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				Dados Biográficos dos Autores


				Ervim Lenzi


				Natural de Salete (SC), (08.06.1943 - 16.07.2023). Formação Acadêmica: Licenciado em Química pela Uni-versidade Federal de Santa Maria (UFSM-RS); Mestre em Química pela Pontifícia Universidade Católica do Rio de Janeiro (PUC/RJ) e Doutor em Química pela PUC/RJ. Atividades de Ensino: Química Geral, Quí-mica Inorgânica; Química Analítica e Química Ambiental em nível de Graduação; Química Analítica; Quí-mica Ambiental e Química Aquática em nível de Pós-Graduação. Atividades de Pesquisa: áreas de Química Ambiental; Agroquímica e Química Analítica. Atividades de Extensão: Análise de metais pesados; macro e micronutrientes (Estágios e Prestação de Serviços). Atividades Administrativas (na UEM): Diretor de Pes-quisa e Pós-Graduação; Membro do Conselho de Ciência de Tecnologia do Estado do Paraná (CONCITEC); Coordenador de Colegiado de Curso; Membro do CEP e do COU. Aposentou-se aos 70 anos dos quais, 50 de magistério.


				Luzia Otilia Bortotti Favero


				Natural de Jundiaí do Sul (PR), 12.12.1955. Formação Acadêmica: Licenciada em Química pela Universidade Estadual de Londrina (UEL-PR); Especialista em Ensino de Química; Mestre em Química Aplicada pela Uni-versidade Estadual de Maringá (UEM-PR). Atividades de Ensino: Química Geral; Química Orgânica; Ins-trumentação no Ensino de Química e Química do Solo. Atividades de Extensão: Análise de metais pesados; macro e micronutrientes (Estágios e Prestação de Serviços). Professora aposentada.


				Aloisio Sueo Tanaka


				Natural de Marília (SP), 10.03.1951. Formação Acadêmica: Licenciado em Química pela Faculdade de Fi-losofia de Arapongas (PR); Especialista em Métodos e Técnicas de Análise Instrumental em Química; Mes-tre em Físico-Química Orgânica pela Universidade Federal de Santa Catarina (SC). Atividades de Ensino: Química Geral; Química Geral e Inorgânica, Metodologia do ensino de Química. Atividades de Extensão: Centro Interdisciplinar de Ciências (CIC) – Capacitação e Atualização de Professores; Atividades Diversas: Consultor do CAE e Consultor da Revista da APADEC. Professor aposentado após 28 anos de magistério na Universidade Estadual de Maringá.


			


		


	

		

			

				Mauro Baldez da Silva


				Natural de Uraí (PR), 27.06.1950. Formação Acadêmica: Licenciado em Química pela Universidade Estadual de Maringá (UEM-PR); Mestre em Físico-Química Orgânica pela Universidade Federal de Santa Catarina (SC). Atividades de Ensino: Química Geral. Atividades de Pesquisa: atua na área de Química do Meio Am-biente. Atividades Administrativas (na UEM): Atuou na Coordenação de Colegiado de Curso; Membro do Conselho de Ensino e Pesquisa (CEP). Aposentou-se após 26 anos de magistério na Universidade Estadual de Maringá.


				Evilásio de Almeida Vianna Filho


				Natural de Curitiba (PR), 10.01.1949. Formação Acadêmica: Licenciado em Química pela Universidade Federal do Paraná (UFPR-PR); Especialista em Química Analítica; Atividades de Ensino: Química Geral; Química Geral e Inorgânica e Estágio Supervisionado. Atividades de Extensão: Atualização e capacitação de Professores do NRE, Maringá (PR). Atividades Administrativas: Presidente da Central do Vestibular Uni-ficado da UEM (10 anos); Vice-Diretor do Centro de Ciências Exatas (CCE). Professor aposentado. Deu aulas durante 36 anos na Universidade Estadual de Maringá.


				Manoel Jacó Garcia Gimenes


				Natural de Franca (SP), (17.02.1953 - 27.10.2023). Formação Acadêmica: Licenciado em Química pela Uni-versidade Estadual de Maringá (UEM-PR). Especialista em Educação. Atividades de Ensino: Química Geral; e Prática e Metodologia do Ensino de Química. Atividades de Extensão: Educação Química e Desenvolvi-mento Regional. Atividades Administrativas (na UEM): a) Dedicou-se à Administração Universitária onde ocupou os seguintes cargos: Chefe do Departamento de Química; Diretor do Centro de Ciências Exatas; Pró-Reitor e Vice-Reitor; membro dos Conselhos: de Ensino Pesquisa e Extensão (CEP); de Administração (CAD) e Universitário (COU); b) Administração Municipal da região Noroeste do PR. Assessor e Consultor em Desenvolvimento Institucional. Professor aposentado. Trabalhou no magistério durante 29 anos na Uni-versidade Estadual de Maringá.


			


		


	

		

			

				Homenagem ao Prof. Ervim Lenzi


			


		


		

			

				Ervim Lenzi faleceu no dia 16 de julho de 2023 aos 80 anos. Nascido na cidade de Salete, Santa Cata-rina, teve descendência italiana assim como muitos dos colonizadores dessa região. Realizou sua gradu-ação em Química pela Universidade Federal de San-ta Maria e mestrado e doutorado em Química pela PUC do Rio de Janeiro. Ele, como mais ninguém se orgulhava de ser um Químico. Foi professor duran-te 50 anos, dos quais, 42 na Universidade Estadual de Maringá – UEM, onde se aposentou. Iniciou sua vida no magistério em 1963 numa turma de “Curso de Admissão” com 50 alunos, vestindo terno, gravata e jaleco branco. Esse último ele usou até seu último dia como professor.


				O Professor Ervim, assim como era conhecido por muitos, falava de seus mestres com muito orgu-lho. Tanto que, muitos projetam traçar suas árvores genealógicas, mas o Prof. Ervim fez sua árvore da ciência, a qual ele a deixava exposta através de um banner em seu office com todo orgulho. Ele foi um Químico Analítico por formação e se apaixonou pela área ambiental. Fez parte do GEMA, orientando alu-nos de mestrado e doutorado. Suas pesquisas envol-viam conceitos, preocupações e possíveis processos para remediação de contaminantes do meio ambien-te. Em sala de aula, seus ex-alunos da disciplina de Química-Ambiental podem dizer com propriedade o quanto ele tinha conhecimento sobre o assunto e o transmitia com paixão. Foi o professor que chegava antes de qualquer aluno para as aulas (pontualidade britânica), ficando em pé na porta da sala com seu ja-leco branco (impecável), transparecendo serenidade (que em alguns momentos de suas aulas era colocada 


			


		


		

			

				de lado, para falar um pouco de experiências de vida; todos ficam estáticos prestando atenção), juntamen-te com um “bom dia” ou “boa tarde”.


				Lembranças à parte, todos os alunos sempre ti-veram a curiosidade de saber o que ele anotava em um pequeno caderno, em uma postura em pé, duran-te as avaliações bimestrais. Alguns relatos dizem que era uma disfarçada maneira de fiscalizar aqueles que queriam se utilizar de métodos fraudulentos (Não precisava professor! Suas avaliações eram justas). É quase que unanimidade que ele foi um dos “melho-res professores” do DQI. Sua dedicação a suas aulas, segundo relatos da família, começava antes mesmo do dia amanhecer juntamente como seus “amigos”, os “livros”, aos quais ele foi fiel até após sua aposen-tadoria, levando-os todos para seu ambiente domici-liar. O Prof. Ervim escreveu 5 livros de Química em parceria com sua amiga e Profa. Luzia O. B. Favero, sendo 3 da área Ambiental, com destaque para o li-vro “Introdução à Química da Atmosfera: Ciência, vida e sobrevivência”, o qual recebeu o prêmio Jabuti em 2009.


				Foi um cientista que conhecia bem a bíblia; nos prefácios dos livros pode constatar o conhecimento da relação ciência e religião. E se não bastasse, apre-sentou-se como um poeta ao fim do seu ciclo por aqui conosco. Ele sempre dizia que escreveria um livro de poemas e assim o fez com o livro “Momen-tos da Vida de um Homem”. Mas poucos sabiam que esse livro demorou 50 anos para ser finalizado e que ele reportaria o seu eu interior, uma obra que duran-te a leitura nos faz refletir sobre a vida de um homem e a de nós mesmos. Um homem que dedicou sua úl-


			


		


	

		

			

				tima obra, aos Pais, Família (esposa, dois filhos, ne-tos), Amigos, Mestres e aos seus Alunos, esse último como ele mesmo menciona, não teve tempo suficien-te para falar da vida, merece sempre ser lembrado com admiração e inspiração para gerações futuras.


				Para finalizar, como era bom conversar com o Prof. Ervim! As horas se passavam de forma desper-


			


		


		

			

				cebida diante de seus relatos de vida, conhecimentos e ensinamentos. Os amigos de trabalho mais próxi-mos diziam que com ele era sempre “nós e para nós”. Me sinto honrado de ter conhecido o Prof. Ervim como meu mestre, orientador e amigo de trabalho. Suas obras ficaram, Professor, graças à coragem, per-severança e alegria com que você abraçou a vida.


				Prof. Dr. Vitor de Cinque Almeida


			


		


	

		

			

				Recordações e Agradecimentos


			


		


		

			

				Os autores lembram com respeito e com profun-do agradecimento a todos os colegas, técnicos e pro-fessores, do Departamento de Química da Universi-dade Estadual de Maringá, que, ao longo destes anos de trabalho, de uma ou de outra forma, participaram na Disciplina de Química Geral Experimental e deixaram sua parcela de colaboração, que pode ter-se materializado nesta obra que está sendo apresentada. Alguns destes colegas deixaram o magistério. Outros se aposentaram. Alguns se transferiram para outras Instituições. Os autores desta obra, com a graça de Deus, continuaram aqui. Não por não ter outra op-ção, mas, para consolidar o que um dia sonharam.


				Os autores lamentam a posição de colegas, que confundem ou não conseguem distinguir área de educação-introdução de áreas de pesquisa. A área de Química Geral (seja Experimental ou Teórica) é uma área de introdução do acadêmico na Universidade. Neste período, sob a orientação de Mestres em Quí-mica, ele vai escolher a área de pesquisa, se for da Química: Química Inorgânica; Química Orgânica; Físico Química; Química Ambiental entre outras.


				Enfim, passou-se um quarto de século ou mais, e aqui estamos, de ano em ano, tentando introduzir da melhor forma possível novos discípulos, no belo e, ao mesmo tempo, misterioso caminho da Quími-ca. Sempre lembrando o pensamento de Napoleão Bonaparte: 


				A grandeza, ou a nobreza, de uma atividade não está no tipo (mais nobre, mais digno, mais impor-tante), mas, na dedicação e amor com que a fazemos.


				Imperador da França


			


		


		

			

				O tempo passou como uma brisa. ... Enrugou nossas frontes. Encaneceu os cabelos. Empanou a visão... Encurvou a espinha. O tempo entardeceu o caminho da nossa vida. Porém, nunca nos tolheu e jamais há de diminuir sequer a vontade de sonhar, a vontade de vencer, a vontade de dizer ao jovem: Va-mos, em frente, a aula começou.


				Ervim Lenzi


				Luzia Otilia Bortotti Favero


				Aloisio Sueo Tanaka


				Evilásio de Almeida Vianna Filho


				Mauro Baldez da Silva


				Manoel Jacó Garcia Gimenes


			


		


	

		

			

				Nas cores das borboletas,


				No perfume de uma flor,


				Estão as provas completas


				Do Químico, O Criador.
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				Grandezas fundamentais 


				C – Coulomb, unidade de medida da carga elétrica no sistema MKS


				ºC – grau Celsius, unidade de temperatura na escala Celsius


				J – joule, unidade de energia, 1 caloria equivale a 4,184 Joule


				K – grau Kelvin, unidade de temperatura na escala absoluta ou termodinâmica


				kg – quilograma, unidade de massa


				m – metro, unidade de comprimento


				n – mol, unidade de quantidade de matéria


				s – segundo, unidade de tempo


				Grandezas derivadas das fundamentais ou com denominações próprias e outras específicas


				Å – angström, unidade de comprimento


				A – constante de Madelung


				a – atividade da espécie i


				{i} – atividade da espécie i


				a – coeficiente linear da reta


				b – coeficiente angular da reta


				ci – calor específico de uma espécie i


				C – concentração


				[i] – concentração da espécie i


				c – velocidade da luz no vácuo


				C – circunferência


				d, D – densidade, (massa/volume)/ massa específica


				Δ – (delta) variação da grandeza observada no intervalo inicial (i) até o final (f)


				d – diâmetro


				φ – diâmetro


				ρ – peso específico


				εo – constante de permissividade


				E – energia


				Ec – energia cinética


				Ep – energia potencial


				E – potencial elétrico


				Eo – potencial elétrico de eletrodo padrão


				EH – potencial elétrico em relação ao eletrodo padrão de hidrogênio


				F – Faraday (96.496 C)


				F – força


				g – aceleração da gravidade


				G – energia livre de Gibbs


				h – altura 


				h – constante de Planck


				H – entalpia


				H – pressão barométrica


				h – pressão parcial máxima do vapor de água em determinada temperatura


				Ka – constante de equilíbrio de um ácido


				Kai – constante total de equilíbrio de dissociação (por etapa total) de um poliácido de Brönsted-Lowry


				Kb – constante de equilíbrio de uma base


				Kbi – constante total de equilíbrio de dissociação (por etapa total) de uma polibase de Brönsted-Lowry


				Kc – contante de equilíbrio em função da concentração


				ki – constante sucessiva (ou parcial) de formação de complexos


				Ki – constante total de formação de complexo


			


		


		

			

				LISTA DE SÍMBOLOS E ABREVIATURAS


			


		


	

		

			

				Ke – constante de equilíbrio


				Kp – constante de equilíbrio em função da pressão


				Kpa – constante do produto de atividade


				Kps – constante do produto de solubilidade


				Kw – constante de equilíbrio da água, igual 1.10-14


				m – massa


				M – massa molar


				μ – momento dipolar


				μ – potencial químico 


				n – índice de refração


				n – número de mols da espécie


				N – número de Avogadro


				nc – número de coordenação


				ppm – partes por milhão


				ppb – partes por bilhão


				ppt – partes por trilhão


				P – perímetro


				p – peso


				P – pressão


				p – pressão parcial


				PE – ponto de ebulição


				PF – ponto de fusão


				Q – calor


				r – distância entre dois íons


				r – raio


				R – constante molar dos gases


				S – solubilidade de um soluto qualquer


				S0 – solubilidade intrínseca


				S – superfície


				T – temperatura


				t – tempo


				v – velocidade


				V – volume


				z+ – carga elétrica da espécie positiva


				z- – carga elétrica da espécie negativa


				Grandezas e ou símbolos ligados ao tratamento estatístico dos dados


				α – nível de confiança dado na operação


				cv – coeficiente de variação


				d – desvio absoluto


				dm – desvio médio


				σ – desvio padrão


				se, σe – desvio padrão estatístico


				sr, σr – desvio padrão sistemático


				η – erro


				ε% – erro relativo


				IA – incerteza absoluta


				IR – incerteza relativa


				∞ – infinito


				IC – intervalo de confiança


				LC – limite de confiança


				L – limite de erro ou erro Limite


				n – número de medidas do conjunto


				t – coeficiente de Student


				xi – valor experimental


				 – melhor valor, valor médio


				μ – valor verdadeiro


				ν – graus de liberdade do conjunto


				z – variável reduzida


				Grandezas e ou símbolos ligados à estrutura atômica


				Camadas da eletrosfera


				K, M, N, O, P, ... (correspondentes ao número quân-tico n = 1, 2, 3, 4, ...)


				Função de onda


				ψ – função de onda, grandeza que associada aos números quânticos descreve a forma, energia, e orientação dos orbitais atômicos ou moleculares.


				Números quânticos


				n – número quântico principal


				l – número quântico secundário: l = s, p, d, f, g, ..., ou, l = 0, 1, 2 3, ..., n-1


				m (ml) – número quântico magnético


				s (ms) – número quântico de spin


				Outros


				N – nêutrons no núcleo do átomo


				P – número de prótons no núcleo do átomo


				Z – número atômico


				AO – orbital atômico


				Grandezas ou símbolos ligados à estrutura molecular


				Orbitais moleculares 


				α – orbital molecular sigma ligante


				α* – orbital molecular sigma antiligante


				π – orbital molecular pi ligante


				π* – orbital molecular pi antiligante


				n – orbitais moleculares não-ligantes


				δ+ – polo positivo


				δ- – polo negativo


				

					[image: ]

				


			


		


	

		

			

				μ – momento dipolar


				EECC – Energia de Estabilização do Campo Crista-lino


				OM – Orbital Molecular


				OMAL – Orbital Molecular Antiligante


				OML – Orbital Molecular Ligante


				TOM – Teoria do Orbital Molecular


				TV – Teoria da Valência


				Onda


				v – velocidade


				λ – comprimento de onda


				ν – frequência


				ψ – elongação da onda (no átomo, função de onda)


				c – velocidade da luz


				 – número de onda


				Significado do uso de letras e números entre parênteses e ou colchetes na numeração sequencial de reações químicas e equações matemáticas no texto


				(R-X.Y) – Os parêntesis ( ) significam que os símbolos que então no seu interior identificam uma reação química que é citada pela primeira vez no texto.


				A letra R significa uma reação química repre-sentada por uma equação química e serve para diferenciá-la da numeração das equações mate-máticas que não têm R.


				A letra X representa o número do capítulo em que aquela reação aparece.


				A letra Y representa o número sequencial da-quela reação química dentro do capítulo.


				[R-X.Y] – Os colchetes [ ] significam que os símbolos que estão no seu interior identificam uma reação química que já foi citada anterior-mente no capítulo e agora está sendo repetida.


				As letras R, X e Y têm o mesmo significado que foi exposto acima.


				(X.Y) – Os parêntesis ( ) significam que os símbolos que estão no seu interior identificam uma equação matemática, que é citada pela primeira vez no capítulo.


				A letra X representa o número do capítulo em foi citada aquela equação.


				A letra Y representa o número daquela equação matemática dentro do capítulo.


				[X.Y] – Os colchetes [ ] significam que os sím-bolos que estão no seu interior identificam uma equação matemática que já foi citada anterior-mente no capítulo e agora está sendo repetida.


				As letras X e Y têm o mesmo significado que foi exposto acima.


				(E-X.Y) – Os parêntesis ( ) significam que os símbolos que então no seu interior identificam uma estrutura química que é citada pela primei-ra vez no texto.


				A letra E significa uma estrutura química.


				A letra X representa o número do capítulo em que aquela estrutura aparece.


				A letra Y representa o número sequencial da-quela estrutura química dentro do capítulo.


				EF X.Y – Letras que precedem tabelas e figuras que estão nos Exercícios de Fixação.


				A letra E significa Exercício.


				A letra F significa Fixação.


				A letra X representa o número do capítulo em que aquela tabela/figura aparecem.


				A letra Y representa o número sequencial da-quela tabela/figura dentro do item Exercícios de Fixação do referido capítulo.


				RA X.Y – Letras que precedem tabelas, figuras e quadros que estão no Relatório de Atividades.


				A letra R significa Relatório.


				A letra A significa Atividade.


				A letra X representa o número do capítulo em que aquela tabela, figura e quadros aparecem.


				A letra Y representa o número sequencial daquela tabela, figura e quadros dentro do item Relatório de Atividade do referido capítulo.


				Abreviaturas


				ABNT – Associação Brasileira de Normas Técnicas


				BIPM – Bureau Internacional de Pesos e Medidas


				CCEM – Comitê Consultivo de Eletricidade e Magnetismo


				CCL – Comitê Consultivo de Comprimento


				CCM – Comitê Consultivo para Massas e as Grandezas aparentes


				CCPR – Comitê Consultivo de Fotometria e Radiometria


				CCQM – Comitê Consultivo para a Quantidade de Matéria
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				CCRI – Comitê Consultivo de Radiações Ionizantes


				CCT – Comitê Consultivo de Termometria


				CCTF – Comitê Consultivo de Tempos de Frequência


				CCU – Comitê Consultivo das Unidades


				CGPM – Conferência Geral de Pesos e Medidas 


				CGS – centímetro, grama, segundo


				CIPM – Comitê Internacional de Pesos e Medidas


				CNPQ – Condições Normais de Temperatura e Pressão


				EPI – equipamentos (material) de proteção individual


				ISSO – Organização Internacional Padronização


				IUPAC – União Internacional de Química Pura e Aplicada


				IUPAP – União Internacional de Física Pura e Aplicada


				MKS – metro, quilograma, segundo


				MTS – metro, tonelada, segundo


				SI – Sistema Internacional de Unidades de Medidas


			


		


		

			

				Valores das principais constantes utilizadas no texto


				

					Constante


				


				

					Símbolo


				


				

					Valor


				


				

					Unidade


				


				

					Aceleração da gravidade


				


				

					G


				


				

					9,80665 


				


				

					m s-2


				


				

					Carga do elétron


				


				

					E


				


				

					1,60217733 x 10-19


				


				

					C


				


				

					Constante de Boltzmann


				


				

					K


				


				

					1,380658 x 10-23


				


				

					J K-1


				


				

					Constante de Faraday


				


				

					F


				


				

					9,64485309 x 104


				


				

					C mol-1


				


				

					Constante molar dos gases


				


				

					R


				


				

					8,314510


					1,987215


					0,0820578


				


				

					J mol-1 K-1


					cal mol-1K-1


					L atm mol-1K-1


				


				

					Constante de permissividade 


				


				

					ε0


				


				

					8,8541878 x 10-12


				


				

					C2 N-1m-2


				


				

					Constante de Planck


				


				

					H


				


				

					6,6260755 x 10-34


				


				

					J s


				


				

					Equivalente mecânico do calor


				


				

					J


				


				

					4,1818


				


				

					kg m2 s-2


				


				

					Número de Avogadro


				


				

					N


				


				

					6,0221367 x 1023


				


				

					mol-1


				


				

					Ponto de fusão da água (1 atm)


				


				

					273,15


				


				

					K


				


				

					Velocidade da luz no vácuo
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					2,99792458 x 108
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					Volume molar (CNTP)
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					22,4136
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					3,1415


				


			


		


	

		

			

				Antes de qualquer arrazoado é necessário po-sicionar: A quem o mestre vai ensinar? E quais são os parâmetros que norteiam o trabalho do mestre: o Professor de Química no início da Graduação onde vai ensinar Química Geral Experimental. 


				A quem o mestre vai ensinar?


				O indivíduo que chega às mãos do mestre no primeiro ano de Universidade, especificamente à dis-ciplina de Química Geral Experimental, é um jovem, cheio de vida, cheio de sonhos e de esperanças. O que há de mais sadio, mais nobre e mais bem cuida-do da sociedade. É o que chega às mãos do mestre. Um jovem quase massacrado de um lado, mas, por outro vitorioso do vestibular, uma das primeiras, das muitas batalhas que a vida lhe reservou e vai lhe re-servar. 


				Ali está o jovem. Silencioso e ansioso. Olhar vivo, irrequieto, questionador e, ao mesmo tempo, inseguro neste mundo novo e diferente. Enfim, che-gou ao local tão falado e tão sonhado, a Universida-de. É, a Universidade. Mas, quem é a Universidade? 


				Os primeiros mestres que vão encontrar este jovem curioso, todo ouvidos, todo sonhos, seja no laboratório, seja numa sala de aula, no corredor, são a Universidade. Daí a importância destes professores, dos quais, as boas maneiras, as mensagens de vida, de sonhos, devem concatenar-se com as ideias e pen-samentos dos jovens recém-chegados. Assim, deve começar a vida Universitária.


				Lamentavelmente, muitas vezes, não é o que acontece. A ausência de Mestres e a presença nefasta 


				de acadêmicos veteranos, péssimos alunos, em geral, viciados que perderam a “virgindade” das ideias, dos sonhos e das esperanças, querendo dar o “trote”, en-curralando calouros como se fossem animais, para levá-los ao seu estado de vida desagregada, deforma-da e animalesca é o que os calouros, os chamados recém-chegados à Universidade, encontram a sua frente ditando normas de vida. É a depravação do lugar sagrado. De repente, ferem e matam um ino-cente nestes bacanais. Então, entra polícia, peritos, comparsas etc., mas, ... Não conseguem achar o(s) responsável(eis).


				Afinal, quem é o responsável pela Universidade? Não existe? Existe responsável, sim. É o Reitor.


				Parâmetros que interferem no trabalho do mestre


				1. A Química é uma parte da Ciência da Natu-reza, e como tal, a introdução do aluno à Química (ensino e seu estudo) e à busca do novo conheci-mento (pesquisa), Figura 1, devem seguir os passos próprios desta Ciência, chamada também de ciência experimental, ou ciência indutiva. O método da bus-ca do novo conhecimento (dX = acréscimo infinite-simal da bagagem Científica do Universo, Xo), isto é, a pesquisa, obedece aos processos da: observação; hipótese; experimentação; generalização e finalmen-te publicação. O último passo foi adicionado pelos autores deste trabalho, porque se sabe que um fato (dX = um acréscimo infinitesimal do todo científico desconhecido) torna-se ciência após ser conhecido do mundo científico e fazer parte da bagagem do 


			


		


		

			

				Prefácio


			


		


	

		

			

				Conhecimento Humano, X. Hoje o Conhecimento Humano, X, cresce exponencialmente obedecendo à seguinte equação matemática:


				X= Xo. Oρ.t


				Onde:


				ρ = Razão de crescimento no tempo t;


				t = Tempo medido em anos, meses etc., depen-dendo da unidade usada no cálculo da razão (ρ);


				Xo = Bagagem Científica, ou Conhecimento Humano, no momento, ou no tempo considerado 0 (zero);


				X = Bagagem Científica, ou Conhecimento Hu-mano no momento, ou no tempo considerado t.


				Estudar, conforme a Figura 1, é a busca da ba-gagem científica já existente, já descoberta. Portan-to, ela não precisa seguir os passos formais da busca, ou da pesquisa. O aluno deve simular a pesquisa de alguns fatos científicos e apreender os passos deste 


				caminho, inclusive até simular a publicação do tra-balho. Mas, querer redescobrir toda a ciência, é utópi-co. Isto não é estudar. Entende-se que isto seria uma perda de tempo.


				Ensinar é a operação educacional que tem du-plo caminho. O primeiro, a introdução do aluno no conhecimento, a vivências, a técnicas, processos etc., já conhecidos e o segundo, a transmissão da informa-ção, o conhecimento, ao aluno. Quem deve fazer isto é o pesquisador, ele que descobriu o princípio, o novo dX da bagagem científica, ele que conheceu as difi-culdades para percorrer os meandros do método e chegar à generalização e publicação da verdade cien-tífica. Contudo, para isto, precisaria ter vivos todos os pesquisadores. Que tal uma conversinha com Pla-tão, Arquimedes, Pitágoras, Leucipo, Demócrito, ..., Coulomb, Ampère, Lavoisier, Proust, Dalton, Gay--Lussac, Le Châtelier, ... Faraday, Newton, Planck, ... Volta, Avogadro, Rutherford, Bohr, Schrödinger, Fermi, De Broglie, Dirac, Einstein, Pauling... e... ou-tros. Que maravilha não seria? Porém, isto é utópico.


			


		


		

			

				Figura 1 Bagagem do Conhecimento do Universo, Xo; Bagagem do Conhecimento descoberto pelo Ho-mem, X; O entendimento das ações: estudar; pesquisar e publicar.
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				Hoje, o herdeiro com formação e responsabilida-de para ensinar é o professor, denominado de Mestre.


				Há uma diferença significativa entre transmitir conhecimentos e ensinar o caminho das pedras (edu-


				car), seja qual for a área do conhecimento humano. Sabe-se que o tema é polêmico, contudo, deseja-se deixar clara a posição dos autores sobre o assunto, pois, entende-se que nos anos de magistério (Ervim 


			


		


	

		

			

				– 50 anos; Luzia – 30 anos; Aloísio – 25 anos; Evi-lázio – 26 anos; Mauro – 23 anos e Jacó – 29 anos) “evita-se ser o caniço agitado pelo vento...” e procu-ra-se transmitir uma mensagem de vida. Isto é, de educação. Dentro desta objetividade verifica-se que educar alguém é preparar este alguém para que, em qualquer situação presente, ou futura, tenha a capa-cidade de:


				livremente raciocinar e distinguir o “me-lhor” e o “pior”, o “mais certo, o mais corre-to” e o “menos certo, o menos correto” para si, para o todo (o grupo, a sociedade, o meio ambiente etc.);


				livremente buscar, lutar, viver, mudar etc., para alcançar o melhor, sem prejudicar, sem interferir no direito e na liberdade do próxi-mo, e do todo (do grupo, da sociedade, da natureza, do meio ambiente etc.);


				livremente analisar e criticar (no sentido construtivo) a si mesmo, em primeiro lugar, e de forma especial a autoridade, que deve ser a sinaleira da sociedade do que lhe foi ensinado, mas, que hoje em dia tornou-se, lamentavelmente na grande maioria, a pro-teção e o esconderijo da corrupção.


				Como dizia o filósofo grego, Platão, educar al-guém é:


				Dar ao corpo e a alma toda a perfeição e beleza possíveis.


				Na época, este conceito estava correto. Porém, hoje, com a população de 6 a 7 bilhões de seres huma-nos, a natureza sendo ameaçada, esta definição está incompleta, e, precisa ser complementada, conforme os autores a colocam, educar um ser humano é:


				Dar ao corpo e a alma toda a perfeição e beleza possíveis e, ao mesmo tempo, ensinar-lhe a respeitar seu próximo (o ser humano e a natureza – o meio ambiente).


				É desonesto, por parte do Mestre, preparar (edu-car) um ser humano, para ser uma pombinha pura, cândida, indefesa, para ser presa de uma ave de ra-pina (“os vivos e espertos da sociedade”). Educar um homem não é preparar um cordeirinho para o lobo mau, “o esperto da sociedade”, tirar o seu proveito. Lamentavelmente os velhos latinos já diziam: Homo homini lupus est (O homem é para o homem um lobo). Educar, também, é preparar o homem para re-conhecer o gavião, o lobo mau, e forçar a autoridade 


			


		


		

			

				constituída a colocá-los nos seus devidos lugares, se a sociedade quiser ter paz. Por indolência, por tole-rância, por conivência, por “compreensão” por parte dos que se dizem bons, a maldade está tomando con-ta. Afinal, o que é ser bom?


				Vale a pena citar neste momento um pensamen-to de Einstein, conforme segue.


				O mundo é um lugar perigoso de se viver, não por causa daqueles que fazem o mal, mas sim, por causa daqueles que observam e deixam o mal acon-tecer.


				Albert Einstein


				Um dos sinais do começo do fim é quando a abominação tomar conta do lugar sagrado. Assim falavam os antigos: “Quando, pois, virdes erguido o ídolo abominável do devastador instalado no lugar santo” (Daniel, 12, 11; Mateus, 24, 15; Marcos 13, 14; Apocalipse 11,2), este é o começo do fim. 


				O termo livremente é um termo chave na educação, que tem dois aspectos: significa estar livre da coação física, mental, psicológica, livre de qual-quer tipo de fanatismo cego; e ter o domínio das pró-prias emoções, das forças internas que todo o lado animal do ser humano possui e que não pode suplan-tar a razão bem formada pela educação de que se está falando. O ser humano que não tiver este domínio cai no egoísmo e dali, pode-se esperar o que se está pre-senciando na sociedade moderna em todos os níveis.


				Concluindo: O ato de educar visa preparar um ser humano ajustado e realizado consigo mesmo, e com o outro (a família, a sociedade, com a natureza, com o meio ambiente). Preparar o homem para ser feliz.


				2. A Química Experimental é dispendiosa prin-cipalmente no tocante a: 


				Reagentes, vidraria e materiais diversos; 


				Espaço físico: laboratório (bancadas, cape-las, armários etc.) e material de segurança; 


				Quadro de pessoal: laboratoristas, técnicos, monitores etc. Por isto, em geral, os pode-res públicos aliados à falta de recursos e à própria ignorância, bem como, a turmas numerosas de alunos e à preguiça de mui-tos professores fazem dos laboratórios do 


			


		


	

		

			

				ensino médio um local “pouco desejado”, ou melhor, “pouco ambicionado”, quando existe. Na Universidade, pelo menos no re-conhecimento dos Cursos os laboratórios são exigidos.


				3. O número de jovens que chegam à Universida-de, nos diversos Cursos ofertados, é pequeno quando comparado com número de jovens com idade uni-versitária. Contudo, tratando-se de química, onde a atividade laboratorial é individual na maioria das dis-ciplinas, o número já não é tão pequeno. O trabalho de laboratório é um trabalho tête à tête, que implica em professores e técnicos, espaço e reagentes.


				4. Uma prática de química feita por um “inician-te”, isto é, um “calouro”, que nunca entrou num La-boratório de Química, ou mesmo por um indivíduo “experiente”, não significa que a mesma “dê certo” na primeira tentativa, envolvendo 90 minutos, ou o pe-ríodo destinado à execução de tal prática. Isto pode acontecer e é normal. O que não é normal é que no horário, na maioria dos Cursos Universitários, não preveem esta possibilidade de ter que repetir o expe-rimento. Na maioria das vezes o aluno não limpou ainda a bancada, quando na porta já estão esperando os alunos da próxima aula. 


				A Universidade tem muitas coisas paradoxais. Por exemplo, ensina que cada indivíduo é diferen-te, em termos de capacidade de aprendizagem, de pessoa etc. e tal. Porém, na hora de fazer, o papo é outro. O período de aula tem 90 minutos e tem um conteúdo a ser assimilado, executado, igual para to-dos, como se todos fossem iguais. A disciplina tem carga horária de tantas horas, para as quais tem um conteúdo programático a ser cumprido, definido em extensão e profundidade, pressupondo condições iguais de assimilação, de entendimento dos alunos. Isto é correto?


				5. Conforme se viu no início, a bagagem cientí-fica da humanidade cresce exponencialmente em to-dos os ramos da ciência. Os Currículos Mínimos de cada curso e as respectivas cargas horárias exigidas por lei crescem para poder dar uma visão e um pre-paro cada vez melhor ao novo profissional graduado. Contudo, o bom senso diz que não é possível passar metade da vida na escola antes de começar a traba-lhar. Por isto, muitas vezes os diversos Cursos come-çam por enxugar a carga horária de matérias, disci-plinas etc. O que antes era dado em 180 horas agora é dado em 60 horas e assim por diante. Por exem-


				plo, um conteúdo educacional que até pouco tempo não se falava dele e que agora consta praticamente em todos os cursos é a disciplina, ou conteúdo, en-volvendo o Meio Ambiente. Desta forma apareceu: Direito Ambiental; Química Ambiental; Engenharia Ambiental; Economia Ambiental; Desenvolvimento Sustentável etc.


				É do conhecimento de todos nós químicos o princípio de Le Châtelier: 


				Todo o sistema em estado de equilíbrio ao sofrer alguma ação, reage no sentido de neutralizar, ou de compensar tal ação para restabelecer o equilíbrio. 


				Le Châtelier


				Da mesma forma é o sistema [mestre ⇌ discípu-lo]. Ao longo dos tempos fortes interações foram, são e serão feitas sobre o equilíbrio dinâmico existente [mestre ⇌ discípulo]. Por exemplo: aumento do con-teúdo; diminuição de carga horária; falta de recur-sos; aumento do número de alunos no laboratório, aumento da corrupção moral; relaxação dos princí-pios éticos. Contudo, segundo Le Châtelier, um sis-tema natural reage e restabelece um novo equilíbrio, por assim dizer, alcança novamente a paz. 


				Esta obra tem como objetivo embutir parâme-tros no ensino da Química Geral Experimental que mantenham ou restabeleçam o equilíbrio [mestre ⇌ discípulo] apesar das mudanças que se fazem neces-sárias em muitos casos. 


				Nesta caminhada sobra-nos como experiência que: O fácil, ou o difícil, em qualquer tarefa é uma questão de motivação. Tudo o que se “gosta” (de fa-zer, de estudar, de ver etc.) é fácil de fazê-lo. Tudo o que não se “gosta” torna-se difícil. 


				Aqui está a arte do Mestre: conduzir e motivar o discípulo a “gostar” do que está fazendo.


				Ervim Lenzi


				Luzia Otilia Bortotti Favero


				Aloisio Sueo Tanaka


				Evilásio de Almeida Vianna Filho


				Mauro Baldez da Silva


				Manuel Jacó Garcia Gimenes


			


		


	

		

			

				A obra QUÍMICA GERAL EXPERIMENTAL é um trabalho elaborado por uma equipe de Profes-sores Universitários, os quais durante anos ministra-ram o conteúdo de Química Geral Experimental, no 1o Ano dos Cursos de Graduação que possuem Quí-mica na sua grade curricular. Entre eles: Química, Engenharia Química, Engenharia Civil, Engenharia de Produção, Farmácia, Bioquímica, Agronomia, Fí-sica, Zootecnia, Biologia, e outros.


				O desenvolvimento da informática e os meios eletrônicos de informação se fazem presentes nesta edição. 


				1 Do conteúdo


				A obra QUÍMICA GERAL EXPERIMENTAL é constituída das seguintes partes:


				Princípios da Natureza (Tópico histórico-te-órico das Leis das Combinações Químicas)


				Esta Unidade envolve os Princípios da Natureza nos quais estão baseadas as principais leis enuncia-das na química, que são visualizações parciais dos grandes princípios como: a Conservação da Energia; a Tendência ao Estado de Equilíbrio (envolvendo os princípios da Termodinâmica), a Dualidade da Matéria e a Mecânica Ondulatória, conduzindo ao Orbital Atômico (com a função de onda e os núme-ros quânticos) e ao Orbital Molecular (Teoria da Va-lência e Teoria do Orbital Molecular) da Mecânica Quântica (baseada no desenvolvimento físico-mate-mático e instrumentação sofisticada). 


				No começo, com a balança medindo a massa e com a vidraria medindo os volumes corrigidos por medidas precisas de temperatura e pressão, o ho-mem chegou às leis ponderais e às leis volumétricas: a grande partida ou o grande início da Química. De-pois, muito depois, veio o elétron, que é a base da combinação química.


				Preparação do aluno ao Laboratório (7 Uni-dades Didáticas)


				1a Unidade. Conhecimento das Normas Básicas de Segurança em Laboratório. Normas de apresenta-ção de Relatórios. Localização dos instrumentos de segurança. Partes do laboratório. Principais instru-mentos.


				2a Unidade. Aprendizagem de técnicas básicas de operações em Laboratório: Aquecimento (bico de Bunsen, chama); trabalhos em vidro; trabalhos com rolhas etc.


				3a Unidade. O método Científico (aprender a ob-servar um fato; inferir hipóteses; fazer experimenta-ção; como generalizar e como publicar a informação).


				4ª Unidade. Leitura de instrumentos (algarismos significativos). Operações de números aproximados.


				5ª Unidade. Precisão e Exatidão de um instru-mento. Incerteza de uma medida (Erros. Desvio Pa-drão. Limite de confiança).


				6ª Unidade. Propagação da incerteza em resulta-dos calculados de grandezas medidas.


				7a Unidade. Manipulação das grandezas medi-das: Tabelas, Figuras etc. Extrapolação de parâme-tros: constantes etc.


			


		


		

			

				Apresentação


			


		


	

		

			

				Preparação e calibração da Instrumentação (2 Unidades)


				8a Unidade. Calibração de instrumentos volu-métricos.


				9a Unidade. Calibração da escala termométrica.


				Técnicas de obtenção, separação e purifica-ção de substâncias (3 Unidades)


				10a Unidade. Filtração, evaporação.


				11a Unidade. Destilação simples e por arraste de vapor.


				12a Unidade. Recristalização.


				Determinação de propriedades das substân-cias (2 Unidades)


				13a Unidade. Determinação do Ponto de Fusão de substâncias.


				14a Unidade. Determinação da Densidade de substâncias.


				Princípios de Química Analítica: Soluções; Preparação; Soluções Padrão e Padroniza-ção (5 Unidades)


				15a Unidade. Teoria das soluções: Conceitos; Unidades de Concentração; Cálculos para prepara-ção e Aplicações.


				16a Unidade. Substâncias padrões e não pa-drões– Preparação de soluções.


				17a Unidade. Princípios da Titulometria. Padro-nização de Soluções. 


				18ª Unidade. Aplicações de soluções padroniza-das. Controle de qualidade.


				19a Unidade. Princípios de espectroscopia.


				Estudo da Reação Química (3 Unidades)


				20a Unidade. Reações de síntese.


				21a Unidade. Reações de dupla troca e de com-plexação.


				22a Unidade. Reações de deslocamento (metais com água). Reações de


				decomposição. Manipulação de gases.


				Estudo da Cinética Química (1 Unidade)


				23a Unidade. Cinética Química: Influência da concentração, da temperatura e do catalisador na ve-locidade da reação.


				Estudo do Equilíbrio Químico (3 Unidades)


				24a Unidade. Equilíbrio Químico: Sistema gaso-so – influência da temperatura e da pressão. Sistema aquoso – influência da concentração (efeito do íon comum).


				25a Unidade. Equilíbrio Químico: Sistema áci-do-base – Estudo do pH e da constante (Ka e Kb).


				26a Unidade. Equilíbrio Químico: Produto de solubilidade (Kps).


				Estudo da Termoquímica (1 Unidade)


				27a Unidade. Termoquímica: Entalpia de solu-ção, Entalpia de diluição e Entalpia de neutralização.


				Estudo da Eletroquímica (1 Unidade)


				28a Unidade. Eletroquímica: Conceitos e aplica-ções – pilha 


				Zn(m) | Zn2+(aq) (a = 1) | | Cu2+(aq) (a = 1) | Cu(m).


				Dentro de algumas Unidades Didáticas certos assuntos (3 a 4) devido a sua importância e para faci-litar ao leitor ou ao estudante foram repetidos.


				Detalhes (Em quase todas as Unidades Di-dáticas existe um ou mais tópico denomina-do de Detalhes)


				Estes, têm o objetivo de esclarecer, detalhar ou aprofundar mais algum assunto da Unidade. Em ge-ral, é um assunto que está além do conteúdo da dis-ciplina. Estes tópicos foram colocados para auxiliar ao Mestre e para que o acadêmico veja que o conte-údo não termina com a disciplina de Química Geral. Nela é que começa a Química.


				2 Da Estrutura Didática


				A obra é apresentada em Unidades Didáticas para serem executadas num período de 90 minutos no máximo, que corresponde a duas aulas geminadas de 45 minutos cada, ou, um múltiplo desse tempo. Conforme pode ser visto no prefácio, a seguir, uma série de fatores foram colocando imposições ao lon-go do tempo, para que as aulas de química prática, ou outras disciplinas, fossem compactadas. Uma dis-ciplina ocupando um horário de 4 horas diretas seria compatível para matérias profissionalizantes, mas, não para principiantes, que entre outras dificuldades exigiriam muitas salas, professores, reagentes, mate-riais diversos etc., e tornar-se-iam dispendiosas para a Instituição (desculpa dos administradores).


				Desta forma, os autores compactaram textos e práticas para que o aluno fosse o menos possível pre-judicado com esta evolução dos fatos. Como a maio-ria das disciplinas corresponde a períodos mínimos de 90 minutos estas práticas possibilitariam a mon-tagem de horários sem deixar horas vazias, ou extras, para professores e alunos.


				O fato de ter destinado apenas um período a cada um dos três últimos tópicos deve-se à limita-


			


		


	

		

			

				ção do tempo e, o assunto será abordado em outras disciplinas.


				Cada Unidade Didática é constituída de 5 partes básicas: 1 Aspectos Teóricos; 2 Parte Experimental; 3 Exercícios; 4 Relatório de Atividades; 5 Referências Bi-bliográficas.


				Aspectos Teóricos


				Nos aspectos teóricos o aluno tem subsídios de conteúdo para compreender e preparar a prática e com o auxílio das Referências Bibliográficas ter à mão uma fonte definida de consulta, sem se perder na bi-blioteca.


				Atenção: O professor abordará, no Laboratório, antes da prática, a parte Aspectos Teóricos levando no máximo 15 a 20 minutos para isto. O texto foi escrito para ganhar tempo. Isto é, não ficar escrevendo no quadro e o aluno copiando etc. Além do mais, o aluno pode preparar a prática antes do dia da execução, em particular, sem depender demasiado da biblioteca.


				Parte Experimental


				Na Parte Experimental o aluno tem a descrição do material necessário, do procedimento a ser seguido para executar a prática e dos possíveis cálculos a se-rem feitos, muitas vezes exemplificados. Sempre que possível, o aluno tem um Quadro Resumo de registro dos dados experimentais, consultados e calculados. Ao longo de todas as práticas, é feita uma fixação, em forma de repetição do tratamento estatístico dos dados, em termos de algarismos significativos, desvio padrão e intervalo de confiança. O acadêmico deve ter seu Diário de Laboratório para fazer o registro de dados experimentais e calculados.


				Exercícios


				Todas as Unidades Didáticas têm explicitada a parte dos exercícios. Na realidade os exercícios cor-respondem a uma atividade de fixação do conteúdo.


				Relatório de Atividades


				Em tópico próprio, a seguir, será detalhado o significado do Relatório de Atividades


				Referências Bibliográficas


				O calouro deve habituar-se a ir à biblioteca. É um costume salutar e recomendável. Cada Unidade Didá-tica tem um referencial bibliográfico para que o aluno possa de forma rápida, por nome de autor, por título, ou por assunto ter acesso a outras obras e ver a forma distinta de pensar de outros autores sobre o mesmo assunto e até mesmo as limitações encontradas.


				Recomenda-se que cada acadêmico tenha o seu computador com a possibilidade de buscar assuntos em sites eletrônicos.


				Figuras de Materiais


				No início de cada Unidade Didática encon-tram-se, ao longo de todo o texto, Figuras conten-do os principais materiais utilizados no Laboratório de Química Geral Experimental. No verso de cada Figura estão os nomes dos componentes da mesma e das respetivas partes quando estas existirem. A identificação e os respectivos nomes não devem ser decorados. Contudo, o uso repetido dos diferentes instrumentos deve levar a fixar os seus nomes.


				3 Do Relatório de Atividades


				Existem professores que exigem Relatório de to-dos os experimentos que são realizados. É correto ou não? Na realidade precisa-se ver qual é o objetivo de um Relatório. O Professor deve ter em mente que a elaboração de um Relatório bem feito é trabalhoso e leva tempo. Tempo este, que o aluno nem sempre dispõe e que o professor também não tem para fazer a devida correção e devolução do relatório ao alu-no para que o mesmo tome conhecimento dos seus erros e os corrija. Fazer Relatório de Atividades para que o aluno estude, fixe o conteúdo da prática, tam-bém não justifica.


				A cada Unidade Didática acompanha uma pá-gina que se constitui no Relatório de Atividades. Na realidade é o registro de dados medidos ou calcula-dos ao longo do período de aula. Ao terminar a aula o Relatório de Atividades está pronto e deve ser en-tregue ao professor. Ele coleta poucas informações, mas, importantes. Ele serve para despertar no aca-dêmico o registro de dados no Diário de Laboratório.


				Os autores entendem que deva ser cobrado um Relatório por Semestre, para treinar o aluno a redi-gir trabalhos científicos e não para forçar o aluno a estudar. Isto é, aprender a redigir e a publicar suas ge-neralizações. É por isto que na 1a Unidade é dado ao aluno a composição de um relatório, que na realida-de são as partes que constituem um Manuscrito, ou um Artigo Científico. Para isto, o professor escolherá uma prática que permite mais facilmente alcançar o objetivo. Este Relatório (Artigo Científico) deve ser corrigido de próprio punho do mestre, devolvido ao aluno e exigido um retorno corrigido pelo aluno. 


			


		


	

		

			

				Isto, até que o mesmo “assimile” ou “incorpore” o significado de Título do Trabalho, Resumo, Palavras--chave, Introdução; Material e Métodos, Resultados e Discussão, Conclusão e Referências Bibliográficas.


				A Unidade Didática 7 ensina como elaborar Ta-belas e Figuras, que são fundamentais para a compi-lação e compreensão de experimentos. Estas, dentro do “artigo” devem estar bem concatenadas com o texto e vice-versa.


				4 Das Provas


				Atendido o Regulamento pertinente de cada Es-cola (Instituição) entende-se que, para esta discipli-na, a prova pode ser com consulta de todo o material que o aluno usou para prepará-la. Contudo, neste tipo de prova o professor deve ficar atento ao tempo de duração da prova e às perguntas formuladas que devem apresentar um caráter peculiar próprio para esta forma de prova. Ressalta-se que a cobrança do aspecto estatístico dos resultados é acumulativa, isto 


				é, em qualquer prova deve ter cobrança de algaris-mos significativos, incertezas, limites de confiança etc.


				5 Do Mestre


				A obra Química Geral Experimental não tem o objetivo de substituir o Mestre, apenas ela vem au-xiliá-lo a ganhar tempo para gastá-lo com o aluno transmitindo vivências, informações, situações quí-micas. O Mestre, mais do que nunca, é insubstituível, principalmente, no Laboratório.
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				Princípios da Natureza


			


		


		

			

				Na Natureza têm-se seres animados e inanima-dos. Entre os animados têm-se seres racionais e ir-racionais. 


				Todos os seres animados, isto é, que têm vida, nascem, crescem, reproduzem, e, de repente parece que “sai algo” deste ser, e “morre”. Tanto os seres ra-cionais como os irracionais possuem o dom da vida, mas, não possuem o domínio sobre ela. Chega um momento em que as condições de manutenção desta vida acabam. Esta, um quantum de energia que o ho-mem desconhece totalmente, retorna ao seu Criador e o corpo segue os Princípios da Natureza da qual este quantum vital tomou a matéria inanimada e com ela constituiu o ser.


				Nesta construção do ser, gerenciado por este quantum vital, a Química a serviço da vida é vital. Após a saída deste quantum vital do organismo vivo, ele retorna, mediante as reações da Química ao es-tado material do qual foi tomado, pelo princípio or-ganizador, o quantum vital. Volta ao pó, isto é, aos elementos que compõem a natureza.


				É isto que Javé Deus, o Criador, quis dizer:


				“... porque és pó, e em pó tornarás”.


				Só em 1789 da nossa era, o grande químico fran-cês, Lavoisier (1743-1794) usando a balança e mani-pulando a matéria que constitui a natureza, postulou seu princípio:


				Na natureza, nada se cria e nada se perde, tudo se transforma.


				A matéria ficou e a vida foi para onde? O quan-tum vital de cada ser, ao morrer, vai para onde?


				Continuando a leitura do Livro do Gênesis, Ca-pítulo 3, versículos 22-24, tem-se:


				22Disse então Javé Deus: “Eis que o homem se tornou como um de nós, conhecendo o bem e o mal! Não aconteça agora que ele estenda a mão e tome também da Árvore da Vida, dela coma, e viva para sempre”! 23Lançou-o então Javé Deus para fora do jardim paradisíaco do Éden de delícias, para que cultivasse a terra donde fora tirado. 24Ele expulsou o homem e colocou no lado oriental do jardim do paraíso os querubins e a flama da espada fulgurante para guardar o caminho da Árvore da Vida.
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				1 Introdução


				A Ciência da Natureza, da qual a Química é um capítulo, é a explicação dos fatos diários, ou momen-tâneos, que nos envolvem, obedecendo a regras que permitem ter confiança universal nas conclusões ob-tidas. Os passos formais para se chegar aos princí-pios são: a observação, a hipótese, a experimentação, a generalização e por fim à publicação, que conduz ao conhecimento do trabalho realizado, ao debate pú-blico e finalmente ao Conhecimento Humano acu-mulado ao longo dos séculos. 


				A Química trata de transformações, mudanças, de algo dinâmico, que na Natureza estão associadas à matéria inanimada e quase sempre à matéria com vida (animada). Independente de princípios vitais, os fenômenos químicos acontecem, mas, existem al-guns que dependem de princípios vitais, pois, quan-do a vida de um ser desaparece, as reações químicas de sustentação ao ser também desaparecem e come-çam outras reações químicas que conduzem o corpo inanimado a pó, isto é, aos elementos que foram uti-lizados na sua formação.


				Os princípios vitais, para os quais não existe clas-sificação nenhuma, observa-se que aparentemente apresentam unidades de energia diferenciada (um microorganismo autotrófico, outro heterotrófico, uma planta, um mosquito, ..., um homem) associa-


				das a um princípio global coordenador, fazendo crer que tudo se processa dentro de um determinado ob-jetivo, a Árvore da Vida, segundo o Gênesis.


				Tudo na natureza tem um estado potencial de transformação. Parece que nos mais olvidados recôn-ditos recantos da mesma, surgem misteriosamente vórtices de vida. Isto é, unidades de energia arquiteta-das e armazenadas num código genético, que de uma forma obediente ao princípio global coordenador, a Árvore da Vida, se materializam (nascem), cres-cem, se multiplicam através de uma bem organizada e sucedida infinidade de Reações Químicas, que de repente param de acontecer no sentido construtivo, parecendo que algo vivificador foi retirado dali e a matéria organizada volta ao pó donde foi tomada. Dizemos que morreu. E o princípio que comandava a construção do organismo, onde foi? Morreu? 


				Os fenômenos químicos que acontecem na ma-téria inanimada seguem aparentemente o princípio de, em sua espontaneidade, chegar ao estado de equilíbrio tendendo ao máximo da entropia. 


				As unidades energéticas vitais, que ainda não têm explicação na ciência dos homens, parecem que tendem a um estado de equilíbrio, enquanto vivas, com tendência a alcançar um estado mais entrópico possível. Os fenômenos químicos dentro de um sis-tema vital dependem das interações destes dois pro-cessos, animado e inanimado.
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				A dificuldade, ou a deficiência, da Ciência expli-car os fatos, nos é descrita pelo fundador da Mecâni-ca Ondulatória, que é o núcleo da moderna Mecâni-ca Quântica, que assim escreveu:


				...


				A imagem científica do mundo que nos rodeia é muito deficiente. Proporciona uma grande quanti-dade de informação sobre os fatos, reduz toda expe-riência a uma ordem maravilhosamente consistente, mas, guarda um silêncio sepulcral sobre todos e cada um dos aspectos que têm a ver com o coração, sobre o que importa. Não é capaz de dizer-nos uma pala-vra sobre o que significa quando sentimos algo azul, amargo, ou doce, fisicamente doloroso ou prazeroso; não sabe nada do belo ou do feio, do bom ou do mal, de Deus e da eternidade. As vezes a ciência pretende dar uma resposta as estas questões, mas suas respos-tas são na maioria das vezes tão tontas que nos senti-mos inclinados a não levá-las a sério.


				...


				Erwin Schrödinger (1887-1961)


				(Wilber, 1986)


				De qualquer forma, o ser humano, observa, ana-lisa, faz hipóteses, experimenta, generaliza e leva ao conhecimento de todos, o resultado do seu trabalho. Por isto, a seguir apresentaremos, resumidamente o que o homem observou, mediu e publicou sobre alguns aspectos químicos importantes dos Princípios que regem a Natureza.


				2 Leis das Combinações Químicas


				2.1 Leis ponderais


				2.1.1 Aspectos gerais


				Os corpos são constituídos de matéria. Esta é formada de substâncias puras, ou de misturas das mesmas. Uma das propriedades básicas da matéria é a massa dos corpos e como consequência da ação da gravidade, o seu peso. Esta propriedade pode ser medida com o auxílio de uma balança.


				A Natureza que nos cerca é formada de substân-cias que obedecem aos Princípios da Natureza. A Quí-mica como Ciência, apesar de suas limitações, tenta 


				explicar as propriedades e as transformações destas substâncias e chegar aos Princípios da Natureza.


				As substâncias na natureza quando reagem entre si, não o fazem de qualquer forma. Mas, elas se com-binam dentro de princípios, ou normas, predefinidos denominados de Leis das Combinações Químicas. 


				A massa de um corpo (substância, ou mistura de substâncias) e o seu peso foi uma das primeiras propriedades que o homem aprendeu a medir com o auxílio da balança. Desta forma as primeiras leis quí-micas estão baseadas na medida da massa das subs-tâncias reagentes. Dali, o porquê de Leis Ponderais, como também são chamadas algumas das Leis das Combinações.


				2.1.2 Lei de Lavoisier ou lei da conservação da massa (1789)


				O químico francês Antoine Laurent Lavoisier, usando a balança, observou que a massa das substân-cias reagentes, antes e após a reação, apesar da for-mação de substâncias diferentes continuava a mes-ma. Seu experimento clássico foi o da decomposição térmica do HgO(s), conforme Reação (R-1).


				O experimento deve ser feito num tubo fecha-do. Pesa-se num tubo fechado a massa do reagente HgO(s) (m(R)). A seguir o tubo fechado é aquecido formando-se mercúrio líquido, Hg(líq), e gás oxigênio, O2(g), cuja massa, medida na mesma temperatura am-biente, é a massa dos produtos, m(P).
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					(R-1)


				


				Generalizando para o caso dos reagentes A, B e C, formando D, E e F, tem-se a Reação (R-2) e a Reação (R-3). As condições ambientes antes da rea-ção e depois da reação devem ser as mesmas, com o sistema fechado, isto é, não pode sair e nem entrar massa no sistema. E, a reação deve ser completa ou total, isto é, deslocada totalmente à direita, conforme indica a seta unilateral.
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					(R-2) 


				


				E,
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					(R-3) 


				


				Figura 1 Lei de Lavoisier – Antoine Laurent Lavoi-sier (França, 1743-1790, guilhotinado na Revolução Francesa) estabeleceu a lei da conservação das massas em 1789.


				Após muitas observações e experimentos, em 1789, Lavoisier publicou um livro que continha um conceito bem fundamentado dos elementos quími-cos e a verificação da lei da conservação matéria nas reações químicas.
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					Detalhes 1


				


				

					O princípio de Lavoisier apresenta-se enun-ciado sob diversas formas, mas, todas querem dizer a mesma coisa, ou seja, ao longo de uma reação química nada se perde, como também não forma nova matéria, apenas há a trans-formação de uma substância em outra. Entre alguns enunciados tem-se os que seguem:


					Na natureza, nada se cria e nada se perde, tudo se transforma.


					Num sistema fechado a massa das substâncias reagentes é igual à soma das massas dos produ-tos obtidos. 


					A massa de um sistema químico isolado é inva-riável, sejam quais forem as transformações que nele se produzam.


					A matéria não pode ser criada nem destruída; pode apenas ser transformada.


					Nas reações químicas realizadas em sistema fechado a massa total do sistema permanece inalterada.


				


				O Princípio de Lavoisier é fundamental no ba-lanceamento de equações químicas, quando utili-zamos o método do balanço de massa. Este método baseia-se no fato que, se x átomos (x = 1, 2, 3, ...) reagiram, o mesmo número deve aparecer como produto, pois nada se perde e nada se cria ao longo da reação. 


				A frase que o Criador disse a Adão no Paraíso, “Lembra-te ... Porque és pó, e em pó tornarás” (Gê-nese, 3, 19), não está colocada no início desta unida-de para lembrar a morte, ou pelo masoquismo de sua lembrança. Ela está ali colocada, porque deixa claro que a matéria de que é constituído o corpo dos seres, entre eles o homem, é terra (pó) e a ela vai voltar. Isto é, nada se perde, nada se cria, tudo se transforma. 
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				É o princípio da Lei de Lavoisier, ditado pelo próprio Criador, no começo da humanidade, muito antes do homem pensar cientificamente. Assim, os átomos de H, C, O, P, Ca, e outros, que constituem o corpo humano, em reações químicas foram tirados da terra, pelas plantas, animais etc., dos quais o ho-mem se alimentou e se alimenta e quimicamente os incorpora ao seu corpo.


				Um dia tudo será devolvido à terra e num con-junto de processos químicos, se nada se perder e mesmo se criar, voltaremos ao pó. 


				Porém, sobre o responsável pelo ajuntamen-to dos átomos para formar o corpo, isto é, a vida, a ciência da natureza ainda não falou, não escreveu nada. Praticamente, a desconhece. 


				Muitos acreditam que, ao morrer tudo acaba. Porém, esta energia vital, o quantum vital de cada ser, que comanda o código genético e conduz o ser até a morte, tem uma dimensão que o conhecimento humano desconhece. Não é por isto, que tudo acaba.


				Quem sabe, algum dia o ser humano “mereça a confiança” de Javé Deus, o Criador, que lhe permita o acesso à Árvore da Vida.


				2.1.3 Lei de Proust ou lei das proporções definidas (1799)


				As proporções, segundo as quais, dois elemen-tos, ou duas, ou mais substâncias se combinam para formar determinado composto, ou determinados compostos, são definidas e invariáveis.


				Ao se definir a quantidade de um reagente que participa da reação automaticamente ficam definidas as quantidades dos demais, independente do local, pressão e temperatura. Esta lei é uma das bases de to-dos os cálculos estequiométricos. Ela permite prever quantidades de reagentes e de produtos que se ne-cessitam, ou que se formam num processo químico.


				A proporção de combinação, determinada em-piricamente, permite definir os coeficientes das espé-cies que reagem, caso estas sejam conhecidas.


				As proporções de combinação baseiam-se nas respectivas massas molares e nos coeficientes das es-pécies envolvidas na reação.


				Generalizando para o caso dos reagentes A, B e C formando D, E e F tem-se: 


				Se A se combina com B, para formar D e E, então, ao tomar a massa mA de A, já está de-finida, ou fixada, a massa mB de B que reage com A, bem como, as massas mD e mE dos produtos formados, conforme Reação (R-4).
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					(R-4) 


				


				Ao se tomar dois valores de massa para o re-agente A, tais como: mA1 e mA2, fica definida a seguinte proporção, conforme Reação (R-4) e Equação (1).
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					(R-4)


					(1)


				


				Embasados na Equação (1) são feitos os cálculos estequiométricos. Na realidade, a Equação (1) está ba-seada nas massas molares definidas pela reação quí-mica (R-4) ou nos seus múltiplos e ou submúltiplos, que definem as proporções de combinação dos rea-gentes, bem como dos produtos formados. A reação deve ser total, isto é, deslocada à direita. A quantida-de de massas dos reagentes deve ser aquela que vai reagir. Não pode ter a mais nem a menos.


			


		


	

		

			

				PRINCÍPIOS DA NATUREZA


			


		


		

			

				43


			


		


		

			

				

					Detalhes 2


				


				

					As massas molares dos reagentes e dos produtos de uma reação química balanceada são à base dos cálculos estequiométricos. Seja o exemplo dado a seguir, conforme Reação (R-5).


					A estequiometria é a parte dos cálculos da química que investiga, estuda e analisa:


					as proporções em que os elementos se combinam e a proporção em que se produzem;


					a quantidade formada de um composto a partir de um valor dado;


					a quantidade necessária de um reagente para produzir uma quantidade predefinida de rea-gente;


					a proporção dos elementos que formam um composto qualquer;


					a proporção de combinação (seja em massa ou em volumes) dos elementos numa reação química.
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				Figura 2 Lei de Proust – Joseph Louis Proust (Fran-ça-Espanha, 1754-1826), estabeleceu a lei das pro-porções definidas, para os compostos químicos em 1799.


				

					Detalhes 3


				


				

					O enunciado do princípio de Proust pode apresentar-se com outras nuanças, tais como:


					Uma substância pura apresenta composição ponderal fixa, qualquer que seja a fonte natu-ral de onde é extraída e qualquer que seja o método empregado na sua obtenção.


					Quando duas ou mais substâncias se combi-nam para formar a mesma espécie química composta, elas o fazem em proporções de peso fixos e invariáveis.


					Numa mesma reação química, seja ela qual for, as massas das substâncias participantes (reagentes e produtos) guardam entre si uma relação fixa e constante.


				


				2.1.4 Lei de Dalton ou das proporções múltiplas (1803)


				As diferentes massas de um elemento B que pode combinar-se com a mesma massa de outro A, para formar compostos distintos, as massas de B for-mam uma série de números que estão entre si numa razão simples.


				Assim, por hipótese, sejam mB1, mB2, mB3, ... as diferentes massas de B que se combinam com a mas-sa fixa mA de A dando os compostos D, E, F, ... e, representando por a, b, c, ... os números inteiros e pequenos, como mostra as Reações de (R-6) a (R-9).
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					(R-8)
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					(R-9)


				


				 ∴ Onde, a, b, c, d = nú-meros inteiros e pequenos (5)


				a:b:c:d = relação simples entre si	(6)
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				Figura 3 Lei de Dalton – John Dalton (Inglaterra, 1766-1844) publicou a primeira de uma série de memórias que apresentavam as massas atômi-cas, estabeleciam a lei das proporções múltiplas e fundamentavam a teoria atômica da matéria.


				2.1.5 Lei de Richter e Wenzel ou dos números proporcionais (1792)


				As proporções, segundo as quais, dois corpos se combinam entre si, são as mesmas que aquelas, se-gundo as quais, se combinam separadamente com a mesma massa de um terceiro, ou então, são múltiplos simples daquelas massas.


				A Lei de Richter e Wenzel é também chamada de lei das proporções recíprocas, ou dos números propor-cionais e ou lei dos equivalentes.


				Por hipótese, seja a massa mA da substância A e a massa mB de B que se combinam com a massa fixa mC de C dando os compostos D e E respectivamente. E sejam as massas mA’ e mB’ as massas de A e B que se combinam entre si para formar o composto F, como segue:
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					(R-10)
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				Quadro 1 Exemplo numérico da Lei de Dalton em que as diferentes massas de oxigênio que se combinam com a mesma massa de nitrogênio formam entre si uma relação simples.
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				Substituindo os valores das massas: mA1; mB1; mA; e mB da Equação (7), pelos valores numéricos dos dados nas Reações (R-13), (R-14) e (R-15), che-ga-se às Equações (8) e (9).
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				Figura 4 Lei de Richter e Wenzel – Jeremias Ben-jamin Richter (Alemanha, 1762-1807) e Karl Federik Wenzel (Alemanha, 1740-1793), estabeleceram a Lei das proporções recíprocas.
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					(R-11) 
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					(R-12) 


				


				Logo 


				(7)


				A seguir, através das Reações (R-13), (R-14) e (R-15), nas quais são colocadas as massas: mA1; mB1; mA; e mB será exemplificada a Lei Richter e Wenzel.
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				2.2 Leis Volumétricas das combinações químicas


				2.2.1 Aspectos gerais


				Além da massa, outra grandeza física que os homens de ciência, na época, tinham facilidade, ou pelo menos tinham instrumentos para medi-la, era o volume, juntamente com as respectivas temperaturas e pressões. Dali, o porquê que apareceram as Leis Vo-lumétricas das combinações químicas, bem como, o florescimento das Leis dos Gases.


				2.2.2 Leis de Gay-Lussac ou leis volumétricas (1808)


				É importante observar que, em todas as leis analisadas, a reação é completa, isto é, a constante de seu equilíbrio (Ke) é muito grande, significando que os reagentes se converteram em produtos.


				Para efeito de análise das Leis de Gay-Lussac se-rão considerados os reagentes A(g) e B(g), bem como, seus produtos formados D(g) e E(g) todos na mesma temperatura (T) e pressão (P) como sendo nas Con-dições Normais de Temperatura e Pressão (CNTP), isto é, T = 0 oC (273,15 K) e P = 1atm (760 mmHg), conforme a Reação (R-16).
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					(R-16)


				


				T= Temperatura, P= Pressão: nas Condições Normais de Temperatura e Pressão (CNTP)


			


		


		

			

				Por hipótese, sejam os volumes dos reagentes: VA mL (A(g)); VB mL (B(g)); e os volumes dos produ-tos formados: VD mL (D(g)) e VE mL (E(g)) medidos e expressos nas CNTP. A Lei de Gay-Lussac confirma a Equação (10).


				

					

						[image: ]

					


				


				

					(10)


				


				Onde: a, b, d, e ... correspondem a uma relação simples.


				Figura 5 Lei de Gay-Lussac – Joseph Louis Gay--Lussac (França, 1778-1850) descobriu as leis volu-métricas das combinações dos gases.
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				Para confirmar as Leis de Gay-Lussac será dado o exemplo da Reação (R-17), na qual consta o volume de cada reagente e do produto formado nas CNTP.
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					(R-17)


				


				T=Temperatura, P=Pressão: nas Condições Normais de Temperatura e Pressão (CNTP)


			


		


		

			

				

					Detalhes 4


				


				

					Vejamos um pouco desta história fascinante.


					Nos anos: 


					450 AC (Antes de Cristo) Leucipo (Grécia) propôs o conceito atômico da matéria.


					400 AC Demócrito de Abdera (Gré-cia, 460-357 AC aprox.) aluno de Leucipo, foi um dos maiores atomis-tas dos tempos antigos. Ensinava: As únicas coisas que existem são áto-mos e o espaço vazio; tudo o mais é mera opinião.


					300 AC Epícuro de Samos (Grécia, 342-270 AC aprox.) fundou um sis-tema filosófico baseado no atomismo de Demócrito.


					60 AC Tito Lucrécio Caro (Roma, 95-55 AC aprox.) tentou formular uma explicação racional dos fenômenos naturais, mediante a ampliação das ideias de Demócrito e Epícuro. Seu poema De Rerum Natura é o registro mais completo do atomismo grego existente.


					1650-1700 DC (Depois de Cristo) Robert Boyle (Inglaterra 1621-1691); Robert Hooke (Inglaterra, 1635-1703) e Isaac Newton (Inglaterra, 1642-1727) explicaram as leis de Boy-le introduzindo a Teoria cinética dos gases.


				


			


		


		

			

				Aplicando à Reação (R-17) o princípio da Equa-ção (10) chega-se à Equação (11), Equação (12) e Equação (13), que confirma Gay-Lussac.
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					(11)
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				Logo,


				

					a, b, d → 1, 1, 2 


				


				

					(13)


				


				3 A Matéria Constituída de Partículas Indivisíveis: Teoria Atômico-Molecular


				As expressões: números pequenos e inteiros; re-lações simples expressas por números inteiros etc., que foram aparecendo com as Leis das Combinações (Leis Ponderais e Leis Volumétricas) forçaram os ho-mens de ciência que usavam com maestria a balança, os instrumentos volumétricos, os termômetros e os barômetros etc., a perscrutar o porquê de tais núme-ros e de tais relações simples. Voltaram a estudar o pensamento dos antigos filósofos gregos.


				Lá, na antiga Grécia, muito antes de Cristo, fala-va-se de que a matéria era constituída de partículas indivisíveis “átomos”. (Atenção: hoje sabemos que o átomo é divisível, contudo, continuamos a usar a pa-lavra átomo, pois, ela identifica uma unidade estável da matéria, que participa das combinações quími-cas). Mas, como já foi dito, é divisível.
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					1675 Isaac Newton (Inglaterra) intro-duziu a teoria corpuscular da luz.


					1738 Daniel Bernoulli (Suiça 1700-1782) propôs uma teoria cinética quantitativa para os gases.


					1785 Charles Augustin Coulomb (França, 1736-1806) propôs a lei da atração e repulsão das cargas elétricas (Lei de Coulomb).


					1789 LAVOISIER (França) – a Lei da conservação da matéria.


					1792 RICHTER (Alemanha) – postu-lou a Lei dos números proporcionais.


					1799 PROUST (França) – postulou a Lei das proporções definidas.


					1805 GAY-LUSSAC (França) – pos-tulou a Leis volumétricas dos gases.


					1808 DALTON (Inglaterra) – postu-lou a Lei das proporções múltiplas.


					Figura 6 Princípios de John Dalton – 1810, John Dalton (Inglaterra, 1766-1844) o mesmo que postulou a Lei das proporções múlti-plas, ressuscitou, postulou e propôs a Teoria Atômica.
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					As relações simples resultantes das leis volu-métricas de Gay-Lussac não tinham uma ex-plicação satisfatória generalizada pela Teoria Atômica de Dalton. 


					Com o avanço dos estudos sobre gases, Avo-gadro postulou sua hipótese e introduziu o conceito de molécula. 


					1858 Stanislao Cannizzaro (Itália, 1826-1910) dissipou as divergências entre os valores das massas atômicas, mediante o esclarecimento da acep-ção dos termos: massa atômica, mas-sa molecular e massa equivalente.


					Figura 7 Princípio de Avogadro – 1811, Lorenzo Romano Amadeo Avogadro (Itália, 1776-1856) apresentou a hipótese de Avogadro e fez a distinção entre átomos e moléculas.
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				A molécula é a unidade fundamental de qualquer substância, ou espécie química, que ainda apresenta as propriedades da mesma. Ela pode estar constituí-da de um átomo só, ou de dois, ou de mais átomos iguais ou diferentes entre si. Ela mantém as proprie-dades características da substância que representa e é constituída por um número mínimo de átomos que formam a fórmula molecular. Por exemplo, o hidro-gênio é um gás combustível e de propriedades osmó-ticas. A menor porção de hidrogênio que detêm estas 
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				propriedades é a molécula (H2). Se a dividirmos ela perde suas propriedades.


				O postulado de Avogadro foi um passo impor-tante no caminho do estudo da matéria. Mostrou a possibilidade dos átomos se associarem para formar outras unidades químicas mais estáveis que o próprio átomo, caso contrário os átomos não se ligariam.


				4 Divisão do Átomo e Bases Teóricas das Leis das Combinações Químicas


				4.1 Dados históricos


				O homem dividiu a Ciência em partes, ou áreas, para poder melhor dominá-la. Contudo, esta visão seccionada do todo o inibe de ver as relações holís-ticas existentes entre uma e outra parte, além de to-lher-lhe a capacidade de ver que o Autor de tudo é O Mesmo.


				Assim, para compreendermos melhor as Leis das Combinações Químicas vamos vasculhar o que estava sendo feito na ciência enquanto acontecia o que des-crevemos até o presente dentro do caminho da visão do átomo, que na época admitia-se indivisível.


				

					Detalhes 5


				


				

					Continuando a fascinante história da Ciência Moderna


					Nos anos:


					1831 Michael Faraday (Inglatera, 1791-1867) descobriu as leis da ele-trólise. Verificou que a massa das substâncias estava associada às cargas elétricas.


					1869 Dmitri Ivanovich Mendeleyev (Rússia, 1834-1907) e Julius Lothar Meyer (Alemanha, 1830-1907) apre-sentaram independentemente a Ta-bela da Classificação Periódica, sendo que Mendeleyev previu elementos que foram descobertos anos mais tarde.


				


				

					1891 Johnstone Stoney (Inglaterra, 1826-1911) apresentou a designação de elétron para a unidade elementar de carga elétrica negativa na eletrólise.


					Mas, se o átomo era indivisível, o elétron vi-nha de onde? Não havia resposta para esta pergunta.


					1896 Antoine Henri Becquerel (Fran-ça, 1852-1923) descobriu a radioati-vidade do Urânio.


					1897 Joseph John Thomson (Inglater-ra, 1856-1940) determinou a relação q/m dos raios catódicos.


					1899-1900 Diversos pesquisadores identificaram a composição da radio-atividade: partículas α2+, β- e γ.


					1900 Max Karl Ernst Ludwig Planck (Alemanha, 1858-1947) apresentou pela primeira vez as bases da Teoria Quântica.


					1905 Albert Einstein (Alemanha, Sui-ça e EUA, 1879-1955) apresentou a explicação quântica do efeito fotoelé-trico.


					1908 Louis Karl Heinrich Friedrich Paschen (Alemanha, 1865-1947) ve-rificou experimentalmente a existên-cia das séries espectrais do átomo de Hidrogênio previstas por Rydberg--Ritz.


					1909 Robert Andrews Millikan (EUA, 1868-1953) determinou de forma precisa a carga do elétron (q = 1,602.10-19 C).


					1909 Ernest Rutherford (Inglaterra, 1871-1937) e Thomas Royds (Ingla-terra, 1884-1955) mostraram que as partículas alfa (α) são átomos de Hé-lio duplamente ionizadas (α2+, He2+).
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					1911 Ernest Rutherford (Inglaterra) Hans Geiger (Alemanha, 1882-1945) e Ernest Marsden (Inglaterra, 1889-1970) demonstraram a necessidade do modelo nuclear do átomo para ex-plicar o espalhamento das partículas alfa.


					A partir deste momento a ciência envolvendo química partiu para dois caminhos distintos: o caminho do núcleo, as reações nucleares etc.; e o caminho da química propriamente dito, o estudo e a interpretação da eletrosfera.


					1913 Niels Henrik David Bohr (Dina-marca, 1885-1962) criou a primeira teoria bem sucedida da estrutura da eletrosfera, ou da estrutura atômica. Dividiu a eletrosfera em camadas.


					1915 Arnold Johannes Wilhelm Som-merfeld (Alemanha, 1868-1951) me-lhorou o modelo atômico de Bohr in-troduzindo órbitas elípticas e efeitos relativísticos.


					1916 Theodore Lyman (EUA, 1874-1954) encontrou e explicou a série de raias espectrais de Lyman, prevista pela teoria de Bohr.


					1919 Ernest Rutherford (Inglaterra) produziu hidrogênio e oxigênio bom-bardeando nitrogênio com partículas alfa. A primeira transmutação de um elemento feita pelo homem.


					1923 Arthur Holly Compton (EUA, 1892-1967) descobriu o efeito Comp-ton e mostrou que o fóton tem quan-tidade de movimento, característica das partículas.


					1924 Louis Victor De Broglie (Fran-ça, 1892-1987) apresentou o conceito de ondas de De Broglie, início da te-oria da dualidade da matéria: onda--corpúsculo e corpúsculo-onda.


				


				

					1925 George Eugene Uhlenbeck (Java, Holanda, EUA, 1900-1988) e Samuel Abraham Goudsmit (Holan-da, EUA, 1902-1978) introduziram o “spin” e momento magnético do elé-tron na teoria atômica.


					1925 Wolfang Pauli (Áustria, Suíça, 1900-1958) anunciou o princípio da exclusão de Pauli.


					1925 Max Born (Alemanha, 1882-1970), Werner Karl Heisenberg (Ale-manha, 1901-1976), Pascual Jordan (Alemanha, 1902-1980) desenvolve-ram a base da Mecânica Quântica.


					1926 Erwin Schrödinger (Áustria, Irlanda, 1887-1961) propôs a teoria da mecânica ondulatória do átomo de Hidrogênio, donde aparecerem os números quânticos e a posterior dis-tribuição eletrônica dos elétrons num átomo.


					1927 W. Heitler, F. London e Slater propuseram, baseados nas ideias do par eletrônico de G.N. Lewis, I. Lang-muir e outros, o modelo quanto-me-cânico para a molécula do hidrogê-nio. Seu estudo é mais conhecido como modelo da Teoria da Valência (TV). Ele foi tratado posteriormente por muitos outros cientistas, entre eles Linus Pauling e C. A. Coulson.


					1928 Mulliken, Hund e depois muitos outros, propuseram o modelo da for-mação do par eletrônico pelo Teoria do Orbital Molecular (TOM).


				


				4.2 Orbital atômico e orbital molecular


				A combinação dos elementos deixou de ter uma explicação apenas experimental ponderal e volumé-trica no momento em que a Mecânica Quântica flo-resceu. O elétron foi tratado como onda-partícula e com o auxílio da física-matemática e de equipamen-tos sofisticados explicou a distribuição dos elétrons nos elementos, nos seus endereços quânticos (Núme-ros Quânticos), nos átomos e nas moléculas, enfim a própria Tabela Periódica. 
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				Ficou provado que cada elemento tende a uma estabilidade eletrônica individual naturalmente e na busca desta estabilidade dão-se as reações químicas e que esta estabilidade química se aproximava da con-figuração eletrônica dos gases nobres, que têm seus subníveis eletrônicos completos. 


				A Tabela Periódica apresentado por Mendeleyev (1869) baseada nas propriedades químicas dos ele-mentos, formando os períodos e as famílias, agora foi explicada pela Mecânica Quântica na distribui-ção eletrônica em níveis e subníveis energéticos, originando os elementos representativos (bloco ns1-2 e ns2 np1-5), elementos de transição (bloco nd1-10, blo-co f1-14) e gases nobres ou inertes, não reativos (bloco n2, ns2 np6). Aqui ficou provado que as propriedades químicas eram definidas pelos elétrons da camada de valência. 


				Portanto, os elementos químicos alcançam a es-tabilidade eletrônica:


				Formando um, ou mais, pares eletrônicos que são atraídos por um dos elementos que se ligam, por ser mais eletronegativo, cons-tituindo um Orbital Atômico (OA) com um elétron do outro elemento dando-lhe carga negativa no balanço das mesmas e criando o fato da recepção e a doação de elétrons (ele-trovalência), formando retículos cristalinos, onde se encontram os íons numa estrutura predefinida e com isto o elemento adquire sua configuração eletrônica estável;


				Tendendo a uma estabilidade eletrônica in-dividual dentro de um grupo de no mínimo 2 átomos, a molécula, através da formação de pelo menos um par eletrônico compar-tilhado entre os dois átomos que se com-binam. O espaço onde se encontra o par é denominado de Orbital Molecular (OM). Quando o par é formado por um elétron de cada átomo que se liga temos a covalência comum, quando o par é formado por elé-trons do mesmo elemento e coordenado 


				dativamente ao outro elemento temos a li-gação covalente dativa ou coordenada.


				Com este conhecimento, a massa equivalente que surgiu das leis ponderais, pela mecânica quântica é a massa do elemento, da substância etc., associada a cada um dos elétrons envolvidos na combinação, ou para efeito de pesagem (massa) é a massa asso-ciada a um mol de elétrons (N = 6,023.1023 elétrons). Exemplos: Assim, 2 g de Hidrogênio se combinam 16 g de Oxigênio, portanto, na proporção definida e fixa de 1g de H:8g de O, porque cada 1,0 g de Hidro-gênio está associada a um mol de elétrons (é a massa equivalente do H) e 16,0 gramas de Oxigênio estão associados a 2 mols de elétrons, portanto, 8,0 g de Oxigênio é a massa equivalente do mesmo. A massa do cloro associada a um mol de elétrons é 35,5 g (é a massa equivalente do Cloro) logo a proporção de combinação definida e fixa é 1g de H para 35,5 g de Cl, formando o HCl.


				O número de elétrons de cada elemento, na ca-mada de valência, é que define o número de massas equivalentes de cada átomo.


				Em termos de regras práticas tem-se:


				Pela Teoria da Valência (TV) é o número de elétrons que se encontra disponível na ca-mada de valência para formar efetivamente pares eletrônicos, que podem ser doados ou recebidos (eletrovalência), ou compartilha-dos (covalência); que foi antecedida pela regra do octeto para compostos comuns (Lewis e Langmuir) e pela regra do Número Atômico Efetivo para complexos (Sidwick);


				Pela Teoria do Orbital Molecular (TOM) é igual a ½(número de elétrons que ocupam orbitais moleculares ligantes – número de elétrons que ocupam orbitais moleculares antiligantes) = ordem da ligação, pois, nesta teoria todos os elétrons de cada átomo en-tram na formação dos OM (ligantes e anti-ligantes).
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				Na parte A da Figura 8 observa-se que cada áto-mo de H tem 1 elétron que ocupa um espaço ao re-dor do seu núcleo. Este espaço ocupado pelo elétron--onda – carácter dual da matéria (onda e partícula) denomina-se de orbital atômico (AO), simbolizado por 1s1. A massa do átomo de hidrogênio associada a 1 mol (6,023∙1023) de elétrons, denomina-se de massa equivalente. Esta massa vale 1,0 g de Hidrogênio.


				A massa de 1 equivalente de hidrogênio combi-na-se com a massa de outro equivalente de hidrogê-nio ou de qualquer outro elemento. Por isto, confor-me a parte B da Figura 8, 1 átomo de H se combina com outro átomo de H, na proporção constante de 1 para 1. A mesma Figura 8 B, visualiza que um OA do 


				Ha se liga ao OA do Hb, formando um Orbital Mo-lecular Ligante (OML) denominado de sigma (σs-s).


				Formação da molécula de cloro, Cl2(g)


				O gás cloro tem massa molar 71,0 g e fórmula molecular Cl2. Pela mecânica quântica os dois áto-mos ligam-se entre si para formar a molécula de clo-ro, através de um OML do tipo σP-P. A Figura 9, em suas partes A, B e C visualiza a combinação dos dois átomos de cloro (a e b). Pela Teoria da Valência (TV) e ou pela Teoria do Orbital Molecular (TOM) tem-se a explicação do motivo da combinação na proporção de 1:1.


			


		


		

			

				Formação da molécula de hidrogênio, H2(g)


				O gás Hidrogênio tem massa molar 2,0 g e fórmula molecular H2. Pela mecânica quântica dois átomos ligam-se entre si para formar uma molécula através de um OMLσ (Orbital Molecular Ligante Sigma), confor-me segue, na Figura 8.


				Figura 8 Visualização da combinação de dois átomos de Hidrogênio formando a molécula de Hidrogênio: (A) Átomos de Hidrogênios livres; (B) Sobreposição positiva dos dois orbitais atômicos (overlap) formando o Orbital Molecular Ligante Sigma (σs-s); (C) Simbolização da molécula de Hidrogênio.
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				Figura 9 Visualização da combinação dos dois átomos de cloro para formar a molécula do gás cloro (Cl2(g)): (A) Visualização dos átomos de cloro (a, b) e respectiva distribuição eletrônica dos seus OA; (B) Visualização do subnível 2p, com: 2py2; 2pz2; e 2px1; (C) Visualização da combinação na proporção de 1:1, formando-se o OMLσp-p.


				Cada átomo tem a massa de 1 equivalente, pois, tem efetivamente um elétron (ou um mol de elétrons) envolvido em caso de um mol de átomos de cloro, com a massa molar de 35,45 g. Cada átomo apresenta um elétron no estado de valência, 2px1.


				Conforme Figura 9 C, observa-se que o átomo a de cloro se aproxima frontalmente do átomo b pelos eixos x, havendo uma sobreposição (overlap) efetiva dos dois orbitais atômicos formando o Orbital Molecular Ligante do tipo σp-p. 


				Os elétrons desemparelhados (sozinhos) nos orbitais 2px1 do átomo a e de b fazem a combinação na pro-porção de 1:1 ou de 35,45 g do átomo a de cloro para 35,45 g do átomo b de cloro. Uma proporção previamente definida pelos elétrons que vão formar o par ligante (OML).


				Como o gás hidrogênio é formado de moléculas (partículas, ou unidades livres) que possuem 2 átomos e o gás cloro também, verifica-se a Lei de Gay-Lussac: um volume de Hidrogênio reage com um volume de cloro, nas mesmas condições de temperatura e pressão para dar dois volumes de gás clorídrico de fórmula molecular HCl com massa molar igual à soma das respectivas massas equivalentes do H e do Cl, isto é, 1,0 g + 35,45 g = 36,45 g. A Reação (R-18) mostra em termos qualitativos e quantitativos o que se quer explicar.
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					(R-18)


				


				T=Temperatura, P=Pressão: nas Condições Normais de Temperatura e Pressão (CNTP)


				

					[image: ]

				


			


		


		

			

				A Figura 10 visualiza a combinação de um áto-mo de H com um átomo de cloro em termos de Or-bitais Atômicos de H (1s1) e de Cl (2px1), formando o Orbital Molecular Ligante σs-p. Quem determina a proporção de 1:1 ou das massas constantes de reação são os elétrons envolvidos na reação.


			


		


		

			

				A reação se faz entre os átomos e não entre as moléculas. Estas, antes da reação são desmontadas nos seus átomos constituintes. Por exemplo, um quantum (fóton) da luz visível faz a homólise da mo-lécula de cloro, conforme Reação (R-19).
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				5 Aplicação das Leis das Combinações – A Estequiometria e suas Bases


				A Estequiometria é a parte da química que trata da aplicação das leis das combinações químicas. A Estequiometria, também chamada de teoria das mas-sas equivalentes, se ocupa das relações ponderais en-volvidas nas combinações químicas.


				Conforme será visto mais a frente, nas Unida-des Didáticas, foi adotada, em química, como única unidade de medida de quantidade de matéria, o mol, assim definida:


				O mol é a quantidade de matéria (n) de um sis-tema que contém tantas entidades elementares quan-to são os átomos contidos em 12 gramas de carbono 12.


				O termo massa equivalente, equivalente-grama etc., foi banido dos termos ditos atualizados da quí-mica. Contudo, a massa de um elemento, de uma substância, de um íon etc., associada a um mol de elétrons, envolvida numa reação química é a massa 


				que equivale a de outra do mesmo elemento ou de outro elemento, também associada a um mol de elé-trons. Dali, o termo: massas equivalentes, isto é, que se equivalem. É a massa que estabelece a proporção fixa e definida, ou a relação simples dos números pe-quenos e que demonstram as leis das combinações químicas, sejam as explicadas pela balança (ponde-rais), sejam as explicadas pela medida de volume (vo-lumétricas), ou todas elas explicadas pela Mecânica Quântica, com os seus postulados.


				A estequiometria traz de prático para o químico a possibilidade de fazer: 


				O balanço das equações químicas, pelo mé-todo do balanço de massa (dito aritmético) e pelo método do balanço eletrônico (dito de óxido-redução);


				O cálculo da previsão de quantidades produzidas de substâncias (em massa, ou em volume) em função de uma dada quantidade de reagente. Ou, de quantidades necessitadas de reagentes em função de uma determinada quantidade de produto necessitada (em massa, ou em volume).


			


		


		

			

				

					Cl2(g) + 1 fóton (h∙ν) → Cl• + Cl• (onde, • representa um elétron desemparelhado)


				


				

					(R-19)


				


				Figura 10 Visualização da combinação do átomo de H com o átomo de Cloro: (A) Detalhamento dos áto-mos com seus níveis de energia e camada de valência; (B) Orbital atômico do cloro envolvido na combi-nação; (C) Formação do Orbital Molecular Ligante (OML) σs-p.
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					Detalhes 6


				


				

					Os princípios da estequiometria clássica são:


					As relações de peso, segundo as quais se combinam os elementos para formar compostos químicos definidos são fixas e invariáveis.


					Quando duas ou mais substâncias quí-micas reagem, a transposição se efetua igualmente segundo relações de pesos fi-xos e invariáveis, que são as mesmas que aqueles segundo os quais os elementos se combinam uns com os outros.


					Todo o composto químico (substância) contém em todas as suas partículas os mesmos componentes e na mesma pro-porção de massas.


					A massa de uma substância composta é igual à soma das massas dos seus compo-nentes.


					Pelo princípio da formação da ligação química que envolve o elétron (pela mecânica quânti-ca), podemos acrescentar:


					Todo cálculo de massas em reações quí-micas (estequiometria) tem por base a massa de cada espécie envolvida na reação associada a um mol de elétrons (massa-e-quivalente).


				


				6 Na Natureza Todo e Qualquer Sistema Tende ao Estado de Equilíbrio


				As combinações químicas, cujas leis tratamos anteriormente, ocorrem para obedecer também a este grande princípio da natureza, que pode assim ser enunciado:


				Um sistema físico, ou químico, (acreditamos que pode ser generalizado para qualquer situação: social, político, psíquico etc.) sempre tende a sofrer 


				de forma espontânea e irreversível uma mudança de um estado inicial (i) de desequilíbrio para um estado final (f) de equilíbrio.


				Em alguns textos de Físico-Química é tratado como o princípio do equilíbrio móvel, postulado por Le Chatelier (1885), conforme Figura 11.


				Figura 11 Princípio do equilíbrio móvel – 1885, Henri Louis Le Chatelier (França, 1850-1936).


				A medida desta tendência natural de alcançar o equilíbrio e neste trajeto provocar um conjunto de fenômenos, entre eles a própria Combinação Quí-mica dos elementos, das substâncias etc., é feita pela energia livre do sistema, medida como energia livre de Gibbs (G). 


				A Figura 12 introduz o assunto, com o significa-do de cada parte de interesse.


				Aplicando este princípio à reação utilizada no estudo da Lei de Lavoisier tem-se a Reação (R-20).


				

					a A + b B ⇄  d D + e E 


				


				

					(R-20)


				


				Onde, complementando os dados da Figura 12, tem-se:


				A, B, D, E, sãos as espécies envolvidas na reação agora em estado de equilíbrio;


				a, b, d, e, são os coeficientes de cada espécie na Reação (R-21),
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				Pela termodinâmica demonstra-se que aplican-do este princípio à reação utilizada no estudo da Lei de Lavoisier tem-se a Equação (15).
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					(15)


				


				Onde:


				∆ = Variação da propriedade observada no intervalo inicial (i) até o final (f);


				G = É a grandeza de estado – energia livre do sistema;


				R = Constante dos gases perfeitos, (R = PV/nT);


				T = Temperatura absoluta;


				(a) = Atividade da espécie i;


				Aplicando este princípio à reação utilizada no estudo, tem-se a Equação (16).
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					(16)


				


				E,


				ni e nj = Número de mols da espécie i e da espécie j;


				µoi e µoj = potencial químico da espécie i e da es-pécie j = energia livre padrão de formação (∆Gof (i)), conforme Equação (17)
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					(17)
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					(18)


				


				O valor de G mede a tendência de o sistema des-locar-se para o equilíbrio, ou não. Para o que se tem três situações distintas:


				1a Situação


				ΔG < zero 


				Portanto, um valor negativo. Este nos diz que o processo espontaneamente se dá no sentido de des-locar-se para formar mais produtos até alcançar o equilíbrio.
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					(R-21)


					(14)


				


				Figura 12 Visualização do estudo do equilíbrio químico com o significado das partes de interesse.
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				Donde a Equação (15) transforma-se na equa-ção (20).
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					(20)


				


				Ao final, todo o estado de equilíbrio é expresso por uma constante termodinâmica (K), que nos in-forma em que condições de produtos e reagentes ele é alcançado, porém, nada nos diz sobre, quando isto pode acontecer.


				7 A Estrutura da Matéria


				Nos últimos cento e cinquenta anos a Ciência deu passos gigantescos e evoluiu de forma exponen-cial. As Universidades e Institutos de Pesquisa se multiplicaram. O número de pesquisadores cresceu. As máquinas evoluíram tornando-se melhores, mais sensíveis, mais acessíveis e em maior número.


				A Tecnologia, que é a Ciência como tal, con-vertendo-se em instrumentos, máquinas, produtos e artefatos a serviço do homem, teve como conse-quência:


				Geração de lucros e de capital;


				Nova visão de domínio do homem sobre o outro homem;


				Os povos sem Ciência não passam de cortadores de lenha e carregadores de água para os povos mais esclarecidos. 


				(Ernest Rutherford)


				Investimento pesado na pesquisa;


				As Universidades investiram e investem na Pós-graduação e como consequência geram pesquisas e preparam novos pesquisadores 


				nas mais variadas áreas do Conhecimento Humano.


				Em termos de Ciência os resultados no campo da Química, neste período, com o desenvolvimento da Física-Matemática, com a Teoria Quântica, e a Teoria da Dualidade da Matéria, impulsionaram as explicações mais convincentes sobre a estrutura de átomos (Modelo Mecânica-Quântico), moléculas (Teoria da Valência, Teoria do Orbital Molecular) e as interações da energia com a matéria.


				Os resultados no campo da Física Experimental e Teórica, neste período, tiveram um desenvolvimen-to e aperfeiçoamento impressionante de técnicas e máquinas (aceleradores, colisores, e detectores de partículas) nas quais foram observadas inúmeras partículas resultantes da “quebra” de átomos. Assim, o número de partículas subatômicas (umas elemen-tares e outras não), algumas conhecidas experimen-talmente, e outras apenas por hipótese dos modelos matemáticos desenvolvidos, bem como, o tipo de for-ças que as ligam e as regem, aumentou rapidamente (Beiser, 1969). Os físicos, para se adaptarem à nova realidade, e terem um modelo (teoria) mais racional e consistente que contivesse este “mundo” de partí-culas descobertas, previstas e possíveis “como um todo”, nos anos de 1970 a 1973, criaram o MODELO PADRÃO DA FÍSICA DE PARTÍCULAS (Moreira, 2009), que também, não deixa de ser uma Teoria da Física de Partículas.


				A Figura 13 apresenta as ideias básicas do Mode-lo Padrão (Modelo Standard) da Física de Partículas.


				A partícula, bóson de Higgs, prevista em meados de 1964, pelo físico escocês Peters Higgs, foi con-firmada experimentalmente em 2012, segundo me-didas realizadas no LHC (Large Hadron Collider), 


			


		


		

			

				2a Situação


				ΔG > zero 


				Portanto, um valor positivo. Este nos diz que o processo se dá espontaneamente no sentido dos reagentes.


				3a Situação


				ΔG = zero 


				Este valor nos diz que o processo alcançou o estado de equilíbrio.


				Portanto, quando G = 0 (zero), tem-se a Equação (19)
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					(19)
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				Apesar de toda esta evolução da ciência, em ter-mos de reações de químicas as partículas fundamen-tais necessitadas são: elétron (e) com carga negativa, na eletrosfera; próton (p) com carga positiva, no nú-cleo; nêutron (n) sem carga, no núcleo. Estas são as partículas que definem a identidade do átomo, que compõem os elementos.


				Esta identidade, nas reações químicas, passa de uma espécie a outra sem se modificar como identi-dade. Aqui, não estão incluídas as reações químicas nucleares, nas quais há modificação da identidade dos átomos. 


				O átomo que interessa na química é o átomo ca-racterizado ou identificado por um:


				Número Atômico (Z), em que, Z = p (núme-ro de prótons no núcleo do átomo);


				Número de Massa (A), em que, A = p + n (prótons + nêutrons = nucleontes).


				Cada identidade (átomo) caracterizada por um número atômico (Z = número de prótons) constitui um elemento (E) que ocupa uma posição própria na Tabela Periódica. 


				Figura 14 apresenta as características de E (ele-mento).


			


		


		

			

				mediante os detectores ATLAS (A Toroidal LHC ApparatuS) e CMS (Compact Muon Solenoid), entre outros, do CERN (antigo acrônimo para Conseil Eu-ropéen pour la Recherche Nucléaire), hoje, Organisa-tion Européenne pour la Recherche Nucléaire. (CHO, 2012; CMS Collaboration, 2012a).


				A esta partícula, bóson de Higgs, está associa-do outro campo de forças, previsto como, Campo de Higgs. Portanto, mais uma, além das 4 partículas (partículas de força) observadas na natureza, confor-me a Figura 13, (ATLAS Collaboration, 2012; CMS Collaboration, 2012b).


			


		


		

			

				A propriedade fundamental deste bóson de Higgs, é que, ao interagir com outra partícula com-patível lhe confere a massa da mesma, uma das ca-racterísticas básicas da matéria. Aqui, com esta prova experimental da existência do bóson de Higgs, esta-ria uma prova contundente do Big-Bang inicial.


				Apesar das evidências experimentais do Modelo Padrão da Física de Partículas, existem ainda muitos aspectos a ser esclarecidos pelo Modelo (ou Teoria).


				Enquanto isto, novas formas de pensar apare-cem sobre o assunto, que só podem ser eliminadas, quando tudo estiver esclarecido.


			


		


		

			

				Figura 13 Visualização simplificada do Modelo Padrão da Física de Partículas. FONTE: Beiser, 1969; Moreira, 2009; CMS Collaboration, 2012 (a); CMS Collaboration, 2012 (b); CHO, 2012; ATLAS Collaboration, 2012.
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				Figura 14 Visualização da caracterização de um elemento químico.


				Os termos que derivam da presença de mes-mo número de prótons e mais ou menos nêu-trons e elétrons no elemento são:


				Isótopos: São átomos do mesmo elemento com o mesmo número de prótons e diferen-tes números de massa;


				Isóbaros: São átomos de elementos quími-cos diferentes que possuem o mesmo núme-ro de massa;


				Isótonos: São átomos de elementos quími-cos diferentes que possuem o mesmo núme-ro de nêutrons;


				Isoeletrônicos: São átomos ou íons diferen-tes com o mesmo número de elétrons.


				8 Exercícios de fixação


				Observação: Na resolução dos exercícios consulte as massas dos elementos na tabela no final do livro.


				1. A decomposição térmica do calcário ou carbonato de cálcio, produz dois compostos: a cal ou óxido de cálcio e o gás carbônico ou dióxido de carbono: 


				

					 CaCO3 


					Carbonato de cálcio


				


				

					→


					∆


				


				

					 CaO + CO2


					Óxido de cálcio Dióxido de carbono


				


				O óxido de cálcio puro ou hidratado é muito usado na construção civil. Mas o dióxido de carbo-no, que é um gás liberado para a atmosfera, aumenta o efeito estufa e segundo o Protocolo de Kioto deve ter sua emissão controlada, ou fazer reflorestamentos para que na fotossíntese as plantas absorvam este gás.


				a) Partindo de 2 toneladas de calcário com 80% de pureza quanto de óxido de cálcio é produzido? 


				b) E a massa de gás carbônico que liberada na at-mosfera?


				2. O potássio (K) é um elemento necessário para o desenvolvimento das plantas. Ele é um macronu-triente. Observando a análise de solo um agrôno-mo receita 60 kg de potássio (K) por hectare, para o cultivo de soja. Dentre os fertilizantes que contém potássio o agricultor opta pelo cloreto de potássio (KCl). Quantos kg de cloreto de potássio o agricultor devera adicionar por hectare de solo para satisfazer a receita do agrônomo? 


				3.O metal chumbo não existe na natureza em seu estado nativo. O principal minério para a extração deste metal é a galena (PbS – sulfeto de chumbo). A extração do chumbo da galena, seu uso como aditivo da gasolina (chumbo tetraetila) e outros usos, espa-lhando-o por toda parte causou grande mal para o meio ambiente e para o homem, pois o chumbo é um elemento tóxico. Considerando uma galena com 85% de pureza, qual a massa de Pb obtida a partir de uma tonelada de galena? 


				4. O ácido acetilsalicílico, conhecido como AAS, é um analgésico bastante usado. Este ácido é sintetiza-do a partir do ácido salicílico e do anidrido acético, conforme reação abaixo. 


				

					C7H6O3(s)  + C4H6O3(l)


					Ácido salicílico anidrido acético


				


				

					→


				


				

					C9H8O4(s) + H2O


					Ácido acetilsalicílico


				


				a)Quantos gramas de anidrido acético são necessá-rios para reagir com 10,0 g de ácido salicílico? 


				b)Quantos gramas de ácido acetilsalicílico se forma-rão? 


				c)Se a reação iniciar com 10,0 g de ácido salicílico e 5,00 de anidrido acético, qual dos dois reagentes é o limitante? Quantos gramas sobram do reagente em excesso? 


				Observação: Não se esqueça de fazer o balanceamen-to da equação.


				5. Em condições de altas temperaturas e pressão o gás nitrogênio reage com o gás hidrogênio formando a amônia também gasosa. Esta é uma reação muito importante, pois fixa o nitrogênio da atmosfera. A partir da amônia, podem-se sintetizar muitos ou-tros produtos nitrogenados como fertilizantes, ácido 
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				nítrico e outros. A equação química que representa está reação está abaixo representada. 


				

					N2(g)  + H2(g)


				


				

					500 ºC


					→


					600 atm


				


				

					NH3(g)


				


				Considere que os gases estão na mesma temperatura e pressão, e responda:


				a)500 mL de nitrogênio reagirá com quantos mL de hidrogênio?


				b)Que vai produzir quantos mL de amônia? 


				c)Qual a massa de amônia produzida, se os gases es-tivem nas CNTP?


				Respostas: 1. 896,47; 703,53; 2. 114,40; 3. 736,10; 4. 3,69; 13,04; 1,31; 5. 1500; 1000; 161,18.
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				1 – Termômetro em Celsius: Usado para medidas de temperatura. É formado por um bulbo de vidro ligado a um tubo, também de vidro muito fino, que contém mercúrio ou outra substância termométri-ca. O volume do bulbo é muito maior do que o do tubo, por isso, quando o mercúrio se aquece, dilata e ocupa parte do tubo, que é graduado. A escala do termômetro apresentado, é a escala Celsius. A escala do termômetro 1 (-273,15 a 100 oC) é apenas didá-tica para comparar com a escala Kelvin. Na prática, existem termômetros com segmentos de escala que 


				dependem da substância termométrica utilizada na construção do mesmo.


				2 – Termômetro em escala Kelvin: Na realidade este termômetro, como instrumento, não existe, o que é demonstrado no desenho é a relação entre as duas escalas: Celsius e Kelvin.


				3 – Barômetro: Instrumento destinado a medir a pressão atmosférica. No caso, corresponde a um ba-rômetro aneroidal.
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				1.1 Aspectos Teóricos


				1.1.1 Introdução


				Os primeiros contatos dos alunos com o la-boratório de química são importantes. Os alu-nos devem receber uma série de informações motivadoras e vitais:


				para sentirem-se motivados ao laboratório, à pesquisa, à criatividade;


				para si próprios, no sentido de se protege-rem dos perigos que podem surgir e ser evi-tados no laboratório; 


				no sentido de fazer bom uso da instrumen-tação que está ao seu alcance;


				para ter sucesso no trabalho laboratorial e sentirem-se realizados.


				Ao entrar num laboratório de Química ou num laboratório onde se manipulam, transportam ou se estocam produtos químicos, deve-se ter em mente 


			


		


		

			

				Unidade Didática 01


				INTRODUÇÃO AO LABORATÓRIO


			


		


		

			

				

					Objetivos:


					Mostrar ao aluno a estrutura de um laboratório (capelas, extintores, chuveiro, gases, almoxarifado, portas de segurança, sala de balanças etc.).


					Conscientizar o aluno ou o leitor dos perigos que um laboratório pode apresentar e as respectivas normas de segurança.


					Introduzir o acadêmico no trabalho de laboratório.


					Introduzir o acadêmico na atividade de registrar dados e informações obtidas.


					Ensinar a apresentar os resultados de forma técnica e científica.


					Ao longo de cada Unidade Didática estes objetivos serão revisados e aplicados ao respectivo conteúdo.
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				que há a possibilidade de encontrar produtos infla-máveis, explosivos, corrosivos e tóxicos. Isto é, existe a possibilidade de provocar algum tipo de acidente com prejuízos leves ou graves, para si mesmo, para os colegas, à Instituição e/ou para o ambiente.


				Muitas vezes aparentemente não ocorre nada. No entanto, pode ser uma exposição (contato, inala-ção etc.) à alguma substância cancerígena que origi-na no organismo o carcinoma.


				Estudos realizados nos Estados Unidos, Ingla-terra e Suécia, apontaram que os químicos, parti-cularmente aqueles que trabalham em laboratórios, têm uma elevada taxa de morte por câncer.


				Portanto, antes de realizar qualquer atividade nesses ambientes citados, deve-se ter a devida infor-mação sobre os cuidados a serem tomados e as nor-mas a serem seguidas, para ter toda a segurança.


				Para motivar-se neste assunto, é importante me-ditar sobre este pensamento:


				

					Não esquecer que, ao entrar num la-boratório de química sem as devi-das orientações, pode-se prejudicar, comprometer ou mesmo perder a saúde. Em casos fatais, a vida.


				


				1.1.2 Segurança em laboratório


				Todo químico deve estar consciente dos perigos potenciais existentes num laboratório, relacionados aos produtos químicos ali presentes, principalmen-te no tocante ao manuseio, transporte e estocagem dos mesmos. A segurança no laboratório é assunto de interesse de todos que frequentam o mesmo, não apenas do professor ou do assessor técnico. Aciden-tes vão ocorrer, na maioria dos casos, por falta de cuidado e de reflexão antes de agir e por negligência.


				Existem algumas normas gerais para o trabalho em laboratório que o bom senso recomenda que são as seguintes:


			


		


		

			

				

					Rápidos Lembretes


					(para conhecimento do acadêmico antes de trabalhar no Laboratório)


					Localizar todas as partes do labo-ratório principalmente as de segu-rança: porta de segurança; chuvei-ro de segurança; lavador de olhos; extintor; capela; equipamentos (material) de proteção individual (EPI). 


					Localizar telefones: ambulatório, segurança da instituição, bombei-ros, entre outros. E saber as respec-tivas finalidades.


					Preparar-se para realizar cada ex-periência. Ler antes os conceitos referentes ao experimento, e a se-guir, o roteiro da experiência e consultar referências de segurança para a realização da prática, por exemplo, Lewis 1996.


					Usar os Equipamentos de Proteção Individual (EPI): avental recomen-dado; óculos de proteção; luvas.


					Ler com atenção o rótulo de qual-quer reagente antes de usá-lo. Obedecer às informações contidas nele.


					Antes de ligar qualquer instrumen-to se certificar que a tomada da rede tenha a voltagem compatível com a do instrumento.


					Sempre que necessário utilizar a capela.


					O laboratório não é local para co-mer, beber, fumar, receber amigos, brincadeiras etc. O laboratório é um local de trabalho que exige atenção e conhecimento de qual-quer ação a ser realizada no local.
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					Antes de começar o trabalho, onde está o seu material de registro de dados e informações (Diário de Laboratório)?


				


				A seguir são apresentadas as orientações, lem-bretes de segurança, normas de segurança etc. dadas por autores, instituições, laboratórios de pesquisa, organizações, entre outros, para fazer do laboratório um local de trabalho seguro e cheio de atrações. Entre estes, tem-se: Luxon, 1971; Manufacturing Chemists Association, 1972; Oddone et al., 1980; Melnikow & Bernstein, 1981; Baccan & Barata, 1982; Corkern & Munchausen, 1983; Beran, 1994; Bretherick, 1990; Lewis, 1996; Furr, 2000; Pereira et al., 2006.


				1.1.3 Preparação ao Laboratório


				Antes de participar da atividade laboratorial, o acadêmico, deve:


				Saber localizar todas as partes do laboratório principalmente as de segurança: porta de seguran-ça; chuveiro de segurança; lavador de olhos; extintor; capela; material de proteção individual (EPI). 


				Localizar telefones: ambulatório, segurança da instituição; bombeiros; entre outros. E saber as res-pectivas finalidades. O Professor deve orientar o aca-dêmico nesta atividade.


				Conhecer a prática que vai executar, sequência de etapas, o conteúdo inerente (teoria) da prática. No caso de reagentes ter pesquisado além do rótulo um Handbook apropriado que relaciona as propriedades das referidas substâncias que irá manipular (inflamá-veis, corrosivas, explosivas, venenosas, cancerígenas, mutagênicas etc.). Recomenda-se consultar o autor, LEWIS, 1996.


				Possuir seu Diário de Laboratório para fazer os respectivos registros (dados, resultados, observações etc.).


				1.1.4 Proteção própria


				O acadêmico, como todo ser humano, bem como os animais, instintivamente defende-se e luta para sobreviver. Porém, não basta sobreviver, é pre-ciso viver com saúde plena. Para isto, deve ter e usar:


				Os Equipamentos (material) de Proteção Individual (EPI), isto é, avental, luvas e ócu-los de segurança, protetores dos olhos. Nas capelas deve haver vidros de segurança. Os EPI devem ser usados todo o tempo para proteger-se contra acidentes de laboratório ocasionados por outros ou por si mesmo. (Lentes de contato não devem ser usadas, se elas forem uma proteção adicional, por indicação médica, então são absolutamente necessárias).


				Usar um guarda-pó, (ou avental), fácil de ser tirado em caso de necessidade. 


				Sapatos de material que não tenha afinidade com líquidos, isto é, protejam os pés. Chine-los, sandálias são proibidos em laboratório.


				Não usar roupas de natureza sintética, pois, em caso de incêndio elas se agarram (gru-dam) na pele.


				Cabelos longos devem ser atados, ou amar-rados. Não usar gravatas, lenços atados ao pescoço, soltos.


				Jamais cheirar, testar o gosto, ou tocar um produto químico, ou uma solução, a menos, que esteja orientado para isto. Produtos ve-nenosos nem sempre estão rotulados, o que é um erro grave.


				Observação: Sob orientação do professor e de-pendendo da prática algum item pode ser omitido ou afrouxado seu uso. 


				1.1.5 Acidentes em laboratório


				Apesar de todos os cuidados, um descuido por parte de alguém pode provocar um acidente, por exemplo: 


				derramamento de algum reagente sobre si, no chão, sobre um colega; 


				o sistema de aquecimento a gás de cozinha pode ter vazamentos e dar início a um incêndio; 


				alguém, sem saber pegou um material supe-raquecido deixado por descuido na bancada (vidro, ferro, cerâmica etc.) e se queimou; 


				a ebulição de um líquido em um tubo (frasco), sem as pérolas de vidro ou pedaços de cerâmica saltou no rosto do vizinho; 


				alguém aspirou, via bocal, uma solução tóxica; 
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