma reacéo dificil de medir experimental-

mente.

Vamos imaginar que se deseja o valor de AH® da reacdo A — B cujo

valor experimental ndo é conhecido.

Se esta reagdo puder ser feita em duas etapas, e os valores de seus AH

forem conhecidos, podemos inferir o valor de AH da reagcdo A — B. Como?

Vejamos:
A—>C AHO(AC)
C—>B AHO(CB)

Vamos calcular AH® de cada uma delas:

A—-C AHO(AC)
C—->B AHO(CB)

1x Hom ©) - 1x Hom (A)

1x Hom (B) - 1x Hom (©)
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Se somarmos AH%ac) com AHcg), obteremos: 1 x H’, ) - 1 x H’,, (a) que

é igual AHO(AB).

A _)\BX AHO(AC) =1x h%\xc) - 1x Hom (A)
&—)_B AH’cg) = 1 x Hom gy~ 1% H\)M
A—>B AHO(AC) + AHO(CB) = 1x Hom (B) - 1x Hom (A)

Vocé entdo pode concluir que: AHag) = AH%ac) + AH’(cg)

A reacdo A — B pode ser feita por dois caminhos: diretamente ou em duas
(ou mais, dependendo da reagao) etapas conforme esquema abaixo.
AHO(AB)

A —— B
AHO(AC) \ AO(CB)
C

A energia néo foi criada nem destruida => foi conservada, pois
0 — 0 0
AH (AB) - AH (AC)+ AH (CB)

A Lei de Hess pode ser enunciada como:

“Se uma reacéo é feita em varias etapas sucessivas o valor de AH° desta rea-
cdo sera igual @ soma dos valores de AH’ de todas as reagées realizadas nas

etapas intermediarias’.

Regras para aplicacao da Lei de Hess:

. Se houver necessidade de inverter a equacao quimica, o sinal de AH
deve ser invertido também, pois se em determinado sentido a reagao
libera calor, em sentido contrario tera que absorver a mesma quanti-
dade de calor que havia sido liberado e vice-versa.

. Se os coeficientes forem multiplicados deve-se multiplicar AH pelo
mesmo fator.
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. Se uma substancia aparece no reagente ou no produto em mais de
uma equacao, devemos somar todas as quantidades e colocar o total
no reagente ou no produto da equacéo final.

Dada a reagdo de formacdo do metano, vamos calcular AH% usando a Lei

de Hess para que vocé compreenda melhor o mecanismo.
0 _
Cografite) ¥ 2 Haqy — CHyg — AH =7

Vamos considerar trés reagdes que podem ser utilizadas como reagdes in-
termediarias para calcular a entalpia padrao de formacgao do metano

Reagdo I) Cgutiey+ Ozp = COzg  AH = AHsomp = — 393,5kJ
Rea(;,éo ”) Hz(g) + Oz(g) —> H20(|) AH” =AH0f =- 285,8 kJ
Reacao |||) CH4(g) +2 Og(g) — COg(g) +2 H20(|) AHy = AHocomb =-890 kJ

Como comegar?
Como a reacao dada de formagao do metano necessita que o metano
esteja no produto, devemos primeiro, procurar qual das reacdes intermedia-

rias tem o metano como produto.

A Unica reacdo que tem o metano é a terceira, entretanto ele esta co-
mo reagente. Para passa-lo para produto, devemos inverté-la:

COgq)+ 2 H2O() —  CHyg)+ 2 Oy AH; =+ 890 kJ

Observe que o sinal de AH®.., foi invertido.

O que temos agora?
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Reagéo |) C(graﬁte) + Oz(g) - COz(g) AH| = — 393,5kJ
Reagéo ”) Hz(g) +Y 02(9) - H20(|) AH” =-285,8 kJ
Reacao Il invertida) COz(g) +2 H20(|) — CH4(g) +2 Oz(g) AH, =+ 890,7 kJ

O que vocé pode verificar ai? Na reacado 3 invertida, tem 2 mols de
agua; logo, devemos multiplicar a reagao 2 por dois para que, a0 somarmos
as trés reagbes, possamos cortar os reagentes e produtos que nao fazem
parte da reacao de formagao do metano. Veja:

Reacéo |) Claratie) P Qg —> &33& AH, = — 393,5 kJ
Reacdoll)  2Hyg +\®‘R‘> N 2RQA AHy = 2 x (- 285,8 kJ)
Reagzo Ill \oq‘ +2H,0, - CH4(g)+)\<{2A(g) AHy = + 890,7 kJ
(Invertida)

Somando as trés reacgdes, teremos:

Cografite) ¥ 2 Hzgp = CHyg) AHotar = AH, + AH, +AHy,

Sendo assim, AH = — 393,56 kd + 2 x (- 285,8 kJ) + 890,7 kJ -
AHiota = - 74,4kd =75,1 kJ

- Atende ao Objetivo 4.

A respiracao celular € um processo vital e ocorre por meio de reacdes qui-
micas. Um exemplo pode ser a conversao da glicose (CgH1205) em acido
piravico (C3H403) por meio da reacgéo:

CsH1206(s) + Oz(g) — 2 C3H403(s) + 2 H,O(1)
Considere as reacdes a 25 °C e 1 bar:

Reacéo I)
CeH1206 (s) + 6 Ox(g) — 6 CO4(g) + 6 HO(l) AH® , = - 2805 kJ/mol
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Reacéao Il)
C3H404(s) + 5/2 O5(g) — 3 CO,(g) + 2 H,0(1)  AH® ,, = - 1165,3 kJ/mol

Agora, calcule a quantidade de calor (absorvida ou liberada) na reagao de
conversao da glicose (CgH1,06) em acido piruvico (C3H40s3).

Resposta Comentada

Como o acido piruvico é o produto da combustao da glicose, vocé deve in-
verter a reagcao de combustado do acido piravico. Nao se esqueca de trocar
o sinal de AH!

Além disso, na reagdo de combustao da glicose ha a produ¢do 6 mols de
CO; e na reagao de combustao do acido piravico ha producao de apena 3
mols de CO,. Portanto, vocé deve multiplicar essa ultima por dois . Nao se
esqueca de multiplicar o valor de AH também.

CeH1205 (s) + emg) -6 C\&a(g) + GR\QU) AH,= AH® ,, = - 2805 kJ

66@\3(9) ¥ 4%9@) s 2C;H404(s) + é@\a(g) AHy = AHO ,, = 2 x(+ 1165,3) kJ

Somando as duas reagdes vocé obtera:
CeH1206(s) + Oz (g) — 2 C3H403 (s) + 2 HyO(l)
AHiota = AH;+ AH;=-2805 + 2 x (+ 1165,3) =-474,4 kJ

A reagao de transformacgao de glicose em acido piruvico libera 474,4 kJ de
energia por mol de glicose utilizada.

.Atende ao Objetivo 4.

(UEL- Pr 2008 — adaptada) A sacarose € um alimento importante para o ser
humano. O metabolismo dos agucares envolve reagcdes que sao as fontes
de energia para que a célula possa realizar os trabalhos mecanico, elétrico
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e quimico. O metabolismo de agucares durante a respiragao € representa-
do pela reacdo de combustdo:

C12H22011(S) +12 Oz(g) — 12 COz(g) + 11H20(|) AH <O

Dados: AH% C15H»,041 = =2222 kJ/mol;
AH% CO, = -394 kJ/mol:
AH% H,0 = -286 kJ/mol

Qual a massa de sacarose necessaria para a liberagao de 314 kJ de ener-
gia?

Resposta Comentada
Massa molar da sacarose = 342 g/mol
Pela estequiometria da reagao, temos: 1:12:12:11

Como nao sabemos o numero de mols de sacarose, podemos escrever es-

sa relagédo como: n:12n:12n:11n, onde n € o numero de mols da sacarose.

n CioH044(s) +12n O,(g) — 12n COy(g) + 11n H,O(I)
AH= [12n x H%coz + 110 X Hona0)] - [N(Gratzory X Homcuotzom)]
Observe que pelos dados do problema AH é menor que zero (energia libe-

rada), portanto vocé ndo pode esquecer de colocar o sinal negativo no valor
de AHOf.

=>-314 =[12n x (-394) + 11n x (-286)] — [n x (- 2222)]
=>-314=-4728n-3146n + 2222 n
=>-314=-5722n => n=0,055

Comon=m/M => m=0,055x342=18,81¢g
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[ Conclusao ]

Calores de reacgéo e de outros processos quimicos, em geral, podem
ser medidos. Entretanto, com as definigdes que vocé acabou de aprender,
vocé pode obter, através de parametros termodinédmicos, os valores da va-
riagao da entalpia desses processos. Isso se torna importante tanto no sen-
tido de podermos projetar os reatores (vasos onde as reagdes serao reali-
zadas para produgdo de um determinado produto), como também termos
uma ideia do poder calorifico (quantidade de calor liberada numa combus-
tdo) de um possivel combustivel a ser utilizado como fonte de energia.

-Atende ao Objetivo 1.

Determine a entalpia de combustdo do etanol, em kcal/mol, sabendo que
Reacao, balanceada, de combustédo do etanol

C2HeO(l) + 3 O2(g) — 2 COx(g) + 3 H0(I)

Entalpia de formagéo de C,HgO(l) = — 66 kcal/mol

Entalpia de formagao de CO,(g) = — 94 kcal/mol

Entalpia de formagao de H,O(l) = — 68 kcal/mol

Resposta Comentada

Reacao, balanceada, de combustéo do etanol

CoHsO(l) + 302(g) — 2 COy(g) + 3 HO(I) AH =7
AH = 2Hpr0d — ZHreag

AH =[2 (— 94) + 3(- 68)] — (- 66)

AH = — 326 kcal/mol

.Atende ao Objetivo 1

Qual a quantidade de calor necessaria para aquecer 180g de agua da tem-

peratura de 15° até a temperatura de 150°C, a pressdo constante e igual a
1 bar?
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Capacidades calorificas da agua a P = cte:
Cpmagua (I) = 75 J/mol.K

Cpm agua (v) = 34 J/mol.K

Calor latente de vaporizacdo: L5, =540 cal/g

Resposta Comentada

Dados do problema: Processo isobarico
Informagdes necessarias: AH =g, =C, AT num processo a pressdo cons-
tante

AH = calor latente de vaporizacéo
H,O (I, 15°C, 1 bar) — H,O (v, 150°C, 1 bar)

Como esse processo envolve um aquecimento da agua liquida até 100°C e
depois uma mudancga de fases ( | — v) para obtengdo de vapor d’agua

a100°C e depois aquecimento do vapor até 150°C, temos de fazer trés pro-

cessos consecutivos:

H,0(l, 15°C, 1 bar) — H,O(l, 100°C, 1 bar) — H,O(v, 100°C, 1 bar) — H,0 (v,100°C, 1 bar)
1 2 3
Processo 1: aquecimento da agua liquida :

Em 180 g de agua temos: n=m/M = 180/18 = 10 mols
AH1)=nCom AT =10 x 75 x (373 — 288) = 63750 J = 63,8 kJ

Processo 2: mudancga de fase (vaporizagéo): q, = AHp)=m Ls

Lf = 540 cal/g => Em J/g temos: Lf = 540 x 4,178 = 2256 J/g
AH@y=m L¢= 180 x 2256 = 406080 = 406 kJ

Processo 3: aquecimento do vapor : q, =AH@3= C, AT =n C,m AT
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AH@ = Cy AT = n Cym AT = 10 x 34 (423 — 373) = 17000 = 17 kJ
AHtotg = AH(1) + AH(Z) + AH(3) =63,8 +406 + 17 = 486,8 kJ

- Atende ao Objetivo 3.

Qual a massa de gelo que deve ser adicionada a 1L de agua fervente para

que a temperatura final de equilibrio da agua seja de 70°C? Suponha nao
haver perda de calor para o ambiente e lembre-se que o calor latente de
fusdo do gelo é de 80 cal/g e que o calor especifico da dgua é de 1 cal.g”
°C". Densidade da agua = 1kg/L. e 1 cal =4,18 J

Resposta Comentada

Dados: massa de agua = 1L x 1kg/L =1 kg = 1000 g
Temperatura inicial da agua = 100°C

Temperatura final da agua = 70°C

L = 80 call/g

Calor especifico da agua= 1 cal.g™°C™

Como nao ha perda de calor para o ambiente (e também de massa) o siste-
ma agua + gelo pode ser considerado um sistema isolado (adiabatico),
portantoq =0

Fazendo o balango de energia temos:

calor fornecido pela agua para resfriar o gelo + calor recebido pelo gelo =0
que € 0 mesmo que:

AH resfriamento + AH aquecimento = 0

Observe que AH = q,, pois ndo foi dito que a presséo variava. Vocé apren-
deu que em um processo de aquecimento ou de resfriamento a pressao
constante o valor da variagao de entalpia é calculado a partir de:

AH = C, AT.

Como o problema fornece o calor especifico ( energia/g .grau), podemos
usa-lo em lugar da capacidade calorifica (energia/mol . grau), lembrando
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apenas que em vez de multiplicar a expressdo AH = C, AT pelo numero de

mols, devemos multiplicar por massa.

AH resfriamento = M C AT = 1000g x 1 cal/g . °C x (70 -100) °C = 3000 cal

Esse é o calor que a agua pode fornecer para o gelo.

Observe que nao passamos os valores de T para graus Kelvin porque a
unidade do calor especifico é cal/g .°C.

AH aquecimento = calor para fundir o gelo + calor para aquecé-lo de 0°C até
70°C

AH aquecimento = M X Lf+m C AT =

AH aquecimento = M (g) x 80 cal/g . °C + m x 1 cal/g . °C x (70-0) °C

AH aquecimento = 80 m + 70 m = 150 m

Como AH (esfriamento + AH aquecimento = 0 =>3000 cal =160 m (cal/g)
=>m =3000/150g=20g

- Atende ao Objetivo 4.

(UFPA) A gaseificagdo da biomassa pode produzir uma mistura gasosa

que, entre outras substancias, contém CO e H,, mistura esta conhecida co-
mo gas de sintese. A partir deste gas de sintese, pode-se obter o dimetil —
éter, outro combustivel alternativo, com potencial para substituir combusti-
veis derivados do petréleo. Este processo € complexo e envolve uma série

de reagdes, como as representadas pelas seguintes equagdes termoquimi-

cas:

Reagédo ) CO (g) + H, O — CO, + Hz(g) AH, =-40,9 kJ
Reacéo Il) CO, (g) + 3 Hz(g) » CH30H (g) + H,O (g) AH, =-56,3 kJ
Reacao Ill) 2 CH3;0H (g) — CH30CHj; + H,0 (g) AHy=-21,3 kd

Resultados experimentais mostram que, para cada mol de dimetil — éter
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produzido, se forma também um mol de CO,. Assim, a quantidade de calor,
em kJ, envolvida na produgédo de 1 mol de dimetil — éter + 1 mol de CO, a
partir do gas de sintese, é

(@) -21,3 (b) —118,5 c) —256,6 d) +75,9 (e) +214,0

Resposta Comentada

Letra (C)
Analisando a equacao problema devidamente balanceada, temos:
3CO + 3H; — CH30CH3 + CO, AH =7

Aplicando a Lei de Hess em duas etapas:

12) somando as reacdes | e |l devidamente corrigidas para poder cancelar
0 que nao se deseja.

2 CO;+6H;, — 2 CH3;0H+2H,0.......... AH =2 x (- 56,3) kJ
2 CHgoH — CH3OCH3 + Hgo AH = - 21,3 kJ

2 CO, + 6H; — CH3;0CH; + 3 H,O AH =12 x (- 56,3) + - 21,3] kJ

2%) somando a equacao obtida na etapa 1 e reacao |l
devidamente corrigidas para poder cancelar o que nao se deseja temos:

20Q, +6H, - CHOCH; +3MQ  AH=[2x(-563) + (- 21,3] kJ)
3CO + 3\H5\CA)—>3\GQ3 + 3Hy o, AH = 3 x (- 40,9) kJ

3CO + 3 Hp— CH30CH;3 + CO,... AH =[2 (- 56,3) + (- 21,3)] + 3 x (- 40,9)
=> AH = - 256,6 kJ
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Nesta aula, vocé aprendeu:

o que a funcgao entalpia é utilizada para calcular quantidades de calor
trocadas em processos isobaricos, pois esses S0 0S processos mais
comuns na natureza.

o que Lei de Hess é uma consequéncia da primeira lei da termodinami-
ca (conservagao de energia) e que deve ser utilizada quando se dese-
ja valores de AH que nao podem ser calculados em reagbes com sub-
produtos, por exemplo.

[Informagées sobre a préoxima aula ]

Na proxima aula, vocé ira aprender que embora a primeira lei e suas
consequéncias sejam muito uteis e de importancia primordial devido ao
conceito de conservacgéo de energia, ela ndo nos informa o porqué de mui-
tos processos naturais seguirem preferencialmente numa dada diregao.

[Referéncias bibliograficas }

ATKINS, P.; JONES, L., Principios de Quimica. Questionando a vida moderna e o0 meio
ambiente. Bookman, 1999.

BRADY, James, E.; HUMISTON, Gerard, E. Quimica Geral. Vol 1. 1996.

RUSSEL, J.B. Quimica Geral. 22 edicdo. McGraw-Hill do Brasil.

369



Um pouco de poesia...

Transformacao

A transformacao

do mundo

€ a quimica

das reagoes:

reagente - ja

produto - ainda néo.
Dinamico movimento.
So aparente fim

em incessantes

micro transformacgoes,
discretas
aparentando

deixar tudo na mesma.
Sem olhos quimicos,
o mundo soa mais triste,
como se tudo
estivesse de mal a pior.
Mas nao:

a internete a televisao
catalizam a reacao.

E tudo mais

rapido, alucinante
mas sempre:

reagente - ja

produto - ainda néo.
Que bom ser quimico
... e saber

que o dilema é cinético,
termodinamica nao:
homem e natureza,
...uniao.

Sempre:

reagente - ja,

produto - quase ja,
mas ainda naol...

Fonte: Livro “ Quase Poesia Quase Quimica” Jodo Paiva, Centenario da

Sociedade Portuguesa de Quimica, SPQ, 2012

http://www.poesia.jcpaiva.net/quasepoesia/index.htm
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Fundagéo
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Mara Lucia Gomes de Campos
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[AULA15 }

Segunda Lei da Termodinamica

/ META

Conceituar entropia;

versiveis;

~

Definir processos irreversiveis e re-

Enunciar a segunda lei da termodi-

Qémica € suas consequéncias. /

{BJETIVO \

Esperamos que, apds o estudo do conteudo
desta aula, vocé seja capaz de:

1. usar os conceitos abordados para resol-
ver problemas tedricos;

2. calcular a variagcdo de entropia nas rea-
cdes quimicas;

3. calcular a variagdo de entropia em dife-

\ rentes processos de troca de calor. /
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Calox sempre flui de um corpo
Quente pata um cotpo fu’o

Vocé aprendeu na Aula 13 que um dos modos de alterar o estado (as
propriedades) de um sistema & fazendo com que ele troque (ceda ou rece-
ba) calor e/ou sofra ou realize trabalho. Vocé aprendeu também que a ener-
gia é sempre conservada. No entanto, em nenhum momento foi dito que na
natureza os processos tém uma diregcado preferencial (natural ou esponta-

nea). A primeira lei ndo nos informa qual é esta diregao.

Um modo corriqueiro de esfriar um corpo quente é colocando-o num
recipiente contendo agua fria. O corpo quente transfere calor para a agua.
Essa transferéncia de calor em direcdo ao corpo frio € um processo natural,
espontaneo. O inverso nao acontece.

=

Sistemasisolados

Fonte: Mendes & Campos

Figura 15.1: Representacdo do processo de troca de calor entre um corpo
quente e um corpo frio, em um sistema isolado, ou seja, que nao troca
energia com o meio. Apds algum tempo, os dois corpos ficam com a mes-
ma temperatura.

Pela 1? lei da termodindmica, nada impede que o processo inverso

acontega (o corpo frio ceda calor para o corpo quente), desde que a ener-
gia seja conservada. Entretanto, ndo é isso que observamos.
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Exemplos:

. Ao colocar cubos de gelo dentro de um refrigerante, ele ira desconge-
lar. A agua do refrigerante ndo se transforma em gelo a menos que
vocé o congele.

. A expansao do gas, apresentada na Aula 13, mostrou a vocé que o
gas expandiu-se de um volume inicial V4 até um volume final V, (V, >
V1) espontaneamente; foi s6 soltar os parafusos que impediam a tam-

pa de se mover.

Vamos relembrar esse ultimo exemplo através da observacédo da Figura
15.2 que mostra a expanséo isotérmica (processo a temperatura constante)
de um gas de um estado inicial (V4, P4, T) até um estado final (V,, P,, T). O
que vocé pode verificar € que as moléculas do gas passaram a ocupar um
volume maior. A energia do gas ficou mais distribuida.

Para fazer com que o gas retorne ao estado inicial, precisariamos aplicar

uma pressao externa bem maior do que a pressao P, do gas.

Expansao Isotérmica

[ ] .. [ ] .‘ T = constante

0go0® ¢ < Fu — — Pu

Estado 1
Vi, Py

Fonte: Mendes & Campos

Figura 15.2: Processo isotérmico de expansao de um gas. O gas expandiu
€ ocupou um volume maior. Isso promoveu uma maior distribuicio.

1. Entropia

Entao por que os processos inversos ndao ocorrem espontaneamente?

A resposta para esta pergunta esta na Segunda Lei da Termodinamica.
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A maneira mais simples de enuncia-la foi proposta por Rudolph Clau-
sius, no século XIX:

“é impossivel haver transferéncia espontanea de calor de um obje-
to frio para outro mais quente”.

Por outro lado, pode-se também enunciar essa lei da seguinte forma:

‘em um sistema isolado, a entropia tende sempre a crescer”.

Apesar desses enunciados, vocé deve estar se perguntando: afinal de
contas, 0 que é essa tal de entropia que faz com que 0s processos sigam
espontaneamente numa dire¢ado e nao em outra.

Podemos, para simplificar, dizer que:

Entropia € uma medida do grau de distribuigdo de

energia em um sistema.

Muitos autores costumam dizer que entropia pode ser pensada como
sendo uma medida do grau de desordem.

Vocé viu na Figura 15.2 que apds a expansado do gas houve um au-
mento da desorganizagdo das moléculas. Nesse exemplo, a entropia do
gas aumentou porque houve maior partilha de energia ou maior desordem.

Entéo, para exemplificar, podemos dizer:

. os solidos tém menos entropia que os liquidos, porque suas molécu-
las ou ions s&o mais organizados;

. os liquidos tém entropia mais alta que os sélidos, porque suas molé-
culas ou ions podem se movimentar livremente;

. 0s gases, por terem a capacidade de ocupar todo o volume de onde
estdo contidos, tém entropia maior que liquidos e solidos.
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E, o que tem isso a ver com o calor?

Ora, vocé sabe que ao aquecer um corpo, seja ele solido, liquido ou
gasoso, vocé esta cedendo energia para as moléculas desse corpo e, com
isso, aumentando sua energia cinética. Esse aumento de energia facilita o
aumento do grau de desorganizagao do sistema (microscopicamente falan-
do).

Quando a agua recebe calor e evapora, sua entropia estd aumentando,
pois ela esta saindo de um estado mais organizado para um menos organi-
zado: o vapor. Ou melhor, ela esta saindo de um estado em que sua ener-
gia esta menos distribuida para outro onde sua energia esta mais distribui-
da.

Um exemplo de aumento de entropia nos processos que ocorrem em
Nosso corpo a nivel microscopico é o dobramento de proteinas. Ao enrolar-
se para tomar uma forma tridimensional especifica, a proteina passa a ser
capaz de realizar sua fungéo bioldgica.

No processo de enovelamento, ilustrado na Figura 15.3, ha aumento
de entropia devido ao movimento das secgdes hidrofobicas (que possuem
aversao a agua) da proteina para o interior e das seccoes hidrofilicas (que
possuem afinidade com a agua) para o exterior. Isto atribui mais graus de
liberdade as moléculas de agua circundantes (maior entropia).

Wat§ Hydrophobic ;’ A

Fonte;http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/b/b3/Water_Entropy_2.png
Figura 15.3: Aumento de entropia no processo de enovelamento de uma

proteina
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“Entropia e vida”

A existéncia da ordem/desordem esta relacionada a entropia. Esta, por sua vez, es-
ta relacionada com a quantidade de informagao necessaria para caracterizar um sistema.
Portanto, quanto maior a entropia, mais informagdes sao necessarias para descrevermos
um sistema.

Deste modo, ao tentar descrever todas as fun¢des de todos os 6rgaos e constituintes do
seu corpo, vocé com certeza tera muito trabalho, pois nosso corpo é altamente complexo.
Essa complexidade é que gera a necessidade de muita informagao para trata-lo adequa-
damente.

Se vocé pensar um pouco mais sobre entropia e manutencao da vida, observara
que estamos, a todo o momento, tentando diminuir a entropia (a luta contra a desorganiza-
¢d0) tanto no sentido biolégico, como do nosso cotidiano. A medida que o corpo humano é
concebido na fecundagéo, ele vai se tornando cada vez mais e mais complexo. O fato de
nos alimentarmos implica que estamos tentando manter a vida e isso significa que tenta-
mos tornar o processo entropico de desorganizagdo menos positivo.

Como assim?

A tendéncia natural é que, apds certo tempo, as células comecem a perder suas
capacidades de funcionamento e, com isso, inicia-se o0 processo de envelhecimento e, por
fim, a morte. A alimentagao e outros procedimentos saudaveis tentam diminuir a velocida-
de desse processo natural. Isto €, estamos o tempo todo lutando contra o aumento de en-
tropia. Podemos mesmo dizer que a Vida é um processo que se rebela contra o aumento
da entropia.

Assim como a vida nos seres vivos, existem outros processos antientropicos que
perduram as custas da entropia das vizinhangas que necessariamente aumenta. Torna-
dos, voértices (redemoinhos) em cursos d’agua, sdo outros exemplos de processos que
tendem a ordenacao da matéria. No entanto, esses processos perduram enquanto houver
um fluxo de energia proveniente do exterior; quando esse fluxo cessa, a ordenacéo se
desfaz e a entropia volta a crescer. E o que ocorre quando a vida cessa — o metabolismo,
0 processamento dos alimentos e de oxigénio (no caso de organismos aerdbicos) sao in-
terrompidos e o ser morre.

1.1. Processos Reversiveis e Irreversiveis

Vimos até agora que os processos naturais ou espontaneos sao pro-
cessos irreversiveis, pois eles caminham numa dada diregcéo até atingir um
equilibrio e, nas mesmas condi¢cbes, ndo podem ocorrer no sentido contra-
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rio. O retorno ao estado original, apds o sistema ter sofrido esse processo
irreversivel, requer alteragdes nas vizinhangas do sistema.

Exemplos:

. Ao deixar um copo cair e observar os seus cacos espalhados pelo
chao, concluimos que fazer o inverso € impossivel. Ndo podemos jun-
tar todos os cacos e obter o copo intacto como era no seu estado inici-
al.

. Observando a Figura 15.1, apos o equilibrio térmico ter sido atingido
(os dois corpos com T = 60°C), é necessario colocar uma fonte térmi-
ca de um lado para aquecer o primeiro corpo até 100°C (como era ori-
ginalmente) e colocar uma fonte fria para resfriar o segundo corpo até
a temperatura de 20°C. Ou seja, é necessaria uma intervengao exter-
na para que o processo seja revertido.

Processos espontianeos ou irreversiveis
Sao aqueles que, sob condigdes definidas, ocorrem em uma dada diregdo. O

caminho inverso, sob essas mesmas condi¢coes, nao é possivel.

Fonte: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/1/16/Melting icecubes.gif

Figura 15.4: Exemplo classico de aumento de entropia — derretimento es-

pontaneo do gelo, quando colocado em agua a uma temperatura maior que
0°C.

Por outro lado, processos reversiveis sdo aqueles que sao realizados
em um numero infinito de etapas de modo que, estando em qualquer uma
dessas etapas, pode-se retornar a anterior. A transformacao evolui de uma

etapa a outra como se o estado do sistema fosse alterado tao sutiimente
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que se poderia afirmar que suas propriedades néo estdo variando. Pode-
mos dizer que ele esta evoluindo de um estado a outro em “quase equili-
brio”.

Na Figura 15.5, vocé pode ter uma ideia de como seria realizado um pro-

cesso:

. irreversivelmente => em uma unica etapa (do estado inicial 1 até o
estado final N diretamente)

. reversivelmente => do estado inicial 1, ao estado 2, em seguida do
estado 2 ao estado 3 e assim sucessivamente até o estado N, isto é
processo realizado em n etapas onde n € um numero infinito.

Processo Irreversivel

\ |

inicio fim

Processo Reversivel — realizado em etapas

Fonte: Mendes & Campos
Figura 15.5: Exemplo classico de processos irreversivel e reversivel — ex-

panséo isotérmica de um gas.

No processo reversivel, em qualquer uma das etapas, podemos retor-
nar a etapa anterior sem que haja modificagdes consideraveis das vizinhan-
¢as e do sistema (o gas). Ao compara-lo com o processo irreversivel, vocé
pode observar que ndo podemos fazer o gas retornar a sua posi¢ao original
sem aplicarmos uma pressao consideravel sobre ele. A expansao reversivel
aqui ilustrada poderia ser conseguida se a pressao externa variasse de um

valor infinitamente pequeno (6P), de modo que o sistema evoluisse até o
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estado n em “quase equilibrio”, entre uma etapa e outra.

Os processos reversiveis, por serem assim definidos, sdo processos
idealizados e sao utilizados para calcular as variagdes de entropia em pro-
cessos irreversiveis. 1sso porque a entropia € uma funcédo de estado e sua
variacado (AS) s6 depende dos estados final e inicial, ndo importando se o

processo € reversivel ou irreversivel.

Processos irreversiveis ocorrem em um numero finito de etapas, enquanto
que os Processos reversiveis acontecem em um numero infinito de etapas.

2. Segunda Lei da Termodinamica

Como vimos, o calor é o fator que promove a variagao de entropia.
Observe que vocé nao pode pensar apenas em calor, pois o trabalho, como
vocé viu na representagdo da Figura 15.2 (expansdo do gas), promove
também aumento de entropia.

Clausius propbs a seguinte relagdo matematica (para processos re-
versiveis) entre entropia e calor: “se em um sistema houver entrada ou sai-
da de calor, a entropia deste sistema ira variar do seguinte modo:

AS = qred/T

onde Qe € 0 calor trocado num processo reversivel e T é a temperatura do
sistema ou das vizinhangas”.

Observe que somente nos processos reversiveis pode-se calcular a
variacao de entropia através do calor. Entretanto, essa variagao (AS = Ss -
S)) s6 depende dos valores inicial e final da entropia do sistema apos ele ter
sofrido uma transformacgao. Ora, se isso € verdade, entdo podemos calcula-
la em processos irreversiveis, sabendo Sse S;.
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Em processos adiabaticos (ou que ocorrem em sistemas isolados), temos:

Reversiveis =>  AS =0

Irreversiveis => AS >0 | e isso significa que em sistemas isolados a en

tropia sempre cresce.

[ 2.1. Entropia molar e Entropia molar padrao }

Vocé aprendeu nas aulas anteriores o que é uma grandeza molar; logo, en-
tropia molar é:
Sm=S/n

Além disso, a entropia depende da temperatura e da pressao
=> S =S (T, P). Se especificarmos que a pressao é 1 bar, teremos o que

se denomina entropia molar padréo.

S%.= S (T, 1bar) = entropia molar padrio (no SlI).

o indice zero indica que P é 1 bar.

[ 2.2. Unidades de Entropia }

No SI, a unidade de entropia é Joule (J)/K ou seu multiplo, o quilojoule
(kJ)/K.

Além disso, € muito comum o uso da unidade caloria (cal)/K ou de seu
multiplo a quilocaloria (kcal)/K.

Com isso, a unidade da entropia molar sera entdo, no SI, igual a J/mol.K
(ou kd/mol.K). Temos também a unidade cal/mol.K (ou kcal/mol.K).
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[ 2.3. Calculo de AS de uma reagao quimica }

Usando a mesma metodologia da Aula 14 para calcular AH de uma

reagao, vocé pode calcular AS de uma reagao:
Considere umareagaodotipo: A +B —» C+ D

=> AS? = entropia padrdo dos produtos - entropia padrdo dos reagentes
=>AS%= (8% +S%) - (S°A +S%)

Como, em geral, existem varios produtos e reagentes escrevemos:
Asoreat; =2 (Soprod) - X (Soreag)
Como, S°,=8% =>8°=ns’,

0 0 0
AS reag = )X (nprod S m (prod)) - 2 ( r'reag S m (reag) )

Observe que nem sempre a pressao € 1 bar, logo essa expressao pode ser

escrita como:

ASreaz_: =2 (nprod Sm (prod)) - X ( Nreag Sm (reag) )

Calcule a variagao da entropia para a reacdo de combustdo do metano
CH4(9) + 202(g9) — CO2(9) +2H20 (9)

Sabendo que as entropias molares padrao, em J/mol.K, dos componentes

séo:

CH,(g) = 186,3 O, (g) =205 CO, (g) =213,7

H.O (g) = 188,8
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Solugao:

AS° = (8% (coy + 2 S'mr0)) - (S micH + 2 Sm((02)
AS® = (213,7 + 2 x 188,8) — ( 186,3 + 2 x 205,1)
AS° = 591,3 —596,5 = - 5,2 J/mol.K

/Observe que a entropia do H,, do C e do O, (substancias elementares puras)\,
diferente da entalpia, ndo sao iguais a zero.

Terceira Lei da Termodinamica

“Somente substancias cristalinas puras, a zero Kelvin, tém entropias
iguais a zero Isso ocorre porque todos os atomos ou ions, no cristal,
estao uniformemente distribuidos e a zero Kelvin nao ha movimento tér-

\mico. “ /
- Atende ao Objetivo 1.

Se um processo tiver uma variagao de entropia negativa, entao:

a) areacao é endotérmica.
b) aumenta a organizagéo do sistema.
C) areacgao € exotérmica.

d) o calor flui do sistema para a vizinhancga.
Resposta Comentada

Letra b. A diminuicdo da entropia da origem a uma maior organizagéo do
sistema.

-Atende ao Objetivo 1.

Uma afirmag&o da segunda lei da termodinamica é que:

a) asreagdes espontaneas sdo sempre exotérmicas.

b) aenergia é conservada em uma reagao quimica.

c) a entropia do universo esta aumentando continuamente.
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d) a entalpia da reacao é a diferenga entre as entalpias dos produtos e
dos reagentes.

Resposta Comentada

Letra c. Pela segunda lei, a entropia € uma fungéo crescente em sistemas
isolados. Como o Universo € um sistema isolado, sua entropia esta cres-

cendo.

Atende ao Objetivo 1.

a) Um gas confinado em um cilindro isolado, € comprimido adiabaticamente
e reversivelmente até metade do volume inicial. A entropia do gas aumenta,

diminui ou permanece constante durante o processo?

b) Um gas confinado em um cilindro é comprimido, isotérmica e reversivel-
mente até metade de seu volume inicial. A entropia do gas aumenta, dimi-

nui ou permanece constante durante o processo?

Resposta Comentada
a) q = 0, porque a compressao é adiabatica e como em um processo rever-

sivel AS = q/T, entdo AS = 0 => a entropia do gas permanece constante.

b) Como o gas esta sendo comprimido, o seu volume esta diminuindo. Des-
te modo, ele esta ficando mais organizado, portanto, sua entropia esta dimi-
nuindo.

Observe que, diferentemente do item (a), a entropia nao é zero, pois neste
caso o processo € isotérmico (T = constante) => o sistema tem que trocar
calor com a vizinhanca de modo a manter a temperatura constante. No item
(a), o processo € adiabatico (q=0), nao troca calor.

Atende ao Objetivo 2.

Qual é a variagéo de entropia da seguinte reagao?
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4NH;(g9)+502(9) >4 NO(g)+6H-0(9)
Dados:

S% \hs = 193 J /K - mol

S%. =205 J/K - mol

S vo=211J/K - mol

S? 1.0 = 189 J /K - mol

Resposta Comentada

AS% = (4 x S%, N0y * 6 S%n o)) - (4 X S% ks + 5 S%m (09)
AS®= (4x211+6x 189) — (4 x 193 + 5 X 205)
AS® = 1978 — 1797 = 181 J/mol.K

[ 2.4. Calculo de AS em uma transicao de fase }

Na Aula 14, vocé aprendeu como calculamos AH numa transigédo de

fase. Mas vamos relembrar: AH = m L onde L = calor latente de transicao.

Sabendo que AS = g/T e que, num processo isobarico e, uma transi-

cao de fase é um processo isotérmico e isobarico, g = AH, temos:

AStrans = AI'Itransrrtrans => AStrans =m I-transIT trans

Calcule a variagao de entropia, em joule, no processo de fusdo de 1 kg de
gelo, sabendo que o calor latente de fus&o é igual a 80 cal/g.

Resolugao:
1cal =4,184 J
Ls =80 cal/g = 80 cal/g x 4,184 J/cal = 334,72 J/g
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T;=0°C = 273K
AS =m LJT; => DS; = 1000 x 334,72/273 = 1226 J = 1,226 kJ

Um pouco mais sobre a relagao de entropia e vida

Ficou interessado em entender mais?

leia o livro “ O que é a vida?” de Erwin Schrodinger — Editora Unesp.

Ou, se gostar muito, acesse o link abaixo e veja o que os cientistas estéo criando.

http://www.inovacaotecnologica.com.br/noticias/noticia.php?artigo=ordem-partir-desordem-

entropia-sozinha-cria-cristais-complexos&id=010160100107

Ordem a partir da desordem: Entropia sozinha cria cristais complexos. Divirta-se.

[ Conclusao ]

Os processos que ocorrem na Natureza (processos irreversiveis) se-
guem uma direcao especifica e a fungao de estado entropia veio ajudar a
entender o porqué desse fendmeno. Agora, vocé acabou de aprender que
a primeira lei sozinha n&o resolve todos os problemas observados na natu-
reza. A primeira lei s6 diz respeito a conservagao de energia. O aumento
de entropia diz respeito ao aumento de distribuicdo de energia ou, como
muitos tratam, do aumento da desordem. Quanto mais a entropia cresce,

mais “desorganizado” fica o sistema.

Atende ao Objetivo 1.

Corrija as frases, se estiverem erradas:

a) uma variagao positiva na entropia significa que o sistema ficou mais
organizado.

b) aentropia € uma fungao de estado.

c) aentropia é zero para substancias simples sob condi¢des padrao
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d) a entropia de uma substancia na fase gasosa é maior do que em fase
sélida.
Resposta Comentada

Letra c) a entropia € zero para solidos cristalinos puros a zero Kelvin.

- Atende ao Objetivo 3.

Quanta energia deve ser transferida em forma de calor para uma expansao
isotérmica reversivel de um gas ideal a 120°C, se a entropia do gas aumen-
ta de 50 J/K?

Resposta Comentada

Em processos reversiveis AS = q/T
=> q=TAS =>q = (273 + 120) x 50 = 1,97 x 10* J

- Atende ao Objetivo 1.

Qual dos seguintes processos leva a AS negativo?
a) adissolucao do NaCl na agua

b) aevaporagéo do etanol

c) asublimagao do gelo seco

d) congelamento da agua liquida

Resposta Comentada

a) Errado. Uma variacéo positiva na entropia significa que o sistema ficou
mais desorganizado devido a dissociagdo do NaCl.

NaCl (s) + H,O — Na* (aq) + Cl (aq).
b) Errado. Aumento da entropia, do estado liquido para o gasoso.
Cy,HsOH(y — CoHsOHg
c) Errado. Aumento da entropia, do estado soélido para o gasoso.
COz — COzq
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d) Correto. O congelamento da agua leva a formacgéao de gelo que é sdlido e
tem entropia menor que o da agua liquida.

-Atende ao Objetivo 2.

Dada a reacao:
2 Ag20(s) — 4 Ag(s) + Oz (9)
Calcule a variagao da entropia, sabendo que as entropias molares padrao
dos componentes, em J/mol.K s&o:
Ag,0O(s) =121,3
4 Ag(s)=42,6
O, (g) = 2051
Resposta Comentada

ASO = (4 X SOm (Ag) + SOm (02)) - (2 SOm (AgzO))
AS® = (4 x42,6 +205,1) — (2 x 121,3)
AS® = 375,5-242,6 = 132,9 J/mol.K

-Atende ao Objetivo 2.

Retirando da tabela abaixo os valores das entropias molares padrao:

Substancias S%, (J/mol.K)
Grafita = C (s) 5,7
Cloreto de mercurio = HgCl, 146,0
Sacarose = C12H2011 (S) 360,2
lodo =, (s) 116,1
Etanol = C,HsOH (1) 160,7
Agua = H,0 (1) 69,9
Mercurio = Hg (1) 76,0
Metano = CHs () 186,3
Dioxido de carbono = CO;(g) 213,7
Hidrogénio = H; (g) 130,7
Cloro = Cl, (g) 223,07
Oxigénio = O, () 205,1
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Calcule a variagao de entropia das seguintes reagdes, a 298 K:

a) Hz (g)+ 72 O2(g) > H20(l)

b) Hg (I) + Clx(g) » HgClz(s)

c) 2C(s) + 3Hz(g) + 72 O2(g) — C2HsOH (1)

d) C12H22044 (s) + Oz (g) — COz(g) + HxO (I)

Resposta Comentada

a) AS® = (8% (z0)) - (S°m ) + V2 S°m (02))
AS® = (69,9) - (130,7 + ¥4 x 205,1)
AS% = 69,9 - (233,25) = -163,35 J

b) AS® = (S% (Hgck) - (S%m g + S°m (ciy)
AS® = (146,0) - (76,0 + 223,07)
AS® = 146,0 - (299,07) =-153,07 J

) AS® = (S°m (camory) - (2 X S%mc) + 3 X SO gy + %2 S%m (02)
AS® = (160,7)- (2 x 5,7 + 3x 130,7 + % x 205,1)
AS® = (160,7) - (506,05) = - 345,35 J

d) A reagao dada nao esta balanceada; logo, precisamos primeiro balancea
-la:
C12H22011 (s) + 12 O, (9) — 12 CO2 (9) + 11 H0 (1)
AS®= (12 x S%, coy + 11 x S% 0y ) - (S%m Grtmomy + 12X S% 1 (o)
AS® = (12x213,7 + 11 x 69,9) - (360,2 + 12 x 205,1)
AS® = (3333,3) - (2821,4)=511,9J

388



o A segunda lei da termodindmica nos indica a diregdo de um dado pro-
Cesso.

o Entropia € uma funcéo de estado e, portanto, o valor de AS independe

do modo como ela é calculada (se reversivel ou irreversivelmente).

o Os processos naturais sao espontaneos e irreversiveis. Sdo aqueles
que, sob condigdes definidas, ocorrem em uma dada dire¢gao. O cami-
nho inverso, sob essas mesmas condi¢des, ndo € possivel. Processos
reversiveis sao 0s que sao realizados em infinitas etapas. Sao ideali-
zacles, mas que, no entanto, facilitam o calculo da variagcao de entro-
pia.

o O valor da variagcdo de entropia em um processo reversivel indica a
diregcdo em que o processo esta seguindo. Se AS > 0 o processo € es-
pontaneo (irreversivel) na direcdo indicada. Se AS > 0 o processo néo

€ espontaneo e se AS = 0 (isentrdpico), o processo é reversivel.

[Informagées sobre a préoxima aula ]

Na préxima aula, vocé ira aprender que espontaneidade de um pro-
cesso ndo é apenas ter AS maior que zero. E um balango entre energia en-
talpica (relativa a entalpia) e energia entropica (relativa a entropia). Vocé
vai aprender sobre energia livre de Gibbs e trabalho util.
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Um pouco de poesia...

Segunda Lei

Tudo o que

vou sendo

é como

a entropia:
aquela desordem
caodtica

que misteriosa

galga o tempo e

gera pogos

de harmonia...

Fonte: Livro “ Quase Poesia Quase Quimica” Joao Paiva, Centenario da
Sociedade Portuguesa de Quimica, SPQ, 2012

http://www.poesia.jcpaiva.net/quasepoesia/index.htm
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Energia Livre de Gibbs

[ )

META

Conceituar energia livre de Gibbs e
definir processos espontaneos e em

N Y,

Esperamos que, apdés o estudo do conteudo

quilibrio.

desta aula, vocé seja capaz de:

1. aplicar os conceitos de energia livre de
Gibbs e Processos espontaneos e em
equilibrio na resolucéo de problemas

2. calcular a variagdo da energia livre de
Gibbs nas reacdes quimicas.

3.  verificar se um processo é espontaneo

\\ ou no. /
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d axa Qual lado ?

0

Uma reagéo segue espontaneamente para a direita ou para a esquer-
da? E a variacdo de entalpia ou a variacdo de entropia que indica a dire¢do
de um processo?

Nem uma e nem outra!

A espontaneidade e o equilibrio de um processo ou de uma reagao
quimica nao sao apenas definidos pela variagao de entalpia da reagao (AH)
e nem apenas pela variagao de entropia (AS).

Vamos averiguar.

Reacdes endotérmicas, que absorvem energia (a entalpia dos produ-
tos € maior que a dos reagentes), também podem ocorrer espontaneamen-
te. Vejamos o caso da fusdo do gelo, que vocé viu na Aula 14. Essa mu-
danca de fase € um processo endotérmico e €, como vocé sabe, um pro-
cesso natural (espontaneo) quando o gelo é deixado ao ambiente (T > 0°C).
Sendo assim, nem sempre o fato de uma reacao ser endotérmica é razao
para que ela ndo seja espontanea.

A razao do gelo transformar-se em agua espontaneamente tem a ver
também com a variagcado de entropia na mudancga de fase. Na Aula 15, vocé
aprendeu que nessa transformacdo ha uma variacdo positiva da entropia
(n&o s6 numérica, também porque a entropia de liquidos € maior que a de
sélidos).

Agora vem a pergunta: como considerar essas duas variagoes? Isto é,
como junta-las para obtermos uma resposta conclusiva?
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Entdo, o que vocé pode concluir para responder a pergunta acima é: deve-
mos considerar as variagdes de entalpia e de entropia, num dado processo,
para sabermos se ele sera espontaneo ou néo.

[ 1. Funcgao Energia livre de Gibbs (G) 1

Vocé acabou de verificar que ndo podemos falar em processos ou re-
acdes espontaneas, considerando apenas os valores de AH ou de AS. Por-
tanto, uma nova fungao (G) deve incluir essas duas variaveis, H e S, que
nos ajudara a prever o comportamento de processos quimicos.

A funcao Energia livre de Gibbs (G) é definida como:

G=H-TS

onde, H é a entalpia, T é a temperatura (em Kelvin) e S é a entropia.

H e S sdo funcgdes de estado e T é uma variavel de estado; logo, G também
€, e por consequéncia sua variacdo pode ser calculada, usando apenas o
conhecimento de seus valores inicial e final.

Observe que para que G tenha unidade de energia foi necessario multipli-
car a entropia pela temperatura, pois S tem unidade de energia/grau (J/K
ou cal/K).

Um sistema que, no estado 1, tenha entalpia H4 e entropia S; e que sofra
um processo que o faca ir para o estado 2, com entalpia H, e entropia S,,

apresentara uma variagao de G (AG) dada por:

G1=H1—TS1 —> G2=H2-TSZ

Como: AG=G, -Gy => AG = (H;-TS,)— (H1 - TSy)
=> AG = (H2-H1)-T(82-S1)

AG = AH - TAS
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onde admitimos que a temperatura permanece constante e igual a T.

1.1. Condigoes de espontaneidade e equilibrio

A relagao acima é usada para verificarmos se um processo ou uma reagao
€ espontanea na diregao direta ou ndo. Os seguintes fatores indicam se um

processo € espontaneo ou nio, veja:

. Os sistemas tendem para um estado de mais baixa energia
AH < O ou Hprodutos < Hreagentes
. Os sistemas tendem para um estado mais desorganizado (maior en-
tropia).

AS >0 0U Sprogutos > Sreagentes

o Processos nao espontaneos

Nos processos nao espontaneos, a T e P constantes, a energia livre
aumenta=> AG>0

e Processos espontaneos

Nos processos espontaneos, a T e P constantes, a energia livre dimi-
nui=>AG<0

Uma reacao ocorre espontaneamente, a T e P constantes, com diminuigcao
da sua energia livre de Gibbs até que atinja o equilibrio, onde AG = 0. Veja
a Figura 16.1.

Reacao direta: Reacao inversa:

A+B->C+D A+B«C+D

Energialivre de Gibbs

equilibrio
AG =0

Avango da reagio
Fonte: Mendes & Campos
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Figura 16.1: Diagrama apresentando a variagao de energia livre de Gibbs
com o avango da reagéo.

Exemplo:
Seja a reagao: A+B - C+ D

Se 0 AG desta reagao for menor que zero, ela é espontanea no sentido di-

reto da reacao.

Se duas reagdes forem espontadneas, a mais favoravel de ocorrer sera
aquela que tiver o menor valor de AG. Um exemplo disso s&o as reacdes

de oxidagao de metais. Observe:

2Cu (s)+ Oz(g) — 2 CuO
AG =-60,84 Kcal => AGq,=- 30,42 Kcal/mol (T =298 K)
4Cu (s) + Oz(g) —» 2 Cu,0
AG =-69,94 Kcal => AG, = - 34,97 Kcal/mol (T =298 K)

Ambas as reacdes sao espontaneas. Entretanto, a reacdo de formacao do
Cu,0 é mais favoravel, pois tem um valor de AG mais negativo. Na nature-

za, encontramos os dois 6xidos: CuO (cobre negro) e Cu,O (cuprita).

ﬁondigées de espontaneidade: T e P constantes => AG <0 \

Uma reacao espontanea € um processo irreversivel e a variagao da energia
livre de Gibbs € menor que zero. Quanto mais negativo for o valor de AG,
mais favoravel é a reacao na direcao indicada.

Uma reagao nao espontanea tem AG > 0.

Condigoes de equilibrio: a T e P constantes => AG =0

\U\ma reagéo em equilibrio € um processo reversivel e AG =0 /
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-Atende ao Objetivo 1.

A dissolugao do nitrato de amdnio ocorre espontaneamente na agua. En-
quanto o NH4;NO; dissolve-se, a temperatura da agua diminui. Quais séo os
sinais de AH, de AS, e de AG para este processo?
a)AH<0,AS<0,AG<0

b) AH<0,AS>0,AG<0

c)AH<0,AS>0,AG>0

d)AH>0,AS>0,AG<0

e)AH>0,AS<0,AG>0

Resposta Comentada.

Letra d)

Se o processo é espontaneo, isso significa que AG é menor que zero.

O problema também nos informa que a temperatura diminui durante a dis-
solugdo, o que significa que o sistema esta retirando calor das vizinhangas;
portanto, AH & maior que zero (endotérmico). Além disso, como esta ha-
vendo uma dissolugédo (maior desorganizagao do sistema) AS é maior que
zero.

—
Na dissolugdo temos: NH;NO; (s)  ™,° NH4"(aq) + NO; (aq)

1.2. Energia livre de Gibbs molar e Energia livre de Gibbs
molar padrao

Do mesmo modo que fizemos com a entalpia, na Aula 14 e com a en-
tropia na aula 15, podemos definir:

. energia livre molar como sendo: G,, = G/n

. energia livre de Gibbs molar padrdo como sendo:

G’ = Gn, (T, 1bar) = energia livre de Gibbs molar padrao

396



[ 1.3. Unidades de Energia livre e Energia livre molar }

As unidades de energia livre de Gibbs sao: Joule (J) ou seu multiplo, o qui-
lojoule (kJ), no Sl, ou caloria (cal) ou seu multiplo quilocaloria (kcal).

As unidades de energia livre molar de Gibbs sao: J/mol ou kdJ/mol, no Sl ou
cal/mol ou kcal/mol.

[ 2. Fungao de Gibbs e processos reversiveis e irreversiveis }

. processos reversiveis, a T e P constantes.

Vocé aprendeu nas aulas 14 e 15 que:
AH = q, e AS=qy/T => AG=q, - T(qy/T)

entdo, em processos reversiveis a T e P constantes

=> AGrev = 0

. processos irreversiveis (espontaneos) e adiabaticos.

Das aulas 14 e 15, vocé aprendeu que:

AS > 0 nos processos irreversiveis e que AH = 0 nos processos adiabati-

COos

AG=AH-TAS => -TAS = AG - AH => AS = (AH - AG)/T

Se, AS>0 => (AH-AG)T >0 =>AH-AG >0
Se,AH=0 => -AG>0

AG‘irr < 0
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Atende aos Objetivos 1 e 2.

Um sistema, com 50 mols, realiza um processo que necessita de 120 kJ
(endotérmico) e sua entropia varia de 250 J/K. Tudo a T= 30°C. Qual sera a
variagcao da energia livre molar?

Resposta Comentada.

AH =120 kJ =120 x 10° J

Como AG = AH — TAS => AG =120 x 10° — 303 x 250 = 44250 J
=> 44,25 kJ.

Como sao 50 mols => AG,, = 44,25/50 = 0,885 kd/mol.

[3. Influéncia da temperatura em AG }

Pelo o que vocé acabou de aprender, existe um balango energético
entre entalpia e entropia que é influenciado pela temperatura, o qual gera
valores positivos ou negativos de AG. A Tabela 16.1 apresenta diferentes

situacdes de atuacao da temperatura. Vejamos.

Tabela 16.1 Influéncia da temperatura no valor de AG

Se AH for e se AS for AG = AH - TAS sera
- N )
a) (exotérmica) i .
. favoravel espontianea
favoravel
i ) - espontanea somente para
b) (exotérmica)
desfavoravel temperaturas menores que
favoravel
T= AH/AS
) + (endotérmica) + espontanea somente para
c
desfavoravel favoravel temperaturas menores que
T= AH/AS
d) + (endotérmica) - +
desfavoravel desfavoravel nao espontanea
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Na Tabela, “favoravel” significa que a reagao tem uma grande probabi-
lidade de ocorrer. O fato de uma reacéo ser exotérmica significa que ela
nao precisa de calor para que ocorra logo, se espera que ela ocorra com
facilidade. Por outro lado, se ela for endotérmica espera-se que ela tenha
dificuldade para ocorrer (desfavoravel), mas nem sempre isso acontece. O
que ira definir se ela é espontanea ou nao é o valor de AG da reagao con-

forme o exemplo da fusdo do gelo visto acima.

No caso de valores de AS positivos, conforme vocé viu na Aula 15, a
reacao tem grande probabilidade de ocorrer (22 Lei da Termodinamica). Se
AS for menor que zero, a reacdo no sentido direto ndo sera esponténea

(desfavoravel)

ﬁeve ser ressaltado que uma reagao pode ser, termodinamicamente falando, esph
tanea e por isso espera-se que ela ocorra com facilidade. Entretanto devemos lem-

brar que uma reagdo tem um tempo definido para ocorrer o qual depende da sua ve-
locidade de reagéo (cinética quimica). Um exemplo disso € a reagcdo de combustédo

do carbono:
C(s) + O2(g) > CO,(g) => AG =-394 kd espontanea

Entretanto, no caso de carbono sob forma de diamante essa reagao é tao lenta que
nao percebemos essa combustao. Vocé nao corre o risco de ver um anel de diaman-

gser oxidado a gas carbdnico apds algum tempo!!!! /

a) Quando AH < 0 (favoravel) e AS > 0 (favoravel)

=> conclusao —» AG < 0 espontanea

Se,aT=300K, AH =-56 kJ e se AS = 36 J/K
=> AG =-56 x 10°— 300 x (36) = - 66,8 kJ => espontanea

b1) Quando AH < 0 (favoravel) e AS < 0 (desfavoravel) onde T < AH/AS
conclusdao — AG < 0 espontanea
Se,aT=300K, AH=-56 kd e se AS =-36 J/K
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=> AG =-56 x 10° - 300 (- 36) = - 45,2 kJ => espontanea, pois T= 300 K
€ menor que AH/AS = 56 000/36 = 1555,6 K.

b2) Quando AH < 0 (favoravel) e AS < 0 (desfavoravel) onde T > AH/AS
conclusao —» AG > 0 nao espontanea

Se,aT=500K, AH=-10kJ e se AS =-36 J/K

=> AG =-10x 10®-500 (- 36) = + 8 kJ => ndo espontanea, pois T=
500 K é maior que AH/AS = 10000/36 = 277,8 K.

c¢1) Quando AH > 0 (desfavoravel) e AS > 0 (favoravel) onde T < AH/AS
conclusao —» AG > 0 nao espontanea

Se,aT=300K, AH =+ 56 kd e se AS =+ 36 J/IK

=> AG =+ 56 x 10° — 300 (+ 36) = + 45,2 kJ

=> nao espontanea, pois T= 300 K € menor que AH/AS = 56000/36 =
1555,6 K.

c2) Quando AH > 0 (desfavoravel) e AS > 0 (favoravel) onde T > AH/AS
conclusdao —» AG <0 espontanea

Se,aT=500K, AH=+10kJ e se AS =+ 40 JKK

=> AG =+ 10 x 10° = 500 (+ 40) = - 10 kJ

=> espontanea, pois T= 500 K é maior que AH/AS = 10000/40 = 250 K.

d) Quando AH > 0 (desfavoravel) e AS < 0 (desfavoravel)
conclusdao — AG >0 nao espontanea

Se,aT= 300K, AH=+10kJ ese AS =-36JK

=> AG =+ 10 x 10° — 300 (- 36) = + 20800 J

=> nao espontanea.

-Atende ao Objetivo 1.

Considere os seguintes dados: AH = 154 kJ e AS = 250 J/K.
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Acima de qual temperatura o processo sera espontaneo?

Resposta Comentada.

Um processo para ser espontaneo tera de ter um valor de AG < 0, logo:

Como AG =AH -TAS

se AG<0=>AH-TAS<0=>-TAS<-AH
=>+TAS > +AH =>T > AH/AS

=>T > 154 x 10° / 250

=>T>616 K

- Atende ao Objetivo 2.

(UEPA) Uma reacao quimica apresentou, a 27°C, uma variagao de entalpia

igual a -224,52 kcal e uma variagao de entropia igual a 1,5cal/ K.mol. A va-

riacdo da energia livre de Gibbs para essa reagao é:
a) - 674,52 cal/mol

b) - 674,52 kcal/mol

C) - 224,97 kcal/mol

d) - 224,97 cal/mol

e) 674,52 kcal/mol

Resposta Comentada
Letra c)

AG = AH - TAS
AG =-22452x10° = (273 +27)x 1,5
AG = - 224520 — 450 = - 224970 = - 224,97 kcal/mol

[4. Calculo de AG de uma reacgao }

Podemos calcular AG de reagao de dois modos diferentes:
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1) Usando o mesmo procedimento usado para o calculo de AH ou AS vis-

tos nas aulas 14 e 15. Vamos relembrar.

AHOreaQ =X (HO prod) = = (HO reag) OU

0 _ 0 0
AH reag — )y (nprod H m (prod)) - X ( nreag H m (reag) )

ASOreag: =X (Soprod) - X (Soreag) ou

0 — 0 0
AS reag — ) (nprod S m (prod)) - X ( nreag S m (reag) )

Sendo assim, temos: AGeac = Z (G’hrod) = Z (G’reag)

0 _ 0 0
Oou. AG reag = 2z (nprod G m (prod)) - X ( nreag G m (reag) )

onde G%, é a energia livre de Gibbs molar padrdo (G%,=G%ne G°=f(T, 1
bar), do mesmo modo que H e S) e Nyroq € Nreag S80 0S coeficientes estequi-
ométricos dos produtos e dos reagentes, respectivamente.

2) usando a expressdo AG = AH - TAS, com o cuidado de aplica-la a rea-
cao.

AGre::lg:= AHrea(; 'TASreag
ou

AGO reag = AHO reag "~ TASO reag

(quando a presséo for 1 bar)

-

Em geral, os valores de AH s&o apresentados em kJ ou kcal e de AS em J/K

ou cal/K. Portanto, ao fazer os calculos de AG pela relagdo AG = AH -TAS

(quer seja num processo ou em uma reagao), vocé nao pode esquecer que

tem de acertar as unidades, pois AS é trés ordens de grandeza menor que AH.

- Atende ao Objetivo 3.

(PUC — MG) Os AG{ da glicose e etanol, em solugdo aquosa, sdo:
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—219,20 e — 43,40 Kcal/mol, respectivamente, e 0 AG? do dioxido de car-
bono gasoso é — 94,30 Kcal/mol. A 25°C, 0 AG®, em Kcal/mol, da reagao:

Glicose — 2 etanol + 2 CO,

Reposta Comentada

Glicose — 2 etanol + 2 CO,

AGOrea(; =X (nprod G‘Om (prod)) -z ( nreag GOm (reag) )
AGOrea(; = [2 X GOm coz2t 2 X GOm etanol] - [Gom incose]
AG%eac = 2 X (- 94,30) + 2 X (- 43,40) — (- 219,20)
AGoreag = -188,60 - 86,80 + 219,20 = - 56,2 kcal.

Como essa reagao € para 1 mol, temos: AGoreag = - 56,2 kcal/mol

[ 5. Energia livre de Gibbs e Trabalho dutil }

Vocé viu até agora a definigdo de energia livre de Gibbs e como ela
pode ser calculada em diferentes situacdes. Entretanto, fica a pergunta: por

que AG é chamada de energia livre?

Se aprofundarmos nosso estudo, poderemos, apos algumas manipu-
lagdes matematicas, chegarmos a seguinte resposta:

Em processos reversiveis, a T e P constantes,
AG = trabalho util

onde trabalho util € todo trabalho que néo é de volume (expansao ou con-
tracdo). E o trabalho que pode ser extraido de um processo.

Sendo assim, energia livre de Gibbs pode ser vista como a quantidade
de energia, a T e P constantes, disponivel para realizar um trabalho que
nao € de volume. Exemplo: as pilhas operam reversivelmente e a energia
quimica é transformada em energia elétrica.
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Essa energia produzida pelas pilhas é trabalho util (trabalho elétrico) e é

igual a AG (exceto pelo sinal).

Entao,

AG é energia livre porque é energia disponivel para realizar

trabalho.

-Atende ao Objetivo 3.

Qual a energia disponivel para sustentar a atividade muscular e

nervosa na combustdo de 180g de glicose (CegH1206) ? T = 37°C.

Dados:

Reacao de combustdo CgH4,06 (s) + O, (g) => CO, (g) + H.O (g)
AH omp (glicose) = - 2828 kJ/mol

S%n (cotr208) = 211,7 J/mol.K

S°%n (09 = 204,4 J/mol.K

S%n (con = 213,3 J/mol.K

S%n (o) = 190,4 J/mol.K

Resposta Comentada
Primeiro, observe que a reagao nao esta balanceada; portanto, é necessa-
rio balancea-la:

CeH1206 (s) + 6 Oz (9) => 6 CO, (g) + 6 H20 (g)

Para calcular a energia disponivel, vocé deve calcular AG da reagéo.

Como AG = AH - TAS, falta apenas calcular AS, com os valores das entro-

pias molares padrao dos componentes da reagao, ja que AH é dado no pro-

blema.
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AS%eac = Z (Nprod S°m (prod) = 2 ( Nreag S’ (reag) )

AS%eac = [6 X S%m (20) + 6 X S° (conl = [6 X S%m 02+ S (Cotirz00)]
AS%ne = [6 X 190,4 + 6 x 213,3] — [6 X 204,4 + 211,7]

ASOreag 2422,2 —1438,1=984,1 J/K

AG =AH -TAS
AG = - 2828 x 10° J/mol — (273 + 37) = 984,1 JIK
AG® = - 3133071J ou 3133,07 kJ, para 1 mol de glicose queimada.

Como sao 180g de glicose e a massa molar da glicose é 180 g/mol => a
energia disponivel € 3133,07 kJ.

[ Conclusao }

A energia livre de Gibbs é uma funcéo de estado que permite prever a
espontaneidade ou o equilibrio de um processo quimico.

Como vocé vera na proxima aula, ela € um parametro importante na
deducédo das constantes de equilibrio de uma reagdo quimica. Além disso,
essa funcdo de estado € muito utilizada pelos termodinamicos nas ques-
tdes que envolvem equilibrio de fases (liquido-vapor, sdlido-liquido e ou-
tras). Podemos citar também os processos osméticos que ocorrem nas
membranas celulares; todo o processo de osmose € regulado pela diferen-
ca G, (chamado de potencial quimico pelos termodinamicos) entre as par-
tes interna e externa da célula.

.Atende aos Objetivos 2 e 3.

Numa determinada reacdo, que ocorre a 37°C, a variacao

de entalpia é de -162 kJ/mol e a variagcao de entropia é de -186 J/
mol.K.

(a) Calcule a variagao de energia livre de Gibbs.

(b) A reagédo é espontanea?
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Resposta Comentada

a) AG = AH - TAS
AG = - 162 x 10% — (273 + 37) x (-186)
AG = - 162000 — (310) x (- 186) AG = - 104340 J/mol = -104,34 kJ/mol

b) Como AG <0 areagao € espontanea.

- Atende ao Objetivo 3.

O Perdxido de hidrogénio € usado em medicina como agente antibacteria-

no. A decomposicao dele se da segundo a reagao abaixo. Calcule AG da
reacao
2 H,0,(1) — 2 H,O(l) + O, (g), a 25°C, sabendo que:
G’ (H204(1)) = -120,35 kJ/mol,
G (H20(1)) = - 237,13 kJ/mol,
G’ (02 (g)) = 0 kd/mol.

Resposta Comentada

AG‘Orea(; =2 (nprod Gom (prod)) -2 ( nreag GOm (reag) )
AG%cae = (0 + 2 x (- 237,13)) — (2 x (- 120,35))
AG®eac = - 474,26 + 240,70 = - 233,56 kJ

.Atende ao Objetivo 1.

Em uma transicdo de fases, coexistem duas fases em equilibrio. Calcule a
entalpia de vaporizagdo da agua em seu ponto de ebulicdo normal (Toeb =
100°C), sabendo que:

S°[H,0(1) ] = 69,9 J/mol.K e S° [ H,O(g) ] = 188,8 J/mol.K.

Resposta Comentada
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H20 (1) «> H,0 (g) aT=373K e P=1bar
No equilibrio, vocé sabe que: AG® =0
Além disso, vocé também sabe que AG = AH — TAS

Logo, no equilibrio => AH = TAS que no estado padrédo da: AH® = TAS?

Agora, vamos calcular AS° da reag&o : AS® = ( S%u.0(g) - S°ho))
=> AS"=188,8-69,9 = 118,9 J/mol.K
=> AH® = 373 x 118,9 = 44349,7 J/mol = 44,35 kJ/mol

Observe que as unidades do problema, s&o todas molares (J/mol.K),
portanto, a unidade de AH® também o é e, sendo assim o valor de 44,35 kJ

€ para 1mol de agua.

Para sabermos a entalpia de vaporizagdo de uma massa de agua que
gere um valor de mols maior que um, devemos multiplicar a quantidade de
mols pelo valor de delta H equivalente a um mol que é: 44,35 KJ.

Por exemplo:

Para uma massa de: 5400 g => n = 5400/18 = 300 mols logo, Delta HO =
44,35 kJ/mol x 300 mol = 13305 kJ

o Nesta aula, vocé aprendeu mais uma funcao importante da termodina-
mica que trata de espontaneidade de uma reagao - a Energia Livre de
Gibbs (G).

o Em qualquer processo sofrido ou realizado por um sistema, se houver
variagao de entalpia e/ou entropia, a sua espontaneidade ou equilibrio
ocorrera dependendo do balango energético entre essas duas fungdes
de estado através da relagdo AG = AH - TAS, onde T é uma constante

€ no processo nao ha realizacao de trabalho util. A saber:
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. Se AG >0 (a T e P constantes), a reagao nao € espontanea;

. Se AG =0 (aTe P constantes), a reacéo esta em equilibrio - proces-
so reversivel;

. Se AG <0 (aT e P constantes), a reagéo é esponténea - processo ir-
reversivel.

[Informag.c")es sobre a préoxima aula 1

Na préxima aula, vocé vai aprender sobre os fatores que influenciam o
equilibrio quimico de uma reacgao. Vai conhecer o Principio de Le Chatelier

e 0s aspectos termodinamicos que envolvem o equilibrio quimico.

[Referéncias bibliograficas }

ATKINS, P.; JONES, L., Principios de Quimica. Questionando a vida moderna e o meio
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Licenciaturaem Ciéncias Biologicas

Fundagéo
E<C| ERJ Elementos de Quimica Geral
Consorcio CE€Er] Carmen Lucia de Oliveira Mendes &

Mara Lucia Gomes de Campos

[ AULA 17 1
Equilibrio Quimico
f META \
Conceituar equilibrio quimico nos aspectos
termodinamicos, identificando os fatores que
influenciam no deslocamento do equili-
brio. Apresentar o Principio de Le Chateli-
& J
OBJETIVO

Esperamos que, apdés o estudo do conteludo desta aula,
vocé seja capaz de:

1. identificar as condi¢des nas quais uma reagao encontra-
se em equilibrio.

2. calcular o quociente de reagao (Q) e a constante de
equilibrio (K, e K¢) a partir do calculo de AG® de uma
reagao quimica.

3. calcular a constante de equilibrio para uma reagéo qui-
mica em funcao de pressao e concentragao.

4. calcular grau de equilibrio de uma reagao quimica.
verificar a influéncia dos fatores que alteram o equilibrio

de uma reagéo.
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6 egailibtio texrmodinamico
mantem a Vida

Condi¢des de espontaneidade e de equilibrio de processos termodina-
micos foram abordadas nas ultimas aulas. Se através da termodinamica
podemos inferir se uma reagao esta em equilibrio ou nao, é agora adequa-
do que a utilizemos para definir as constantes de equilibrio, que vocé ja
aprendeu no Ensino Meédio, utilizando outro método de abordagem
(velocidade de reacao e lei da agao das massas).

Na Aula 16, vocé aprendeu que a expressdao AG = AH - TAS é valida
para qualquer transformacao (fisica ou quimica). No caso de uma reagao
quimica, quanto mais energia livre (G) a reacgao disponibiliza, maior quanti-
dade de produtos sera produzida.

A medida que a reacdo avanga espontaneamente, & temperatura e press&o
constantes, AG vai diminuindo até que AG iguala-se a zero, isto &,

2G prod = 2G reag, € a reagéo entra em equilibrio.

Entretanto, em muitas reagdes, os produtos podem reagir e transformarem-
se nos reagentes. Nesse caso, a reagao é reversivel e AG, na reagao inver-
sa volta a diminuir. Veja, na Figura 17.1, de modo esquematico, como isso

ocorre.

w

0

=

[G]

Q

o

Q

S

>

3

o

[T

R

@

c

w
equilibrio
AG =0

Avango da reagdo

Fonte: Mendes & Campos
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Figura 17.1: Avanco de uma reagao quimica reversivel. No ponto de mini-

mo da curva => G prod = G reag.

1. Equilibrio e tipos de equilibrios

Nés temos falado algumas vezes de equilibrio, inclusive de equilibrio

termodinamico, mas nao falamos ainda sobre equilibrio quimico.

Mas, o que ¢é equilibrio? E que tipos de equilibrio vocé conhece?

Vamos comegar nos lembrando de uma gangorra. Imagine duas crian-
¢as de pesos bem proximos, subindo numa gangorra, Figura 17.1. No ini-
cio, a gangorra pende para o lado no qual a primeira crianga sentou, certo?
Agora, imagine a segunda crianga, sentando do lado oposto. O que ocorre?
A gangorra oscila até atingir um ponto de equilibrio, pois as duas criangas
tém praticamente o mesmo peso. A ndo ser que alguém coloque mais uma
crianga ou apoie-se em um dos lados da gangorra, ela permanecera na ho-
rizontal (em equilibrio). Assim, é preciso que haja uma agdo externa para
alterar a posi¢ao da gangorra.

Fonte: http://officeimg.vo.msecnd.net/en-us/images/MH900435268.ipg
Figura 17.1: A maior forga, exercida pelo boneco da esquerda, alterou o

equilibrio da gangorra.

Como vocé pode ver, o principio que rege um equilibrio ja € bem co-
nhecido de todos nds desde a infancia, ainda que intuitivamente.
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Agora, observe que para cada tipo de equilibrio exemplificado a se-
guir havera em comum a necessidade de um contraponto onde forgas
opostas serdo neutralizadas de forma a se apresentarem com uma
aparente estabilidade, que conhecemos como “equilibrio”. Digo “aparente”
porque vocé vera que para que esta estabilidade seja mantida varias agdes
estdo acontecendo concomitantemente entre as partes envolvidas no
equilibrio, independente do tipo apresentado.

Assim, existem varios tipos de equilibrio:

. mecanico — ex: uma bola caindo de uma grande altura, em velocidade
constante, esta em equilibrio mecanico. Isto porque no inicio da queda
a bola é acelerada devido ao seu peso. Depois de um tempo em que-
da acelerada, o peso da bola iguala-se ao empuxo exercido pelo ar
sobre a bola, o que acarreta em um equilibrio onde a velocidade per-

manece constante.

. estatico — ex: um livro em repouso sobre uma mesa.

. dinamico — ex: um acrobata andando em cima de uma corda esta em
equilibrio dinamico. Isto porque a todo movimento que realiza ele ne-
cessita corrigir sua postura para nao cair. Quando ele faz isso, o equi-
librio é atingido, mas ndo permanece, pois um novo movimento faz
com que ele saia do equilibrio. Novamente, ele necessita corrigir sua
postura. E assim sucessivamente.

. térmico — dois corpos de temperaturas diferentes, colocados juntos
até que ambos atinjam a mesma temperatura (Aula 14).

. termodinamico — quando ocorrem simultaneamente equilibrios: meca-
nico, térmico e quimico.

. quimico — ex: reacgoes reversiveis.

Este ultimo tipo de equilibrio sera o foco desta aula.
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1. Equilibrio Quimico

Ao observarmos a ebulicdo da agua em um sistema fechado (aquele
onde ha apenas troca de energia), como o da Figura 17.3, verificamos que
o volume de liquido ndo se altera. Isso acontece, pois parte da agua que
evaporou, ao encontrar uma superficie mais fria, condensa-se, mantendo
assim o volume da fase liquida constante. Esse processo, se nao houver
perda de massa (vapor escapando) manter-se-a assim.

Dizemos, nesse caso, que o equilibrio dindmico foi atingido, pois o nu-
mero de moléculas de agua liquida que passa para a fase de vapor ¢é igual
ao numero de moléculas de agua vapor que passa para a fase liquida. Es-
se equilibrio é representado por:

H,O (I) < Hy0 (v) (reacao reversivel)
onde: H,O () — HxO (v) vaporizagédo da agua (reagao direta)

H,O (I) <« H2O (v) condensacgao da agua (reagao inversa)

Como é uma mudanga de fase (vaporizagdo ou condensagao), a tempera-
tura e a pressdo permanecem constantes e, como vocé aprendeu na Aula

16, esse processo é reversivel e tem AG = 0.

Saida de Agua

de refrigeracdao €

Entrada de Agua
de refrigeracao

Fonte: Mendes & Campos.

Figura 17.3: Sistema fechado — Equilibrio dindmico durante a mudanca de
fase (vaporizagao e liquefagédo) da agua.
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@mos recordar: \

A espontaneidade de uma reacgao, a temperatura e presséo constantes, é ex-
pressa pelo valor da energia livre de Gibbs da reagao.

. Quando AGyes < 0, a reacgao direta é espontanea,

. Quando AGyes > 0, a reagao inversa € espontanea,

\. Quando AGes = 0, a reagao esta em equilibrio. /

Outro exemplo de reagao em equilibrio é a de formagao do acido iodi-
drico (HI), um gas incolor, a partir da reagéo (cujo andamento ao longo do
tempo esta representado na Figura 17.4):

H2(g) + 12(9) — 2HI(g)
incolor roxo incolor

Tempo=0 Tempo =t1 Tempo =12 >11 Tempo = final

Hy+ 1, Hy+ 1, H,+ I, 2HI

Inicio da formacdo de HI Mais Hl sendo formado Todo |, reagiu

Fonte: Mendes & Campos

Figura 17.4: Formacéo do acido iodidrico, gasoso, a partir da reagao de
hidrogénio e iodo. Essa reagédo é usada para producao do acido com alto
teor de pureza.

A medida que a reacdo se processa, a cor roxa do iodo deve, segun-
do a reacao direta, diminuir, indicando que HI esta sendo formado ou que
iodo escapou. Como o sistema é fechado, ndo ha escapamento de gas; lo-
go, a concluséao é de que HI se formou.

Entretanto, o que se observa é a formagao de uma cor intermediaria; nem
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roxo forte, que indica que o iodo reagiu pouco, nem incolor, que indica que
o iodo reagiu totalmente. A cor intermediaria indica que as moléculas de Hli
formadas estdo se decompondo e formando iodo segundo a reagao:

2HI(g) <« Hz2(9) + 12(9)

Ao atingir o equilibrio, a cor resultante sera levemente roxa, conforme Figu-
ra17.5.

H,+ 1, «<>2H

Fonte: Mendes & Campos
Figura 17.5: Reacao de formacao de HI no estado de equilibrio quimico. A

cor do frasco do meio representa um roxo de tonalidade intermediaria entre
o roxo do I, (primeiro frasco) e o incolor do HI (ultimo frasco)

[Equilibrio quimico s6 ocorre em sistemas fechados }

3. Energia Livre e Equilibrio Quimico numa reagao com gases

Vocé acabou de relembrar que, a T e P constantes, se AG € igual a
zero, a reacao esta em equilibrio. Vamos aproveitar essa condigédo termodi-
namica para desenvolver algumas relagdes ligadas ao equilibrio quimico.

Vamos comegar aplicando essa condi¢ao a uma reagao em sistemas

gasosos:
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A(9) « B(9)
Vocé ja aprendeu que, para um gas ideal: G, =G%,+RTInp

onde: Gn é a energia de Gibbs molar, & pressao p do gas (em bar); G’ é a
energia de Gibbs molar a presséo de 1 bar.

Quando a pressao (p) do gas for 1 bar => G, = G%, poisIn1=0

AGreag: =X Gm,prod -2 Gm,reag = Gm,B = Gm,A

Considerando que as pressdes de A e B na reacéo (mistura de gases)
sao pa € ps ( pressoées parciais de A e B), respectivamente, e substituindo

nas expressdes de Gy e AGies , temos:
AGrea; = G’np + RTInpg - G’na + RT In pa
=> AGrea(; = GOm,B' GOm,A +RT [Inpg-Inpa]

H_/

=> AG‘reag; = AGoreag + RT In [pg / pal

=> AG‘reag: = AGOreag +RTInQ

onde Q é denominado quociente reacional.

Pressao parcial de um gas numa mistura de gases ideais

Quando vocé estudou gases, na Aula 4, vocé aprendeu que a pressdo de um gas ideal
puro é dada pela equagao: P = nRT/V.

Quando temos uma mistura de gases ideais, a pressao de cada gas dentro da mistura é
dada por: p; = niRT/V, onde i significa qualquer um dos gases dessa mistura. O volume que
esse gas i ocupa € V (o volume total), pois € como se esse gas estivesse sozinho dentro do
frasco que contém a mistura. Isso sé ocorre para gases ideais, nos quais ndo ha forca de
interacbes entre as moléculas dos diferentes gases da mistura.

Sendo assim, para um gas i numa mistura temos: p; = n; RT/ V. A pressao p; € chama-

da de pressdao parcial do gas i.
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Assim, [pg/ pa] corresponde ao quociente reacional Q.
Ao atingir o equilibrio, sabemos que: AG (5 = 0. Ent&o:
0 = AG® s + RT IN K,
onde Q foi substituido por K, (para informar que a reag&o esta no equilibrio)
=> AG® se=- RTInK,
onde K, =pgs/pa
K, € denominada constante de equilibrio da reagdo de sistemas gaso-
s0s. As pressOes pa € ps SA0 as pressoes parciais de A e B no equili-

brio.

Observe que a constante de equilibrio foi obtida em fungao das varia-
veis de estado do sistema gasoso (T, pa € ps).

Pela relagao obtida entre AGOreace Ko, podemos concluir que:

. Se AG® reag > 0 => K, <1 0 que significa que pa > pg . O equilibrio fa-

vorece a reacgao de formacao de A.

. Se AG reag < 0 => K, >1 0 que significa que pg > pa . O equilibrio fa-

vorece a reacgao de formacao de B.

. Se AG? reac = 0 => K, =1 o0 que significa que pa = pg . Sistema em

equilibrio.

O valor de AGOreaG nos informa o quanto o estado padrao esta afastado
do equilibrio. Valores pequenos (préximos de 1) de AGoreag indicam proxi-

midade do equilibrio. Ja valores grandes (afastados de 1) indicam o quanto
a reacgao deve “andar” para que o equilibrio seja atingido.
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Lembre que AGO reag = ZGom,prod - EGom,reag = ZAGOf,prod - ZAGof,reag_
(semelhante a AH? ¢x).

Quem é igual a zero no equilibrio é AG c.; € ndo AG’ reag-

Atende ao Objetivo 1.

(Cefet-PR) Com relagao ao equilibrio quimico, afirma-se:

l. O equilibrio quimico s6 pode ser atingido em sistema fechado (onde
nao ha troca de matéria com o Meio Ambiente).

II.  Em um equilibrio quimico, as propriedades macroscépicas do sistema
(concentragao, densidade, massa e cor) permanecem constantes.

lll.  Em um equilibrio quimico, as propriedades microscépicas do sistema
(colisbes entre as moléculas e transformagdes de umas substancias

em outras) permanecem em evolugao, pois o equilibrio € dinamico.

E(sd0) correta(s) a(s) afirmacéo(des):
a) Somentelell

b) Somente | e lll

c) Somentellelll

d) Somente |

e Lllell

Resposta Comentada
Letrae)

Vamos analisar cada uma das proposi¢cdes dadas.
I) Correta, porque se o sistema for aberto havera perda de massa e o equi-
librio ndo sera estabelecido.

II) Correta. No equilibrio, as concentragdes dos participantes da reagao per-
manecem constantes, as cores também e as densidades também ja que
densidade, d = m/V. Como nao ha perda de massa, as densidades ndo mu-
dam.

[II) Correta. Um equilibrio quimico € sempre dinamico.
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.Atende ao Objetivo 1.

(FAETEC) Nas condi¢cdes ambientes, é exemplo de sistema em estado de
equilibrio uma:

a) xicara de café bem quente;

b) garrafa de agua mineral gasosa fechada;

c) chama uniforme de bico de Bunsen;

d) porcao de agua fervendo em temperatura constante;

e) tigela contendo feijao cozido.

Resposta Comentada

Vamos comentar cada proposicao:

a) Nao, pois no café ha perda de vapor.

b) Sim, pois a garrafa esta fechada. Sistema fechado e agua e CO, em
equilibrio.

c) Nao, pois a chama do bico de Bunsen é um sistema aberto, porque o
oxigénio do ar participa da reacédo de combustao.

d) Nao, porque a agua fervendo libera vapor => sistema aberto.

e) Nao, tigela com feijao => sistema aberto.

[ 3.1. Energia livre e Constante de Equilibrio - K. }

Para qualquer reacgao do tipo
aA+ bB— cC + dD

podemos, usando a mesma metodologia acima, escrever que:

AG® oo =- RT In K, (Lei do Equilibrio)
com K = [C]¢[D]°
© [A]® [B]°
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onde [X]J* é igual a concentragdo molar do reagente ou produto X elevado
ao seu respectivo coeficiente estequiométrico (x).

No caso,

X corresponde a: A,B,CouD e

x corresponde aos coeficientes estequiomeétricos: a, b c ou d.

-~

o As concentragoes de A, B, C e D sdo as concentragcées molares
dos reagentes e produtos no equilibrio e ndo as concentragoes
iniciais.

. O valor de K. depende da temperatura, pois In K. = - AGYRT.

o Quanto maior o valor de K. , maior a quantidade de produto forma-
do (maior o rendimento da reagao).

. Para solidos e liquidos puros, as concentragées molares no equili-
\ brio sao iguais a 1. /

Exemplo de como utilizar a expressdo da Lei de Equilibrio: vamos

considerar a reagao de formacéao do acido iodidrico (HI),

H2(9) + 12(9) — 2HI(g)
e calcular K. por dois processos:

i) Através do valor de AG ..

Sabendo que: AHOreag de formacao do HI é igual a 26,50 kJ/mol e que A
Soreag de formacao do HI é igual a 83,2------ J/mol.K. Calcule K, para a rea-
cao a temperatura de 298 K.

Resolucao:

Vocé aprendeu, na Aula 16, que AG =AH - TAS

=> AG® = AH’ - TAS®

=> AG® = 26,50 x 10° — 298 x 83,2 = - 1706,4 J/mol

Como AG’=-RTInK, => InK,=- (- 1706,4/ 8,314 x 298)
=>|n K, =0,688

=>K,=e 0% = 2
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ii) Através de valores de concentragao, no equilibrio, das espécies en-
volvidas.

Se no equilibrio as concentragdes, em mol/L, de H, I, e HI, forem respecti-
vamente iguais a 4, 2 e 4, ento:

_ [HI? [4]2
c T g = Ke= g =2

Comparacao entre Q e K, para este exemplo.

Vamos comparar esse resultado com valores de quocientes das con-
centragdes (Q) para entender o que acontece quando seus valores sao
maiores ou menores que K..

iii) se as concentragdes fossem: 0,2 mol/L para o H, e para o I, e 0,4 para
o HI obteriamos:

THI2 [0.4]2
Q= Ho10b1  — [0.2100,2]

4>2 => Q>K,

Logo, as concentragdes de H, e |, estdo menores que o valor da concentra-
¢ao de HI. Isto significa que HI deve ser consumido para que haja mais pro-
ducgao dos reagentes e a reagao atinja o equilibrio.

Conclusao:

Se Q > K, , entdo a concentragédo dos reagentes € menor que a dos produ-
tos , o que resulta num deslocamento para a esquerda, aumentando a con-
centragao dos reagentes e diminuindo a concentragéo do produto.

iv) se as concentragbes fossem: 0,4 mol/L para o H, e parao I, e 0,5 para o
HI obteriamos:

[HI2 [0,5]2

Ho10,1  —  [0,4100.4]

=1,56
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1,56 <2 => Q<K..
Logo, a concentragdo de HI esta menor do que seria o valor necessario pa-
ra atingir o equilibrio. Isto significa que mais HI deve ser produzido para

que a reagao atinja o equilibrio.
Concluséo:
Neste caso, se Q < K., entdo a concentragdo dos reagentes € maior que a

dos produtos o que resulta num deslocamento para a direita aumentando a
concentragéo dos reagentes e diminuindo a concentragao do produto.

Q
Ke

Reacéoinversa
<—

Equilibrio
<—

Reacao direta

Fonte: Mendes & Campos.

Figura 17.6: Comparacéao entre valores de Q e K, para verificagdo do an-

damento de uma reacéo.

calor da constante de equilibrio indica a extensao com que a reagé?

quimica favorece os reagentes ou os produtos no equilibrio quimico.
Para:

o Valores elevados de K. (ou K;), maiores que 103, o equilibrio favo-
rece fortemente os produtos;

o Valores intermediarios de K. (ou K,), entre 107 e 10°, as concentra-
coes de reagentes e produtos sao praticamente iguais;

o Valores pequenos de K. (ou K;), menores que 107, o equilibrio fa-

\ vorece fortemente os reagentes. /

422




3.2. Calculo das concentragoes, no equilibrio, a partir do conheci-
mento de K.

Se tivermos a constante de equilibrio de uma reagdo e as concentra-
¢bes iniciais de reagentes, como posso determinar as concentragbes no
equilibrio?

A partir dos seguintes exemplos, vamos ajuda-lo a responder a essa
questao.

(Vunest — adaptada) Considere o equilibrio a 25 °C:
PCls (9) <> PCl3 (g) + Cl2 (9)

Conhecendo-se as concentragdes iniciais: [PCls]; = 0,100 mol/L; [Cl,)i =
0,020 mol/L; [PCI3]i = 0 e a concentracdo de PCls no equilibrio, igual a
0,065, calcule o valor de K..

Resolucgao:
No inicio (tempo = 0) temos 0,1 mol/L de PCls e 0,02 mol/L de Cl..

Imagine que, apds algum tempo, x mols/L de PCls tenham sido consumidos
(decompostos).

Se x mols/L foram consumidos significa que x mols/L de PCl; e de Cl, fo-
ram produzidos, uma vez que a reagao tem a propor¢ao estequiométrica de
1:1:1.

Se haviam 0,02 mol/L de ClI; no inicio, entdo, nesse intervalo de tempo, fo-
ram formados x mol/L de Cl, e x mol/L de PCls.

No equilibrio, teremos: [0,1 — x] mols/L de PCls, (0,02 + x) mol/L de Cl,e (0
+ x) mols/L de PCl; Veja a tabela 17.1.
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Tabela 17.1: Concentragao de produtos e reagentes com o andamento da
reacao até o equilibrio.

PCls PCls Cly
Mol/L Mol/L Mol/L
Inicio 0,1 0 0,02
Reagente consumido X
Produto formado X 0,02 +x
Equilibrio 0,1 —x=0,065 0+x 0,02 + x

Fonte: Mendes & Campos

x=0,1-0,065= 0,035 => No equilibrio: [PCl; ] = 0,035 e [Cl,] = 0,055

_IPCLICL] = Kp= 2222222 20,03 molll
[PCl] |

- Atende ao Objetivo 3.

No equilibrio, a uma dada temperatura, 2 HI (g) <> H> (g) + 12 (g), encon-

tramos as seguintes concentragdes: 10 mol/L de H; e 0,01 mol/L de I.

a) Se a concentragao de HI for igual a 10 mol/L qual sera o valor de K. para
esta reagao?
b) Se a reacado fosse HI (g) < 2H, (g) + Y21, (g) o valor de K. seria o

mesmo?

Resposta Comentada

H:1 101 _ _ [10] [0.01] _ 4 A3
a) Kﬂ:ﬁg_» C_W_>K°_1O
102 152 12 112
b) K = [HE] [lE] => K - [1[]] [Uﬂﬂ => KC - 0,032
c [HI] c 110]

Observe que o valor de K. depende de como a reacdo € escrita. K. deve
ser dado junto com a reacgéo.
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[3.3. Relacéo entre K. e K, }

Paraareacédo aA +bB <« cC +dD , vocé aprendeu que:

_ (pd)° (p)° R (v )
P '[F',e., }a{F'E} ¢ [ARE®

Vocé vai ver agora que para facilitar os calculos, a partir do conheci-
mento de uma delas, podemos calcular o valor da outra. Como entéo, po-
demos relacionar essas duas constantes?

Sabendo que parao gas /i, pi=nRT/V =n/V (RT) =[i](RT)
(onde [i] = ni/V = concentragdo do componente J),
substituindo essa relacédo, para cada componente, na expressao de K; te-

mos.
_[c]*(RT)® [D]? (RT)"
T Al (RD)* (B (RD)E
o — [C]E [D]d (RT:]c+d-a—b
P [A]® [B]"
Como K.= w
© [AR[B]°
temos;
. K, = K¢ (RT)*"

onde An = ( N¢ + Ng) — (Na + Np) = Nprod — Nreag

SeAn=0 => K, =K,

Observe que K, também depende da temperatura.
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-Atende ao Objetivo 3.

Seja a reacao de formagao de HCI a partir de hidrogénio e cloro:

Hx(g) + Cl2(g) <> HCI(g)
No equilibrio, a uma dada temperatura, as pressdes parciais dos compo-
nentes séo: pH, = 0,5 atm; pCl, = 0,4 atm e pHCI = 0,6 atm. Calcule o valor
da constante de equilibrio em termos de pressdes parciais (Kp).

Resposta Comentada

Devemos inicialmente balancear a reagao => Hy( g) + Cl,(g) < 2 HCI (g).

~ ic 0,6°
Usando a expresséo de K, obteremos: Ky= Pio_ = =18
Puz Por 0Ex04

[ 4. Equilibrio Quimico e Velocidade de reagao 1

Em muitos livros, vocé ira encontrar a definicdo de equilibrio quimico
em funcao das velocidades das reacgdes direta e inversa de uma reacao re-
versivel.

Exemplo:
3H2(g)+N2(g) —> 2NH3(g) reagao direta (v4)
2NH3(g) — 3 Hz(g)+N2(9), reagao inversa (vz)

Essas velocidades, v € v,, podem ser obtidas através da observagao
de como as concentragdes de reagentes ou produtos variam com o tempo.

O equilibrio quimico ocorre quando, em uma reacao reversivel, a velo-
cidade da reacgéao direta (v4) € igual a velocidade da reagéo inversa (v,).
Quando o estado de equilibrio € alcangado, as concentragdes de reagentes
e produtos permanecem constantes. Vejamos esse conceito em termos
graficos — Figura 17.7:
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A * :equilibrio
: x o L
® reacao direta S e
B - © I
O ~-»=equlibrig frar}
O : C
o : 8 : :
o & L_nitrogénio (reagente) :
> ol :
O
reacao inversa
» »
tempo tempo
(a) (b)

Fontes: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/a/a9/Reacao_de_equilibrio_%28velocidade%29.png
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/c/c2/Reacao_de_equilibrio_%28concentracoes%29.png

Figura 17.7: a) Velocidades das reagdes direta e inversa em fung¢ao do
tempo. (b) Concentragao dos participantes da reagao em fungao do tempo.

Na Figura 17.7 (a), vocé pode observar que a medida que o tempo
passa, ha formacao de produto na reacao direta. No caso da reacéao inversa
o produto da primeira reagdo da origem aos reagentes. No ponto indicado,
as velocidades das duas reagdes sao iguais.

Na Figura 17.7 (b), vocé também observa que com o passar do tem-
po ha decréscimo das concentragdes dos reagentes da reacdo 3 H; (g) +

N2 (g) &> 2 NH;3 (g) e aumento da concentragdo do produto. Como a reagao

inversa acontece, 2 NH3; (g) — 3 Hz (g) + N2 (g), no equilibrio as concen-

tragdes de todos os participantes da reacao ficam constantes.

5. Grau de equilibrio

Indica a percentagem, em mols, de uma determinada espécie que rea-
giu (sofreu uma transformacgéao) para estabelecer o equilibrio. Podemos re-
presentar essa percentagem como:

_quantidade de maténa consumida (em mols)
~ qguantiade inicial de matéria (em mol)
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a) Considere a reagao

A(g) « B(9) +C(9)

Se no inicio, tivermos: 1,4 mols de A e no equilibrio forem encontrados 0,60
mols de A, sem reagir, concluimos, entédo, que reagiram 1,40 — 0,60 = 0,8
mols de A.

Neste caso o grau de equilibrio sera:

a=22 - 057=>57%
1.4

Vocé poderia ter calculado essa percentagem através de uma regra de trés:

1,4 mols de A no inicio ~ -——-—-- 100%

0,8 mols de A que reagiram ------ x =>x=0,8x100/1,4 =57 %
b) Considere um baldo de 10L, onde esta acontecendo o processo:

PCls(g) <> PCly(g) + Clx(g)
Se, numa dada temperatura, 1 mol de PCls esta 74% dissociado, calcule a
constante da dissociacdo do PCls. Obs: Aqui a constante de equilibrio pode
ser chamada de constante de dissociagao pois, a reacado é de dissociagao

e esta em equilibrio.

Como o PCls esta 74% dissociado, isto &, se transformou em produto, te-
mos que 0,74 mols de PCls reagiram.

Tabela 17.2: Concentragédo de produtos e reagentes com o andamento da
reacao até o equilibrio.
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PCls PCls

Mol/L Mol/L
Inicio 1/10 0
Reagente consumido 0,74/10
Produto formado 0,74/10
Equilibrio (1-0,74)10 0,74/10

Fonte: Mendes & Campos

Cly
Mol/L

0,74/10
0,74/10

Observe que em cada coluna os valores sdao em mol/L, por isso dividimos o

numero de mols por 10 (litros) que é o volume do balao.

_ 0,074 x 0,074

Ke 0,026

= 0,21

[ 6. Fatores que influenciam no equilibrio quimico }

Vocé acabou de aprender que quando uma reagéo atinge o equilibrio

as concentracdes dos participantes ficam constantes e em equilibrio dina-

mico. Entdo, o que acontecera:

o Se as concentragoes forem alteradas?

Considere areacao: SO,(g) + 2 0,(g) «» SO3(g)

. Quando aumentamos a concentragdo de um dos participantes da rea-

¢ao em equilibrio, a reagao deve ser deslocada no sentido de consu-

mir o que foi acrescentado, ou seja, o equilibrio desloca-se para o la-

do oposto.

Adicionando SO, ou O,, a reacdo se desloca para a direita. Estamos

adicionando mais reagentes. Ao adicionarmos SO3; a reagao se deslocara

para a esquerda.

. Quando diminuimos a concentragcdo de um dos participantes da rea-

cao em equilibrio, a reacido deve ser deslocada no sentido de recom-
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por o que foi perdido, ou seja, o equilibrio desloca-se para o mesmo lado.

Retirando SO, 0u O,, a reagao se desloca para a esquerda, pois 0 SO3
ird se decompor para recompor a falta de reagentes. Se retirarmos SO3; a
reacao se deslocara para a direita para formar SO3; que esta faltando para
atingir o novo equilibrio.

o Se a pressao total for alterada?

Considere areagcéo: 2NO (g)+ Cl, (g) < 2NOCI(g)

A formacao de NOCI através da reacao entre NO e Cl, faz com que o
numero de mols (2 NO + 1 Cl, = 3), no recipiente, diminua para 2 mols (de
NOCI).

Vocé aprendeu que a pressao € dependente do numero de mols (PV =
nRT), logo, ao formar NOCI, a pressao que a mistura exerce dentro do reci-
piente diminui. A reagao direta, com o aumento da pressao, sera favorecida
na direcdo de menor numero de mols ou menor volume. No caso da reagao

acima, na diregao de formagao do produto NOCI.

Portanto, se aumentarmos a pressao desta reagao, o equilibrio ira se
deslocar em diregao ao produto. Se diminuirmos a pressao desta reagao, o
equilibrio ird se deslocar em diregdo aos reagentes (reagao inversa => para
a esquerda).

Observe que para qualquer reagao em equilibrio podemos dizer que:

. O aumento da pressao desloca o equilibrio para o lado de menor volu-
me gasoso, ou seja, para o lado onde a soma dos numeros de mols
dos gases for menor.

. A diminuicdo da pressao desloca o equilibrio para o lado de maior vo-
lume gasoso, ou seja, para o lado onde a soma dos numeros de mols
dos gases for maior.
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Observagao

A adicdo de um gas inerte aumenta a presséao total, mas ndo aumen-
ta as pressdes parciais ou concentragdo dos gases envolvidos na reagéo.
Logo, o equilibrio quimico ndo sofre deslocamentos.

.Entende-se por gas inerte aquele que nao participa da reacao.

o Se a temperatura for alterada?

Numa reagao endotérmica, como vocé ja aprendeu, o calor necessario
para a reagao acontecer pode ser visto como reagente; logo, segue a regra
do aumento de reagente. Ver item sobre alteragdo das concentragdes.

. O aumento da temperatura, na reacdo endotérmica, desloca o equili-

brio no sentido direto. A diminuicdo da temperatura desloca o equili-
brio no sentido inverso.

A +B +calor< C+D
Numa reagao exotérmica, como vocé também aprendeu, o calor libe-
rado na reagao pode ser visto como produto. Logo, segue a regra da dimi-
nui¢cao de produto. Ver item sobre alteragao das concentragdes.
. O aumento da temperatura numa reagao exotérmica desloca o equili-

brio no sentido inverso. Por sua vez, a diminuicdo da temperatura des-
loca no sentido direto.

A+B & C+ D + calor

A Tabela 17.3 apresenta um resumo do que foi abordado acima sobre des-
locamento de equilibrio a partir de alteracdes sobre reagdes em equilibrio.
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Tabela 17.3 - Fatores que alteram o equilibrio e suas consequéncias

Influéncia no Equilibrio Deslocamento
Adicao de Reagente No sentido dos produtos —
Adicéo de Produto No sentido dos reagentes <«
Reducao de Reagente No sentido dos reagentes <«
Reducgéo de Produtos No sentido dos produtos —
Aumento de Pressao No sentido da contragéo de volume
Diminuicao de Pressao No sentido da expansao de volume
Aumento de Temperatura No sentido da reagéo endotérmica
Diminuicado de Temperatura No sentido da reagéo exotérmica

Fonte:Mendes & Campos

Os resultados observados quando da alteragao desses trés fatores
(concentragao, pressao e temperatura) no equilibrio de uma reagéo quimica
foram estudados pelo quimico Francés, Henry Louis Le Chatelier, em 1888.
A conclusao de seu trabalho é conhecida como: “Principio de Le Chateli-

er.

“Quando um sistema em equilibrio é perturbado, ele reage
no sentido de anular o efeito desta perturbagao”.

Ou, em outras palavras:

“Quando se aplica uma forca em um sistema em equilibrio, ele ten-
de a se reajustar no sentido de diminuir os efeitos dessa forgca”.

- Atende ao Objetivo 5.

No equilibrio SO, + ¥2 O, «> SOj3;, 0 aumento da concentragéo de SO,

provocara:

a) menor producao de SO;

b) aumento da concentragéo de O,

c) deslocamento do equilibrio para a esquerda
d) alteragédo da constante K,

e) formagéao de maior numero de moléculas SO;
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Resposta Comentada
Letra e), pois um aumento de reagente gera aumento de produto.

- Atende ao Objetivo 5.

O equilibrio da reagcédo 2 CO(g) + Ox(g) <> 2 COy(g) + calor podera ser
deslocado para a direita, efetuando-se:

a) uma diminuicdo da pressao

b) um aumento da concentragédo de CO,

c) um aquecimento do sistema

d) um aumento da concentragao de O,

Resposta Comentada
Vamos analisar cada resposta proposta:

a) uma diminuicdo da pressao desloca a reagao para o lado de maior nu-
mero de mols (lado esquerdo = 2 + 1 = 3 mols). Errada.

b) um aumento da concentragao de CO, desloca o equilibrio para a esquer-
da no sentido de consumi-lo. Errada.

c) o aquecimento do sistema favorece a reagao inversa ja que esta reagao
libera calor. Errada.

d) um aumento da concentracdo de O, acarreta em deslocamento para a
direita no sentido de formar mais CO,. Correta

- Atende ao Objetivo 5.

(UFRS) Considere o seguinte sistema em equilibrio:

2H,S(g) + 302(9) ¢ 2H,O(g) + 2SO0, (9) AH = - 247,85 kcal
Diga o que ocorrera com a concentragado do didxido de enxofre, SO,, quan-
do o equilibrio for alterado apenas por:
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a) Remocéo de sulfeto de hidrogénio (H,S).
b) Aumento da temperatura.

c) Aumento da presséo.

d) Adicao de oxigénio.

Resposta Comentada

a) A remocgéao de reagente diminui producao de agua e SO,. A reagéo des-
loca-se para a esquerda para recompor o H,S.

b) o aumento da temperatura favorece a reagéo inversa ja que esta reagao
€ exotérmica (libera calor).

c) o aumento da pressao favorece a reagao no lado que tiver menor nume-
ro de mols => o lado direito (2 + 2 = 4)

d) a adicao de O, favorece a producéo de agua e SO,. portanto, a reagao

se desloca para a direita.

[ Conclusao }

O método aqui abordado para conceituar equilibrio quimico tem a van-
tagem de relacionar as constantes de equilibrio as transformacdes termodi-
namicas que ocorrem na reagao. A comparagao entre o quociente reacional
e a constante de equilibrio informa-nos o quao afastada a reagao esta do
equilibrio. Alguns fatores, como: temperatura, pressao e concentragao influ-
enciam no equilibrio quimico, segundo o Principio de Le Chatelier.

- Atende ao Objetivo 5.

UFMG-MG - Considerando-se o sistema em equilibrio:

PCLs (s) <> PCl3(s) + Cl(g) AH>0

Pode-se afirmar que:

a) a adicao de mais Cl, desloca o equilibrio para a direita.

b) a adicdo de mais PCls) desloca o equilibrio para a direita.
c) a elevagao da pressao favorece a formagao de PCls (s).
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d) o aumento de temperatura desloca o equilibrio para a esquerda.
e) o sistema entra em equilibrio mesmo em frasco aberto.

Resposta Comentada
Resposta certa. Letra C (menor niumero de mols gasosos)

A opcao (a) esta errada, pois ao adicionar um produto a reagéo desloca no
sentido de formar mais reagentes.

A opgéo (b) esta errada, pois o PCls (s) esta no estado solido e, sélidos né&o
participam do calculo de K. pois, se admite que sua concentragéo seja igual
al.

A opcao (d) esta errada, pois a reagao direta é endotérmica, assim o au-
mento da temperatura desloca o equilibrio para a direita.

E a opcao (e) também esta errada, pois para que uma reagao entre em
equilibrio é necessario que esteja em um sistema fechado.

- Atende ao Objetivo 3.

Fuvest-SP — O equilibrio de dissociagdo do H,S gasoso é representado pe-
la equacgao: 2 H,S (g) <> 2Hx(g) +S2(Q)

Em um recipiente de 2,0 dm® estdo em equilibrio 1 mol de H,S, 0,20 mol de
H, e 0,80 mols de S,. Qual o valor da constante de equilibrio K.?

a) 0,016 b) 0,032 c) 0,080 d) 12,5 e) 62,5

Resposta Comentada

Opcao a: 0,016

_ [Hy)? [Sy]

€ [H,S1°

Como 2 dm?®=2L entdo, em termos em mol/L
=> (0,5 mol de H,S, 0,10 mol de H, e 0,40 mol de S,
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— 0,12 [04] _ 0,016
c [0.5]

-Atende ao Objetivo 5.

(Cesgranrio-adaptada) O decréscimo da massa do monéxido de carbono
no sistema em equilibrio:

2CO(g) + 0,(g) <> 2CO»(g) DH=-65,6kd

Pode ser obtido através da seguinte modificagdo imposta ao sistema:

a) Decréscimo na presséo total, a temperatura constante.
b) Aquecimento da mistura gasosa, a pressao constante.
c) Adicao de dioxido de carbono gasoso.

d) Aumento na presséo total, a temperatura constante.

Resposta Comentada

Opcao d.

Para que a massa de CO seja reduzida, € necessario que o sistema seja
deslocado no sentido da formacao dos produtos, entdo vamos analisar ca-
da resposta para ver qual delas atende a este critério:

a) Decréscimo na pressao total, a temperatura constante. A redugao da
pressao total do sistema deslocara no sentido de maior numero de
mols gasosos neste caso temos: 3 mols nos reagentes € 2 mols nos
produtos logo esta opgao ira fazer com que a concentragao de CO se-
ja aumentada.

b) Aquecimento da mistura gasosa, a pressao constante. Reagao exo-
térmica desloca para o lado dos reagentes.

c) Adicao de didéxido de carbono gasoso. Vai deslocar no sentido dos re-
agentes, ou seja, formagao de CO, também nao atende.
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d) Desloca no sentido da formagao de menor numero de mols gasosos,
neste caso para formagao do produto. Essa € a resposta que atende
ao critério indicado na pergunta.

- Atende aos Objetivos 2 e 5.

Fuvest-SP — A temperatura ambiente, o NO,, gas castanho-avermelhado,

esta sempre em equilibrio com o seu dimero, o N,Oy4, gas incolor. Preparam
-se dois tubos fechados com a mesma coloracéao inicial. Um deles foi mer-
gulhado em banho de gelo + agua e o outro em agua a 80°C. O tubo frio
tornou-se incolor e o quente assumiu uma coloragéo castanho-avermelhada

mais intensa.

a) Com base nas observagdes descritas, explique se a reagao de dimeriza-
¢ao é endotérmica ou exotérmica.

b) Em qual das duas temperaturas o valor numérico da constante de equili-
brio € maior? Explique.

Resposta Comentada

a) A reacao de dimerizacdo € NO, — N,O,4

Observando os dados, vemos que:

Fornecendo calor forma NO, (quente - avermelhado)

Retirando calor forma N,O,4 (frio - incolor)

Logo, podemos dizer que a reagao de dimerizacdo (NO, — N,O,) é exo-
térmica, pois ao retirar calor da reagdo houve um deslocamento no sentido
de formar o dimero, ou seja uma compensacao para a redugao do calor.

_[N0,]

<~ INO, ] >~ Se o aumento de temperatura desloca para a esquerda,
2

diminuindo [N,O, ] e aumentando [NO,], ocorrera a diminuicdo do valor de
Kc.

Portanto, Kc 80°C < Kc 0°C. Entdo, aresposta paraoitembéa T =0°C.
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-Atende ao Objetivo 3.

(USP 2003) Na reacao de esterificagéo:

H;CCOOH + C;Hs0H < H,0 + H;CCOO-C;Hs5

verifica-se que, a 25°C, as concentragcbes das substancias em equilibrio
séo:

[H;CCOOH] = 0,33 mol/L

[H.O] = 0,66 mol/L

[C2H50H] = 0,33 mol/L

[H3CCOO-C,Hs] = 0,66 mol/L

A constante de equilibrio (K;), a 25°C, vale:

a)5 b)4 c)0,66 d)0,33 e)0,11

Resposta Comentada
Letra b)

K = [H:CCOO-CzHs] [H20]
©" [H3CCOOH] [CzHsOH]

_ [0,68] [0,66]
©™ Tp,33] [0,33]

.Atende ao Objetivo 5.

(UFMS) A reacao de fotossintese é:
6CO,(g) + 6H0(I) < CgHi206(s) + 60,(g) AH=+2.802 kJ

=0,4356/0,1089 =4

Assumindo que a reagao esta em equilibrio e que a célula vegetal € um sis-
tema isolado, é correto afirmar que:

a) Quando a presséao parcial de O, € aumentada, o equilibrio se desloca
na direcao da formagao dos produtos.

b) Quando se aumenta a temperatura, o equilibrio se desloca no sentido
da formacéao dos produtos.
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c) Quando se remove um pouco de CgH,0¢, 0 equilibrio se desloca no
sentido da formacgao de reagentes.

d) Quando a pressao atmosférica aumenta, o equilibrio se desloca no
sentido da formacgao dos produtos.

e) A adicédo de agua desloca o equilibrio no sentido dos reagentes.

Resposta Comentada

a) Errada. Os critérios de deslocamento com a concentracdo sao também
validos para as pressodes parciais pois P; = nRT/V = Ci(RT).

b) Correta. A reagao é endotérmica; logo, ceder calor favorece a formagao
dos produtos.

c) Errada. A remogéao de produtos desloca a reagao na direcdo em que fa-
vorece sua recomposicao (direita).

d) Errada. O sistema é fechado e a pressao atmosférica nao interfere.

e) Errada. A adi¢ao de reagente sempre favorece a formagéo de produtos.

-Atende ao Objetivo 5.

(Fuvest-SP) Em uma solugao obtida pela dissolugao de cloreto de cobalto Il
em acido cloridrico, tem-se:
[Co(H20)6]* (aq) + 4 Cl"(aq) <> [COCLJ* (ag) + 6 H20
rosado azul
Essa solugéo foi dividida em trés partes, cada uma colocada em um tubo de
ensaio. Cada tubo de ensaio foi submetido a uma temperatura diferente,
sob pressdo ambiente, como ilustrado abaixo.

Agua em Agua e
Ar ebulicao gelo

R Y B

[ ] [ ] [ ]
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a) Em que sentido a reagao acima representada absorve calor? Justifique.
b) Em qual desses trés experimentos a constante do equilibrio apresentado
tem o menor valor? Explique.

Resposta Comentada

a) Se em agua quente ela ficou azul (formacgao de produtos) significa que a
reacao € endotérmica (necessita de calor para ocorrer). Logo, o sentido é
para a direita.

b) De acordo com a resolugao da letra A, a reacao direta é endotérmica.
[Co(H20)6]*" (aq) + 4 Cl" (aq) <> [COCly]* (aq) + 6 H20y Endotérmico

Com a diminuicdo da temperatura, o deslocamento da reagao ocorre para a
esquerda (aumento da coloragéo rosa), isto significa que a concentragao
dos reagentes sera maior que a concentragao dos produtos, o que torna o
valor de K; menor. Portanto, K; € menor no Tubo C.

.Atende ao Objetivo 3.

Para a dissociagéo do triéxido de enxofre 2 SO3(g) <« 2 S0,(g) + O2(9)
o valor de K, é igual a 5, a uma dada temperatura. Num recipiente de 10 L,
a essa mesma temperatura, verifica-se que estdo presentes no equilibrio 40
mols de SO, e 50 mols de O,. Portanto, o numero de mols de SO3; nado dis-
sociados € igual a:

a)4 b) 5 c) 16 d) 20 e) 40

Resposta Comentada

Se, no equilibrio, temos:

« - [SOL7[0y]
S0P

E s6 substituir os valores e teremos a concentracdo de SO3; que esta ndo
dissociado.
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[SO,] =40 mols/10 L = 4 mol/L
[O2] = 50 mols/10 L = 5 mol/L

[41°[5]

K_= 503 80/5 =>[SO3]* = 16 mols/L

=>[S0O3] =4 Mol/L => numero de mols de SO3 =40 mols (em 10 L)

o O equilibrio de reagao quimica € um equilibrio dinamico.

o As constantes de equilibrio informam-nos o ponto onde as concentra-
¢Oes de produtos e reagentes sado constantes. Podem ser calculadas
em fungao de AG? eac OU pelas velocidades de reagao (cinética quimi-
ca).

o Uma reagao pode estar em equilibrio com seus participantes em esta-
dos fisicos diferentes, porém as substancias em estados sélidos ou
liquidos n&o s&o consideradas na expressao para o calculo de K..

o O Principio de Le Chatelier auxilia-nos a prever o que ocorrera com o
equilibrio de uma reag¢ao a medida que temperatura, presséo ou con-
centracdo sao alteradas.

[Informagées sobre a préxima aula }

Na proxima aula, vocé continuara estudando equilibrio, mas abordan-
do o equilibrio ibnico.
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Um pouco de poesia...

Recome¢o

Cresce desordem,
desinformacao.
Perdido,

entao,

sustido,
parado

na segunda lei.
No equilibrio,
bem sei,

a energia livre
nao varia.

E o tempo anda
até um dia.

E eu espero

e desespero.

E o acaso?
Havera sorte?
A duvida

nao é morte.
Morrer

é entropia
congelada.

E a vida,
agitada,

quem diria,

é incerta

mas aberta

a alegria.

Fonte: Livro “ Quase Poesia Quase Quimica” Jodo Paiva, Centenario da
Sociedade Portuguesa de Quimica, SPQ, 2012

http://www.poesia.jcpaiva.net/quasepoesia/index.htm
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Licenciaturaem Ciéncias Biologicas

Fundagéo
@Eq ERJ Elementos de Quimica Geral
Conssrcio cederj Carmen Lucia de Oliveira Mendes &

Mara Lucia Gomes de Campos

[ AULA 18 }
Equilibrio 16nico - Acidos e Bases
META
Conceituar acidos, bases, pH, pOH,
pKa e pr
OBJETIVO

Esperamos que, apos o estudo do conteudo desta
aula, vocé seja capaz de:

1.  distinguir o que sao acidos, bases e pares
conjugados;

2. calcular a constante de ionizagdo e grau de
dissociacgao;

3. calcular o valor de pH e pOH de solucdes
acidas e basicas;

4. reconhecer a forca de um acido e uma base,
através da capacidade de formagao de ions

em meio aquoso.

443



A funcado normal das células depende de uma série de processos bio-
quimicos e enzimaticos do metabolismo celular. Dentre eles, devemos citar
a regulacao da quantidade de ions hidrogénio nos liquidos intra e extracelu-
lares no organismo. Fora de uma faixa aceitavel de concentracdo desses
ions, proteinas sado desnaturadas e digeridas, e as enzimas perdem sua
capacidade de funcionar. Variagbes nas suas concentragcées geram altera-
¢des na permeabilidade das membranas plasmaticas e nas suas fungdes,
podendo gerar, se nao corrigidas, disfungbes graves dos érgaos.

Sendo assim, controlar a concentracédo de ions H” intra e extracelularmente
significa controlar o grau de acidez desses liquidos, pois a quantidade de

ions H" livres no meio é que define o quéo acido este se encontra.

O controle de acidez também ¢é realizado na agricultura, pois solos
muito acidos causam a lixiviagao de nutrientes que passam a ficar indispo-
niveis para as plantas. O solo fica pobre em nutrientes, como o calcio, mag-
nésio e potassio. Para resolver esse problema, os agricultores utilizam o
processo de calagem, que € a adigdo de calcario, com o objetivo de au-
mentar o teor de calcio, magnésio e de aluminio e diminuir a concentragéo
de ions hidrogénio.

Lixiviagdo € uma espécie de lavagem do solo, provocado por fatores ambientais como a
chuva. Nesse processo, os nutrientes do solo s&o carreados junto a agua para profundidades
maiores do solo ou para fora dele (como para corpos d’agua), empobrecendo-o.

Um dos responsaveis pela alta acidez no solo é a chuva acida. Toda
chuva possui naturalmente uma pequena acidez, proveniente da presenca
de gas carbdnico na atmosfera, que reage com a agua, formando o acido
carbdnico durante a precipitagao pluvial. Porém, em areas industriais ou
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préximas a elas, € comum um aumento nesta acidez devido a liberagao de
gases poluentes na atmosfera, como 6xidos de enxofre (SOx) e de nitrogé-
nio (NOx). Estes, ao reagirem com a agua da chuva, formam outros acidos
como os acidos sufurico e nitrico — Figura 18.1.

Fonte (adaptada): Mendes & Campos

http://officeimg.vo.msecnd.net/en-us/images/MB900290305.jpg
http://officeimg.vo.msecnd.net/en-us/images/MB900433166.jpg
http://officeimg.vo.msecnd.net/en-us/images/MB900237936.jpg

Figura18.1: A poluicdo atmosférica gerada nos grandes centros industriais
pode gerar chuva acida na propria cidade (ou em regides agricolas proxi-
mas a estes centros) devido ao arraste dos gases poluentes pelos ventos,
prejudicando a agricultura destes locais.

Nesta aula, vocé vai estudar o que sao acidos e bases, e como ocor-
rem seus equilibrios. Vai aprender o que € reacdo de neutralizacdo da aci-
dez e porque ao tomar um antiacido vocé melhora de um incébmodo no es-
tdbmago — a famosa “queimacéao”.

1. Acidos e Bases

A partir do que leu nesse comecgo de aula, vocé ja teve ter concluido
que os conceitos de acido e base sado importantes tanto no nosso dia a dia
como no funcionamento do nosso organismo. Sendo assim, vamos come-
car esta aula, fornecendo duas definicdes; uma proposta pelo cientista Ar-
rhenius e outra por dois outros estudiosos, Bronsted e Lowry.
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. Definicao de acidos e bases de Arrhenius

Acido é toda substancia que pode aumentar a concentragéo de ions
hidrénio, H;0", em solugéo aquosa.

Ver Figura 18.2.

Exemplos:
HCI + H,O —> H30+ + CI
H,CO; + H,O & H;;O+ +HCO35

ol B = M0

HCI H,O H,

Fonte : Mendes & Campos

Figura 18.2: Doagao de um proton formando o ion hidrénio

Greagées de solugoes aquosas, ha surgimento do ion hidrénio que]

uma associacao do ion hidrogénio e uma molécula de agua. Em geral,
escrevemos:

HCI (aq) — H" (aq) + CI (aq),

mas, na realidade, por ser uma solugdao aquosa de acido cloridrico, o
que temos é:

HCI+H,0 > H"+H,0 + CI’
=> HCl (aq) > H;0" (aq) + CI (aq)

@e o H' reagiu com H,0 produzindo o H;0* /

Ha, portanto, diferentes tipos de acidos, que sao classificados quanto

ao numero de hidrogénios ionizaveis, Figura 18.3:
0 Monoacidos - presenca de 1 H" ionizavel - HCI
0 Diacidos - presenca de 2 H' ionizaveis - H,SO,
0 Triacidos - presenca de 3 H* ionizaveis - H3PO,
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Hidrogénio ionizavel é o hidrogénio da substancia que, ao se dissolver em agua, € liberado
como o cation H' e associa-se a uma molécula de dgua, produzindo HzO".

Fonte : Mendes & Campos

Figura 18.3: Representacdo das moléculas dos acidos cloridrico, sulfurico e
fosforico. As bolinhas pequenas representam os hidrogénios ionizaveis.

Quanto a base, segundo Arrhenius, ela € uma substancia que au-
menta a concentragdo de ions hidroxila, OH, em agua.

Exemplo:

NaOH ¢ ™°  Na' (g + OH g
—

Classificacao das bases, quanto ao numero de hidroxilas presentes na mo-
lécula:
0 monobase — presenga de 1 OH - NaOH, KOH
0 dibase - presenga de 2 OH - Ba(OH),, Fe(OH),
0 tribase - presenca de 3 OH™ - Cr(OH);, Al(OH);
0 tetrabase - presenca de 4 OH - Pb(OH)4, Sn(OH),

Definicao de Bronsted-Lowry

Acido é uma espécie quimica (molécula ou ion) capaz de doar um
proéton.
Base é uma espécie quimica (molécula ou ion) capaz de aceitar

)
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Préton, neste contexto, € um ion hidrogénio (H") que esta sendo transferido de um é&cido para
uma base, independente do solvente utilizado como meio.

Vocé pode, entdo, concluir que uma substancia ndo pode atuar como
acido sem a presencga de uma base.

Em solugdes aquosas, temos:
HCI + H,O — H3;0" + CI
acido base

Invertendo a reagao, temos:
H30+ + CII - HCI + H,O

acido base

O HCI (na reacéo direta) e o H3O" (na reagéo inversa) sdo acidos por-
que doam um préton para as bases H,O (na reacéo direta) e CI" (na reagéo

inversa).

Juntando as duas reagdes, obteremos uma reacgao reversivel, na qual o aci-
do produz uma base e a base produz um acido. A esse par damos 0 nome
de par-conjugado. Identificando este conceito na reagdo acima, temos:

HCI + H.O “ HsO" + cr
acido conjugado base conjugada acido conjugado base conjugada
Resumindo:

o HCI (acido 1) reage produzindo o CI" (base 1) => par conjugado

e a H,0 (base 2) produzindo o H30" (acido 2) => par conjugado.

=> Dois pares conjugados: [HCI e CI] e [H,O e H30%] ,como mostrados na
Figura 18.4.
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30°

GHE& 'ﬂ’ufg @&/é'\ %é
T AR

Acido 1 Base 2 Acido 2 Basé 1

Fonte : Mendes & Campos

Figura 18.4: Exemplo de pares conjugados segundo a definicado de Brons-

ted-Lowry

Observe a reacao:
NH3 + Hzo <> NH4+ (aCI) + OH"

O NHs", ao reagir com a agua, recebe um préton, portanto € uma base e a
agua é um acido. Ja o NH,", ao reagir com o OH’, cede um préton para a

hidroxila, dando origem & agua na reagéo inversa, logo NH,* € um &cido e o
OH’ é uma base. Veja a Figura 18.5

NH,*
NH, H,0 OH
A< *}’J‘\@ M;\ ¢ @<
A T A ’l‘

Base 1 Acido 2 Adido 1 Base 2

Fonte : Mendes & Campos

Figura 18.5: Figura apresentando os pares conjugados na reagao do NH;

com agua.
Resumindo:
NH3 + HQO <> NH4+ (aQ) + OH"
base conjugada acido conjugado acido conjugado base conjugada
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o NH; (base 1) reage produzindo o NH,4" (acido 1) => par conjugado
e a H,O (acido 2) produzindo o OH" (base 2) => par conjugado
=> Dois pares conjugados: [NH3 e NH;'] e [H,0 e OH]

Em solugdes nao aquosas:

Pela definicdo de Bronsted-Lowry, a reagao acido-base é uma reacao de
transferéncia de prétons e € mais abrangente que a de Arrhenius, porque
nao necessita da presenca de agua. Por esta definigdo, qualquer solvente,
como amodnia liquida ou acido sulfurico, pode ser utilizado. Veja Figura
18.6

Exemplo:
NH,Cl + KNH, — 2NH; + KCI

que sob forma ibnica fica:

NH," + NH2- — 2NH;

Acido Base Produto (neutralizagao)

=

NH,* NH, NH,

Fonte : Mendes & Campos

Figura 18.6 base: O ion NH," se comporta como um &cido, pois cede um
proton para o ion NH," que deste modo se comporta como uma base.

- Atende ao Objetivo 1.

(FUC-MT adaptada) No equilibrio HCI + NH; < NH," + CI', de acordo

com o conceito acido-base de Bronsted-Lowry,:

1) podemos afirmar que:
a) NH4" atua como base.
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b) NHj; atua como base.
c) HCIl atua como base.
d) CI atua como acido.
e) NHj; atua como acido

Il) identifique os pares conjugados

Resposta Comentada
I) Letra b). NH3; atua como base, pois recebe um préton do HCI.

Il) Pares: HCle CI e NHs;e NH,

- Atende ao Objetivo 1.

Qual das substancias abaixo pode ser uma base de Arrhenius?

a) CH3;COOH.
b) HCIL.

c) KOH.

d) H,SO..

e) CH3;0H.

Resposta Comentada
Letra c). Segundo Arrenhius, base € uma substancia que aumenta a con-
centragao de ions hidroxila, OH", em agua. Logo,

KOH + H,O — K" + OH™ ( a agua aqui apenas separa os ions na solugéo)

Observe que as opgoes (a) e (e) também apresentam compostos com pre-
senca de OH, porém estes ndo sao considerados base de Arrhenius por
nao liberarem a hidroxila em meio aquoso. Os compostos organicos, tais
como acido carboxilico e alcool, citados nestas opgdes, por serem molecu-
lares ndo se dissociam em meio aquoso, liberando OH™ no meio; portanto,
nao sao bases de Arrhenius.

Para saber mais sobre compostos organicos, consulte o link http://qnesc.sbq.org.br/online/
qnesc15/v15a02.pdf
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2. Equilibrio Iénico

O equilibrio i6bnico € um caso particular do equilibrio quimico, no qual,
além de moléculas na reagao, estao presentes ions.

Antes de tratarmos o equilibrio idbnico, devemos definir o que séo aci-
dos e bases em relacao as suas forgas, para que vocé possa entender me-
Ihor esse novo tipo de equilibrio.

Definigoes
. acido forte: completamente ionizado em solugao.
Ex.: HCI(g) + H.O(l) - H30%(aq) + Cl"(aq)

. acido fraco: apenas uma pequena fracdo da molécula se ioniza em
solucgao.
Ex.: CH;COOH(aq) + H,O(l) <> H3;0"(aq) + CH3;COO ™ (aq)

(acido acético)

lonizacao — é o fenébmeno de liberagdo de ions, em meio aquoso, de substancias com ligacoes
covalentes ou moleculares.

Vocé pode pensar assim: quanto maior a facilidade em doar um pro-
ton, mais forte é o acido. Mas como podemos saber, na pratica, se um aci-
do ou uma base é forte ou fraco?

Vocé aprendeu, na Aula 11, que a agua, quando quimicamente pura,
conduz muito pouco a corrente elétrica. Isso significa que ela se ioniza mui-
to pouco. Os acidos fortes conduzem bem a corrente elétrica, pois a maio-
ria das moléculas encontram-se ionizadas. Ja no caso de acidos fracos, on-
de as moléculas encontram-se pouco ionizadas, a corrente é fraca.

Definigoes
. base forte: completamente dissociada em solugéo.
Ex. NaOH  "° _Na'g, + OH

452



. base fraca: uma pequena fragdo das moléculas se dissocia em solu-
cao.
Ex.: NHs(aq) + H,O(l) <> NH," (aq) + OH (aq)

Para as bases, quanto maior a facilidade em receber um préton mais forte
ela é.

Dissociagdo — é o fendmeno onde ocorre a separagao de ions em substancias com liga-
¢ao idnica.

Voltando, entdo, aos pares conjugados, podemos dizer que:

. se um acido é forte sua base conjugada é fraca
Ex.: HCI(g) + H,O(I) — Hs0%(aq) + Cl"(aq), onde a base CI" é muito fraca,

pois ndo tem capacidade de receber prétons.

. se uma base é forte necessariamente seu acido conjugado é fraco.

Ex.: NaOH(s) + H,O(I) — Na“(aq) + OH (aq), onde a agua é um &cido

fraco, pois tem pouca capacidade de doar proétons.

Existem aparelhos, denominados condutivimetros, Figura 18.7, que
medem a condutividade elétrica de solugdes. Quanto maior o valor da con-
dutividade elétrica, mais ionizado estara o acido. Observe que a ionizagao
de um acido ocorre em solugao aquosa.

Fonte:http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/3/36 Electrcal_conductivity_meter.jpg/800px
-Electrical_conductivity _meter.jpg
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Figura 18.7: Condutivimetro — aparelho que mede a condutividade elétrica
de solugdes.

O condutivimetro também ¢é utilizado para medir condutividade de ba-
ses, pois 0 que ele mede esta associado a fluxo de ions. Portanto, serve
para acidos, bases e sais que formam ions, quando em solugao.

Um acido puro nao se ioniza.

@eriéncia sobre condutividade \

Em um laboratério que ndo possua um condutivimetro podemos usar uma experiéncia

que nos informa se um acido e uma base sao fortes ou fracos. Veja o video indicado no
link:
http://www.youtube.com/watch?v=yrBA5MFMsKI

Esse video mostra apenas que acidos, bases e sais conduzem corrente, pois acendem
a luz. Ele nao faz mencgao a questao fraco ou forte, mas vocé pode diferencia-los obser-
vando a intensidade da luz => acidos e bases fracas apresentarao luz fraca, acidos e

@es fortes apresentarao luz forte. /

@bsténcias moleculares sdélidas ou fundidas ndo conduzem corrente elé%
ca, pois nao estdo em sua forma ionizada. E o caso da maioria dos acidos.

Substancias ibnicas, quando fundidas, apresentam-se dissociadas, portanto
conduzem corrente elétrica; o mesmo ocorre quando estdo em meio aquo-
so. Porém em estado sélido ndo conduzem corrente elétrica. E o caso das

@ses. J

2.1. Constante de Acidez ou de ionizagao de um acido - K,

Agora que vocé ja viu as definicdes acima, podemos voltar a falar so-
bre equilibrio idbnico. Vamos considerar a reag¢ao de ionizacido do acido clo-
ridrico:

454


http://www.youtube.com/watch?v=yrBA5MFMsKI

HCl (aq) < H'(aq) + CI (aq)

Vocé observa que esta é uma reagdo em equilibrio. Logo, pelo que vocé
aprendeu de equilibrio quimico na Aula 17, podemos escrever a constante
de equilibrio ibnico, K, ou K; (constante de acidez ou de ionizagdo de um
acido):

[H™ ]ICI]

= T

O valor experimental de K, para o HCI, a temperatura de 25°C, foi obtido

experimentalmente como sendo igual a 10°.

[H* ][cr]

[HCI]

= K,= =103 => [H][CIT=10%[HCI]

=> No equilibrio, existem muito mais espécies idnicas (H'(aq) + CI (aq))
do que moléculas de HCI => acido forte.

Vejamos agora a ionizagao do acido acético:
CH3COOH(aq) «<» H'(aq) + CH3;COO (aq)

K = [H" ][CH;C007]
: [CH,COOH]

Experimentalmente, K, para o acido acético a 25°C é igual a 1,8 x 10

_ [H*][cHacoo]

_ _ 5
=> Ka= [CH2COOH] =1.8x10

=> [H*][CH;COO7] = 1,8 x 10° [CH;COOH]
=> No equilibrio, existem mais moléculas n&o ionizadas (acido acético -

CH;COOH) do que ions (H*(aq) + CH3;COO™(aq)) em solugdo => &cido fra-
co.

Quanto maior o valor de K,, mais ionizado esta o acido => mais forte ele
é => tem maior tendéncia a doar prétons.
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[2.2. Constante de Basicidade ou de dissociagdo de uma base - Kb}

Vamos agora considerar a reagao de dissociagao do hidroxido de so6-
dio:
NaOH(aq) < Na'(aq) + OH (aq)

Tratando esse equilibrio do mesmo modo que fizemos para o acido cloridri-

co, podemos escrever:
[Na+ ][DH']
Gme e
[NaOH]

onde K, é a constante de basicidade ou de dissociacédo da base.

No equilibrio, existem mais ions em solugdo (Na‘(aq) + OH (aq) do
que hidréxido de sédio, associado (NaOH (aq)). O hidréxido de sédio € uma
base forte.

Para a dissociagao da base fraca, hidroxido de aménio (NH,OH), temos:
NH4OH (aq) < NH,"(aq) + OH (aq)

_ [NHZ ][OHT]

_ -5
Ke= “i,om = 7 X 10

=> No equilibrio, existem mais moléculas de hidroxido de aménio (NH,OH
(aq) ndo ionizadas que ions (NH4(aq) + OH (aq)) em solugcdo. A aménia é
uma base fraca.

O hidréxido de amoénio (NH,OH) é uma base de origem molecular e, dessa forh
ele n&o dissocia em agua, pois sofre ionizagdo como os acidos. E uma excecao as
demais bases que sdo formadas por metais e possuem ligacdes ibnicas.

O hidréxido de amonio é formado a partir da dissolucdo do gads amoénia (NH3z) em
agua segundo a reacao abaixo:

NHs(g) + HO(l) <> NHsOH() <« NH* (I) + OH()

@dréxido de amodnio nio existe fora do meio aquoso. /
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Quanto maior o valor de K, mais dissociada esta a base => mais forte ela
é => tem maior tendéncia a receber protons.

[2.3. Grau de ionizagao (a) e Lei da diluigdao de Ostwald }

Grau de ionizacao € a relagao entre o numero de mols ionizados e o nume-

ro de mols iniciais.

numerc de mols ionizados
o= = —
numero de mols iniciais

Vamos usar um exemplo para que vocé entenda bem esse conceito:
Considere a reagao de ionizagao do acido acético (CH3;COOH ou HAc), um
acido fraco, que nao se ioniza totalmente quando em solugao. Sua constan-
te de ionizacdo K, = 1,8 x 10°. Calcule o grau de ionizagdo de uma solugao
de molaridade igual a 0,02 mol.L™.

Resolucgao:

CH;COOH (aq) <« H'(aq) + CH3;COO (aq)
tempo inicial (t = 0) 1 mol 0 mols 0 mols
tempo t (1-a) (a) (a)

Observe que no tempo t, uma quantidade, a, foi ionizada, restando
(1 — a) moléculas de acido acético que nao se ionizaram.

Se tivermos n mols de HAc em vez de 1 mol teremos:
CH3COOH (aq) « H'(aq) + CH;COO (aq)
tempo inicial (t= 0) n mols 0 mols 0 mols

tempo t (1—=a)n (a)n (a)n

Se, além disso, tivermos essa quantidade de matéria (n), dissolvida em um

volume V litros, teremos uma concentragao de: M = n/V (L) entao:
CH3COOH (aq) <« H'(aq) + CHs;COO (aq)

tempo inicial (t= 0) M 0 0

tempo t (1-a)M (a )M ()M
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Substituindo esses valores na equacgédo da constante de dissociagéo (ou

ionizacao) teremos a Lei da diluicdo de Ostwald

_ LM IlocM] _ofM
K= oo = Ka= T
a®M =K, (1 - )

2x10%0% = 1,8x10°- 1,8x10°%a
2x1020® +1,8x10°a - 1,8 x 10° = 0 (simplificando por dois)
1x10%2a® +9x10%a - 9x10%=0

Esta é uma equacao de 2° grau ( ax® + bx + ¢) cuja solucéo é dada por:

biA ,
= 22 onde A =b“-4ac
No exemplo, a=1x10%,b=9x10° ec=- 9x 10° entdo:
A =Db?-4ac

A= (9x10%)2-4x1x102x(-9x10°)
A=81x10"2+36x10°®
A=3,6x10"7

a=-9x10° +V36x107"=>
a=(-9x10° +6x10*)/2x 1x102=> a=+0,0296 ea=-0,0305

O valor de a é aproximadamente igual a 0,03.

Observe que o resultado com o sinal negativo nao aparece, pois nao existe

grau de ionizagao negativo.

Observe que:

O grau de ionizagao de um eletrolito fraco aumenta com a diluigdo ou com a
diminuicdo da sua concentracdo molar (mol/L). Isso porque, ao diluirmos,
estamos diminuindo o nimero de ions por unidade de volume => o equilibrio
€ deslocado no sentido de produzir mais ions.

Diluindo um &cido fraco, aumenta o o, mas diminui a [H']; isto &, o nimero
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de mols de ions aumenta => o aumenta. Entretanto, como diluimos, o volu-

me aumenta => o nimero de mols de H" por unidade de volume diminui.

o Da mesma forma que os acidos, diluindo uma base fraca, aumenta-se

0 a, mas diminui-se a [OHT].

sas ou quando fundidos.

- Atende ao Objetivo 2.

Em uma solugdo 0,02 M de HNO3, a porcentagem de moléculas ionizadas,

[Eletrélitos — sao substancias capazes de formar ions (positivos e negativos) em solugbes aquo-\]

a 25°C, é de 15%. Qual a constante de ioniza¢ao deste acido ?
Resposta Comentada

Pelos dados do problema, 15% das moléculas iniciais ionizaram-se. Entao,
como o numero das moléculas iniciais é igual a 100%, podemos imaginar
gue o0 numero das que se ionizaram é igual 15/100 = 0,15.

HNO; (aq) <> H"(aq) +NOs (aq)
tempo inicial (t= 0) M 0 0
tempo de equilibrio (1-ao)M axM ax M

Como a é a porcentagem de moléculas que se ionizaram =>a = 0,15

[H]=[NOs]= axM=0,15x 0,02 => 0,003M e
[HNOs] = (1 —a)M = (1 — 0,15) x 0,02 => 0,017M

_ [H* ][NOT]

Ka® —noa1. = Ka=(0,003 ) x (0,003)/0,017 = 5,3 x 10

[2.4. Equilibrio idnico da agua }

A reacao de ionizag&o da agua, Figura 18.8, é chamada de reacao de
autoionizagdo, pois uma molécula de agua cede um proton (H*) para outra
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molécula de agua, formando o ion hidrénio e a hidroxila. Observe a reagao:
H,O + H,O < H;0" + OH

PR =W s
H20 H20 OH-

H30*

Fonte: Mendes & Campos

Figura 18.8: Reagdo de ionizagdo da agua. Duas moléculas de agua
‘reagem” entre si; uma doa um préton a outra, produzindo um ion hidrénio e

uma hidroxila.

Esta reacdo pode também ser escrita como:
H20 (1) <> H" (aq) + OH" (aq)

+ -
A constante de equilibrio desta reacgao é: K.= %
2

Reescrevendo, temos:
K. [H20] = [H"] [OH]

A agua quimicamente pura € muito pouco ionizavel. Devido a isto, po-
demos dizer que sua concentragao molar é constante e, logo, o produto K.
[H20] é uma constante. Chamamos a este produto de constante de ioniza-

ao da agua (K,,).
¢ gua (K Kw = [H] [OH]

A temperatura de 25°C, o valor de K, é igual a 1,0 x 10™*. Pela este-
quiometria da reacdo vocé pode verificar que a relacéo de producdo de H”
e OH é 1:1, isso significa que sendo

Ke=10"=> [H*]1[OH]= 107 mol/L
Sendo assim:
. se [H*] = [OH] = 107 mols/L, dizemos que a solugdo é neutra como

na agua pura;
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. Se [H'] > [OH7] dizemos que a solugéo é acida porque ha presenca
de um acido que esta cedendo um proton;

. Se [H'] < [OH7] dizemos que a solugéo é basica porque ha presenca
de uma base que esta cedendo hidroxilas.

Observe que pode haver H* em uma solugdo basica e OH em uma
solugao acida, mas elas serdo acidas ou basicas dependendo da relagao
entre as concentragdes, seguindo o que foi dito acima.

[3. pH e pOH }

Vocé ja deve ter ouvido falar em pH. Existem propagandas de sham-

poo que dizem assim: “o pH desta marca € neutro”.

Mas o que € pH? E, o que tem a ver pH com nossos estudos sobre acidez
e basicidade? Tem muito. Vejamos.

Muitas solucdes tém suas concentracdes dadas em mol/L e em escala
decimal (1072, 10, 10°). No caso de solucdes acidas ou basicas, para faci-
litar os calculos de acidez dessas solugdes, o bioquimico Peter Sorénsen
propds a utilizacdo de uma escala logaritmica (decimal) que varia mais len-
tamente, chamada escala de pH. Na verdade, ela € uma escala de logarit-
mo do inverso da concentragéo dos ions H*. Vejamos como isso funciona:

Aplicando a proposta de Sorénsen para uma concentracdo de ions H”,
temos que:

pH = log {1/[H]} ou pH = - log [H']

onde log = logaritmo na base 10 ou logaritmo decimal (log1o).

Vamos aplicar essa definicdo a agua pura:
. na agua pura a 25°C => [H*] = 107 mols/L.
=>pH =log ( 1/10 ') ou pH =-1log (10 7)
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Aplicando a propriedade de logaritmos: log (a®) = b log (a) , temos:
=>-log[H"] =- (- 7 log 10).

Como log1o(10) = 1 =>pH=-(-7)=> pH=7
Essa transformacgao de escala de concentragdo também pode ser apli-
cada a ions OH". Vamos novamente aplicar essa definicdo a agua pura,

mas usando tais ions:

pOH = log {1/[OH]} ou pPOH = - log [OH]

e  naagua pura a 25°C => [OH] =107 mols/L.
=>pOH = log ( 1/10 ") ou pOH =-log (10 )

Aplicando a propriedade de logaritmos: log (a®) = b log (a) , temos:
=>-log[OH] =- (- 7 log 10).

Como log1o(10) = 1 =>pOH=-(-7)=> pOH=7

o Relagao entre pH e pOH

Agora, sabendo como a transformagéo de Sorénsen é usada, pode-
mos aplica-la e, com isso, obter relacbes matematicas que nos auxiliam

bastante ao trabalhar com calculos, envolvendo acidos e bases.

Vocé viu que Kw = [H'] [OH7] . Vamos aplicar o logaritmo decimal em
ambos os lados desta equacéo:
=>log Ky, = log ([H"] [OHT])

Trocando o sinal em ambos os lados temos;
=> - log Kw = - log ([H"] [OHT]) .

Aplicando a regra: log (a . b) =log (a) + log (b) temos:
=> - log Ky = - log [H'] + (- log [OHT)
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=> - log K,, = pH + pOH.
=> - log (10™*) = pH + pOH
=> - (-14) = pH + pOH => pH + pOH =14

Por esta relacdo vocé pode verificar que quando o pH de uma solucéo é
igual a 1 o pOH é igual a 13. E o0 que isso quer dizer?

pH igual a 1 significa que a concentragdo de H* & 10™" mol/L (um acido mui-
to concentrado) e pOH igual a 13 significa que a concentragao de ions OH"
é igual a 10" mol/L (uma base muito diluida).

o Escala de pH

Nessa escala logaritmica, os valores de pH variam de zero a 14.
Quando a concentracdo de fons H* ¢ alta (ex: 10™ mol/L), o seu pH é baixo
(1); e quando a concentracdo de ions H* & baixa (ex: 10™* mol/L), o seu pH
€ alto (14). Deste modo, podemos fazer uma escala de pH onde podem ser
mostradas as regides de acidez (pH < 7), neutralidade (pH = 7) e basicida-
de (pH >7). Veja Figura 18.9.

2.9 3.5 4.5 5.0 5.5 < 5.64.5"5._

pa ~
~ L

~
7

N

acido neutro basico

Fonte: Mendes & Campos

Figura 18.9: Escala de pH

° Indicadores e medidores de pH

O pH de uma solucéo pode ser inferido através da utilizagao de indica-
dores de acido-base que sdo compostos cujas cores variam conforme a fai-
xa de pH da solugdo em teste. Eles podem ser solugdes liquidas ou podem
estar impregnados em fitas de papéis e neste modo sdo chamados de pa-
péis indicadores.
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A Figura 18.10 apresenta a forma com que esses papéis estao dispo-
niveis no mercado. Para utiliza-lo corta-se um pedaco de cerca de 10 cm
de fita que esta na embalagem e submerge-se uma pequena parte deste
pedaco na solugdo em teste. A cor original do papel é alterada e para saber
o pH compara-se com a tabela que vem indicada na embalagem

[ machenernace SMNZ Y \

T 10
pH-Fix 0-14
100 farbfixierteindikatorstabchen
100 cotour ined indicator ke

Fontes: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/a/af/Papier_pH.jpg
http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/b/be/PH_indicator_paper.jpg

Figura 18.10: Indicadores de pH em papéis.

Além dos indicadores que alteram suas cores, dependendo do pH,
existem nos laboratoérios equipamentos que sdo muito mais precisos, cha-
mados de pHmetros (Lé-se peagémetros) ou medidores de pH, ver Figura
18.11.

Fonte: http://portaldoprofessor.mec.gov.br/storage/discovirtual/galerias/imagem/0000002004/
md.0000024634.jpg

Figura 18.11: pHmetro — aparelho usado em laboratério que mede o pH de
solugdes eletroliticas.

Ha indicadores de pH na sua casa?

Indicadores de pH, sdo compostos quimicos que possuem a capacida-

de apresentar cores caracteristicas ao entrar em contato com substancias
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acidas e basicas. Sao, portanto, de grande utilidade para os quimicos na
sua diferenciagao.

Algumas substancias presentes em nosso cotidiano apresentam esta pro-
priedade, basta darmos uma busca em nossa cozinha que encontraremos
varias delas. Como, por exemplo, a beterraba, o curry e o repolho roxo; e
até mesmo em nossos jardins elas estdo presentes, pois algumas flores co-
mo a horténcia e a Azaléia também as possuem.

Fonte: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/0/0f/Hortensiapink.JPG/90px-Hortensiapink.JPG

Figura 18.12: A Horténcia, muito encontrada em jardins de lugares frios,
apresenta a caracteristica de mudar de cor, conforme o pH do solo.

Atende ao Objetivo 3.

Qual o pH de uma solucéo que contém 6,8 x 10 g por litro de OH™? Ela é
acida ou basica?
Dado: log 4 =0,6 O0=16 H=1

Resposta Comentada
Como as concentragdes usadas para calcular pH e pOH sdo em mol/L, te-
mos de calcular a concentracdo dada no problema em termos molares.

n=m/M=>n=6,8x10217 =4 x 10* mols => [OH] = 4 x 10™* mollL.

Como a solugéao dada no problema contém ions hidroxila, iniciamos a reso-
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lugdo, calculando o pOH e, depois, calculamos o pH:
pOH = - log [OH]

pOH = - (log 4 x 10™)

pOH =-(log 4 —4log 10)

pOH =- (0,6 - 4)

pOH = 34

ComopH+pOH=14 => pH=14-3,4=10,6.

A solucao é basica pois o pH é maior que 7.

Observe que a resposta sobre o carater acido ou basico da solugao é
dada pelo valor do pH e nao pelo valor do pOH.

-Atende ao Objetivo 3.

O pH de uma solucao de HCI é 6. Qual a concentracao desta solugao?
Resposta Comentada

pH=-log [H']=6
-log [H*]=6 => log [H*]=-6=> [H"]=10° mol/L

-Atende aos Objetivos 1 e 3.

O produto i6nico da agua varia com a temperatura e, a 45°C, seu valor é

igual a4 x 10™.

a) A essa temperatura, qual o valor da concentragédo de H*?
b) Qual o pH da agua nesta temperatura?

c) Ela é uma solugao acida, basica ou neutra?

Dado:log2=0,3
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Resposta Comentada

a) Como Kw = [H"] . [OH] e sabendo-se que para a agua no equilibrio:
[H'] = [OH], podemos considerar que [H'] = [OH] = x

Entdo, temos Kw =x.x
Substituindo o valor 4 x 107 = x*
x =4 x 10"

x =2 x 107 mol/L

[H']=2x 10" mol/L

b) Como pH =-log [H*] => pH = - log (2 x 107)

=>pH =~ [log (2) + log (107)]

=>pH=-(03-7) =>pH=6,7

c) pKw = pH + pOH =>pKw =6,7 + 6,7 = 13,4

Devido a variacdo de temperatura, a relagcao entre pH e pOH foi alterada. A

45°C, temos que: pH + pOH = 13,4 e n&o 14.
Entéo, a temperatura de 45°C, a agua com pH = 6,7 é neutra.

[4. pK. e pK, }

Do mesmo modo que usamos a escala logaritmica para transformar

os valores de concentragdo de ions H" e OH™ dando origem ao pH e ao
pOH, podemos fazé-lo para transformar os valores de K, e K, em pK; e
pKp. Sendo assim, temos:

pK; = - log K, e pK, = - log Ky,

. Ka grande => pK, pequeno => acido forte
. Ka pequeno => pK, grande => acido fraco

Exemplo:
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(Uel- adaptada) Considere a tabela de constantes de ionizagdo K, repre-
sentada a seguir e responda:

Acidos K, a 25°C
Fluoridrico — HF 6,5 x 10*
Nitroso — HNO, 4,5x10™

Benzdico — C¢Hs-COOH 6,5x 10
Acético — CH;-COOH 1,8x10°
Propi6nico — C;Hs - COOH 1,4 x 10°
Hipocloroso - HOCI 3,1x10%
Cianidrico - HCN 4,9x10™"

Das solugdes aquosas de concentragao 0,1 mol/L dos acidos abaixo, qual o
acido mais forte e qual o mais fraco?

| — fluoridrico
Il — benzdico
[l — acético

IV — propidnico
V — cianidrico

Resolucgao:

Seguindo o que foi dito acima:
Ka grande => pK, pequeno => acido forte
Ka pequeno => pK, grande => acido fraco

E observando os valores de K,, podemos concluir que o acido fluoridrico é
o mais forte, pois 6,5 x 10 é o maior valor desta tabela. E, o acido cianidri-

co & o mais fraco.

5. Efeito do ion comun

A partir do estudo do deslocamento do equilibrio quimico, vocé aprendeu
que a adi¢ao de reagente desloca a reacgéo para a direita, isto €, no sentido
de reestabelecer o equilibrio (Principio de Le Chatelier), produzindo mais
produtos.
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O efeito do ion comum nada mais é do que a aplicagao do Principio de Le
Chatelier ao equilibrio ibnico. Vejamos:

Considere a reacao de ionizagao do acido cianidrico em agua:
HCN (s) <> H" (aq) + CN’ (aq)

Se adicionarmos cianeto de sédio (NaCN) a solugéo, o equilibrio ira se
deslocar para a esquerda, pois o0 sal cianeto de sddio ira se dissociar em
Na® e CN e, deste modo, estaremos introduzindo um “produto” & reagdo de
ionizagao do acido cianidrico.

Concluséao: A adi¢ao do cianeto de sédio, aumenta a concentragao do ion
CN’, deslocando a reagao para a esquerda, aumentando a concentragao
HCN, diminuindo o grau de ionizagao do acido.

Seja a reacédo de ionizagdo do hidroxido de aménio (NH;OH) em meio
aquoso:
NH,OH(aq) <« NHs'(aq) + OH(aq)

Se adicionarmos o sal nitrato de aménio (NH;NO3) a essa reagao, os
ions NH,", produzidos na dissociacéo deste sal, irdo aumentar a quantidade
de ions NH4" (ja existente na solug&o). Isso levara a um deslocamento do
equilibrio para a esquerda, pois estaremos adicionando um “produto”.

Equacao de dissociagdo do NH4sNO3;:
NHsNOs(s) <> NH4'(aq)  + NOs(aq)
Deslocamento do equilibrio para a esquerda devido ao aumento da concen-
tracdo de ions NH," cedido pelo NH4sNO3; que se dissocia conforme a rea-
¢cao acima.
NH,OH (aq) <« NH4"(aq) + OH(aq)
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Considere novamente a reacao de ionizagao do hidréxido de aménio.
NH,OH(aq) <« NH4%(aq) + OH(aq)

Se adicionarmos um acido a reagao de ionizacdo do NH,OH, observa-
remos que o equilibrio ira se deslocar no sentido da reacéo direta, pois o H*
do acido ira reagir com a hidroxila, formando agua. Havera um consumo de

hidroxila que devera ser compensado.

Observe que neste exemplo ndo ha adicdo de ion comum. Entretanto
ha um deslocamento do equilibrio. O mesmo aconteceria se vocé tivesse
um acido e adicionasse uma base, pois a hidroxila da base iria consumir os
ions H" do &cido, deslocando o equilibrio da ionizacdo do &cido para a direi-
ta.

Observe com atengao:

A adicdo de um ion que seja comum a um sistema em equilibrio sempre ira
deslocar esse equilibrio no sentido de diminuir a concentragdo em mol/L do ion em
questao. Sendo assim:

Considere um acido genérico HA e uma base genérica BOH.

1) A adicdo de um sal (CA) com o mesmo anion do acido (HA), isto €, o anion
(A) resultara em:

e diminuicao do grau de ionizagao do acido ou enfraquecimento do acido;
diminuicdo da concentracdo de H' portanto, aumento do pH da solucéo.

. O ion comum nao altera a constante de ionizagao do acido.

2) A adigdo de um sal (BA) com o mesmo cation da base (BOH), isto é, o ca-
tion (B*) resultara em:

e diminui¢cdo do grau de dissociagdo da base ou enfraquecimento da base;

e diminuicdo da concentracao de OH" portanto, diminuicdo do pH da solugéo. O
ion comum n&o altera a constante de dissociacédo da base
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[ Conclusao ]

O conceito de acido e base € muito importante para diversas areas da
ciéncia, em especial para as ciéncias biolodgicas, onde diversas reacgdes
quimicas, envolvendo essas substancias, ocorrem nos seres Vvivos.

A forca de um acido e de uma base esta relacionada a quantidade de
ions livres ([H'] e [OH]) no meio e pode ser medida através de equipamen-
tos eletrénicos ou de solugdes indicadoras naturais ou nao.

O indice de acidez (pH) € o principal fator para identificarmos na prati-
ca se uma solugéo é acida ou basica.

Um acido ou base pode ser definido segundo Arrhenius ou Bronsted-
Lowry. A definicdo de Arrhenius é util para as solugdes em meio aquoso, que
sao muitas, principalmente a nivel biolégico. Porém a de Bronsted-Lowry é
mais abrangente, pois se aplica a meios ndo aquosos, sem excluir os acidos e

bases de Arrhenius.

Atende ao Objetivo 1.

(Puc-SP adaptada) Assinale a afirmativa que nao é correta e corrija-a.

a) Um acido e sua base conjugada diferem entre si por um préton.

b) A forca de um acido de Bronsted pode ser medida pela capacidade de
ceder proéton.

c) Quanto mais forte for um acido de Bronsted, mais fraca sera sua base
conjugada.

d) Um processo acido-base de Brdnsted é espontadneo no sentido de forma-
¢ao do acido mais fraco, a partir do acido mais forte.

e) O HF é o acido de Bronsted, no processo HF + HCIO; — CIlO4 ™ + HoF*

Resposta Comentada.
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Letra e). HF € uma base, porque esta recebendo um préton do acido
HCIO, .

.Atende ao Objetivo 1.

(Unicamp) Agua pura é ma condutora de corrente elétrica. O acido sulfurico

puro (H,SO,4) também € mau condutor. Explique o fato de uma solugao dilu-
ida de acido sulfurico, em agua, ser boa condutora de corrente elétrica.

Resposta Comentada
Quando o &cido sulfurico é diluido em agua, ele se ioniza em 2H" e S0,?
que sao ions e, por terem carga elétrica, conduzem eletricidade.

-Atende ao Objetivo 3.

Determine o pH de uma solugdo 0,2 M do acido HBrO cuja constante de

ionizacdo é igual a 2 x 10°™°.

Resposta Comentada

HBrO (aq) <« H'(aq) + BrO (aq)
tempo inicial (t = 0) M 0 0
tempo t (1-a)M aM aM

Logo, a concentracdo de H* é igual a aM

ﬁigi=2x103 => ®x0,2=(1-a)x2x10°
2x10'o?=(1-0a)x2x10?

2x10 "0 =2x10° -2x10°%a

2x10'0® +2x10%a-2x10° =0 (simplifica por 2 x 10 ")
o + 10%a —10° =0

Na equacédo: a=1,b=10%e c =- 10 entdo:

A =Db?-4ac
A=(10%°= 4 x1x(-10%)
A=4x10°
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a=-bxVA/2a

=-10%+ V4 x10% 2
=-10%+2x10%/2
=> a=+99x10° ea= 1x10"

A concentracdo de H" éigualaaM =1x10*x 0,2 =2 x 10° mol/L

=>pH =-[log (2 x 10°)]
=>pH= - (log 2 - 5 log 10)
=>pH=-(0,3-5)

=> pH=4,7

.Atende ao Objetivo 3.

Sabendo que o valor do grau de ionizagao do acido acético é igual a 0,03,

determine o pH da solugdo de acido acético cuja concentragédo € igual a

0,02 M.

Resposta Comentada
Vocé viu que no tempo t :

CH3;COOH (aq) <« H'(aq)
tempo inicial (t = 0) M 0
tempo t qualquer (1-a)M aM

Logo, a concentracdo de H* é igual a aM
Como pH =-log [H] => pH = - log [aM]

=> - log (0,03 x 0,02) = - log [6 x 10™]
=>pH =-1log 6 — (- log 10*) =- 0,78 + 4 = 3,22,

-Atende ao Objetivo 3.

+ CH3;COO (aq)
0
aM

(Ufu 2007) Considere os compostos de | a IV e seus respectivos pKa em

agua.

473



OH
OH 0
F,C o4 H H

| I [} S
pKa~16,5% pKa~10,0 pKa~05 pKa~15,7

Com relagao a esses compostos, € INCORRETO afirmar que
a) Il € mais acido que |.

b) I € menos acido do que a agua.

c) Il e lll sdo os compostos de maior acidez.

d) IV é o composto menos acido entre os demais.

Resposta Comentada

Letra d)

Para facilitar o raciocinio vamos colocar em ordem crescente de pKa:

[ (0,5) <11 (10,0) < IV (15,7) < 1(16,5)

Pelo que foi dito acima sobre pKa (K, grande => pK, pequeno => acido for-
te) temos que essa ordem indica que os composto Ill e Il sdo os acidos
mais fortes. O composto | € o composto mais fraco (menos acido) logo a

letra d esta errada.

Atende ao Objetivo 3.

(Ufrn 2001- adaptada) Um experimento simples, sempre presente em feiras
de ciéncias, demonstra a condutividade elétrica das solugdes. A figura a se-
guir mostra que o circuito elétrico se fecha quando os eletrodos sao postos
em contato com material condutor. Estando esses eletrodos imersos numa
solugdo, a lampada brilha com intensidade proporcional a passagem da
corrente. Portanto, quanto maior a concentracao de ions livres na solugao
testada, maior a condutividade elétrica e também a luminosidade da lampa-
da.
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Lampada Bateria

Eletrodo=

Com o objetivo de apresentar esse experimento numa feira de ciéncias, um
estudante preparou quatro solugdes aquosas, cada uma com um dos solu-
tos a seguir, diluidos na mesma concentragao:

) Acido acético (CH;COOH) — Ka = 1,8 x 10

1) Acido cloroso (HCIO,) — K, = 1,1 x 107

1) Fenol (CeHsOH) — K, = 1,3 x 10°7°

IV) Hidréxido de aménio (NH4;OH) — Ky, = 1,8 x 107

Tendo em vista as propriedades dessas solugoes,

a) indicar e justificar quais solugdes apresentam respectivamente, a maior e a
menor condutividade elétrica;

b) explicar, considerando o estado de equilibrio, o que acontece com a lu-
minosidade da lampada quando a solugédo de acido acético (resultante de
uma ionizagao endotérmica) € aquecida.

Resposta Comentada

Como vocé acabou de aprender, quanto maior o K, mais forte é o acido.
Logo, em ordem decrescente de Ka, temos:

1) Acido cloroso (HCIO,) — K, = 1,1 x 107

1) Acido acético (CH;COOH) — K, = 1,8 x 10

IV) Hidréxido de aménio (NH,OH) — K, = 1,8 x 107

1) Fenol (CeHsOH) — K, = 1,3 x 107°

a) O composto |l apresenta maior condutividade, os compostos | e IV apre-
sentam a mesma condutividade e o |l a menor condutividade.

475



b) quando a solugéo de acido acético é aquecida a luminosidade aumenta,
pois como a reacgao de ionizag&o é endotérmica, o equilibrio sera deslocado
no sentido direto da reacdo produzindo mais ions, aumentado a condutivi-
dade elétrica (Principio de Le Chatelier).

. Pela definigdo de Arrhenius

Acido é toda substancia que pode aumentar a concentracdo de ions hidré-
nio, H3O" em solugdo aquosa.

Base, e toda substancia que pode aumentar a concentragéo de ions hidro-
xila, OH,, em solugdo aquosa.

o Pela definicao de Bronsted-Lowry:

Acido é uma substancia capaz de doar um préton, ion hidrogénio, a
outra substéncia capaz de aceitar esse proton.

Base ¢, entdo, uma substancia capaz de aceitar um proton.
° Quanto maior o valor de a, mais ionizado esta o acido, maior o valor
de K,, menor o valor de pH => mais forte ele € => tem maior tendén-

cia a doar ions H".

) Quanto maior o valor de a, mais dissociada esta a base, maior o valor
de Ky, menor o valor de pOH , maior o valor de pH => mais forte é a
base => tem maior tendéncia a receber ions H".

e O produto idnico da agua é K= [H*] [OH] = 10"* & 25°C.

o pH = - log [H'] onde a concentragéo de ions H* & expressa em mol/L.
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o pOH = - log [OH] onde a concentragdo de ions OH" é expressa em
mol/L.

e pH+pOH=144a25°C.

o Solugdes com pH < 7 sdo acidas a 25°C.
o Solucdes com pH = 7 s&o neutras a 25°C.

o Solucdes com pH > 7 s&o basicas a 25°C.
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