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  Prefácio


  É com grande entusiasmo que apresentamos Exercícios resolvidos do livro Equilíbrio iônico: aplicações em Química Analítica, uma obra essencial para estudantes e profissionais que buscam compreender e aprofundar seus conhecimentos sobre os princípios fundamentais dos equilíbrios químicos e suas aplicações teóricas e práticas na Química Analítica.


  No livro anterior, cada capítulo foi cuidadosamente elaborado para fornecer uma visão detalhada e didática sobre as diferentes facetas dos equilíbrios iônicos, começando com a introdução aos conceitos básicos envolvidos no equilíbrio iônico. A obra segue abordando com profundidade os equilíbrios ácido-base, de solubilidade, de complexação e de oxidação-redução (redox). Na presente obra, a resolução de exercícios propostos ao longo do livro permitirá que o leitor não só compreenda a teoria, mas também aplique estes conceitos na prática, desenvolvendo a habilidade de analisar e resolver problemas típicos da área.


  O capítulo 1 fornece as bases da Química Analítica e do equilíbrio químico, fundamentais para que o leitor compreenda os processos que governam as reações em soluções. O capítulo 2 aprofunda os conceitos de equilíbrios ácido-base, essenciais para o entendimento e aplicação de diversos métodos analíticos. O capítulo 3 explora o equilíbrio de solubilidade, imprescindível para o entendimento de diversas técnicas analíticas relacionadas à separação de substâncias, aplicações em química analítica qualitativa e titulações envolvendo precipitação. O capítulo 4 trata do equilíbrio de complexação, com ênfase na formação de complexos metálicos, que são frequentemente utilizados em análises qualitativas e quantitativas. Por fim, o capítulo 5 aborda o equilíbrio de oxidação-redução, um pilar importante na análise envolvendo as reações redox.


  A proposta deste livro não é apenas fornecer soluções, mas também fomentar o pensamento crítico, a interpretação dos resultados e a prática da resolução de problemas, habilidades indispensáveis a qualquer químico analítico e demais profissionais de áreas correlatas. Ao resolver os exercícios apresentados, o leitor será desafiado a aplicar conceitos, verificar suposições e aprender com cada etapa do processo, consolidando seu entendimento de forma clara e eficaz.


  Estamos confiantes de que esta obra contribuirá de maneira significativa para o desenvolvimento acadêmico e profissional dos leitores, ajudando-os a alcançar um domínio profundo da Química Analítica, com ênfase nas questões envolvendo os equilíbrios iônicos.


  Desejamos que o livro seja uma fonte valiosa de aprendizado, inspiração e reflexão, promovendo o aprofundamento contínuo do conhecimento no campo da Química Analítica.


  
Capítulo 1 
 Equilíbrio químico e introdução à Química Analítica



  1.1 Consulte o artigo de Voit et al.1 e veja com mais detalhes a lei da ação das massas, de Peter Waage e Cato Maximilian Guldberg, e seu impacto na química, bioquímica, matemática e sistemas biológicos.


  O leitor deve ler o artigo, estudar no livro-texto2 a lei da ação das massas ativas de Peter Waage e Cato Maximilian Guldberg e fazer uma avaliação crítica.


  1.2 Descreva sucintamente a teoria do equilíbrio químico do ponto de vista da lei da ação das massas ativas de Waage e Guldberg, de 1864, e do ponto de vista termodinâmico e as principais características deste. Elabore algum modelo de ensino para explicar o equilíbrio químico.


  A lei da ação das massas ativas de Waage e Guldberg foi o primeiro tratamento matemático tentando explicar a afinidade química das substâncias. Após a publicação de uma série de 3 artigos avaliando os resultados de cerca de 500 experimentos sobre as reações de esterificação realizados por Berthelot e Saint-Gilles, em 1862, e os resultados de uma série de reações envolvendo compostos inorgânicos, Waage e Guldberg deduziram uma expressão matemática da constante de equilíbrio (K) de uma reação química (equação química 1.2.1):
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  sendo a constante de equilíbrio igual a:
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  e [A], [B], [E] e [F] às concentrações de A, B, E e F e a, b, e e f os coeficientes estequiométricos.


  Historicamente, a Termodinâmica se desenvolveu pela necessidade de se aumentar a eficiência das primeiras máquinas a vapor. A Termodinâmica química estuda a inter-relação (interconversão) de calor e trabalho das reações químicas ou com mudanças físicas de estado dentro dos limites das leis da Termodinâmica.


  Do ponto de vista termodinâmico, tem-se no equilíbrio que:
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  sendo µi os potenciais químicos de A, B, E e F. Para a temperatura e pressão constantes, o potencial químico é igual à energia livre parcial de Gibbs, sendo a troca de energia livre de Gibbs dada pela equação 1.2.4:
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  Lewis definiu a atividade química, ai, em termos de potencial químico, µi, pela equação 1.2.5:
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  sendo µi o potencial químico da espécie i, ai a atividade da espécie i, R, a constante dos gases (8,314 J mol−1 K−1) e T a temperatura termodinâmica (K). O μi0 é o potencial químico padrão quando a atividade, ai é unitária e nas condições-padrão.
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  O potencial químico µi uma variável intensiva, é a energia livre de Gibbs molar que é uma variável extensiva, sendo relacionada pela equação 1.2.7:


  Assim, o potencial químico µi é a variação de energia livre de Gibbs com a variação da quantidade de matéria do componente i, sendo os demais componentes j mantidos constantes, assim como P e T. As dimensões de energia livre de Gibbs são em J mol−1 e ni em quantidade de matéria em mol.
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  Combinando as equações 1.2.6 e 1.2.7, tem-se:
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  sendo ΔGr a variação de energia livre dos reagentes e produtos, ∆Gr0 a variação de energia livre dos reagentes e produtos nas condições padrão, R a constante dos gases (8,314 J mol−1 K−1), T a temperatura termodinâmica (K) e Q a razão das atividades dos produtos elevadas aos respectivos coeficientes estequiométricos pelas atividades dos reagentes elevadas aos respectivos coeficientes estequiométricos.


  No equilíbrio, Q = K e ΔGr = 0. Nestas condições, a equação (1.2.8) pode ser escrita como:
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  sendo K a constante de equilíbrio definida pela equação 1.2.2 e ∆Gr0  a troca de energia livre de Gibbs nas condições-padrão (temperatura de 298,15 K, pressão de 1 atm (~105 Pa) e atividades de reagentes e produtos iguais à unidade).


  O equilíbrio químico é dinâmico e reversível, e pode ser atingido partindo dos reagentes ou dos produtos, bastando conter todos os reagentes ou todos os produtos. Na falta de um destes, ou seja, na falta de um dos reagentes ou na falta de um dos produtos, não haverá reação química. No caso de uma reação química contendo apenas um reagente ou apenas um produto, a presença do reagente ou do produto, separadamente, seria suficiente para promover a reação química.


  1.3 Milagres e Justi3 publicaram um artigo na revista Química Nova na Escola fazendo algumas considerações sobre os modelos de ensino de equilíbrio químico em três livros didáticos no Ensino Médio. Dê sua opinião e/ou análise crítica do artigo.


  Sugere-se ao leitor estudar o livro, ver a questão 1.2 e avaliar criticamente o artigo.


  1.4 A 400 oC, uma mistura gasosa de H2(g), I2(g) e HI(g), em equilíbrio, contém 0,0031 mol de H2(g), 0,0031 mol de I2(g) e 0,0239 mol de HI(g) por litro. Calcule:


  a) A constante de equilíbrio em função das concentrações (Kc);


  b) A pressão total e as pressões parciais dos componentes da mistura considerando-os como gases perfeitos; e


  c) A constante Kp (constante de equilíbrio em função das pressões parciais).


  a) Como visto na questão 1.2, a constante de equilíbrio em função das concentrações (KC) pode ser escrita como:
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  Sendo assim, a constante de equilíbrio em função das concentrações KC para a reação H2(g) + I2(g) [image: ] 2HI(g) é expressa pela equação 1.4.1: 
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  substituindo as respectivas concentrações dos compostos gasosos no equilíbrio, tem-se:
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  b) No cálculo das pressões parciais dos componentes no meio reacional, deve-se empregar a equação dos gases perfeitos para cada substância gasosa, empregando-se a equação 1.4.4:
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  sendo P a pressão de cada um dos gases, V o volume ocupado pelo gás, n a quantidade de matéria (em mol), R a constante dos gases ideais (0,0821[image: ]), T a temperatura termodinâmica (K). 


  Empregando-se os valores de n, T e V na equação 1.4.4, calcula-se a pressão parcial de cada umas das substâncias gasosas. Para H2(g) e I2(g), tem-se a mesma quantidade de matéria. Assim,
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  A pressão total é a soma das pressões parciais (lei de Dalton), sendo igual a:
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  c) Calculando a constante de equilíbrio em função das pressões parciais de cada substância gasosa, tem-se:
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  O valor de KP pode ser calculado empregando-se a equação 1.4.9:
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 ou
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  A diferença do valor encontrado de KP se deve ao arredondamento das grandezas envolvidas nos cálculos.


  1.5 Em fase gasosa, o trimetilalumínio dimeriza segundo a equação 1.5.1:
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  A 100 oC e à pressão de 97,2 mmHg, a massa de 1,0 L da mistura é igual a 0,536 g. Calcule as pressões parciais dos gases, considerando os comportamentos perfeitos, e a constante de equilíbrio (Kp e Kc) naquelas condições.


  A massa molar, M, de cada substância é a somatória das massas atômicas relativas de cada elemento:
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  e para o dímero,
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  Considerando a lei de Dalton das pressões parciais, tem-se que:
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  e a pressão parcial de Al2(CH3)6(g) é igual a 32,4 mmHg.


  A constante de equilíbrio em função das pressões parciais de cada substância gasosa é igual a:
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  Sabendo que:
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  calcule o valor de Kc utilizando as equações de 1.5.8 a 1.5.11, seguintes.


  Considerando agora as concentrações das substâncias em quantidade de matéria por litro, tem-se:
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  sabendo que a massa total dos gases é:


  
    [image: ]
  


  
  sendo  [image: ] a quantidade de matéria (mol) de cada substância gasosa. 


  1.6 Sabendo que a velocidade de dissociação do ácido acético é igual a:


 
    [image: ]
  


  com constante de velocidade igual a 8 × 105 e que a velocidade de recombinação dos íons (reação reversa):
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  é igual a:
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  calcule o valor da constante de dissociação do ácido acético, Ka, na mesma temperatura.


  Para a dissociação do ácido acético, tem-se:
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  Dos estudos cinéticos, sabe-se que a velocidade de dissociação do ácido acético pode ser escrita como:
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  a reação inversa é dada por:
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  Quando a velocidade da reação direta é igual a velocidade da reação inversa, tem-se:
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  1.7 O que é o princípio de Le Chatelier (enunciado em 1884)? Dê alguns exemplos.


  O princípio de Le Chatelier (1884) é um conceito fundamental na química que descreve como um sistema em equilíbrio se comporta quando é submetido a uma perturbação externa.


  De maneira geral, o princípio afirma que “se um sistema em equilíbrio é perturbado por uma mudança nas condições externas, o sistema ajustará sua posição de equilíbrio para minimizar o efeito dessa perturbação”.


  Seguem algumas considerações ilustrando esse princípio:


  1. Alteração da concentração: se a concentração de um reagente ou produto é alterada, o sistema ajustará a posição do equilíbrio para contrabalançar a perturbação externa. Por exemplo, se a perturbação externa for de aumentar a concentração de um reagente, o sistema tende a converter o(s) reagente(s) em produto(s), minimizando assim o efeito externo. Ocorre o contrário se for adicionado um produto no meio reacional.


  2. Alteração da pressão de um reagente ou de um produto: para reações gasosas, o aumento da pressão de um reagente ou de um produto, o sistema irá se comportar como discutido no item anterior. Se houver diminuição do volume do recipiente contendo as substâncias gasosas em equilíbrio, haverá aumento instantâneo das pressões parciais de cada substância, sendo que a reação irá favorecer a formação das espécies que proporcionarem diminuição da pressão total do sistema. Como a pressão total do sistema é a soma das pressões parciais de cada substância (lei de Dalton das pressões parciais) e a pressão parcial de cada substância é proporcional ao número de colisões de cada molécula por área do recipiente que as contém, para haver diminuição da pressão total, o sistema deverá se deslocar no sentido do maior para o de menor quantidade de matéria. No caso de aumento da pressão total pela adição de um gás inerte ao sistema, este não irá afetar o estado de equilíbrio do sistema.


  3. Alteração da temperatura: a temperatura também afeta o equilíbrio. Se uma reação é exotérmica (libera calor do sistema para os arredores), o aumento da temperatura favorece os reagentes, ou seja, o sistema tende a absorver o excesso de calor, deslocando o equilíbrio no sentido dos reagentes. Para reações endotérmicas (o sistema absorve calor dos arredores), o aumento da temperatura favorece os produtos.


  4. Adição de catalisador: adicionar um catalisador não altera a posição do equilíbrio, mas acelera a velocidade com que o equilíbrio é atingido. O catalisador altera o caminho reacional, diminuindo a energia de ativação da reação química e proporcionando ao sistema atingir o equilíbrio mais rapidamente.


  Exemplo:


  A reação de formação de amônia (g) a partir de nitrogênio (g) e hidrogênio (g) é uma reação exotérmica (ΔH < 0):


  
    [image: ]
  



  O aumento da pressão de N2(g) ou de H2(g), como discutido em 2, irá favorecer a formação do produto (NH3(g)). Por sua vez, o aumento da pressão de NH3(g) irá favorecer a formação dos reagentes. Com a diminuição do volume do recipiente, como discutido em 2, o sistema irá favorecer a formação de NH3(g), ou seja, no sentido da maior para a menor quantidade de matéria (de 4 para 2).


  Em equilíbrios envolvendo sistemas heterogêneos, a aplicação do princípio de Le Chatelier deve ser feita com cautela. Assim, por exemplo, na decomposição térmica do carbonato de cálcio (s) em óxido de cálcio (s) e gás carbônico (g) (equação 1.7.2):
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  a expressão da constante de equilíbrio da reação é dada por
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  sendo que a Kp depende apenas da pressão de dióxido de carbono. A adição de carbonato de cálcio ou de óxido de cálcio não afeta a posição de equilíbrio do sistema.


  1.8 A versão quantitativa do princípio de Le Chatelier para o efeito do aumento da temperatura sobre o equilíbrio químico foi desenvolvida por Van’t Hoff em 1885. Deduza a equação de Van’t Hoff e discuta a sua importância.


  Se a variação da capacidade calorífica ΔC0p de todos os produtos nos seus estados padrão menos a capacidade calorífica de todos os reagentes nos seus estados padrão é igual a zero para um dado intervalo de temperatura, então ΔH0r e ΔS0r serão independentes da temperatura no intervalo considerado.


  Aplicando o logaritmo neperiano em ambos os membros da equação 1.24 (página 21 do LEI), obtém-se a seguinte equação:

  
    [image: ]
  

  

  A representação gráfica de lnK em função de  [image: ]  é linear (ver Figura 1.1, página 27), sendo o coeficiente linear igual a [image: ] e o coeficiente angular igual a [image: ]. Substituindo o valor da constante dos gases (8,313 J mol–1 K–1), nos valores encontrados graficamente, determinam-se os valores da entropia e da entalpia da reação nestas condições experimentais. 


 

  A integração da equação 1.8.1, em um intervalo de temperatura T1 e T2, resulta na equação integrada de Van’t Hoff (equação 1.8.2):
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  que relaciona a variação da constante de equilíbrio de uma reação química com a variação da temperatura. Esta equação é importante para entender como a variação de temperatura afeta o equilíbrio químico, favorecendo os reagentes ou produtos das reações endotérmicas ou exotérmicas (ΔH0r). Ver 1.5 no LEI, páginas 27 e 28. 


  Na equação 1.8.2, K1 e K2 são as constantes de equilíbrio nas temperaturas T1 e T2 (K) e ΔH0r a entalpia da reação. 


  Nas reações exotérmicas ΔH0r < 0 (o calor flui do meio reacional para os arredores), o valor de K2 < K1 para T2 > T1, ou seja, o aumento de temperatura irá favorecer os reagentes. Neste caso, para favorecer a formação dos produtos, a reação deve ser processada em temperaturas menores. 


 
  Caso contrário, quando a reação é endotérmica (ΔH0r > 0)(o calor flui dos arredores para o meio reacional), um aumento de temperatura irá favorecer os produtos. 



  1.9 Se a constante de equilíbrio dobra quando a temperatura é:


  a) aumentada em 10 oC ou


  b) diminuída em 10 oC.


  Qual é o valor da variação de entalpia padrão em cada caso?


  a) Se a constante de equilíbrio (K) dobra quando a temperatura é aumentada em 10 oC, empregando a equação de Van’t Hoff 1.8.2:
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  tem-se:
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  Nas condições padrão, há T1 = 25 o C ou T = 298,15 K e T2 = 308,15 K. Calculando o valor da entalpia nestas condições, tem-se que:


  a) ΔH0r = 52,95 kj mol-1


 
  b) Quando a temperatura diminuiu 10 oC, tem-se T1 = 298,15 K e T2 = 288,15 K. Nestas condições, tem-se que K2 = 0,5 K1:
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  Resolvendo a equação 1.9.2, tem-se que  ΔH0r = 47,84 kj mol-1.


  1.10 Uma massa de 0,8552 g de uma liga metálica foi tratada com HNO3 8 mol L–1 e filtrada, sendo o precipitado calcinado, obtendo-se 0,0632 g de SnO2. O zinco foi determinado na metade do volume do filtrado por precipitação na forma de ZnNH4PO4 e, então, calcinado, obtendo-se 0,2231 g de Zn2P2O7. Na outra alíquota do filtrado, o cobre foi determinado gravimetricamente como CuSCN, obtendo-se uma massa de 0,5874 g. Calcule as percentagens de estanho, zinco e cobre nesta amostra.


  No cálculo das percentagens de estanho (Sn), zinco (Zn) e cobre (Cu) na amostra da liga metálica, deve-se seguir a etapas seguintes:


  a) Calcular a massa de cada elemento a partir das massas dos compostos obtidos após a precipitação e calcinação;


  b) Determinar a quantidade de matéria de cada elemento; e


  c) Calcular a percentagem em massa de cada elemento na amostra original.


  Considerando o Sn, tem-se que o precipitado contendo o estanho foi calcinado formando o SnO2. Inicialmente, determina-se a massa de Sn presente no SnO2 empregando a equação 1.10.1:
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  A massa molar de SnO2 é igual a:
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  A massa molar de Sn é:
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  A quantidade de matéria de XSn no óxido é igual a: 
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  E a massa de Sn é igual a:
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  Considerando agora o zinco (Zn), tem-se que ele foi determinado na metade do filtrado, sendo precipitado como ZnNH4PO4. Após calcinação deste composto, formou-se o Zn2P2O7. A reação química é dada pela equação química 1.10.6.
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  Considerando que a massa molar (M) do Zn2P2O7 é igual a 304,71 g/mol e que a massa molar do zinco é 65,38 g/mol, calcula-se a quantidade de matéria de zinco (XZn):
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  Assim, a massa de Zn em 0,2231 g de Zn2P2O7 é igual a:
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  Como a metade do filtrado foi tratada, tem-se que a massa de zinco na amostra é igual a:
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  Na outra alíquota do filtrado, o cobre foi precipitado como CuSCN.


  Calculando a quantidade de matéria de cobre no tiocianato de cobre, tem-se:
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  Sendo assim, a massa de cobre em 0,5874 g de CuSCN é igual a:
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  ou
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  As percentagens de Sn, Zn e Cu na mostra da liga metálica são:
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  1.11 Usando os dados apresentados nas tabelas 1.1 e 1.2 do LEI, calcule ΔH0r e ΔG0r a 25 oC e ΔG0r a 100 oC para as seguintes reações (equações químicas) de a) a e). Determine também as constantes de equilíbrio a 25 o C e a 100 oC. 
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  A constante de equilíbrio da reação, Ks, é calculada empregando-se a equação 1.2.9:
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  ou
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  ou
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  O valor positivo da troca de energia livre de Gibbs ΔG0r e/ou o valor da constante de equilíbrio (constante do produto das solubilidades, Ks), bem menor que a unidade, mostram que a reação favorece o reagente. O AgCl(s) é um sal de baixa solubilidade. 


  No cálculo do valor de Ks a 100 oC (373,15 K), emprega-se a equação de Van’t Hoff 1.8.2:
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  Calculado o valor de ΔH0r, tem-se: 
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  Substituindo o valor de entalpia calculado, o valor de K1 e as temperaturas T1 e T2, tem-se:
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  Neste cálculo, foi considerado que a entalpia de reação de solubilização do AgCl não variou no intervalo de temperatura considerado.


  Os procedimentos de cálculos das questões 1.11 b) e 1.11 c) são semelhantes a 1.11 a), não sendo assim resolvidas.


  Explique quais são as razões do decréscimo da solubilidade dos haletos de prata(I) com o aumento da massa molar do ânion.


  A ordem decrescente de solubilidade dos haletos de prata é:
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  Ao se descer no grupo dos halogênios, o tamanho iônico aumenta, diminuindo a densidade de carga do ânion, diminuindo a energia de hidratação do ânion do fluoreto para o iodeto. Outra maneira de entender este comportamento é que há aumento do carácter covalente da ligação entre a Ag+ e o haleto, sendo que a ligação no AgI possui maior carácter covalente, enquanto o AgF, o maior carácter iônico entre os haletos de prata, é solúvel.
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  Empregando-se a equação 1.2.9, tem-se que:
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  Calculando agora a entalpia da reação, tem-se que:
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  procedendo de forma análoga que em d), tem-se:
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  Calculando o valor da constante Ka2:
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  Calculando a entalpia da reação, tem-se que:
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  Os valores positivos das energias livres indicam que as reações de dissociação deste ácido em duas etapas não são espontâneas, mas ainda assim elas ocorrem. O H2S está pouco dissociado em solução aquosa, sendo que o equilíbrio favorece a forma não dissociada do reagente. Os valores de Ka1 e Ka2 corroboram com estas observações.


  1.12 Calcule o valor da troca de energia livre de Gibbs da reação de formação do sulfeto de cádmio e compare com as trocas de energia livre de Gibbs de formação de outros sulfetos metálicos. Na Tabela 1.2 do LEI (página 24) não são encontrados os valores das energias livres de formação dos reagentes e produtos. Assim, recorreu-se a literatura.
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  O valor negativo da troca de energia livre de formação do CdS(s) indica que a reação de precipitação do sulfeto é espontânea. Determinando-se de forma similar as trocas de energias livres de outros sulfetos metálicos, quanto menor for este valor, maior é a tendência de precipitar o sulfeto metálico, ou seja, menor é a sua solubilidade.


  1.13 Calcule a Ka1 para a reação [image: ]empregando os valores da variação de energia livre de formação dos reagentes e produtos de Gibbs. 
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  O valor positivo da troca de energia livre de Gibbs é um indicativo da baixa dissociação do ácido carbônico. Calculando a constante de dissociação do ácido, tem-se que:


    [image: ]
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  1.14 Uma amostra contendo 0,4827 g de hidrogenocarbonato de sódio impuro foi convertida em carbonato de sódio por aquecimento, sendo obtido 0,3189 g de resíduo. Se as impurezas não são voláteis nesta temperatura, calcule a percentagem de NaHCO3 na amostra.


  Considerando-se a reação de decomposição de NaHCO3, tem-se:


    [image: ]
  


  1.15 Quais são as concentrações de H3O+, OH– e o pH a 25 oC em cada solução seguinte?


  a) HCl 1,25 mol L–1 


  Sabe-se do capítulo 1 do LEI que mesmo os ácidos fortes não se dissociam 100% em concentrações elevadas. Mais adiante, serão tratados os equilíbrios de ácidos fortes e fracos, considerando-se a força iônica das soluções, ou seja, as atividades dos íons hidrônios em equilíbrio. Sendo assim, nos cálculos das espécies em solução e o pH da solução, será considerada a dissociação total (100%) dos ácidos fortes.
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  A constante de autodissociação (autoionização) da água a 25 oC é igual a:
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  Como discutido, o pH* é o pH condicional.


  b) NaOH 0,25 mol L–1
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  As bases dos metais alcalinos são fortes. Assim, considerando a dissociação total, tem-se:
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  e
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  Algumas considerações: a carga negativa no íon hidroxila fica localizada acima do átomo de oxigênio. As bases em concentrações elevadas não se dissociam completamente, sendo o pH calculado igual ao pH condicional (pH*).


  c) CH3COOH 1,25 mol L–1


  Escrevendo a reação química (equação química) de dissociação do ácido fraco, tem-se:


 
 
    [image: ]
  


Calculando [image: ], tem-se que este valor é muito maior que 100, podendo
assim desconsiderar a incógnita x no denominador, ou seja, 1,25 – x = 1,25.
Calculando o valor de x da equação 1.15.10, tem-se:
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  Como esperado, a acidez da solução de um ácido fraco (ácido acético) é menor que a acidez da solução de um ácido forte (e.g., HCl no item (a)). No primeiro exemplo, a concentração de [H3O+] = 1,25 mol L–1, resultou em pH* = 0,097, uma solução mais ácida que a solução de ácido acético.


  d) NH3 0,25 mol L–1 


  Escrevendo a reação química (equação química) da reação de dissociação da base fraca, tem-se:
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  Desprezando o valor de x no denominador (ver critério aplicado anteriormente), o valor de x foi calculado como:
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  sendo a concentração dos íons hidrônio igual a:
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  e o
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  1.16 Na padronização de uma solução de HCl, 45,18 mL desta solução ácida foram consumidos para titular uma solução contendo 0,5384 g de tris (hidroximetil) aminometano, H2NC(CH2OH)3, conhecido também como TRIS ou Trizma® (um padrão primário). Calcule a concentração de HCl em quantidade de matéria por litro e defina o que é um padrão primário.


  Um padrão primário geralmente apresenta as seguintes características: não possui impurezas (substância pura), é estável, não higroscópico, não reage com oxigênio e luz ambiente e possui, em geral, massa molar elevada. Quanto maior a massa molar da substância padrão, menor será o erro de sua pesagem.


  A reação entre o HCl e TRIS pode ser representada pela seguinte equação química:
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  Calculando agora a CHCl, tem-se:
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  1.17 Calcule as concentrações de todas as espécies em equilíbrio quando se tem, inicialmente, H2CO3 0,2 mol L–1.


  Considerando o primeiro equilíbrio de dissociação do H2CO3, tem-se:
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  Considerando o segundo equilíbrio de dissociação, tem-se:
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  Considerando que 2,93 × 10−4 > y, o valor de y=[C02-3(aq)] = 5,6 x 10 -11 mol L-1. 
As concentrações de todas as espécies em equilíbrio são:
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  1.18 Uma solução saturada de hidróxido de magnésio contém 3,2 × 10–4 mol L–1 de Mg2+ a 25 oC. Quais são as concentrações de H3O+ e OH– nesta solução?
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  1.19 Uma massa de uma amostra contendo 0,2414 g de NaCl e KCl é titulada com solução de AgNO3 0,100 mol L–1, gastando 39,35 mL para atingir o ponto de equivalência. Calcule as percentagens destes sais na amostra.


  A quantidade de matéria de AgNO3 empregada na titulação pode ser calculada como:



    [image: ]
  


  sendo que:
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  Combinando as equações 1.19.1 a 1.19.3, obtém-se:
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  1.20 Uma amostra contendo 0,1922 g de carbonato de cálcio foi dissolvida em ácido clorídrico e precipitada na forma de oxalato de cálcio (CaC2O4). O precipitado foi filtrado e dissolvido em ácido sulfúrico e a solução resultante foi titulada com solução de KMnO4, gastando-se 36,42 mL para atingir o ponto de equivalência (ponto final da titulação). Sabendo que 39,12 mL da solução do titulante são equivalentes a 0,2621 g de Na2C2O4 e que na determinação do branco foi gasto 0,10 mL da solução de permanganato de potássio, calcule a percentagem de cálcio na amostra.


  A reação de dissolução do carbonato de cálcio com o ácido clorídrico é dada pela equação química 1.20.1 seguinte:
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  O cálcio foi então precitado na forma de oxalato de cálcio (equação 1.20.2):
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  A reação redox de oxalato com permanganato em meio de ácido sulfúrico é representada pela equação 1.20.3:


  
    [image: ]
  


  Como não foi fornecida a concentração do permanganato de potássio, empregar-se-á a informação que um volume de 39,12 mL da solução do titulante são equivalentes a 0,2621g de Na2
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