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TERMODINAMICA QUIMICA

META

Introduzir os principios da segunda lei da Termodinamica.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

identificar processos espontaneos reversiveis e irreversiveis;

relacionar o conceito de entropia a segunda lei da termodinamica; e

analisar a variagdo da energia livre de Gibbs envolvida nas reagdes quimicas.

PRE-REQUISITOS

Reconhecer os processos de transferéncia de energia.
Aplicar a primeira lei da termodinamica.
Relacionar as fungdes de estado entalpia e energia interna.
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Neste capitulo trataremos de varios aspectos da termodinamica qui-
mica. Veremos que, além da entalpia, temos de considerar a variacao da
aleatoriedade ou da desordem que acompanha uma reacao quimica. Como
ja estamos familiarizados com os conceitos de entalpia, finalmente, apren-
deremos a combinar a variacio de entalpia de uma reagao com a variagao
na aleatoriedade para definir um novo tipo de energia que se relaciona
diretamente com o equilibrio. Comegamos introduzindo um novo aspecto
a abordagem de termodinamica, isto ¢, a idéia de processos espontaneos.

(Fonte: http:/ /www.acervosaber.com.br)

Vejamos os processos espontaneos, de acordo com a primeira lei da
termodinamica, a qual afirma que a energia ¢ conservada. Isso significa que
a energia nao ¢ criada nem destruida em nenhum processo, como a queda
de um tijolo, a fusao de um cubo de gelo ou a combustao da gasolina. A
energia pode ser transferida entre o sistema e a vizinhanga ou convertida
de uma forma a outra, mas a energia total permanece constante.

A experiéncia nos diz que certos processos sempre acontecerao, em-
bora a energia do universo seja conservada. Por exemplo, agua colocada no
congelador se tornara gelo. Um prego deixado ao ar livre enferrujara mais
cedo ou mais tarde. Para todos esses processos, a energia é conservada.
Quando acontecem sem qualquer intervengao externa, tais processos siao
conhecidos como espontaneos.
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Um processo espontaneo tem sentido definido no qual ele acontece.
Um processo que é espontaneo em um sentido nao é espontaneo no sen-
tido contrario. Por exemplo, a queda e a quebra de um ovo. Agora, se vocé
vir um video em que o ovo se recompoe, af vocé concluira que o ovo nao
se recompoe como em um passe de magica; o filme apenas volta para tras.

O sentido de um processo espontaneo pode depender da temperatura:
gelo se transformando em 4agua liquida é espontaneo a T > 0°C; agua se
transformado em gelo é espontaneo a T < 0°C. Observe na Figura 1 o que

acontece 2 T = 0°C.

Espontaneo para T > 0 °C

»

Espontaneo para T < 0 °C

Figura 1: AT = 0 oC os dois estados estdo em equilibrio e nenhuma conversio
ocorre espontaneamente.

PROCESSOS REVERSIVEIS E IRREVERSIVEIS

Se determinarmos que o processo é espontineo, precisamos considerar
se o processo ¢ reversivel ou irreversivel.

Um processo reversivel é um caminho especial no qual o estado de um
sistema nao pode variar. Em um processo reversivel, a variagio no sistema
¢ feita de tal forma que ele possa ser restaurado ao seu estado original exa-
tamente pelo processo inverso. Isto ¢, podemos reverter completamente
a variagdo no sistema sem variacdo liquida no sistema ou na vizinhanga.
Considerando o exemplo da Figura 1, podemos conseguir uma varia¢ao
adicionando determinada quantidade de calor ao sistema a partir de sua
vizinhane¢a: g = AH_ . Se quisermos retornar ao sistema o seu estado original
(gelo a 0 °C), podemos simplesmente reverter o procedimento removendo
a mesma quantidade de calor, do sistema para a vizinhanca.

Um processo irreversivel nao pode simplesmente ser revertido para res-
taurar o sistema e a vizinhanga a seus estados originais. Quando um sistema
varia por um processo irreversivel, ele deve tomar um caminho diferente
(com valores de g e ») para conseguir voltar ao seu estado original. Por
exemplo, imagine um gis em uma montagem de cilindro e pistao (Fig.2).
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Figura 2: A restauracdo de um sistema a seu estado original ap6s um processo irreversivel muda a vizinhanga: (a) o gas esta
confinado na metade da direita do cilindro por uma diviséria. Quando a diviséria é removida (b), o gas expande-se esponta-
neamente (irreversivelmente) para encher todo o cilindro. Nenhum trabalho ¢ realizado pelo sistema durante a expansio. Em
(c) podemos usar o pistdo para comprimir o gas de volta ao seu estado inicial. Para fazer isso, necessita-se que a vizinhanca
realize trabalho no sistema, o que muda a vizinhanga para sempre.

Para compreendermos a segunda lei da termodinamica, precisamos,
primeiramente, entender por que os processos espontaneos ocorrem. Vamos
considerar a expansio de um gas no nivel molecular.

Imagine um gas ideal confinado em um frasco de 1L.a 1 atm de pressao
(Fig. 3). O frasco esta conectado por uma torneira fechada a outro frasco
de 1L, que esta evacuado. Se a torneira for aberta, o gas expandira espon-
taneamente para o segundo frasco até que a pressao seja 0,5 atm em ambos
os frascos. Durante a expansao isotérmica (a temperatura constante) =
0 e AE= 0, todavia o processo é espontaneo. O processo inverso, em que
o gas se movera para dentro de um frasco, ¢ inconcebivel. Algum fator
que ndao ¢ o calor ou o trabalho, é importante em tornar a expansao do gas
espontanea. Entido, por que o gas se expande espontaneamente?

Se considerarmos o gas como um conjunto de particulas em movi-
mento constante, como fizemos na abordagem da teoria cinética molecular
dos gases (considera o movimento de cada molécula), quando a torneira
¢ aberta o gas expande-se aleatoriamente por todo o volume maior. O gas
expande-se espontaneamente para encher tanto o frasco da esquerda quanto
o da direita, e ndo voltara todo espontaneamente para o frasco da direita.

O gas expande-se por causa da tendéncia das moléculas em espalhar-se
entre os diferentes arranjos que elas podem assumir. Antes de a torneira
ser aberta, existe apenas uma distribui¢io possivel das moléculas: todas
estao no frasco direito. Quando a torneira ¢ aberta, o arranjo no qual todas
as moléculas estdo no frasco do lado direito ¢ apenas um de um nimero
extremamente grande de arranjos possiveis. Os arranjos mais provaveis



sao aqueles nos quais existem basicamente numeros iguais de moléculas
em cada frasco. Quando o gas se espalha por todo o aparelho, qualquer
molécula poderia estar em qualquer um dos frascos em vez de confinada
no frasco do lado direito. Consequentemente, dizemos que os arranjos das
moléculas de gas tornam-se mais aleatorios e desordenados do que eram
quando as moléculas de gas estavam inteiramente no frasco do lado direi-
to. Veremos que os processos nos quais a desordem do sistema aumentam tendem a
ocorrer espontaneamente.

Por fim, a expansao isotérmica de um gas é espontanea por causa do au-
mento da aleatoriedade ou desordem das moléculas de gas com a expansao.
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Figura 3: A expansio de um gas ideal em um espago evacuado é espontinea. (a) O frasco B esta
cheio de um gas ideal a 1 atm de pressio e o frasco A esta evacuado. (b) A torneira conectando os
dois frascos foi aberta. O gas ideal expande-se até que a pressio dos dois frascos fique com a pressio
de 0,5 atm. O processo inverso nao é espontaneo.

A busca por um modo melhor de se prever se um processo ¢ espon-
taneo leva a uma nova funcao termodinamica, a entropia (S), propriedade
associada a desordem no sistema e também a segunda lei da termodinamica,
que postula que, em processos espontaneos, a entropia do universo aumen-
ta. Essa lei nos permitira prever as condi¢des no equilibrio, bem como a
direc¢ao das mudangas espontaneas rumo ao equilibrio, isto ¢, teremos uma
relagdo entre quao distante um sistema esta do equilibrio e quio forte ¢ sua
tendéncia em atingi-lo.



Vamos considerar a fusio do gelo. As moléculas de 4gua que constituem
o cristal de gelo sao mantidas rigidamente unidas na rede cristalina, elas
sao muito bem ordenadas por causa das ligacdes de hidrogénio. Portanto,
o gelo tem entropia baixa (Fig. 4). Quando o gelo se funde, as moléculas
de agua podem se mover livremente ao redor umas em relagao as outras
e torcerem-se. Isto é, quebram-se as forgas intermoleculares (requer ener-
gia), mas a ordem ¢ interrompida (entdo a entropia aumenta). Portanto,
na agua liquida as moléculas individuais de agua estao mais aleatoriamente
distribuidas que no sélido. A estrutura sélida bem organizada é substituida
por uma estrutura liquida bem mais desordenada.

- o
\ H
i Ligacao de

hidrogénio

O 0

®

Figura 4: Estrutura do gelo, um sistema bem ordenado.

Portanto, a variacao na desordem com
a variagao na energia afeta a espontaneidade
de processos quimicos. A desordem ¢é expres-
sa pela grandeza termodinamica chamada
entropia. Quanto mais desordenado ou aleatorio
um sistema, maior a sua entropia. A variacio na
entropia de um sistema depende apenas dos
estados inicial e final do sistema, e nio do
caminho particular pelo qual o sistema varia.
Para um sistema:

AS =S

final Sinicial

Se AS > 0, a desordem aumenta, se AS

(Fonte: http://cantinhodomanel. < (0 2 ordem aumenta.
blogspot.com).



Podemos resumir da seguinte maneira: entropia baixa significa pouca
desordem e entropia alta significa muita desordem. Ou seja, podemos expressar a
tendéncia que identificamos como: a entropia de um sistema isolado au-
menta no decorrer de qualquer mudanga espontanea.

Podemos relacionar a variacao de entropia a outras grandezas familiares,
como a variagao de entropia esta relacionada ao calor transferido durante
um processo. Para um processo que ocorre a temperatura constante, a
variacao de entropia do sistema pode ser calculada pela seguinte expressao:

AS, =g, (T constante)
T
em que ¢ ¢ a energia transferida como calor e T'¢é a temperatura (absoluta)
na qual ocorre a transferéncia. O subscrito ‘rev‘ em ¢ significa que a energia
tem de ser transferida reversivelmente.
Exemplo: Calcule a variacao de entropia, Asvap, 2 100 °C quando 1 mol

de 4agua for convertido em 1 mol de vapor a latm de pressiao. Dados que:
AS . = 40,67 kJ/mol e T,= 100 °C = 373 K.

AS yap = AH 5y = (1mol)( 40,67 kJ/mol)(1.000 J/ 1kJ) =109,0 J/K
T, (373 K)

Observe que a variagao de entropia ¢ positiva; as moléculas de H,O
tém mais desordem que as de H,O .

Alei que expressa o conceito de que existe um sentido inerente no qual
um processo espontaneo ocorre ¢ chamada segunda lei da termodinamica.
Expressamos essa lei em termos de entropia, como ja tinhamos adiantado.

Devemos considerar tanto a variagao na entropia do sistema quanto a
variagdo na entropia da vizinhanca. A variacao total na entropia, chamada
variagio na entropia do universo (AS__ ), € a soma das vatriagcdes na entropia do
sistema, AS_, e da vizinhanga, AS _ :

vizin®

Suni\f = ASsis + Asvizin

Para um processo reversivel: AS = 0.

Para um processo espontineo (e irreversivel): AS > 0.

Observe que a segunda lei afirma que a entropia do universo deve
aumentar em um processo espontineo. E possivel que a entropia de um
sistema diminua desde que a entropia da vizinhanga aumente. A entropia
nio é conservada: AS _ estd aumentando, portanto, a entropia do universo
aumenta em qualquer processo espontaneo. A variagao de entropia em um



sistema isolado, um sistema que nao troca energia ou matéria com sua vizi-
nhanca. Por exemplo, quando um gas se expande como mostrado na Figura
3, nao existe troca de calor, de trabalho ou de matéria com a vizinhanca.
Qualquer processo que ocorre em um sistema isolado deixa a vizinhanga
completamente invariavel (AS == 0). Assim, para o caso especial de um
sistema isolado, a segunda lei torna:

Processo reversivel/Sistema isolado: AS,. =0

Processo irreversivel/Sistema isolado: AS_ >0

Os valores de entropia molar das substancias em seus estados padrao
sao conhecidos como entropias molares padrio (§). O estado padrio para
qualquer substancia é definido como a substancia pura a 1 atm de pressio.
A Tabela 1 fornece alguns desses valores.

Substancia S°,J/mol K
Gases
H,() 130,7
N,(£) 191,6
O,(©) 205,2
H,O(g) 188,8
NH;(g) 192,5
CH,OH(g) 237,6
C.H.(2) 269,2
Liquidos
H,O@0) 69,9
CH,OH(/) 126,8
C.H.() 172,8
Soélidos
Li(s) 29,1
Naf(s) 51,3
K(s) 64,7
Fe(s) D753
FeCl,(s) 142,3
NacCl(s) 72,3

A variagao de entropia de uma reagao quimica é determinada pela soma
das entropias dos produtos menos a soma das entropias dos reagentes:

AS° = X nAS°(produtos) - X mAS°(reagentes)

Os coeficientes # € 72530 0s coeficientes na equacao quimica balanceada,
como ja descrito anteriormente.



Exemplo 2: Calucule AS° para a sintese de amonia a partir de N, © €
H, o 2 298 K:

N@ + 3H2® ® 2NH3®

2(e
AS® = 2 S°(NH3) - S°(N) + 3 S°(H,)]
Substituindo os valores apropriados da Tabela 1, temos:

AS° = (2)(192,5) - [(1)(191,6) + (3)(130,6) ] =-1984]/K

Um dos problemas com o uso da segunda lei da termodinamica, para
verificar se uma reagao ¢ espontanea ¢ que, para obter uma variacao de
entropia total, temos de calcular trés quantidades: a variagao de entropia do
sistema, a varia¢ao de entropia da vizinhanga e a soma dessas duas entro-
pias. Poderiamos evitar grande parte do trabalho se uma tnica propriedade
reunisse os calculos de entropias do sistema e da vizinhanca. Isso é possivel
com a introdug¢ao de uma nova funcio de estado, a energia livre.

A energia livre permite verificar se uma reagdo ¢ espontanea e também
quanto trabalho de ndo-expansao podemos obter de um sistema. Ela tam-
bém determina a composi¢ao de uma mistura de rea¢ao no equilibrio e como
essa composi¢ao depende das condi¢des. A energia livre é, provavelmente, a
quantidade mais usada e util nas aplicacoes da termodinamica em quimica.

O matematico norte-americano J. Wilhard Gibbs (1839-1903) propos
essa nova funcao de estado, agora chamada de energia livre de Gibbs (G),
definida como:

G=H-1S

onde T ¢é a temperatura absoluta. Para um processo que ocorre a temperatura

constante, a variacao de energia livre do sistema, AG, é dada pela expressao:
AG = AH - TAS

Relacionando G com a espontaneidade da reagdo, lembre-se que para
uma reagao que ocorre a temperatura € pressao constante:

ASuniv = ASsis + ALSjvizin = ALSjsis + <_ AHSis/D
Multiplicando ambos os lados por (-T), obtemos:

_TASuniv - AIT[sis - TASsis
AG = -TAS

univ,



Assim, o sinal de AG fornece-nos informagdes extremamente impor-
tantes sobre a espontaneidade de processos que ocorrem a temperatura e
pressdo constantes. A relacao entre o sinal de AG e a espontaneidade de
uma reagao é como segue:

1. Se AG < 0 entao a reagao direta é espontanea.

2. Se AG = 0, entdo a reacdo esta em equilibrio e ndo ocorrera nenhuma
reagao liquida.

3.Se AG > 0, entao a reagao direta nao é espontanea. Se AG > 0, trabalho
deve ser fornecido dos arredores para guiar a reagio.

Podemos tabelar as energias livres padrao de formacio (AG®) para
as substancias, exatamente como podemos tabelar as entalpias-padrao de
formagao, lembrando que os valores-padrao para essas fungdes implicam
em um conjunto particular de condi¢oes, ou de estados-padrao.

As energias livres padrao de formagao sao uteis no calculo da variagiao
da energia livre padrio para processos quimicos. O AG® para um processo

¢ dado por:
AG° = X nAG® (produtos) - X mAG®; (reagentes)

A quantidade de DG® para uma rea¢io nos diz se uma mistura de
substancias reagira espontanecamente para produzir mais reagentes (AG®
> 0) ou produtos (AG® < 0).

Neste capitulo, examinamos alguns dos aspectos da termodinamica qui-
mica, a area da Quimica que explora as rela¢oes de energia. Todas as reagoes
e processos quimicos possuem um sentido inerente: eles sao espontaneos
em um sentido e nao espontaneo no sentido inverso; bem como podemos
classifica-las como processos reversiveis e irreversiveis.

A natureza espontanea do processo esta relacionada com uma fungao
de estado chamada entropia. A entropia esta relacionada com aleatoriedade
e desordem do sistema. A maneira com que a entropia controla a esponta-
neidade dos processos ¢ determinada pela segunda lei da termodinamica.



As varia¢Oes que ocorrem na natureza tém carater direcional, isto ¢, elas
movem-se espontaneamente em um sentido, mas nao no sentido inverso.
Os processos espontaneos levam a processos termodinamicos reversiveis
e irreversiveis. A func¢do termodinamica entropia é uma fungao que pode
ser imaginada como uma medida da desordem ou aleatoriedade. Um pro-
cesso que aumenta a aleatoriedade do sistema, como a expansiao de um gas,
leva a um valor positivo de entropia. A segunda lei da termodinamica nos
diz que em qualquer processo espontaneo a entropia do universo (sistema
mais vizinhanga) aumenta. A segunda lei é a chave para compreender por
que certas reacOes quimicas apresentam uma tendéncia natural de ocorrer
e outras nao. A energia livre de Gibbs é uma fung¢ao termodinamica que
combina duas fung¢des de estado: entalpia e entropia. A energia livre é
também uma medida do trabalho util maximo que pode ser realizado por
um sistema em um processo espontaneo.

1. Calcule as variacbes de entropia padrio para o processo a seguir. Os
calculos concordam com as previsdes?
Evaporac¢ao de 1,00 mol de etanol liquido a vapor de etanol:

CHOH, ~— CHOH_
Utilizando os valores de entropias tabeladas:

AS° =2 nAS°(produtos) - X mAS°(reagentes)
ASe = S°[C,H,OH ] - S°[C,H,OH]
AS° =282,10 - 160,70 = + 122,00 J/K

2. Calcule a variagao de energia livre padrio para a combustao de 1,0 mol
de metano a partir das energias livres de formacao padriao dos produtos
e reagentes.

CH,, + 20,, — 2H0, + CO

4@ 2()



Como os valores de AG®, sdo fornecidos para 1 mol de cada substancia,
cada valor de AG®, deve ser multiplicado pelo nimero de mols definido
pelo coeficiente estequiométrico na equagao quimica balanceada.

AG° =S nAG° (produtos) - S mDGof(reagentes)
AG*, = 2AG°[HO ] + AG°|CO, | - {AG°, [CH wl T2AG°[O, ]
AG® = 2(-228,6) + 1(-394,4) — [1(-50,9) + 2(0)]
AG° = -800,7 KJ

ATIVIDADE 1 - Pode-se prever um alto valor para a variagao de
entropia porque o processo converte etanol de uma condi¢ao mais
ordenada (liquido) para uma condi¢gao menos ordenada (vapor).

ATIVIDADE 2 - O valor alto e negativo de DGor indica que a reacao
¢ espontanea sob condi¢oes padrio.

Os valores de energias livres padrao de formagao (AG®) podem ser
encontrados nos apéndices dos livros relacionados nas referéncias biblio-

1. Identifique, entre os processos seguintes, 0s que sao espontaneos: (a)
fusao de cubos de gelo a -5 °C e 1 atm de pressao; (b) dissolugao de agicar
em uma xicara de café quente; (c) alinhamento de limalha de ferro num
campo magnético; (d) formaciao de moléculas de CH, e de O, a partir de
CO, e da H O na temperatura ambiente e sob pressao de 1 atm.

2. (a) Cite dois processos endotérmicos que sejam espontaneos. (b) Dé

graficas.

um exemplo de processo que seja espontaneo numa temperatura € Nao-
-espontaneo numa temperatura diferente.
3. Calcule a variagao de entropia padrao para a formagao de 1 mol de etano

gasoso (C,H ) a 25 °C.

Zc(graﬁte) + 3H2(g) - CZH()(g)



4. Calcule as variagdes de entropia e entalpia padriao para a decomposicao
da agua liquida para formar hidrogénio e oxigénio gasosos. Esta reagao é
espontanea? Explique sucintamente sua resposta.

5. (a) Dé um exemplo de um processo no qual a entropia do sistema diminui.
(b) Qual ¢ o sinal de AS para o processo?

6. Para uma determinada reagao quimica, AH® = -35,4 k] e AS® = -85,5 ] /K.
(a) a reagao é exotérmica ou endotérmica? (b) A reagao leva a aumento ou
diminui¢ao na desordem do sistema? (c) Calcule AG® para a reacdo a 298
K. (d) A reagio ¢ espontanea a 298 K?

7. Certa reagao é nio espontanea a — 25 °C. A varia¢ao de entropia para
a reacio ¢ 95 J/K. O que vocé pode concluir sobre o sinal e a ordem de
grandeza de AH?

8. Calcule a variagao de energia livre padrio para a oxidagao de 1,00 mol

de SOZ®, formando SO?)(g).
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SISTEMAS EM EQUILIBRIO QUIMICO

META

Introduzir os conceitos de equilibrio quimico e constantes de equilibrio.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

expressar e calcular as constantes de equilibrio para sistemas homogéneos e
heterogéneos; e

correlacionar os valores das constantes de equilibrio e o sentido da reacgéo.

PRE-REQUISITOS
Conceito de termodindmica quimica e
conceitos da termoquimica.
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Valéria Regina de Souza Moraes
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INTRODUCAO

Nesta aula vamos estudar a natureza do equilibrio quimico, pois sa-
bemos que, na realidade, muitas reacdes quimicas nao se completam. Em
principio elas sio reversiveis e, dados o tempo suficiente e as condi¢oes
apropriadas, elas atingirao o estado de equilibrio dinamico.

Neste estado de equilibrio quimico, tanto os reagentes quanto os pro-
dutos estarao presentes.

Também veremos que o equilibrio quimico pode ser alterado por
efeitos externos.

A partir deste conceitos, aprenderemos a escrever as expressoes das
constantes de equilibrio para as reagdes homogéneas e heterogéneas.

Usando as concentragbes dos reagentes e produtos no equilibrio, pode-
remos calcular o valor da constante de equilibrio para a reacdo. Finalmente,
as constantes de equilibrio podem ser usadas para determinar as concen-
tracoes dos reagentes e produtos no equilibrio e também para determinar
o sentido que a reagao precisa seguir para atingir o equilibrio.

0,N NG, O(CH,)o(CF2)gF

Q
O(CH,)4(CF)gF
N 0.0 COL(CHCH;0);
o}

O(CH,)4(CFy)gF

O(CH,)a(CFy)gF

N = (CH4-0
< [ O(CH,)s(CF,)gF
N
N

O(CH 2)4(CF3)gF

cHy/ 3

(Fonte: www.windmillgames.de/artwork).
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REACOES QUIMICAS

Como ja falamos em aulas anteriores, a quimica também estuda as
reacOes quimicas e as mudangas que elas provocam.

Sendo assim, os quimicos muitas vezes precisam determinar as quan-
tidades dos produtos que se formam nas reacGes quimicas, supondo que
elas se completam.

No entanto, na realidade, muitas rea¢oes nao se completam e sim se
aproximam de um estado de equilibrio no qual tanto os reagentes quanto
os produtos estao presentes.

Um exemplo bastante interessante é a formacao de cavernas de pedra
calcaria.

Vocé certamente ja deve ter se perguntado como as cavernas siao
formadas ou, caso tenha visitado alguma, deve ter-se deslumbrado com as
belas estalactites e estalagmites, formadas, principalmente, de carbonato
de célcio (CaCO,).

A Figura 1 mostra uma foto do interior de uma caverna.

Figura 1: Caverna do Parque Nacional de Cavernas Catlsbad (Fonte: http://static.hsw.com.br).

A formagao de estalactites e de estalagmites depende da reversibilidade
das rea¢Oes quimicas.

Como vestigios de antigos oceanos, o carbonato de cilcio (CaCO,) é
encontrado em depositos subterraneos na forma de pedra calcaria. Quando
a 4gua, que contém gas carbonico (CO,) dissolvido, infiltra-se no calcario,
ocorre uma reacao onde o minério dissolve-se, formando uma solu¢io
aquosa de fons Ca** e HCO3', mostrada pela seguinte equagio quimica:
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CaCO,(s) + CO,(aq) + HO() — Ca**(aq) + 2HCO, (aq)

Quando a agua que esta carregada de mineral chega a uma caverna,
ocorre a reagao inversa, liberando CO, e depositando CaCO;:

Ca’*(aq) + 2HCO, (aq) — CaCO,(s) + CO,(aq) + H,O()

Em um determinado tempo, a velocidade da reagao direta (a formacao
de CaCO,) e a velocidade da reagdo inversa (a redissolugao de CaCO,)
tornam-se iguais. Neste momento, entio, dizemos que o sistema esta em
equilibrio e nenhuma mudang¢a macroscopica ¢ observada.

Ca2+(aq) +2HCOj3(aq) m——= CaCOj;(s) + CO,(aq) + H,O(l)

Outro exemplo € a interconversao rapida entre N,O, e NO.,.

O gis N,O, congelado € incolot, mas, 2 temperatura ambiente, ele se
decompde no gis NO, de cor marrom. A equagdo quimica que representa
esta reacao segue:

N,O,(g — 2NO,(g)

Em um determinado periodo, a cor para de se alterar e as concentra-
¢oes dos gases nao variam mais, levando a uma mistura de N,O, e NO,,.

Neste momento, o equilibrio quimico ¢ estabelecido, pois as concen-
tracOes de todas as espécies sao constantes.

Para explicar o que ocorre no equilibrio quimico, podemos usar a teotia
das colisGes:
1. A medida que a quantidade de NO, aumenta, hd uma chance de duas
moléculas de NO, se colidirem para formar N,O,;
2. No inicio da reagdo, nao existe nenhum NO,, entdo nao ocorre a reagao
inversa  [2NO,(g) — N,O,(g)].

Assim, o ponto no qual a velocidade de decomposi¢ao de N,O,;:
N,O,(g — 2NO,(g)
se iguala a velocidade de formagao de N2O4:
2NO,(g) — N,O,(g).
¢ chamado de equilibrio dinamico.
Mas, vocé podera estar se perguntando por que o equilibrio ¢ dinamico?

A palavra dinamico significa algo que esta em movimento. Assim, sa-
bemos que a reagdo nao parou e sim que as velocidades opostas sao iguais.



Sistemas em equilibrio quimico | ALIla 1 7

No equilibrio, tanto de N, O, reage para formar NO, quanto de NO,
reage para formar outra vez N,O,. Desta forma, devemos representar este
equilibrio quimico usando seta dupla separando as espécies que estdo se
interconvertendo:

N,O4(g) === 2NOy(g)

Mas, por que usamos a seta dupla? O seu uso representa um equilibrio
dinamico.

O estabelecimento do equilibrio entre N,O, (gas incolor) e NO, (gis
marrom) é mostrado na Figura 2.

N;O4(s) N2O4(g) — 2NO,(8) NO4(g) == 2NO,(g)

Figura 2: Estabelecimento do equilbrio entre N,O, (gis incolor) e NO, (gis marrom) (Fonte:
Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sao Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

QUOCIENTE DE REACAO E A
CONSTANTE DE EQUILIBRIO

Quando uma reagao atinge o equilibrio, as concentragoes dos reagentes
e dos produtos mantém uma relacdo entre sim.

Esta relagao foi determinada experimentalmente, por exemplo, para
a reacao do hidrogenio (H,) com o iodo (1) na formacio do iodeto de
hidrogénio (HI).

Um grande nimero de experimentos mostrou que, no equilibrio, a razao
entre o quadrado da concentra¢ao de HI e o produto das concentragoes de
H, e I, ¢ uma constante a uma determinada temperatura:
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Hj(g) + I(g) ~—— 2HI(g)

[HI]?

—————— = constante de equilibrio
[Hz] [1]

Assim, para todos os experimentos feitos a mesma temperatura, a
constante ¢ sempre a mesma.

Suponha que iniciamos com 0,0175 mol/L de H, e I, no frasco rea-
cional, a 425° C. Neste momento, nao ha HI presente, pois ele se formara
apartirde H, eI,

No entanto, com o passar do tempo, as concentragdes de H, e I,
diminuirdo e a concentragdo de HI ira aumentar, chegando ao estado de
equilibrio.

Apbs analise das concentragoes dos gases presentes no equilibrio,
obteve-se [H,|= [L] = 0,0037 mol/L e [HI] = 0,0276 mol/L.

Podemos, entao, colocar estes valores em uma tabela que ira resumir
o que aconteceu durante esta reagao.

(Fonte: http:/ /www.geocities.com)



Tabela 1: Concentragdes iniciais durante a varia¢ao e no estado de equilibrio
da reacdo de H, e I, para formar HIL

Equagio Hy(g) +  Lig = 2Hly
Concentragao inicial (M)* 0,0175 0,0175 0
Variagdo da concentracdo a -0,0138 -0,0138 +0,0276

medida que a rea¢do prossegue
em direc¢@o ao equilibrio (M)
Concentragdo no equilibrio (M) (0,0175-0,0138) = (0,0175-0,0138) = 0,00276
0,0037 0,0037

* M: mol/L

Substituindo os valores das concentragdes no equilibrio na expressio
da constante, temos:

[HI)?

————— = constante de equilibrio
[Hz] [12]

(0,0276)>
(0,0037) (0,0037)

9

Assim, obtemos o valor de 55,6 para o quociente.

Este valor sera sempre o mesmo para todos os experimentos realizados
a 425° C, nao importando qual a direcdo que nos aproxima do equilibrio,
seja pela mistura de H2 e 12 ou permitindo que HI se decomponha, e nem
quais sao concentracoes iniciais.

Este experimento hidrogénio-iodo pode ser generalizado.
Assim, para a rea¢ao quimica geral:

aA + bB =—= ¢C + dD

Sob quaisquer condigdes, as concentragdes de reagentes e produtos sio
sempre relacionadas por uma expressao matematica denominada quociente
de reacio, Q:

concentragdo dos produtos
[CI° D]

[A] [B]’
concentragdo dos reagentes

Quociente de reacio=Q =

Apds muitos experimentos foi comprovado que, quando uma reagiao
atinge o equilibrio, o quociente de reagao apresenta um valor constante.

Esta constante ¢ chamada de constante de equilibrio e é representada
por K.
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Desta forma, a expressao acima se torna:
[CI D]

Quociente de reacdo = constante de equilibrio = K = 7
[A]* [B]

A esta expressio acima damos o nome de expressao
da constante de equilibrio.

Assim, toda vez que vocé vir escrito “expressao da
constante de equilibrio” vocé devera saber que:
a) as concentragdes de produtos sempre aparecem no
numerador da relacio;
b) as concentracoes dos reagentes sempre aparecem no
denominador da relacio;
c) cada concentragao é sempre elevada a poténcia de seu
coeficiente estequiométrico da equagao balanceada;
d) quando a reagio atingiu o equilibrio, o valor da cons-
tante K depende da rea¢do em questio e da temperatura.
O valor de K ndo tem unidades.

Vamos ver mais adiante que conhecer o valor da cons-
tante de equilibrio é muito util, pois pode ser usada para
calcular a quantidade de reagente ou de produto presente
no equilibrio. Através de seu valor, saberemos se a rea¢ao
quimica ¢ produto-favorecida ou reagente-favorecida, ou seja, se ela esta
deslocada para formagido do produto ou para o reagente, respectivamente.

(Fonte: http:/ /blogs.diariodonordeste.com.br).

ESCREVENDO EXPRESSOES DA CONSTANTE DE
EQUILIBRIO

REACOES QUE ENVOLVEM SOLIDOS,
AGUA E LIQUIDOS PUROS

Quando temos uma reagdo onde todos os reagentes e produtos estao
em uma fase, o equilibrio é homogéneo.

Mas, se um ou mais reagentes ou produtos estao em uma fase diferente,
o equilibrio ¢ heterogéneo.

Considere a reaciao que mostra a decomposi¢ao do carbonato de calcio
(CaCO,) em 6xido de célcio (CaO) e CO,, quando aquecidos:

CaCO;(s) === CaO(s) + COy(g)

Seguindo o principio geral de que, na expressao da constante de equilibrio,
as concentragdes dos produtos aparecem no numerador e as concentragoes
dos reagentes aparecem no denominador, vocé escreveria inicialmente:
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o |CaOI[CO;]
[CaCO3]

No entanto, experimentalmente a quantidade de CO, ndo parece depen-
der das quantidades de CaO e CaCO,. Voce seria capaz de saber por qué?

Como a concentracao de um sélido ¢ determinada por sua densidade,
que ndo € uma varidvel, as concentragdes de CaO e de CaCO, nio se alte-
ram, seja pela reacao, pela adi¢ao ou remogao de cada um.

Entao, as concentragoes de CaO e de CaCO, serao constantes.

Sendo assim, a expressao da constante de equilibrio para esta reacdo
torna-se:

K.=[CO]

Onde K_¢ a constante de equilibrio expressa em nimero de mols por
litro.

Mas, sendo CO, um gis, podemos usar a lei dos gases ideais e en-
contrar outra expressdo da constante de equilibrio:

PV =nRT
Isolando P, temos:
ok
V
Como:
K, =Pco,

onde Kp ¢é a constante de equilibrio expressa em termos de pressdo parcial
de CO,, da equacio da lei dos gases ideais, temos que:

p=(%) RT

P=/CO, RT

Para a nossa reacao:

onde o fator (#/V) é a concentragio em mols por litro, que neste caso é
a [CO,).
Desta forma, Kp, valera:
Kp = /CO,] RT
Percebemos, com isso, que os valores de Kp e K¢ nio sio iguais, mas
se relacionam da seguinte forma:

Kp = Ke (RT)



Finalmente, vimos que a quantidade de CO, formada na decomposigao
de CaCO, nao dependera muito das quantidades de CaO e CaCO, presentes.

A figura 3 mostra que, na mesma temperatura, a pressao de CO, no
equilibrio é a mesma nas duas cubas, mesmo quando as quantidades relativas
de CaCO, puro e CaO sio muito diferentes entre si.

CaO CaCO, CaO CaCoO,

Figura 3: A decomposi¢iao de CaCO3 ¢é um equilibrio heterogéneo
(Fonte: Brown, T. L.; LeMay Jr, H. E.; Bursten, B. E.; Burdge, J. R. Quimica, a aiéncia
central, 9 ed. Sio Paulo: Pearson Prentice Hall, 9* Edicao, 2005).

No caso de reagdes que ocorrem em solugao aquosa (H,0), ou em
qualquer outro solvente, temos também algumas consideragoes.
Veja, como exemplo, a reagdo da amonia (NH,) com a dgua:

NHj(aq) + H,O(l) —= NH4+(aq) + OH (aq)

Como a concentra¢ao de agua ¢ muito grande em uma solu¢io diluida
de amonia, ela praticamente ndo ¢ alterada pela reacio.

Da mesma forma que para solidos, a concentracio molar (mol/L) da
agua (ou qualquer reagente ou produto liquido puro) ¢ excluida da expressao
da constante de equilibrio.

Assim, escrevemos a expressao da seguinte forma:

[NH,"] [OH]
[NH;3]

Reagdes que envolvem gases
Acima nés vimos que quando escrevemos a expressao da constante de

equilibrio em mols por litro (M), o simbolo K, as vezes, tem o subscrito c,
que representa concentragao.



No entanto, muitas reagdes importantes envolvem gases. Nestes casos,
as expressoes da constante de equilibrio deverao ser escritas em fun¢ao
das pressoes parciais dos reagentes e produtos e nao de suas concentragoes.

Para isso, usaremos a lei dos gases ideais:

PV =nRT

Ao rearranjarmos a expressao acima e reconhecermos que a “concen-
tracdo de um gas” é igual a (7/V), observamos que a pressio parcial de um
gas é proporcional a sua concentrag¢ao, pois:

p=(%) RT

onde (n/V) = concentra¢io em mol/L do gis

Isolando (n/V), temos:

Se as quantidades de reagentes e de produtos proporcional sio for-
necidas em pressdes parciais, entdo K apresenta o subscrito p, ficando K.
Considere a reagdo entre os gases abaixo:

Ha(g) + I(g) 2HI(g)
Neste caso, a expressao de Kp torna-se:
P
K,=
PH2 PI2

Em alguns casos os valores de K e KP sao iguais, mas geralmente eles
sdo diferentes.

Através do exemplo da decomposigao do CaCO,, vimos como K e
Kp sdo trelacionados.

O conceito da constante de equilibrio, K
A Tabela 2 mostra exemplos de reagdes com seus valores de constante
de equilibrio a 25° C.



Reacao Constante de | Produto- favorecida ou
equilibrio, K | reagente-favorecida
(a25°C)
Reacées de combinacdo de ndo-metais
Na(g) + 3H,(g) —_— 2NH;(g) 3,5x 10° K>1; produto-favorecida
Ny (g) + 05(g) ——= 2NO(g) 1,7x 107 K<1; reagente-favorecida
P
(a2.300 K)
2H,(g) + O5(g) —— 2H,0(g) 3,2 x 10™ K>1; produto-favorecida
lonizagdo de dcidos e bases fracos
HCO,H(aq) + H,0() ——=HCO;(aq) + H;0"aq) | 1,8 X 10 K<1; reagente-favorecida
acido formico
H,COs(aq) + H,0(I) ——= HCO;(aq) + H3O+(aq) 4,2 X 107 K<1 N reagente—favorecida
acido carbdnico
NHj;(aq) + H,0() —= NH4+(aq) + OH (aq) 1,8 X 10-5 K<1, reagente—favorecida
Dissolucdo de sais “insoluveis”
CaCO4(s) =——==Ca'( aq) + CO32'(aq) 3,4x 107 K<1; reagente-favorecida
AgCI(s) —_— Ag+(aq) + CI'(aq) 1,8x 107 K<1; reagente-favorecida
—

Quando temos um valor alto de K, significa que os reagentes foram
convertidos a produtos no momento em que o equilfbrio é atingido, ou
seja, os produtos sao fortemente favorecidos em relagao aos reagentes no
equilibrio.

Um exemplo da tabela 2 é a reagao:

2H;(g) + 0,(g) —= 2H,0(g)

Para esta reacdo, a expressao da constante de equilibrio é:

[H,01°
K=————=32x10" 225°C
[Hz]" [O,]
Veja que K >> 1, portanto, no equilibrio, [H,O]> >> [H ]* [O ].
Podemos, entdo, postular a seguinte condigao:
Quando K>>1, a reagao é produto-favorecida. Nestes casos, as concentragoes de
equilibrio dos produtos sao maiores do que as concentragoes de equilibrio dos reagentes.



(Fonte:http:/ /www.fida.es).

No equilibrio, praticamente nenhum reagente sera encontrado. Todos
os reagentes terdao sido convertidos em H O. A frase que ouviriamos de um
quimico ao relatar o resultado desta reagao seria: “A reagao se completou”.

De modo inverso, quando o valor de K for muito baixo, significa que
muito pouco dos reagentes formam produtos quando o equilibrio ¢ atin-
gido. Dizemos também que os reagentes siao favorecidos em relagio aos
produtos no equilibrio.

Um exemplo desta situagdo € a conversao de O, em O, (0zdnio).

= 0,(5) =——=04(®

A expressao da constante de equilibrio ¢:

[0s]
K=—=25x10"% a25°C

[02]3/2

Como vemos, K ¢ um valor muito pequeno.

Neste caso onde K << 1 temos que [O,] << [O,]** no equilibrio.

De forma contraria, também podemos postular a seguinte condi¢ao:

Quando K<< , a reacio € reagente-favorecida. Nestes casos as con-
centragdes de equilibrio dos reagentes sao maiores do que as concentragoes
de equilibrio dos produtos.

Assim, o valor muito baixo de K indica que muito pouco O, se con-
verterd em O, quando o equilibrio for atingido.

Quando K tiver um valor proximo a 1, devemos calcular a concentragao
no equilibrio, pois nao sera facil saber se as concentracées dos reagentes
sao maiores do que as dos produtos ou vice-versa.

O significado do quociente da reagio, Q
Vamos entender agora qual relacio tem Q frente a K.
Considere a reacao onde o butano ¢ transformado em isobutano:

butano —/——= isobutano



CH;
CH3éHCH3

CH;CH,CH,CH;

A expressio da constante de equilibrio é dada por:

[isobutano]
K=——=25 aT=298 K
[butano]

Neste caso, como ja temos o valor da constante de equilibrio, basta
conhecermos o valor da concentra¢ao de um dos compostos para calcu-
larmos a concentra¢io do outro composto.

Por exemplo, se a [butano] for igual a 1,0 mol/L, a [isobutano] devera
ser igual a 2,5 mol/L.

Se a [butano] for igual a 0,80 mol/L, entdo a [isobutano] setra igual a
2,0 mol/L.

[isobutano] = K [butano] = (2,50) (0,80) mol/L = 2,0 mol/L

No entanto, qualquer mistura de butano e isobutano, em equilibrio
ou nao, pode ser representada pelo quociente de reagao, @, que € igual a:

[isobutano]

[butano]

Sera importante reconhecermos que Q) sera igual a constante de equi-
librio, K, somente quando a reagao esta em equilfbrio.
Suponha que tenhamos um sistema constituido pot 3 mol/L de butano

e 4 mol/L de isobutano (a 298 K).
Se substituirmos estes valores na equa¢ao do quociente de reacio,

teremos:

isobutano 4,0
oo tobuianel_ 40 _,
[butano] 3,0

Sabendo que a constante de equilibrio, K,
¢ igual a 2,5 este conjunto de concentracoes
nao representa um sistema em equilibrio, pois
Q<K

Neste caso, para atingir o equilibrio, algu-
mas moléculas de butano sao transformadas
em moléculas de isobutano. Isso faz com que
a [butano] diminua e a [isobutano] aumente,
levando a um aumento no valor de Q até o
valor de K, valor onde o equilibrio se instala.

Assim, se O<K, o sistema nao estd en equili-
brio, e parte dos reagentes serd convertida em produtos.




Por outro lado, se temos um sistema constituido por 1 mol/L de butano
e 6 mol/L de isobutano (a 298 K), o valor de Q sera igual a:

[isobutano] _ 60

6,0
[butano] 1,0

Nesta situacao, o quociente de reacao Q) ¢ maior do que K, (0>K) e o
sistema novamente nao esta em equilibrio.

(Fonte: http://digiforum.com.br/viewtopic.php?t=21631).

Para atingir o equilfbrio, moléculas de isobutano devem se converter
em moléculas de butano. Isso levara a uma diminuicao no valor de Q até
0O =K, situagio equilibrio.

Assim, se O>K, o sistema nio esta em equilibrio, e parte dos produtos serd
convertida en reagentes.

Se O = K o sistema estd em equilibio.

Vamos agora ver como podemos calcular o valor da constante de
equilibrio, K.

Se conhecemos os valores das concentragoes de todos os reagente
e produtos no equilibrio, podemos calcular a constante de equilibrio, K,
substituindo os dados na expressao da constante de equilibrio.

Vamos considerar a reagdo de oxidagio do diéxido de enxofre, SO,

2 S0,(g) + 02(g) —2505(g)

Ao se realizar um experimento a 852 K| foi determinado que as con-
centragbes de equilibrio sao iguais a: [SO,] = 3,61 x 10” mol/L, [O,] = 6,11
x 10* mol/L e [SO,] = 1,01 x 10* mol/L..



Para calcularmos a constante de equilibrio, precisamos substituir os
dados na expressao da constante de equilibrio. Assim:

SO;)? 1,01 x 10°%)?
k=0 _ (101X 107) =1,28 x 10*

[SO*[0;] (3,61 x107%)% (6,11 x 107)
Com este valor de K, podemos dizer que a reagao é produto favorecida,
pois K >17.
No entanto, muitas vezes, um experimento fornece informacao sobre

as quantidades iniciais de reagentes e a concentra¢ao obtida no equilibrio
de apenas um dos reagentes ou um dos produtos.
Nestes casos, precisamos usar a equa¢ao quimica balanceada para deter-
minar as concentragoes de equilibrio dos reagentes e dos produtos restantes.
Vamos usar como exemplo a reacio do etanol (CH,CH,OH) com o
acido acético (CH,CO,H), formando o acetato de etila (CH,CO,CH,CH,):

CH3CH20H(aq) + CH3C02H(aq):CH3C02CH2CH3(aq) + H20(l)

etanol acido acético acetato de etila

Vamos considerar que as solu¢oes aquosas de etanol e acido acético
apresentam igualmente uma concentra¢io 0,810 mol/L, a 100° C. Quan-
do o equilibrio ¢ estabelecido, a concentra¢ao de acido acético passa a ser
0,748 mol/L.

Como poderemos calcular o valor da constante de equilibrio?

Antes de calcularmos o valor de K, precisamos determinar as con-
centragoes de equilibrio. A tnica concentragao no equilibrio conhecida é
do 4cido acético (0,748 mol/L). A partir dela, podemos calcular a quantia
consumida durante a reagao, que ¢ dada por:

(mol/L do reagente inicial — »0l/L do reagente restante)

Como, a partir da equagdo quimica balanceada, 1 mol de etanol reage
com 1 mol de acido acético, a concentracio do etanol também ¢é conhecida
no equilibrio como sendo igual a 0,748 w0l/1.

A concentragdo do acetato de etila no equilibrio é equivalente a quantia
de reagente consumida. Esta concentragao € igual a: 0,810 0//L — 0,748
mol/1L. = 0,062 mol/1.

Assim, podemos produzir uma tabela com essas quantidades:

Equacio CH,CH,OH + CH;CO,H CH,CO,CH,CH, + H,0
Inicial (mol/L) 0,810 0,810 0
Variagdo (mol/L) - 0,062 - 0,062 + 0,062

Equilibrio (mol/L) 0,748 0,748 0,062




Com as concentragoes de cada substancia conhecida no equilibrio,
podemos calcular o valor de K da seguinte forma:

. [CH3;CO,CH,CHj] 0,062 il
[CH;CH,OH] [CH;CO,H]  (0,748) (0,748) ’

Assim, chegamos a um valor de Kigual a 0,11.

E importante voce observar que a concentra¢ao da agua nao aparece
na expressao da constante de equilibrio. Isso ocorre porque a concentragao
da agua nao varia.

Na secdo “auto-avaliagdo”, vocé encontrara um exercicio de calculo
de constante de equilibrio, K, para uma reagao envolvendo gases.

Ja vimos exemplo onde conhecemos as concentragdes no equilibrio e
calculamos o valor da constante de equilibrio, K.

Em outros momentos, o valor de K e as quantidades iniciais dos rea-
gentes ja sao conhecidos e se deseja encontrar os valores das concentragdes
das substancias no equilibrio.

Para realizarmos estes calculos, precisaremos conhecer a equagao da
reacao balanceada que represente a reacao analisada.

Vamos ver um exemplo deste caso?

A temperatura de 425° C, a constante de equilibrio, K, para a reagao de
H, e I, formando HI ¢ igual a 55,64.

Ha(g) + I(g) —2HI(g)

Considerando que temos inicialmente 2,00 zo//1. de H, e de I, em um
frasco, quais sdao as concentragoes de H,, I, e HI quando o equilibrio for
atingido?

Primeiramente precisamos ver se a equa¢ao quimica esta balanceada.

Confirmada o balanceamento da equagao quimica, podemos fazer as
analises quantitativas de forma correta.

Vamos, entdo, escrever a expressio da constante de equilibrio para
esta reacao.

Assim: )

Ko HP
[Hy] [15]
A partir destes dados, podemos construir uma tabela para expressar

as concentracoes de H , I, e HI antes da reacdo, durante a reacao e depois
do equilibrio ter sido atingido.



Equacio Hz(g) + L(g) — 2HI(g)
Inicial (mol/L) 2,00 2,00 0
Variagao (mol/L) -x -x + 2x
Equilibrio (mol/L) 2,00 —x 2,00 —x 2x

Observe que o x ¢é colocado para representar uma variagao desconhe-
cida. Desta forma, sabemos que x ¢ a quantidade de H, e I, consumida
durante a reacao.

Como, pelo fator estequiométrico da equagao quimica, para cada 1 mol
de H, e I, consumido sio formados 2 mol de HI, a quantidade de variagao
na concentracao de HI ¢ igual a 2x.

Neste momento, podemos substituir os valores de concentragdo en-
contrados no equilibrio na expressao da constante de equilibrio.

Assim, a expressao torna-se igual a:

(2x)? (2x)
55,64 = =
(2,00 - x) (2,00 - x) 2,00 - x)?

Resolvendo a equagao, temos:

2x

VK =7459 = ————

2,00 - x
7,459 (2,00 — x) = 2x
14,9 — 7,459x = 2x
14,9 = 9,459 x
x = 1,58

Com este calculo, encontramos o valor de x. Agora, podemos calcular
as concentracoes de equilibrio de reagentes e produtos.

[H,] = [1] = 2,00 — x = 0,42 mol/L
[HI] = 2x = 3,16 mol/L

A partir dos valores de concentragdes calculados, podemos verificar se
o valor de K calculado concorda com o valor fornecido, K= 55,64.
Substituindo as concentragoes na expressao da constante da velocidade,

temos: ) 5
[HI] (3,16)

K= =~ ) 049

=56,6

Vocé percebeu que ocorreu uma pequena diferenca do valor fornecido
para o calculado. Esta diferenca vem da quantidade de numeros fornecidos
para as concentragoes de H, e L. Se este valor fosse dado com mais exati-



dao (com mais algarismos significativos), o valor calculado de K seria mais
préximo do valor fornecido.

Vamos agora mostrar como determinamos a concentragiao dos rea-
gentes e produtos no equilibtio através de uma expressio quadratica: ax’
+ bx +c=0.

Suponha que 3,00 mol de HI, 2,00 mol de H, e 1,00 mol de L, sejam
colocados em um recipiente de 1,00 Litro a uma temperatura de 458° C.
Sabendo que K = 2,06 x 107, calcule as concentracoes de todas as subs-
tancias quando o equilibrio ¢ atingido.

Como temos um volume de recipiente igual a 1,00 litro, as concen-
tracoes iniciais de cada reagente sao numericamente iguais a0 nimero de
mol adicionados.

Entao:
[H,] = 2,00 mol/L. [I] =1,00 mol/L. e  [HI] = 3,00 mol/L
A equagio de equilibrio é:
2HI(g) =— Hy(®) + Lx(®)
A expressio da constante de velocidade ¢ igual a:
o [Hy] L]
[HI}?

=2,06 x 1072

Vamos agora representar os dados em uma tabela para depois calcu-
larmos as concentragoes das substancias no equilibrio.

Equacao 2HI(g) = Hx(g) + LIx(g)

Inicial (mol/L) 3,00 2,00 1,00

Variagdo (mol/L) -2x +x +x
Equilibrio (mol/L) 3,00 —2x 2,00 +x 1,00 +x

Vamos agora substituir os valores das concentra¢des no equilibrio na
expressao da constante de equilibrio, K.
(2,00 + x) (1,00 + x)

K= - =206 x 107
(3,00 - 2xy

Rearranjando e resolvendo a equagiao acima, obtém-se uma equagao

de 2° grau:

0,918 52 + 325 x=1,81 =0



A equagio de 2° grau pode ser resolvida através da férmula quadratica:

-p * \!b2-4ac

2a

x=

Substituindo os valores, temos:

-3,25 *\ (3,257 - 4 0918) (181)
2(0,918)
Desta férmula, obtemos dois valores para x:

x=

x=-0,090 e x=-284

Se usarmos o valor -2,84 para x, teremos um valor negativo de con-
centracao de H2 e 12, portanto ele sera descartado. Veja:

[H,] = 2,00 + x = 2,00 — 2,84 = - 0,84
[L] = 1,00 + 5= 1,00 - 2,84 = - 1,84

Nao tem sentido um valor de concentracio negativo, por isso nao
usaremos este resultado de x.
Mas, se usarmos o valor x = - 0,690 teremos valores coerentes.
Assim:

[HI] = 3,00 — 2x = 3,00 — 2 (- 0,690) = 4,38
[H,] = 2,00 + x = 2,00 + (- 0,690) = 1,31
[L] = 1,00 + x= 1,00 + (- 0,690) = 0,31

Finalizando, as concentracdes obtidas sio:

[HI] = 4,38 mol/L.
[H,] = 1,31 mol/L
[L] = 0,31 mol/L

As equagdes quimicas podem ser balanceadas usando-se diferentes
conjuntos de coeficientes estequiométricos.

Um exemplo é a equagao de oxidagao do carbono formando mondxido
de carbono. A equagao pode ser representada de duas formas:

1
C(e) + 75 0x(8)=———CO0(2)
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Para este caso, a expressao da constante de equilibrio deve ser escrita
como: (CO) N
K= =4,6x 102 225°C
[02] 12
No entanto, se multiplicarmos os dois lados da equag¢ao por 2, a equa-
¢do manteria a relagdo estequiométrica e seria escrita da seguinte forma:

2 C(s) + 0y(g)=——=2 CO(g)

Para este caso, a expressao da constante de equilibrio deve ser escrita
como:

2
k=0 —21x10" a25°C

[02]

Se vocé comparar as duas expressdes da constante de equilibrio,
— 2
observa-se que K, = (K )

2 2
K, -_1CO! ={ [CO] } s
[0,] [0,]"?

Assim, podemos postular que: quando os
coeficientes estequiométricos de uma equa-
¢ao balanceada sio multiplicados por um

fator, a constante de equilibrio para a nova
equacio ¢ a constante de equilibrio anterior
elevada a poténcia do fator de multiplicag¢ao
usado.

Como no caso anterior, a segunda equa-
¢ao foi obtida pela multiplicagdao da primeira
equagdo por 2, o K, devera ser o quadrado
de Ki, (Fonte: http:/ /www.lcp.inpe.br).

Vamos ver agora o que ocorre quando
uma equagao quimica ¢ invertida, pois um equilibrio pode ser abordado a
partir de qualquer sentido.

Vamos usar o exemplo do equilibrio N O, - NO,;:

N,O4(g) === 2NO,(g)

Para esta reacao a expressio da constante de equilibrio ¢ dada por:

2
Ro,
K, =—2=646
q
N,0,
Veja que colocamos a expressio em func¢ao das pressoes parciais, pois
os reagentes e produtos sao gases.
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Para a reacido no sentido inverso, teremos:

2NOy(g) == N,04(g)

De modo inverso, esta reagao apresenta a expressao da constante de

equilibrio igual a: »
K., :%:0.155 =ﬁ
NO, :

Assim, vimos que as constantes de equilibrio de uma reagao e de sua
reacdo invertida sdo reciprocas entre si.

ASSim: I<cq(pam a segunda equagio) =1 / I<eq(para a primeira equagio)

Em algumas situagdes, ¢ atil adicionarmos duas reagoes para obter a
equagao de um processo global, pois o processo ocorre em etapas.

Para obtermos a equagao do processo global, somamos as equagoes
individuais e cancelamos os termos que forem iguais.

Vamos considerar as duas reagdes abaixo e suas respectivas expressdes
das constantes de equilibrio a 100° C.

2NOBr(g)——= 2NO(g) + Br,(g)

2
— (PNO) (PBI‘Z) K] — 0,42
(PnoBr)”

A segunda etapa ¢ dada por:

1

Br,(g) + Cly(g)=—=2BrCI(g)

2
_ (PBrCl) KZ - 7,2
(Pgry) (Pciy)

A soma das duas equagdes é dada por:

2NOBr(g)-=——="2NO(g) +B15(g)
_Br3(g) + Cly(g)=——="2BrCl(g)

2NOBr(g) + Cly(g)-=——="2NO(g) + 2BrCl(g)



Sendo assim, a expressio da constante de equilibrio para a equagio
global ¢ dada pela multiplicacio entre K, e K..

(Pxo)* (L) (Pgrcp)’ Pro): (Perc)’
K Ky = . et __Pno) T g k7230

(Pnogy) (I;Br/z) (Pcry) (Pnoer)® (Pciy)

Desta forma, podemos resumir:
1. Quando uma reacio é multiplicada por um numero, a constante de equi-
librio ¢é elevada aquela poténcia;
2. A constante de equilibrio para o sentido inverso ¢ o inverso daquela para
o sentido direto.

3. A constante de equilibrio para uma reagao que é a soma de outras reagoes
¢ o produto das constantes de equilibrio para as rea¢des individuais.

Nesta aula aprendemos conceitos muito importantes e que tém con-
sideravel significado econémico e biolégico, pois o controle do equilibrio
quimico reflete na produgao industrial e nas células vivas, que se esforcam
para evitar o declinio no equilibrio.

O conceito de equilibrio quimico é muito importante ndo s6 como
construcio da teoria que envolve o estudo da Quimica, mas também pot-
que ¢ essencial para a compreensao de muitos fenémenos que ocorrem nas
reacdes, tais como: 4cido-base, oxi-reducio e solubilidade. E fundamental
para a vida que haja situagoes de equilibrio como, por exemplo, a formagao
do bicarbonato e a existéncia do oxigénio dissolvido na agua dos mares.

Poder controlar as condigoes que afetam os diferentes equilibrios que
constituem o processo de formacao de produtos industrializados e biologi-
cos, ¢ um dos objetivos do estudo do equilibrio quimico abordado nesta aula.



Toda reacdo quimica tende a um estado de equilibrio dinamico, e a
composi¢ao no equilibrio determina quanto do produto podemos obter.
Nos equilibrios dinamicos, as reagées direta e inversa ocorrem com a mesma
velocidade. A lei do equilibrio quimico afirma que, embora a expressao da
lei da agao das massas, denominada de quociente de reacao, Q, para uma
reacao possa apresentar um nimero limitado de valores a cada temperatura,
quando a reagao esta em equilibrio, ela tem apenas um unico valor. Este
valor ¢ a constante de equilibrio, representado pela letra K, cujo valor é
igual a razao das constantes de velocidade especificas para as reagoes de
formacao de produtos e de formagao dos reagentes. A expressao da cons-
tante de equilibrio depende apenas da estequiometria da reacao. Um valor
grande de K indica que a mistura em equilibrio contém mais produtos do
que reagentes. Por outro lado, quando o valor de K ¢ pequeno significa que
o equilibrio se desloca no sentido de formagao dos reagentes. A constante
de equilibrio de uma reagao no sentido inverso é o inverso da constante
de equilibrio da reagao no sentido direto. Quando todos os reagentes e
produtos estio na mesma fase, dizemos que o equilibrio ¢ homogéneo.
Por outro lado, quando hé reagentes e/ou produtos em uma ou mais fases
diferentes, dizemos que temos um equilibrio heterogéneo.

1. Escreva as expressoes da constante de equilfbrio em termos de concen-
tragao para as reagoes abaixo:

a) Nj(g) + 3H(g) ———= 2NH;(g)
b) H,CO;(aq) + H,0() =——= HCO5(aq) + H;0"(aq)

2. Considere a reacao de interconversio do dioxido de nitrogénio, NO,,
um gas castanho, no gis incolor N O,. A constante de equilibrio, K € igual
21712298 K.

2NOy(g) == N,04(g)

Supondo que a concentragdo de NO, seja de 0,015 mol/L e que a
concentracao de N, O, seja 0,025 mol/L, calcule ) e responda:



a) O valor de ¢ é maior ou menor do que K?

b) A partir da resposta do item a, vocé poderia dizer se o sistema esta em
equilibrio? Se nao, diga em que direcdo a reagao devera proceder para que
o equilibrio seja atingido.

3. Considere as seguintes equagoes e suas constantes de equilibrio dadas
a 500 K.

Hy(g) + Bry(g) <——— 2HBr(g)  K,=79x10"

. - — -41
H,(g) <—= 2H(g) K,=4,8x10
Bry(g) ———=2Br(g) K,=22x10"

Calcule Kp para a reagao entre atomos de H e Br para formar HBr, segundo
a reacao:

H(g) + Br(g) ——— HBr(g)

1. Para escrevermos as expressoes da constante de equilibrio, precisamos
lembrar que as concentragdes dos produtos devem estar sempre no
numerador e as concentragoes dos reagentes no denominador. Além
disso, cada concentracao deve ser elevada a poténcia igual ao coeficiente
estequiométrico da equagao balanceada.
Assim, para a rea¢do do item a temos:
[NH;?
K=
[Na] [Hy]*

Para a reacido do item b, temos:
[HCO53'] [H307]
[H,COs]

Na expressdao da constante de equilibrio do item b, vimos que nio
representamos a concentra¢ao da agua. Isso pode ser feito porque a
concentra¢ao da agua ¢ muito grande, portanto, nao varia durante a
reagao.

2. Primeiramente precisamos escrever a expressao de Q e substituir
os valores numéricos na equagao.
Assim teremos:
[N204] 0,025
0= —~ = ©929 i
[NO,] (0,015)2




a) Encontramos um valor de = 111, portanto um valor menor do
que o valor de K, que ¢ igual a 171

b) Entao, como @ < Ka rea¢do nao esta em equilibrio, para se atingir
o equilibrio deve-se converter mais NO, a N, O, de forma a aumentar
a [N,O,] e diminuir [NO,] até que 0 se iguale a K (0=K). Portanto, o
equilibrio devera se deslocar para a direita.

3. Para resolver este problema precisamos modificar as equagdes dadas
de forma que a soma entre elas resulte na equagao global requerida.
Para isso, precisamos multiplicar a primeira equagao por /2 . A segunda
equacdo precisa ser invertida e também multiplicada por Y2 . A terceira
precisa ser invertida e multiplicada por 2 .

Assim, as equagOes se tornam iguais a:

(Hz(g) + Bry(g) ——— 2HBr(g)) x +

Se torna:

12 Hy(g) + 12 Bry(g) ——= HBr(g) K,= v 7,9 x 10!

K, =8,9x10°
Multiplicando por 72 a segunda equagao, temos:

(Hz(g)‘_—~ 2H(g)) X + K,= V 4,8x 107

K,=69x10%
Quando a invertemos, temos:

Hg ——=12H(g) K, ~1/69x10%

K,=1,4x10%
Multiplicando por V2 a terceira equagao, teremos:

(Brz(g)=23r(g)) X + K,= V 2,2x 1078

K,=4,7x10®
Invertendo a equagio, ficamos com:
Br(g) ——=12Bry(g) K,~1/4,7x10®

K,=2,1x10



Finalmente, estamos com as equa¢Oes apropriadas para fazer a soma
entre elas e obtermos a rea¢ao global desejada.

1/})]’2’(g) + I/Mg) ——= HBr(g)
He —— 12 +

Br(g) —=1281,(g)

H(g) + Br(g) ——= HBr(g)

Veja que excluimos as espécies iguais que aparecem no lado dos
reagentes em uma equacao e aparecem no lado dos produtos na outra
equacao.

Sabendo que quando duas ou mais equagdes quimicas sao somadas
para se obter uma equagao global, a constante de equilibrio da equagao
global ¢ o produto das constantes de equilibrio das equagdes somadas.
Assim, a constante de equilibrio da reagao:

H(g) + Br(g) ——= HBr(g)

Deve ser igual a:
Kpl . sz . K133 = 89x10°).(1,4x10%.(2,1x10") =2,6x 10,

Para uma reagao geral onde todos os reagentes e produtos estao na fase
aA + bB === ¢C + dD
a expressao da constante de equilibrio é dada pela relagao:
c pd
— PC PD
eq a pb
PA PB

Keg ¢ a constante de equilibrio, também podendo ser representada por K,

gasosa,

* Por outro lado, para a reagao geral onde todos os reagentes e produtos
estdo em solucio:

aA + bB =—= ¢C + dD

a expressao da constante de equilibrio é dada pela relagao:

x -lclbl

eq [A ]a [B ]b

Keg € a constante de equilibrio, também podendo ser representada por K.



1. Escreva as expressoes da constante de equilibrio para cada uma das
seguintes reagoes:

) CO,(g) + Ha(g) == CO(g) + H,0())

b) SnO;(s) +2CO(g) =——=Sn(s) + 2CO(g)

©) Sn(s) + 2H"(aq) ——= Sn**(aq) + Hy(g)

d) 3Fe(s) + 4H,0(g) ——— Fe304(s) + 4H,(g)

e) Cr(s) + 3Ag"(aqg) <——=Cr**(aq) + 3Ag(s)

2. A uma temperatura de 2000 K, a constante de equilibrio, K, para a for-
macio de NO(g) a partir de N, e O, é igual 2 4,0 x 10™*. A equagao quimica
que representa esta reacao ¢:

Na(g) + 05(g) —= 2NO(g)

Supondo que, a2 2000 K, a concentragio de N, seja 0,50 mol/I,a de O, de
0,25 mol/L e a de NO de 4,2 x 10” mol/L. Petgunta-se:

a) O sistema esta em equilibrio? Se nio, em que dire¢do a reacao devera
prosseguir para atingir o equilibrio?

3. Considere a reacio:
2 H,S(g) —— 2H;(g) *+ Sx(g)

Vamos supor que em um recipiente haja, inicialmente, H,S com uma
pressao de 10,00 atm a uma temperatura de 800 K.

Quando a reagdo atinge o equilibrio, a pressio parcial de vapor de S,
¢ 0,020 atm.

Calcule o valor de Kp.

4. A uma determinada temperatura K=33, para a reagio:
Considerando que as concentragoes iniciais de H, e I, sejam ambas

iguais a 6,00 x 10~ mol/L, calcule a concentragio de cada reagente e de
cada produto durante o equilibrio.



5. Considere a reagao de decomposi¢ao do PCl5:

PCl5(g) < PCls(g) + Clx(g)

Sabendo-se que K= 1,20, a determinada temperatura, e que a con-
centragao inicial de PCI, é 1,60 mol/L, quais serdo as concentragdes de
equilibrio do reagente e dos produtos?

0. Considere as seguintes reagoes a 700 K
Hy(g) + I(g) <—=2HI(g) K=54,0

Ny(g) + 3Hy(g) ——=2NH3(g) K=1,04x10"

Calcule o valor da constante de equilibrio para a reagao:

2NHj(g) + 3Ix(g) < 6HI(g) + Nx(g)
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Aula18

PRINCIPIO DE LE CHATELIER

META

Estabelecer os parametros que influenciam e alteram um equilibrio quimico.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

definir o Principio de Le Chatelier e suas implicancias;

e correlacionar os fatores que perturbam o sistema em equilibrio com o sentido da reacgéo.

PRE-REQUISITOS
Saber expressar e calcular as constantes de equilibrio para sistemas homogéneos e

heterogéneos e saber correlacionar os valores das constantes de equilibrio e o sentido da
reacao.

Eliana Midori Sussuchi
Samisia Maria Fernandes Machado
Valéria Regina de Souza Moraes



Na aula anterior, abordamos a natureza do equilibrio quimico. Tam-
bém aprendemos a escrever as expressoes das constantes de equilibrio para

reagoes homogeneas e heterogéneas.

Vimos que podemos usar as concentragoes dos reagentes e produtos
no equilibrio, para calcular o valor da constante de equilibrio da reagao,
o qual pode ser usado para determinar as concentragdes dos reagentes e

produtos neste equilibrio e também para determinar o sentido que a reagdao

precisa seguir para atingir o equilibrio.

Nesta aula continuaremos com o estudo dos sistemas de equilibrio
quimico, dando destaque ao estudo do Principio de Lé Chatelier para
fazer suposi¢des qualitativas sobre a resposta de um sistema em equilibrio
quando ha diversas variagdes nas condi¢es externas.

Diminui¢do Diminuic¢ao Diminui¢do  Diminuicdo Diminui¢do
da da da da da
energia energia energia energia energia
cinética potencial cinética potencial cinética
— > L E—
8
> —» 1 |
T, E . |
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2 ‘
5 /
=
(V]
=
=
5 [ =
= T
' Congela-
mento
S
A Hmnd A chsl
liberado liberado
0 A t

Tempo —»

(Fonte: http:/ /www.geocities.com)



Quando uma reagao estd em equilibrio, ela pode ser pertur-
bada de trés maneiras possiveis:
a) variando-se a temperatura,
b) variando-se a concentra¢iao de um reagente ou produto e,
¢) variando-se o volume (para sistemas que apresentam substancias na fase
2a505a).

O processo de Haber combina N, e H, em um tanque a uma pressao
total de varias centenas de atmosferas, na presenca de um catalisador, e a
temperatura de varias centenas de graus Celsius.

Os dois gases reagem para formar o gis amonia, NH,, sob essas condi-
¢oes, mas a reagao entra em equilibrio, nao levando ao consumo completo
de N, e H,.

Durante este seu processo de produzir amonia, Haber buscou os fatores
que podetiam ser variados para aumentar o rendimento de NH..

A equagao quimica que representa esta reagao ¢ dada por:

Na(g) + 3Hy(g) === 2NH;(g)

A partir dos valores da constante de equilibrio a varias temperaturas,
Haber pode calcular as quantidades de NH, formadas no equilibrio sob
varias condicoes.

Uma parte de seus resultados pode ser visto na Figura 1.

Porcentagem
de NHj3no
equilibrio

Figura 1: Grafico relacionando os efeitos da temperatura e da presso total na porcentagem de NH,
presente em uma mistura em equilfbrio de N, e H, e NH, (Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a
ciéncia central, 9 ed. Sao Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).
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Pela Figura 1, podemos ver que a porcentagem de NH, presente no
equilibrio diminui com o aumento da temperatura e aumenta com o au-
mento da pressio.

Estes efeitos puderam ser compreendidos a partir de um principio
apresentado primeiramente por Henri- Louis Le Chatelier (1850-1930)

(Figura 2).
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Figura 2: Foto do quimico industrial francés Henri-
Louis Le Chatelier (Fonte: http://www.annales.org).

O Principio de Le Chatelier afirma que uma variagao de qualquer um
dos fatores que determinam as condi¢oes de equilibrio em um sistema fara
com que o sistema reaja de modo a minimizar ou contrabalancear o efeito
da variacao.

Este principio trata-se de uma maneira resumida de descrever como
uma reagao tentard ajustar as quantidades dos reagentes e dos produtos
até que o equilibrio seja novamente restabelecido, isto ¢, de modo que o
quociente da reagao, (J, seja novamente igual a constante de equilibrio, K.



Ao sabermos se uma reagao ¢ endotérmica ou exotérmica, é possivel
prever, qualitativamente, o efeito que produz na reagdo uma variacao da
temperatura sobre a composi¢ao desta reag¢ao quimica em equilibrio.

Ja sabemos que a constante de equilibrio depende da temperatura.

Para uma reagao endotérmica, onde AH > 0, o calor pode ser consi-
derado um reagente.

Para uma reagao exotérmica, onde AH < 0, o calor pode ser conside-
rado um produto.

Assim sendo, se aquecermos o recipiente onde ocorre a reagao, havera
um favorecimento da rea¢ao da seguinte forma:

- Se a reacido ¢é endotérmica, AH > 0, a adicao de calor favorece a reacio
direta,

- Se a reacao ¢é exotérmica, AH < 0, a adicao de calor favorece a reacio
inversa.

Por outro lado, se resfriarmos o recipiente onde ocorre a reagao havera um
favorecimento da reagao da seguinte forma:

- Se a reacao é endotérmica, AH > 0, o resfriamento favorece a reaciao
inversa,

- Se a reacio é exotérmica, AH < 0, o resfriamento favorece a reagao direta.

Para entender melhor estes efeitos, vamos considerar o exemplo de
uma reagdo endotérmica entre N, e O, para formar NO, seguindo a equa-
¢ao quimica:

Ny(g) + (}I{E:L-q— INO(g)

O valor de variacao de entalpia desta reagdo é:

AH encin = + 180,5 kJ

Como ja aprendemos na aula 17, sabemos que a expressio da constante
de equilibrio vale:
INOJ*
IN:] 10;]

A Tabela 1 mostra os valores obtidos para a constante de equilibrio, K, a
varias temperaturas.

Tabela 1: Valores de constante de equilibrio a varias temperaturas.

Constante de equilibrio Temperatura (K)
4,5x 107 298
6,7x 10" 900

1,7x 107 2.300



A partir desta tabela é possivel observar que a constante de equilibrio,
K, aumenta com o aumento da temperatura. Podemos dizer, entdo, que a
concentragao de NO no equilibrio torna-se maior em relaciao as concen-
tracoes de N, e O, quando a temperatura aumenta.

Vamos entender o que acontece?

Veja que a variacdo de entalpia para a reacao ¢ +180,5 k], sendo possivel
imaginar que o calor atua como reagente.

Se o sistema esta em equilibrio e aumentamos a temperatura do reci-
piente da reagdo, o sistema tentara “aliviar” essa mudanca de alguma forma.

Uma forma de contrabalancear o aumento de energia, neste caso, ¢
usar parte desta energia adicionada consumindo mais N, e O, e produzindo
mais NO.

Esta mudanga provocara um aumento na concentragao de NO e, por
consequéncia no valor do numerador ((NOJ?), da mesma forma que diminui-
td o valor do denominador ([N,] [O,]) no quociente da reagao, provocando,
de forma direta, um aumento no valor de K.

Vamos ver, agora, um exemplo de uma reagio exotérmica.

Podemos usar como exemplo a combinagdo de moléculas do gas cas-
tanho NO, para formar N,O,, um gis incolor.

2NO,(g) == N,04(g)

Neste caso a reagao é exotérmica, e a entalpia de reagdo ¢é igual a:

AH peagio =- 57,2 kJ
Para esta reacio, a expressao da constante de equilfbrio ¢é igual a:

[N,O4]

[NO,J?

A Tabela 2 mostra os valores obtidos para a constante de equilibrio, K, a
duas temperaturas.

Tabela 2: Valores de constante de equilibrio a duas temperaturas

Constante de equilibrio Temperatura (K)
1.300 273
170 298

Neste caso, como a reagao ¢ exotérmica, podemos imaginar que o calor
¢ produto da reagao.

Desta forma, diminuindo a temperatura da reacdo, parte do calor é
removida. Para contrabalancear a remogao de calor a reagao precisa produ-



zir mais calor por meio da combinagio de moléculas de NO, para formar
mais N,O,.

Desta forma, a concentragao de NO, no equilibrio diminui e a de
N,O, aumenta. Como o valor da [N,O,] estd no numerador da expressao
da constante de equilibrio, K, os valores de K aumentam a medida que a
temperatura diminui.

Vamos considerar o processo de Haber de obtengao de NH..

N,(g) + 3H,(g) === 2NHj;(g)

Vamos imaginar que adicionamos H, enquanto o sistema estd em equi-
librio. Quando isso acontece, o sistema deve responder de forma a neutra-
lizar a quantidade de H, adicionado, seguindo o Principio de Le Chatelier.

Neste caso o sistema deve consumir o H,, provocando, com isso, o
aumento na quantidade de NH, até que um novo equilibrio seja estabelecido.

Assim, a [H ] e a [N] diminuirdo, enquanto que a [NH,] aumentara.
Isto fara com que o equilibrio se desloque para a direita. Este efeito pode
ser visto no grafico da figura 3.

H, adicionado nesse tempo
Equilibrio r | P
inicial | Equlhbrl.o
| restabelecido
H, :
— | |
= |
3 NH; |/ :
< [ |
o | |
e | |
2 | |
3 | |
& | |
| |
| |
Nz | |
:\ |
| |
| |
| |
Tempo —>

Figura 3: Grafico relacionando os efeitos da adi¢io de H2 4 mistura em equilibrio de N2, H2 e NH3.
(Fonte: Brown, T. L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sio Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).



De forma semelhante, se adicionarmos uma quantidade extra de N,
na mistura em equilibrio, o equilibrio da reagao se deslocara também para
a direita, no sentido de formar mais NH..

No entanto, vocé pode estar se perguntando o que ocorre com o equi-
librio se retiramos NH, do sistema.

A remogao de NH, também ird provocar o deslocamento do equilibrio
para a direita, de forma a compensar o NH, retirado.

De maneira oposta, a adi¢do de NH, ao sistema no equilibrio ird ocasio-
nar o deslocamento do equilibrio para a esquerda, provocando a decompo-
sicao de NH, em N, e H,, de forma a reduzir a maior concentragao de NH..

Veja que interessante estas observagoes acima. Através delas é possivel
imaginar que em uma producio industrial de amoénia, o NH, deve ser cons-
tantemente removido do sistema para que o equilibrio se desloque para o
lado direito, ou seja, o lado da formagao de NH..

Isso pode ser feito pelo processo de liquefagao seletiva, pois o ponto
de ebuligao do NH, € -33° C, enquanto que o do N, €-196° Ceodo H, é
-253° C. (vide “nota explicativa”).

Quando temos uma reagiao envolvendo gases, vocé sabe o que ocorre
com as concentragdes ou pressoes de equilibrio se o tamanho do recipiente
for alterado?

Para entendermos o que ocorte nestes casos, ¢ necessario que lembre-
mos que as concentragoes sao dadas em mols por litro (mol/L).

Assim, se o volume de um gas varia, a concentra¢ao deve, consequen-
temente, variar também, e a composi¢ao no equilibrio pode mudar.

Vamos, novamente, considerar o exemplo da conversio do gas castanho,
NO, em N, O,, um gis incolor.

2NO,(g) == N,04(2)

A temperatura de 298 K, a constante de equilibrio para esta reacio ¢

igual a:

N,O
k= 20 o a0k

) [NO,|? o
Voce pOdC prchr O un 1Ird OCOIICI COIIl €55¢C cqulhbrlo S€ O Volume

do frasco que contém os gases ¢ reduzido a metade?

Imediatamente vocé podera responder que a concentrag¢ao dos dois
gases deve duplicar.

Vamos entender este processo?

Considere que o equilibrio ¢ estabelecido quando [N, O ] ¢ 0,0280
mol/L e [NO,] ¢ 0,0128 mol/L.



Desta forma, quando o volume ¢ reduzido a metade, a [N,O,] torna-se
0,0560 mol/L e a [NO,] torna-se 0,0256 mol/L.
Assim, o quociente de reagao, (J, sob essas condi¢des sera igual a:

[N2O4]1  (0,0560)
[NO,]? (0,0256)>

Veja como este valor é menor do que o valor de K.

Desta forma, como ¢ é menor do que K, a quantidade de produto
devera aumentar a custa do reagente para que o equilibrio seja restabelecido.

Quando isso acontecer, a nova composi¢ao do equilibrio tera uma
concentragiao de N,O, maior do que antes da vatiagao do volume, pois o
equihjbrio se deslocou para a direita, ou seja, em diregdo a formacio de N,O,.

E importante também que vocé observe a estequiometria desta reagao.

Através dela sabemos que apenas uma molécula de N,O, ¢ formada
pelo consumo de duas moléculas de NO.,,.

(Fonte: http:/ /www.monstertuners.com).

Desta forma, a concentracao de NO, diminui duas vezes mais rapido
do que o aumento na concentragio de N, O,.

Finalmente, para casos onde a reagdo envolve gases, podemos postular
as seguintes condigoes:
a) a tensao causada pela diminui¢ao de volume (aumento de pressao) do
recipiente reacional, sera contrabalanceada pela mudanga da composi¢ao
de equilibrio para o lado da reagdo onde haja um menor nimero de mo-
léculas de gas.



b) quando ha um aumento de volume (diminui¢ao de pressao) do recipiente

reacional, a composicao de equilibrio de deslocara para o lado da reagao

onde haja um maior nimero de moléculas de gas.

¢) quando nao ha variagao no nimero de moléculas de gas em uma reagao,

uma varia¢ao no volume do recipiente reacional nao afetard o equilibrio.
Isso ocorre nas reagoes abaixo:

Na(g) + Ox(g)<—— 2NO(»)

Hy(g) +1,(e) === 2HI(p)

Assim, terminamos nosso estudo de sistemas em equilfbrio quimico.
Aprendemos a entender o Principio de Le Chatelier, o qual afirma que se
um sistema em equilibrio é perturbado, o equilibrio se deslocara de forma
a minimizar a influéncia perturbadora. Os efeitos perturbadores podem ser
uma mudanga de temperatura, uma mudanga na concentragao de um dos
componentes da reagao ou uma mudanca de volume ou pressao em uma
reagao envolvendo gases.

Nesta aula definimos o Principio de Le Chatelier, descri¢ao qualitativa
que pode ser aplicada a um sistema em equilibrio com a finalidade de pre-
ver a maneira pela qual o sistema respondera a uma perturbagao. Através
deste Principio, quando um reagente ou produto ¢ adicionado ao sistema
no equilibrio, o equilibrio se deslocara de forma a consumir a substancia
adicionada. De forma semelhante podem ser analisados os efeitos da reti-
rada de reagentes ou produtos e da variagao da pressao ou volume de uma
reacao. O valor da variacao da entalpia para uma reagao ajudara a indicar
como o aumento na temperatura afeta o equilibrio. Quando a reacio é en-
dotérmica, um aumento na temperatura desloca o equilibrio para a direita,
mas quando a reagao ¢ exotérmica, um aumento na temperatura desloca o
equilibrio para a esquerda.



-
1. Considere o equilibrio entre os gases NZO L€ NO2 abaixo:

N,O4(g) === 2NO,(g) AH® =+ 58,0 kJ

Determine qual sera o sentido em que o equilibrio se deslocara para
cada uma das seguintes variagoes feitas ao sistema em equilibrio:
a) adi¢ao de N,O,
b) remoc¢io de NO,
c) aumento da pressao total pela adigio de N (g)
d) aumento do volume
e) diminui¢ao da temperatura

Para resolver este exercicio, vamos ter que usar o Principio de Le
Chatelier para determinar os efeitos de cada uma destas variagoes.

a) Quando houver adigio de N,O,, o sistema se ajustara para diminuir
a quantidade de N,O, adicionada. A diminui¢ao da concentragio de
N,O, ¢ alcan¢ada pelo deslocamento do equilibrio para a direita, ou
seja, no sentido de formaciao do NO,,.

b) Quando houver remogao de NO,, o sistema se ajustara no sentido
de produzir uma maior quantidade de NO,. Assim, o equilibrio se
deslocara para a direita.

c) A adigao de N, fard aumentar a pressao total do sistema, mas, como
N2 nio é uma das substancias presentes no equilibrio, sua adigao nao
o afetara, pois as pressoes parciais de NO, e N O, ndo variam.

d) Quando o volume é aumentado, o equilibrio se deslocara para o lado
onde ha um maior nimero de moléculas de gas. Portanto, o equilibrio
se deslocara para a direita.

e) Sabendo que a entalpia de reagdo ¢ igual a:

AH =+58,0kJ

a reacdo é endotérmica.

Quando a reagdo ¢ endotérmica podemos imaginar o calor como um
reagente da reacio.

Se diminuirmos a temperatura, o equilibrio se deslocara no sentido de
produzir mais calor, ou seja, se deslocara para a esquerda, no sentido
de formacao de mais N,O,.



Abaixo ilustramos um diagrama esquematico resumindo a produgio
industrial da amonia.

Bomba para circular
e comprimir os gases

‘L Entrada de
N2 e Hz
Osgases [ | )
—_—

expandidos =
resfriam-se

—_— j
Trocador Trocador
de calor de calor

Nz e H2 W
reciclados que

nao reagiram | l l

Catalisador
(460 °C-550 °C) —|

Unidade Serpentina de

refrigerada aquecimento

I\,IHQ Alimentador \-j k/
liquido de gases =t —

pré-aquecidos

Saida de NHj

Figura 4: Diagrama esquematico resumindo a produgio industrial de amonia (Fonte: Brown, T.
L.; et al. Quimica, a ciéncia central, 9 ed. Sdo Paulo: Pearson Prentice Hall, 2005).

O N, e o H, sio bombeados para dentro de uma camara. Posterior-
mente a isso, 0s gases pré-aquecidos sdao passados através de uma bobina
de aquecimento até a camara de catalisador. Esta camara de catalisador é
mantida entre 460 e 550 °C sob alta pressao. A corrente de gas do produto
(contendo N,, H, e NH,) € passada através de um resfriador para uma
unidade de refrigeracao. Na unidade de refrigeracao, a amoénia se liquefaz
enquanto o N, ou o H, ndo se liquefazem. O nitrogénio e o hidrogenio
que ndo reagiram sao reciclados com o novo gas de suprimento N, e H,. A
quantidade de amonia no equilibrio ¢ aumentada, uma vez que o produto
(NH,) € continuamente removido e os reagentes (N, e H,) s3o continua-
mente adicionados.



1. Considere o efeito da variacio de temperatura nos seguintes equilibrios
quimicos:

a) A concentracao de NOCI aumenta ou diminui no equilibrio a medida
que a temperatura do sistema aumenta?

2NOCI(g) ——= 2NO(g) + Clx(g)

(o]

AH reagio — T 77,1 kJ
b) A concentragio de SO, aumenta ou diminui quando a temperatura aumenta?
280,(g) + O,(g)~—— 2S03()

AH eagio = - 198 kJ
2. A formagio de amonia a partir de H, e N, € um processo industrial

importante.
Nx(g) + 3Hy(g) == 2NHjs(g)

a) Como varia a composicao no equilibrio quando se adiciona H, extra?
b) Como varia a composi¢ao no equilibrio quando se adiciona NH, extra?
¢) Qual ¢ o efeito no equilibrio quando se aumenta o volume do sistema?
A composi¢ao do equilibrio muda ou permanece igual?

3. Para a reagao abaixo, determine em qual sentido o equilibrio se deslocara
quando ocorrer as seguintes variagoes:

Ny(g) + 3H,(2) === 2NHj;(2) AH® =+87,9kJ

a) remogao de Cl,(g)
b) diminui¢do da temperatura
¢) aumento do volume do sistema de reagao

d) adi¢ao de PCl,(g)

4. Considere a reacao em equilibrio abaixo:

2S0,(g) + 0,(g) —= 2S0;(g)

Sabendo que se trata de uma reagao exotérmica (A H < 0), determine
como cada uma das seguintes variagOes afetara a mistura em equilibrio:
a) Adigdo de O,(g)
b) a mistura reacional ¢ aquecida
¢) o volume do recipiente reacional é dobrado
d) a pressao total do sistema é aumentada adicionando-se um gas nobre
e) remogao de SO,(g)
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Aula19

PROPRIEDADES DAS SOLUGCOES

META

Apresentar os fatores que influenciam no processo de dissolugao.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

reconhecer um processo de dissolugao;

identificar as mudancas de energia na formacao da solugéo; e
distinguir os tipos de solugdes e como expressa-las.

PRE-REQUISITOS
Conceitos de mol e calculos estequiométricos e
conceitos de entalpia de formagao.

Eliana Midori Sussuchi
Samisia Maria Fernandes Machado
Valéria Regina de Souza Moraes
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INTRODUCAO

Amaioria das substancias que encontramos na nossa vida diaria sao
misturas. Muitas misturas sio homogéneas, isto ¢, seus componentes estao
misturados uniformemente no nivel molecular. Misturas homogéneas sao
chamadas solugao. Quando vocé pensa em uma solugao, vem a sua mente
coisas como suco, plasma sanguineo, xampus, refrigerantes ou vinho. Todas
essas solugdes teém como principal componente a agua, mas muitos itens
de utilidade comum, como o ar, a gasolina, e 0 ago também sao solugdes
e ndo contém agua. Quais sdo necessariamente os componentes de uma
solugao? Por que algumas substancias misturam-se enquanto outras nao?
Que efeito tem uma substancia dissolvida nas propriedades de uma solugao?
Responder a estas perguntas constitui-se no primeiro passo para entender
as solugbes que encontramos no nosso cotidiano.

Tubos de ensaio (Fonte: http://www.digiforum.com.br).

PROPRIEDADES GERAIS DAS SOLUCOES

Otermo solugio ¢ utilizado em quimica para descrever um sistema no
qual uma ou mais substancias estdo misturadas homogeneamente ou dis-
solvidas em outra substancia. Uma solu¢ao simples tem dois componentes:
um soluto e um solvente. O soluto é o componente que ¢ dissolvido ou
o menos abundante na solugao. O solvente é o agente de dissolugao ou o
componente mais abundante na solugao. Por exemplo, quando dissolvemos
sal em agua para formar uma solugao, o sal é o soluto e a 4gua é o solvente.



As solugdes podem ser gases, liquidos ou sélidos (Tabela 1). Como
as solugdes liquidas sao as mais comuns, vamos nos enfocar nesse tipo de
solucio.

Tabela 1: Exemplos de solu¢oes.

Estado da Estado do Estado Exemplo

solucao solvente do soluto

Gaés Gaés Gas Ar

Liquido Liquido Gés Oxigénio na 4gua
Liquido Liquido Liquido Alcool na dgua
Liquido Liquido Seélido Salna dgua

Seélido Selido Gés Hidrogeénio no palddio
Selido Selido Liquido Merctirio na prata
Sélido Sélido Sélido Prata no ouro

Uma solugao é formada quando uma substancia se dispersa uniforme-
mente em outra. As solu¢des intermoleculares agem entre as particulas de
solutos e em moléculas de solvente.

Varios sao os tipos de forcas intermoleculares que podem agir entre
particulas de soluto e do solvente em uma solucao. Forgas ion-dipolo, por
exemplo, predominam em solu¢oes de substancias idnicas em agua.

A substancia i6nica NaCl se dissolve rapidamente em agua porque as
interagdes atrativas entre fons e moléculas polares de H,O superam a energia
de rede do NaCl . Quando NaCl ¢ adicionado a agua, as moléculas de agua
se orientam na superficie dos cristais de NaCl. A extremidade positiva do
dipolo da agua ¢ orientada no sentido dos {fons CI, e a extremidade negativa
do dipolo da agua ¢ orientada no sentido dos fons Na*. As atra¢oes fon-
-dipolo entre os fons e as moléculas de agua sao suficientemente fortes para
puxar os fons de suas posi¢des no cristal. Uma vez separados do cristal, os
fons Na* e CI sdo cercados por moléculas de agua, através de interacoes
conhecidas como hidratacio.
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Figura 1: Dissolucio de NaCl em dgua. A substincia sélida é hidratada pelas moléculas de dgua, a
medida que o processo de dissolu¢ao continua.

A ENERGETICA DA FORMACAO DE SOLUCAO

O cloreto de sédio se dissolve em agua porque as moléculas de dgua
tém atragdo suficiente para que os fons Na" e Cl superem a atra¢do mu-
tua desses fons no cristal. Assim, podemos considerar a energia total da
formacao da solucio tendo trés componentes, representados pela funcao
termodinamica entalpia (Fig. 2). A variacdo de entalpia total na formacao
da solugdo, AH , € a soma dos trés termos:

AH, =AH,+ AH, +AH,

diss
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AHj3: Formagdo das interagdes soluto—solvente

Figura 2: Descrigdo das trés contribui¢des de entalpias ao calor total de dissolugdo de um soluto.

A Figura 3 descreve a varia¢ao de entalpia associada a cada um desses
componentes. A separagao das particulas de soluto entre si demanda uma
absor¢ao de energia para superar suas interagdes atrativas. O processo ¢,
portanto, endotérmico (AH, > 0). A separagdo das moléculas de solven-
te para acomodar o soluto também requer energia(AH, > 0). O terceiro
componente resulta das interagGes atrativas entre o soluto e o solvente e
€ (AH, < 0).
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Particulas particulas Particulas particulas
do solvente + do soluto do solvente + do soluto
separadas separadas separadas separadas
'
AH, AH,
particulas particulas
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M
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‘ Solucdo ‘ ‘ Solvente + soluto

Figura 3: Andlise das varia¢des de entalpia acompanhando um processo de dissolugio.

Para determinarmos se o AHdiss pode ser positivo ou negativo (en-
dotérmico ou exotérmico), consideramos os comprimentos de todas as
interacOes soluto-soluto e soluto-solvente:

a) AH, e AH, sdo ambos positivos.
b) AH, ¢ sempre negativo.
c) E possivel termos tanto AH, > (AH, + AH,) quanto AH, < (AH, + H,).

Exemplos:
- O NaOH adicfonado a dgua tem AH = - 44,48 kJ /mol (processo exo-
térmico).
- O NHNO, adicionado a agua tem AH, = + 26,4 kJ/mol (processo
endotérmico).

A uma dada temperatura, existe um limite para a quantidade de
soluto que pode ser dissolvida em dada quantidade de solvente. Ao
atingir este limite, a solu¢io resultante é considerada saturada. Por
exemplo, quando adicionamos 40,0 g de KCl a 100 g de H,O a 20
°C, observamos que 34,0 g sdo dissolvidos e 6,0 g ndo se dissolvem.
A solugdo assim formada é, portanto, saturada em KCL

Dois processos ocorrem simultaneamente em uma solugdo saturada.
“Muitos itens de utilidade comum como O sélido dissolve-se na solucdo e, ao mesmo tempo, o soluto
o ar, a gasolina, e 0 aco sdo solugoes”. dissolvido se cristaliza. Isto pode ser expresso da seguinte forma:
(Fonte: www.elevadorbrasil.com).

Soluto (ndo dissolvido) <> soluto dissolvido



Quando esses dois processos opostos ocorrem com a mesma velo-
cidade, a quantidade de soluto presente na solu¢ao permanece constante,
e estabelece-se uma condigao de equilibrio entre o soluto dissolvido e o
nio-dissolvido. Portanto, uma solucio saturada contém soluto dissolvido
em equilibrio com soluto nao-dissolvido.

Uma solugao instaurada contém menos soluto por unidade de volume
do que sua correspondente solugao saturada. Em outras palavras, pode-se
dissolver ainda mais soluto nela sem necessidade de se alterar qualquer
outra condi¢ao. Considere uma solugao feita pela adi¢ao de 40 g de KCl a
100 g de H,0 a 20 °C. A solugio resultante sera saturada e conterd 6 g de
sal nao-dissolvidos (solubilidade de KCI ¢ 34 g). Aquecendo-se a seguir a
solucdo e mantendo-se a 50 °C, todo o sal se dissolvera e, na verdade, ainda
mais poderia se dissolver. Portanto, a solugao a 50 °C ¢ insaturada.

Em algumas circunstancias, podem-se preparar solugdes contendo
mais soluto do que o necessario para formar uma solu¢ao saturada a uma
dada temperatura. Essas solu¢oes sio chamadas supersaturadas. Precisamos
esclarecer, entretanto, que uma solucao supersaturada ¢é instavel. Distarbios
como agitagdo, atrito das paredes internas do recipiente ou a colocagiao
em seu interior de um cristal que atue como “semente” de cristalizagao
fazem com que a solugao supersaturada retorne a condi¢ao de saturagao.
O disturbio na solu¢ao supersaturada faz com que o soluto em excesso
recristalize-se rapidamente.

Solugbes supersaturadas nao sao faceis de preparar, mas podem ser
feitas a partir de certas substancias, dissolvendo-se, em solvente levemente
aquecido, uma quantidade superior ao limite de saturacdo a temperatura
ambiente. Resfria-se a seguir, de forma bem lenta, a soluciao aquecida.
Trabalhando-se com o soluto apropriado e o devido cuidado, obtém-se
uma solugdo supersaturada.

A concentragao de uma solugao pode ser expressa tanto qualitativa
quanto quantitativamente. Os termos diluida e concentragao sio usados
para descrever uma solugdao qualitativamente. Usamos varias formas di-
ferentes de expressar a concentragao em termos quantitativos. A seguit,
relacionaremos algumas delas:

1. Concentra¢io mol/L
“A concentra¢ao molar (antiga ‘molaridade”) de um soluto em uma
solu¢io é o nimero de mols de moléculas do soluto (ou férmulas unitarias)
dividido pelo volume da solu¢ao (em litros)”.
Concentra¢io molar = Quantidade do soluto (mols) / volume da
solucao (L)
C,=n/V



As unidades da concentra¢io molar sdo mols/L (ou mol.LL"), antiga-
mente representada por M (molar).

Exemplo: Suponha que dissolvamos 10,0 g de agticar em agua suficiente
para fazer 200 mL de soluc¢ao (como farfamos, com menos precisao, para
preparar um copo de limonada). O agtcar de cana é sacarose (C ,H O ) e,
usando sua massa molar (342 ¢ mol”), podemos calcular os mols de molécu-
las de sacarose adicionadas. Assim,0o nimero de mols da sacarose (agtcar):

n=m/M\ n=10,0g/ 342 g mol" = 0,029 mols
C,, = 0,028 mols/ 0,20 L. = 0,14 mol.L."

2. Fragio Molar (X))

As vezes é necessario saber o numero relativo de moléculas de cada
componente em uma mistura. A fracdo molar, X, de uma substancia A em
uma mistura A e B é o nimero de mols de A, expresso como uma fracao
do nimero total de mols de A e B:

Fracdo molar (A) = mols (A) / total de mols (A e B)
XA = nA / nA + nB
Exemplo: Em um experimento, 10,1 g de benzeno, C H (massa molar
= 78,12 g mol'), foi misturado com 20,5 g de tolueno, C H.CH, (massa
molar 92,13 g mol”). Quais as respectivas fracdes molares?
Usando as massas e as massas molares de cada um, calculamos os
respectivos numeros de mols.

nbcnzeno - (l 0’1 g / 78:12 g mol—l) = 0,129 mols
tolueno = (20’5 g / 92’13 g mOl’l) = 09223 molS
Portanto,
X, oo = 0,129 /(0,129 + 0,223) = 0,366

e = 0,223 /(0,129 + 0,223) = 0,634
3. Molalidade

“A molalidade de um soluto é o nimero de mols do soluto em uma
solu¢ao dividido pela massa do solvente em quilogramas”.

Molalidade = mols do soluto (mol) / massa do solvente (kg)

As unidades sio mols do soluto por kg do solvente (mol.kg™).



Os quimicos tém, frequentemente,
a necessidade de diluir solu¢cbes de uma
concentracao para outra, adicionando mais
solvente a solucao. Diluindo-se uma solucao
pelo simples acréscimo de solvente, o volume
da soluciao aumenta, mas o numero de mols
permanece 0 mesmo, portanto, a concen-
tracio molar (mol/L) da solucio diminui. E
importante, nesse sentido, ler com atengao o
enunciado de um problema para distinguir
entre: (1) quanto do solvente precisa ser acres-
centado a fim de diluir a solu¢iao para uma

concentragao desejada; e (2) para que volume
deve-se diluir uma SOIu(}ﬁO a0 preparé-la numa  Vidrarias de laboratorio (Fonte: http://www.setorl.com.br)
concentra¢ao particular.

Em resumo, este procedimento estd baseado em uma idéia simples:
embora possamos adicionar mais solvente a um dado volume de solucio,
nao alteramos o numero de mols do soluto. Entao:

inicial / Vinicial \ n-= Cinicial X Vinicial
Cﬁna] —n / Vﬁna] \ n-= Cﬁna] X Vﬁna]
inicial = ¥ inicial Cﬁnal X Vﬁnal

Exemplo: Suponha que queremos saber o volume de uma solu¢iao
0,038 mol/L. de KMnO, que deveria ser usado para preparar 250 mL de
uma soluc¢io 1,50 x 10? mol/L. de KMnO4.

C =0,038mol/I,V. =V

C'= 1,50 x 107 mol/T, V. = 0250 L.
inicial Cﬁnal Vﬁna] / Cinicia]
V... =150x10°x0,250 / 0,038
e =9.87x10-3 L
Entao, devemos tomar 9,87 mL da solug¢ao inicial e dilui-lo para 250
ml. com agua.



Solugbes sao misturas homogéneas, isto é, seus componentes estao
misturados uniformemente no nivel molecular. As forcas intermoleculares
sao, de fato, a caracteristica mais importante para o processo de dissolugao
dos solutos em determinados solventes.

Todo o processo de dissolugao envolve variacao de energia, na forma
de calor, medida através da variacao de entalpia. Essa variagao de entalpia
fornece informagoes sobre o processo de dissolugao, e podemos classifica-
-lo em: processo endotérmico (AH > 0) ou exotérmico (AH < 0). Para
expressar quantitativamente as concentragcdes de solugoes, temos varias
medidas que s3o uteis para facilitar os calculos envolvendo essas solugoes.

As solugdes formam-se quando uma substancia se dispersa uniforme-
mente em outra. A dissolugao de uma substancia i6nica na agua é promo-
vida pela hidratagao de {ons separados pelas moléculas polares de agua. O
balan¢o da variacao de entalpia na formagao da solugao pode ser positivo ou
negativo. A formagao da solugio é favorecida tanto por processo endotér-
mico quanto por exotérmico. Podemos classificar as solu¢oes em: saturada,
insaturada e supersaturada. Essa classificacao depende da quantidade de
soluto dissolvida no solvente em questio e das condi¢oes de solubilidade.
As concentragoes das solugoes podem ser expressas quantitativamente por
varias medidas, incluindo concentracao molar, fracio molar, molalidade e
outras. A concentragao em quantidade de matéria pode ser convertida para
essas unidades de concentracio se a densidade da solucio for conhecida.
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Dissoluc¢io de sal em agua (Fonte: http://coursel.winona.edu).



1. Qual a concentracio mol/L do cloreto de s6dio em uma solu¢ao pre-
parada dissolvendo-se 12,0 g em 4gua suficiente para 250 mL de solugao?
Massa molar do cloreto de sédio: NaCl = 22.99 + 35,45 = 58,44 ¢ / mol
Numero de mols do NaCl: n=m/M = 12,0 g / 58,44 g/mol
n= 0,205 mols
Concentrac¢ao mol/L: C = 0,205/ 0,250 = 0,82 mol/L.

2. Suponhamos que precisamos preparar 250 mL de uma solugao 0,038
mol/L de CuSO, eOtemos disponivel CuSO,.5H,O no almoxarifado.
Qual a quantidade em gramas do sal que é necessaria para preparar essa
solugao?Massa molar do CuSO,.5H,0O = 249,68 g mol"

Podemos fazer este calculo em um passo:

Massa de CuSO,.5H,0 = (0,0380 mol L") x (0,250 L) x (249,68 g
mol™) =237 g

Concluimos que devemos pesar cerca de 2,37 g de sulfato de cobre(II)
pentahidratado para fazer a solucao.

M = massa molar (g/mol)

1. Faga um diagrama indicando a orientacio de moléculas de agua (a) em
relacdo a um tunico fon sédio e (b) em relacdo a um tnico fon cloreto em
solucio.

2. Fica sempre evidente numa solu¢ado que componente ¢ o soluto, por
exemplo, em uma solu¢ao de um liquido em um liquido?

3. A entalpia de solu¢ao de KBr em agua é aproximadamente +19,8 kJ/
mol. Contudo, a solubilidade de KBr em agua ¢ relativamente alta. Por que
o processo de dissolugao ocorre mesmo ele sendo endotérmico?

4. Qual é a molalidade de uma solugao preparada pela dissolugao de naf-
taleno (C, H,) em 4,25 g de tolueno (C H,)?



5. Quantos gramas de hidréxido de potassio sio necessarios para a prepa-
racio de 600 mL. de uma solucio de 0,450 mol/I. de KOH?

6. Qual sera a concentracao mol/I. de cada uma das solucoes feitas mis-
turando-se 250 mL de H,SO, 0,75 mol/L com (a) 400 mL de H,SO, 2,50
mol/L? (b) 375 mL de H,0?

7. Quantos gramas de uma solu¢do 12,5% em massa de AgNO, conterdo
0,400 mol de AgNO.?
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Aula 20

REACOES DE OXIDAGCAO E REDUCAO

META
Apresentar os tipos de reagdes envolvendo transferéncia de elétrons.

OBJETIVOS

Ao final desta aula, o aluno devera:

ridentificar e diferenciar uma reacédo de oxidacao e de redugao e aplicar o balanceamento
em reacgodes de oxidagao e redugao em solugédo aquosa.

PRE-REQUISITOS

Balanceamento de reagdes e calculos estequiométricos.

Eliana Midori Sussuchi
Samisia Maria Fernandes Machado
Valéria Regina de Souza Moraes



Avariedade de reagdes quimicas que ocorrem no nosso cotidiano é
surpreendente. Nossa sociedade parece viver das pilhas e baterias que
movimentam as calculadoras, carros, brinquedos, lampadas e muitas outras
coisas. O branqueamento de roupas e a revelagao fotografica usam reagoes
quimicas em solucdo que envolve a transferéncia de elétrons. Os testes
de glicose na urina ou de alcool no ar expirado sao feitos com base em
intensas mudancas de cor. As plantas transformam energia em compostos
quimicos através de uma série de reagoes chamadas de cadeia de transporte
de elétrons. Todas essas reacoes envolvem transferéncia de elétrons entre
as substancias em processos chamados de reacoes redox.

e

“A revelagido fotografica usa reacdes quimicas em solugdo que envolve a transferéncia de elé-
trons”. (Fonte: http://blog.wited.com).

As reacdes redox formam a terceira das classes principais das reagdes
quimicas. Elas sdo extraordinariamente versateis. Muitas reagdes comuns,
como a combustio, a corrosio, a fotossintese, o metabolismo dos alimentos
e a extracao de metais de minérios parecem completamente diferentes, mas,
ao examinar essas reagoes a nivel molecular, sob a éptica de um quimico,
pode-se ver que elas sao exemplos de um tnico tipo de processo.



Examinemos algumas reagoes para ver o que elas tém em comum.
Vejamos, em primeiro lugar, a reacdo entre o magnésio e o oxigénio, que
produz 6xido de magnésio. Essa ¢ a reacao usada em fogos de artificio,
para produzir faiscas brancas. Ela é também usada, menos agradavelmen-
te, em municao tracadora e em dispositivos incendidrios. A reagao entre o
magnésio e o oxigénio ¢ um exemplo classico de reagao de oxidagio, que,
no sentido original do termo, significa “reacdo com o oxigénio”. Durante
a reacao, os atomos do magnésio (Mg) solido perdem elétrons para formar
fons Mg** e os atomos do oxigénio (O) molecular ganham elétrons para
formar fons O*:

como 2 MgO ©

+ >
2 Mg(s> + Oz@ — 2 Mg® o +20 ©>

Uma reagao semelhante acontece quando magnésio reage com cloro
para produzir cloreto de magnésio:

Mg(s> + C12® — Mg”@ + 2Cl'<s), como MgCl2<S>

Como o padrio de reagao é o mesmo, faz sentido interpretar a segunda
reacao como uma “oxidaciao” do magnésio embora o oxigénio nio esteja
envolvido. Nos dois casos, ha o aspecto comum da perda de elétrons do
magnésio e sua transferéncia para outro reagente. A transferéncia de elétrons de
uma espécie para outra ¢ hoje reconhecida com a etapa essencial da oxidagao.
Os quimicos definem oxidagao como a perda de elétrons, desconsiderando
as espécies para as quais os elétrons migram.

Podemos reconhecer a perda de elétrons observando o aumento da
carga de uma espécie. Essa regra também se aplica a anions, como na oxi-
dagao dos fons brometo (carga -1) a bromo (carga 0) em uma reac¢ao usada
comercialmente na obten¢ao de bromo.

2 NaBr<S> + Clz(g) — 2 NaCl<S> + Brz@

Neste exemplo, o fon brometo (como brometo de sé6dio) é oxidado a
bromo pelo gas cloro.

Originalmente, o nome redugdo referia-se a extragao de um metal de seu
6xido, comumente pela rea¢ao com hidrogénio, carbono ou mondxido de
carbono. Um exemplo ¢ a reduciao do 6xido de ferro(III) pelo mondxido
de carbono na producao de ago:

Fe20,  + 3CO, — 2Fe, + 3CO, (sobaquecimento)



Nessa reacdo, um 6xido de um elemento converte-se no elemento livre,
o oposto da oxidag¢do. Na reducio do éxido de ferro(I1I), os fons Fe’™ de
Fe O, sao convertidos em atomos de Fe, com catga zero, ao ganhar elé-
trons para neutralizar as cargas positivas. Este é o padrao comum a todas
as reducOes: em uma redugao, um atomo ganha elétrons de outra espécie.
Sempre que a carga de uma espécie diminui (como Fe’* para Fe), dizemos
que houve redugao. A mesma regra se aplica se a carga é negativa. Assim,
quando cloro converte-se em fons cloro na reagao

2 NaBr(s) + ClZ(g) —2 NaCl(S> + Br2(1>
a carga diminui de 0 (em Cl) a -1 (em CI') e dizemos que o cloro se reduziu.
Vimos que:

Oxidagao = processo de perda de elétrons
Redugao = processo de ganho de elétrons

Entio, os elétrons sao particulas reais e ndo podem ser “perdidas”;
portanto, sempre que, em uma reagao, uma espécie se oxida, outra tem de se
reduzir. A oxidagdo e a redu¢io consideradas separadamente ¢ como bater
palmas com uma s6 mao: uma transferéncia precisa ocorrer juntamente com
a outra, para que a reagao possa acontecer. Por isto, na reagao entre cloro
e brometo de sédio, os fons brometo sio oxidados e as moléculas de cloro
sao reduzidas. Como a oxidagao e redugdo estao sempre juntas, os quimicos
utilizam o termo reacdes redox, isto é, reacoes de oxidacao-reducio, sem
separar as reacoes de oxidacao das reagoes de redugao.

Para reconhecer as reagoes redox, é preciso decidir se
os elétrons migraram de um espécie a outra. No caso dos
ions monoatémicos, a perda ou o ganho de elétrons ¢ facil
de identificar, porque podemos monitorar as cargas das
espécies. Por isso, quando os fons Br se convertem em ato-
mos de bromo (nas moléculas de Bt?), sabemos que cada
Br- perdeu um elétron e, portanto, foi oxidado. Quando O,
forma fons 6xido, O*, sabemos que o oxigénio ganha elétrons
e, portanto, foi reduzido. A dificuldade aparece quando a
transferéncia de elétrons é acompanhada pela transferéncia
de atomos. O cloro, por exemplo, é oxidado ou ¢ reduzido
quando se converte a {fons hipoclorito, CIO?

Ferrugem (Fonte: http://olhares.aciou.pt)



Os quimicos encontraram uma maneira de seguir o caminho dos elé-
trons atribuindo um nimero de oxidacdo a cada elemento. O numero de
oxidagdo ¢ definido do seguinte modo:

A oxidagdo corresponde ao aumento no numero de oxidagao.

A redugao corresponde a diminui¢ao no nimero de oxidagao.

Uma reagio redox, portanto, ¢ qualquer reacao na qual os nimeros de
oxidacao se alteram.

O numero de oxida¢ao de um elemento em um ion monoatomico é igual
a sua carga. Assim, o nimero de oxidagio do magnésio é +2 nos fons Mg**
e o numero de oxidacao do cloro € -1 nos fons Cl. O nimero de oxida¢ao
de um elemento na forma elementar ¢ 0. Por isso, o metal magnésio tem
nimero de oxidagio zero e o cloro das moléculas Cl, também. Quando o
magnésio se combina com o cloro, os numeros de oxidagao mudam:

0 0 +2 -1

+ Cl,, — MgCl

(s) 2(s)

Pode-se ver que o magnésio oxidou e o cloro se reduziu. De forma
semelhante, na reacao entre o brometo de sédio e o cloro,

+1 -1 0 +1 -1 0
2 NaBr@ + Clz(g) — 2 NaCl(S> + Br2®

Nessa reacao, o bromo se oxida e o cloro se reduz. Os fons s6dio nao
se alteram.

Vocé ouvira os quimicos falarem em “numero de oxida¢io” e em
“estados de oxidacio”. O numero de oxidacdo é o nimero fixado de acot-
do com as regras que serdo mostradas a seguir. O estado de oxidagdo é a
condicao real de uma espécie com um dado nimero de oxidagao. Entao
um elemento tem certo nimero de oxidagao e esta no estado de oxidacgao
correspondente. Por exemplo, Mg*" estd no estado de oxidagio +2 do
magnésio e, neste estado, o magnésio tem numero de oxidagao +2.

Para atribuir um numero de oxidagao a um elemento, comecamos com
duas regras simples:
a) Numero de oxidagao de um elemento nio combinado com outros ele-
mentos ¢ 0.
b) A soma dos numeros de oxidagao de todos os atomos em uma espécie
¢ igual a sua carga total.



Regras praticas:

1. O nimero de oxidagdo do hidrogénio é +1, quando combinado com
n3o-metais e -1 em combina¢io com metais.

2. Os numeros de oxidagao dos elementos dos Grupos 1 e 2 sio iguais ao
numero de seu grupo.

3. O nimero de oxidagiao de todos os halogénios é -1, a menos que o halo-
génio esteja em combina¢do com o oxigénio ou outro halogénio mais alto
no grupo. O nimero de oxidagao do flior é -1 em todos os seus compostos.
4. O nimero de oxidag¢ao do oxigénio é -2 na maioria dos seus compostos.
As excegdes 5o 0s compostos com o hidrogénio e em certos metais como
perdxidos (0,%), superéxidos (O,) e ozonetos (O,).

Exemplo: vamos determinar os nimeros de oxidagao
do enxofre em (a) SO, e (b) SO,*.

Primeiro, representamos o nimero de oxidagao
do enxofre por x. O nimero de oxidagao do oxigénio
¢ -2 nos dois compostos.

(a) Pela regra 2, a soma dos nimeros de oxida¢ao
dos atomos no composto deve ser 0:

numero de oxidacdao de S + [2 x (nimero de oxidagao
de O)] =0

x + [2x (-2)] = 0, portanto, x = +4

(b) pela regra 2, a soma dos numeros de oxidagao
C dos atomos no ion é -2, entdo:

Ciéncia exata (Fonte: http://sabet.sapo.cv). x+ [4x (_2)] =2, x=46

A espécie que provoca a oxida¢do em uma reacdo redox é chamada
de agente oxidante (ou simplesmente, oxidante). Ao agir, o oxidante aceita
os elétrons liberados pelas espécies que se oxidam. Em outras palavras, o
oxidante contém um elemento no qual o nimero de oxida¢ao diminui. Em
outras palavras, o oxidante em uma reagao redox ¢é a espécie que ¢ reduzida.

Por exemplo, o oxigénio remove elétrons do magnésio. Como o oxi-
génio aceita esses elétrons, seu numero de oxidagao diminui de 0 a -2 (uma
redugio). O oxigénio é, portanto, o oxidante nessa reagao. Os oxidantes
podem ser elementos, fons ou compostos.

A espécie que produz reducdo é chamado de agente redutor (ou, sim-
plesmente, redutor). Como o redutor fornece os elétrons para a espécie que
esta sendo reduzida, o redutor perde elétrons. Isto é, o redutor contém um
elemento no qual o nimero de oxida¢ao aumenta. Em outras palavras, o
agente redutor em uma rea¢ao redox ¢ a espécie que é oxidada.



Por exemplo, o metal magnésio fornece
elétrons ao oxigénio, provocando a redugio
do oxigénio. Quando os atomos de magnésio
perdem elétrons, o nimero de oxidagao do
magnésio aumenta de 0 a +2 (uma oxidagao).
Ele ¢ o redutor na reacdo entre o magnésio e
o oxigénio.

Para identificar o redutor e o oxidante
em uma reag¢do redox, ¢ necessario comparar
os numeros de oxida¢ido dos elementos antes
e depois da reagdo, para ver o que mudou.
O reagente que contém um elemento que é
reduzido na reagao é o agente oxidante, e o

reagente que contém um elemento que ¢ oxi-

Agente redutor (http://bp3.blogger.com).

dado ¢ o agente redutor. Por exemplo, quando
um pedago de zinco é colocado em uma solugao de cobre(Il), a reagao é:

0 +2 +2 0

Zng + Cu*(aq) — Zn* o T Cu

O] (s)

O nuimero de oxida¢ao do zinco aumenta de 0 a +2 (oxidagao) e o
do cobre diminui de +2 a 0 (reducio). Portanto, como o zinco se oxida,
o metal zinco é o redutor nessa reacdo, e, como o cobre se reduz, o fon
cobre(II) é o oxidante.

Em resumo: a oxidag¢ao é produzida por agente oxidante, uma espécie
que contém um elemento que se reduz. A reducio é produzida por um
agente redutor, uma espécie que contém um elemento que se oxida.

Como os elétrons nao podem ser perdidos nem criados em uma reagao
quimica, todos os elétrons perdidos pela espécie que esta sendo oxidada se
transferem para a espécie que esta sendo reduzida. Logo, a carga total dos
reagentes deve ser igual a carga total dos produtos. Assim, ao balancear a
equagao quimica de uma reagao redox, temos de balancear as cargas e os
atomos.

Vejamos, por exemplo, a equagdo i6nica simplificada da oxidagdo do
metal cobre a {fons cobre(II) pelos ions prata:

Cuy + Agt . — Cu™

+
© o T Agy

(a



A primeira vista, 2 equacdo parece estar balanceada, porque o nimero
de atomos de cada espécie ¢ igual dos dois lados. Entretanto, o atomo de
cobre perdeu dois elétrons e o atomo de prata ganhou s6 um. Para balancear
os elétrons, é preciso balancear a carga e escrever:

Cu. + 2Ag+@l 0 Cu**

" o 2 Ag@

(a

Vamos descrever o método de balanceamento da semi-reagao, processo
que envolve escrever equagOes balanceadas separadas para os processos
de oxidacdo e de reducdo, chamadas de semi-reacSes. Uma semi-reaciao
descreve a parte de oxidagdo da reacdo e uma segunda semi-reagao descre-
ve a parte de reducdo. A equagdo para a reagao global é a soma das duas
semi-reagOes, se feitos os ajustes (se necessarios) em uma ou ambas as
semi-reacoes, de modo a balancear o numero de elétrons transferidos do
agente redutor para o agente oxidante. Por exemplo, as semi-rea¢des para
a reagao do cobre metalico com fons prata sao:

Semi-reacdo de redugdo: Ag” + e- — Ag

Semi-reagio de oxidagio: Cu~ — Cu* w T 26

Observe que as equagOes para cada semi-reagao sao balanceadas em
massa ¢ carga. Na semi-rea¢ao do cobre, ha um atomo de Cu de cada lado
da equacio (balango de massa). A carga elétrica do lado direito da equagao
¢ 0 (a soma de +2 para o fon e -2 para os dois elétrons), assim como do
lado esquerdo (balango de carga).

Para produzir uma equa¢iao quimica global, somamos as duas semi-
-reagoes. Primeiro, entretanto, precisamos multiplicar as semi-reagao da
prata por 2.

ZAgJ’@l ot 2e- — 2Ag©

Cada mol de atomos de cobre produz dois mols de elétrons, e dois
mols de fons Ag+ sdo necessarios para consumir esses elétrons.

Por fim, somando as duas semi-reacdes e cancelando os elétrons de
ambos os lados, temos a equagao i6nica global para a reagao:

Semi-reagio de redugio: 2Ag” ~ +2e- — 2Ag

Semi-reacio de oxidacio: Cu@ — Cu2+<ﬂq) + 2e-

Equacio i6nica global balanceada: Cu  + 2Ag" 9 Cu** w T 208y
A equacio i6nica global esta balanceada em massa e carga.



Atendéncia que tem os elétrons de se transferir em uma rea¢ao quimica
depende das espécies envolvidas e sua concentragao. Quando o processo
¢ espontaneo, ¢ a redugdo e a oxidagao ocorrem em regides fisicamente
separadas, a reacao pode produzir trabalho e forcar os elétrons a percorre-
rem um circuito externo. Uma reagao de oxirreducdo pode ser balanceada
dividindo-se a reagdo em duas semi-reagdes, uma para oxidagao e outra
para reducdo. Uma semi-reagao ¢ uma equacao quimica balanceada que
inclui elétrons.

A transferéncia de elétrons de uma espécie para outra é um dos
processos fundamentais que permitem a vida, a fotossintese, as células
a combustivel e a purificacio de metais. Compreender como os elétrons
sao transferidos permite determinar modos de usar as reagdes quimicas.
As reagoes de oxirredugao (redox) estao entre as reagdes quimicas mais
comuns e importantes. Elas estdo envolvidas em uma grande variedade
de processos importantes incluindo a ferrugem do ferro, a fabricagao e a
acao de alvejantes e a respiracao de animais. A oxidagao refere-se a perda
de elétrons. Contrariamente, a reducao refere-se ao ganho de elétrons.
Portanto, as reagdes redox ocorrem quando os elétrons sio transferidos
do atomo oxidado para o atomo reduzido.

1. Identifique o oxidante e o redutor na seguinte reagao:
CrgOf’ w T 6Fez+<nq> + '14H*(aq) — 6Fe3+(aq> + ZCr3*<aq> + TH,0,
Vejamos as alteragdes sofridas pelos elementos crémio e ferro, separada-
mente.
a) Determine os numeros de oxida¢ao de crémio.
Como reagente (em Cr,O.%): facamos o numero de oxidagdo de Cr igual
a x. Temos, entlo,

2x+ [T x(-2)] =-2

2x—14=-2

O nimero de oxidagao de Cr em Cr,0.* é x = +6. Como produto temos
Ce™.



b) Decida se Cr se oxida ou reduz. Como Cr,0.> ~— 2Cr’* (ag> © DUMEFO
de oxidag¢ao de Cr diminui de +6 a +3; logo Cr se reduz e o fon dicromato
¢ o oxidante.

¢) Determine os nimeros de oxida¢iao do ferro. Como reagente (Fe**): o
numero de oxida¢ao é +3. Como produto (Fe™): o numero de oxida¢io é +3.
d) Decida se Fé se oxida ou se reduz. Como Fe**

(aq)
de oxidagao de Fe aumenta de +2 a +3; logo Fe se oxida e o ion ferro(II)

¢é o redutot.
»

1. Encontre os numeros de oxida¢io do enxofre, fésforo e nitrogénio em
(@) H,S; (b) PO,*; (c) NO,, respectivamente.

2. Encontre os numeros de oxidagao do enxofre, nitrogénio e cloro em: (a)
SO,%; (b) NO; e (c) HCIO.,.

3. Quando o metal estanho é colocado em contato com uma solucao de
Fe**, ele reduz o ferro a ferro(Il) e se oxida a fons estanho(Il). Escreva a
equagao ionica simplificada da reagao.

— Fe’* o namero

4. Use numeros de oxidagao, em cada uma das seguintes reagoes, para
identificar a substancia oxidada e a substancia reduzida.
(a) Produgao do iodo a partir da agua do mar:
Cly, + 2 = L +2C-

(b) Reagao de preparagao de preparagao de um alvejante:

Cl, + 2NaOH _ — NaCl ~+ NaOCl =+ HO,
5. Quais destes vocé esperaria que fosse o agente oxidante mais forte?
Explique seu raciocinio. (a) Cl, ou Cl-; (b) N2O5 ou N20O.
0. Vocé escolheria um agente oxidante ou um agente redutor para fazer as
seguintes conversoes?
e = o

4 (g (aq)
¢ Mn** = — MnO,
7. As manchas da prataria sao Ag S. (a) Quando a prataria fica manchada, o
metal é oxidado ou reduzido? Responda essa questio usando os numeros
de oxidacao. (b) Se uma barra de prata ¢ coberta com 5,0 g de sulfeto, que
quantidade (em mols) de atomos de prata foi oxidada ou reduzida? ¢) Que
quantidade (em mols) de elétrons foi transferida na parte (b)?
8. Balanceie a equacao:
Aly + Cu¥ ) — AP, + Cuy

Identifique o agente oxidante, o agente redutor, a substancia oxidada e a
substancia reduzida. Escreva as semi-reagoes balanceadas e a equacio ionica

global balanceada.
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