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Formação de Compostos Pouco Solúveis

Tipos de Reações Químicas

Formação de Íons Complexos

Reações de Transferência de Elétrons 

Reações de Decomposição Térmica 

Reações Ácido – Base 



EQUAÇÕES QUÍMICAS

III- REAÇÕES DE TRANSFERÊNCIA DE ELÉTRONS
REAÇÕES REDOX 





Número de oxidação regras:

1. Nos compostos Fluor sempre atribuído -1

2. Nos compostos o Oxigênio é sempre atribuído -2 

Exceções para oxigênio

Nos peróxidos: -1

Nos superóxidos: -1/2 

3. Nos compostos o Hidrogênio é sempre atribuído +1 

Exceção para hidrogênio

Nos hidretos metálicos: -1



4. Elementos dos grupos IA, IIA e IIIA nos compostos
(geralmente iônicos) assumem respectivamente +1, +2 e +3

5. A soma de todos os números de oxidação em uma
fórmula é igual a carga da espécie química; como
conseqüência temos:

a) Para um elemento isolado carga é zero.

b) Íon monoatômico a carga é igual a do íon.

c) A soma de todos os números de oxidação de um composto
é igual a zero.

d) Para um íon poliatômico a soma de todos os
números de oxidação é igual a carga do íon.



Exemplos:

Zn= 0

S8

S= 0

HCl

H= +1

Cl= -1

CH4

H= +1

C= -4

NaH

H= -1

Na= +1

BaO

Ba= +2

O= -2

BaO2

Ba= +2

O= -1

KNO3

K= +1

O= -2

N= +5

HSO3
-

H= +1

O= -2

S= +4

Cr2O7
2-

O= -2

Cr= +6



Solução de Íons Ag+ em contato com Cobre Metálico (Cuo)

2Ag+(aq) + Cuo(s) → 2Ag(s) + Cu2+(aq)

Ag+(aq) + é → Ag(s) 0,80V

Cu2+(aq)  +  2é → Cu(s) 0,34V

Reação de metais com ácidos

2H+(aq) + Mg(s) → H2(g) + Mg2+(aq)

H+(aq) + é → H2(g) 0,00V

Mg2+(aq) + 2é → Mg(s) -2,37V



6Fe2+
(aq) + Cr2O7

2-
(aq) + 14H+

(aq)  6Fe3+
(aq) + 2Cr3+

(aq) + 7H2O  

Muitas reações redox em solução

Métodos de balanceamento mais complicados

Nº Oxidação Cr?



EQUAÇÕES QUÍMICAS

IV- FORMAÇÃO DE ÍONS COMPLEXOS
REAÇÕES DE COMPLEXAÇÃO



SOLUÇÕES: SULFATO DE COBRE + “HIDRÓXIDO DE AMÔNIO” 30%

CuSO4(aq) → Cu2+(aq) + SO4
2-(aq) NH4OH(aq)  NH4

+(aq) OH-(aq)

NH3•H2O  NH4
+(aq) OH-(aq)

Cu2+(aq) + 4NH3(aq) → Cu[(NH3)4]
2+(aq)

Cu2+(aq) Cu(OH)2(s) [Cu(NH3)4]
2+(aq)

NH3 NH3



Soluções: Nitrato de Ferro(III) + Tiocianato de Potássio

Fe3+(aq) + 6SCN-(aq) → Fe[(SCN)6]
3-(aq)

AgCl(s) [Ag(NH3)2]
+ (aq)

NH3

Dissolução AgCl

AgCl(s) + 2NH3(aq) → [Ag(NH3)2]
+(aq) + Cl-(aq)



EQUAÇÕES QUÍMICAS

V- REAÇÕES DE DECOMPOSIÇÃO TÉRMICA



NaHCO3(s) → Na2CO3(s) + H2O(g) + CO2(g)


DECOMPOSIÇÃO TÉRMICA BICARBONATO DE SÓDIO

Balanceamento!!

Elemento Reagente Produtos

Na 1 2

H 1 2

C 1 2

O 3 6

2NaHCO3(s) → Na2CO3(s) + H2O(g) + CO2(g)




EQUAÇÕES QUÍMICAS

VI- ASPECTOS QUANTITATIVOS

CÁLCULOS ESTEQUIOMÉTRICOS





Massa Molecular (MM)=  das massa atômicas de uma molécula:

Exemplo: calcule a massa molecular de sulfato de 

cobre penta-hidratado (CuSO4.5H2O)

Elemento Massa Atômica

(g.mol-1)



H 1 1 x 10= 10

O 16 16 x 9= 144

S 32,1 32,1 x 1= 32,1

Cu 63,5 63,5 x 1= 63,5

Total= 249,6



 Número de Avogadro: 6,02x1023

 Mol: corresponde ao número de Avogadro de partículas

(moléculas, íons, átomos, “peras”, etc)

 1 Mol corresponde ao valor em gramas da massa molecular (MM)

Exemplo: Qual o valor em gramas de 1,5 mols de CUSO4.5H2O?

1 Mol CUSO4.5H2O= 249,6 g

1,5 x 249,6g= 374,4g



 Número de mols (n) em uma determinada massa:

Exemplo: Qual o número de mols em 75g CuSO4.5H2O?



Exemplo: calcule o número de mols de moléculas de água em 75g

de CuSO4.5H2O.

1 mol CuSO4.5H2O → 5 mols H2O

75g → 0,30 mols CuSO4.5H2O  5 x 0,30= 1,5 mols H2O

% em massa H2O em CuSO4.5H2O (249,6 g/mol):

5H2O → 5 x 18 g/mol= 90 g/mol

 36,05%

75g x 0,3605= 27,04 g

n= 27,04g/18g.mol-1= 1,50 mols H2O



2NaHCO3(s) → Na2CO3(s) + H2O(g) + CO2(g)


Calcule a massa de Na2CO3 resultante da decomposição

térmica de 5,2 g de NaHCO3.

NaHCO3 Na2CO3

Proporção 2 1

Massa Molar 

(g.mol-1)

84 106

nº mols 0,062 0,031

Massa (g) 0 3,29

Elemento Massa Atômica

(g.mol-1)

H 1

C 12

O 16

Na 23



Calcule a massa e o volume (25ºC; 1atm) de H2 formados na reação de

21,0g de Mg metálico com 1,0 mol de HCl(aq).

2H+(aq) + Mg(s) → H2(g) + Mg2+(aq)

21g/24,3 g/mol= 0,86 mols

1,0 mol

Mg H+

Proporção 1 2

nº mols 0,86 1,0
Reagente 

Limitante



H+ H2

Proporção 2 1

nº mols 1,0 0,5

2H+(aq) + Mg(s) → H2(g) + Mg2+(aq)

H2 Massa Molar= 2,0 g/mol

0,5 mol → 1,0 g H2

Condição Volume Molar (L)

CNTP

0ºC (273K), 1atm

22,4

CATP

25°C (298K), 1atm

25
12,5 L



Cálculo Rendimento:

Calcule o rendimento baseado em:

a) Quantidade inicial de Mg

b) Quantidade inicial de H+

a) Mg= 21,0 g  0,86 mols

2H+(aq) + Mg(s) → H2(g) + Mg2+(aq)

Mg H2

Proporção 1 1

nº mols 0,86 0,86 0,86 mols H2  2 g/mol x 0,86 mols= 1,72g

1,72 g → 100%

1,0 g → x

→ 58,14%

→ 58, 14%



b) H+ = 1,0 mol

H+ H2

Proporção 2 1

nº mols 1,0 0,5 0,5 mol x 2 g/mol → 1,0 g

 1,0 g → 100%



EQUAÇÕES QUÍMICAS

VII- ASPECTOS QUANTITATIVOS

SOLUÇÕES



Concentração Molar (M):

n= nº mols

V= volume (L)

m= massa (g)

MM= massa molecular (g/mol)

V= volume (L)

Exemplo: Calcule a concentração Molar (Molaridade) resultante da dissolução de

2,5 g de CuSO4.5H2O em 250 mL de água.



Calcule a massa de CuSO4.5H2O contida em 100 mL de uma solução 0,04 M

deste sal.

1L → 0,04 mol

0,1 L → x → 0,004 mol

0,004 mol x 249,6 g/mol= 0,998 g

m= 0,998 g

Ou:



Cálculos Diluição:

❑ Em uma diluição o número de mols na solução inicial e final é o mesmo.

❑ O volume final é maior que o inicial.

ninicial = nfinal

Vfinal > Vinicial



Calcule o volume necessário para diluir 50,0 mL de uma solução aquosa

de NaOH 3,0M de tal forma que a concentração final seja 0,5M.

M1= 3,0M M2= 0,5M

V1= 50,0 mL V2= 

3,0M x 50,0mL = 0,5M x V2 V2= 300 mL



Ou:

V= 0,3 L V= 300 mL

30 mL de uma solução 5,0M de H2SO4 foram diluídos a 0,5 L.

Calcule a concentração desta nova solução.

M1= 5,0M M2= ?

V1= 30,0 mL V2= 500 mL

5,0M x 30,0mL = M2 x 500mL M2= 0,3M



EQUAÇÕES QUÍMICAS

VIII- ASPECTOS QUANTITATIVOS

VOLUMETRIA



TITULAÇÕES

TITULANTE  SOLUÇÃO PADRÃO

SOLUÇÃO DE CONCENTRAÇÃO CONHECIDA

ANALITO  SOLUÇÃO DE 

CONCENTRAÇÃO DESCONHECIDA



Em uma titulação no ponto de “equivalência” o número de “equivalentes”

do titulante é igual ao número de “equivalentes” inicial do analito.

REAÇÃO COMPLETA

Em uma titulação no ponto de “equivalência” o número de mols do 

titulante* é igual ao número de mols inicial do analito*.

mols titulante*

mols analito*

mols da espécie que efetivamente 
participa da reação em questão



Em uma titulação no ponto de “equivalência” o número de mols do 

titulante* é igual ao número de mols inicial do analito*.

REAÇÃO COMPLETA

Válido apenas quando a estequiometria 

TITULANTE : ANALITO  1 : 1



Equivalente depende do tipo de reação:

Exemplo: H2SO4

- Reação ácido-base

H2SO4  2H+

1 mol H2SO4  2 equivalentes de H+

- Reação de Precipitação de BaSO4: Ba2+(aq) + SO4
2-(aq) → BaSO4(s)

H2SO4  1SO4
2-

1 mol H2SO4  1equivalente de 1SO4
2-



H2SO4 (Reação Ácido – Base)

1 mol H2SO4  2 equivalentes

2 equivalentes 1mol H2SO4 98g

1 equivalente ½ mol H2SO4 49 g

49 g/Eq

Equivalente Grama (g.Eq-1)

Calcule o número de equivalentes (neq) em 14,7g de H2SO4.



Concentração Normal  Normalidade (N)

Normalidade (N):

neq = nº equivalentes

V= volume (L)

Normalidade (N):

m= massa (g)

Eq= Equivalente grama (g/Eq)

V= volume (L)



Exemplo clássico: reação ácido-base entre HCl e NaOH

NaOH + HCl → NaCl + H2O

Eq. Iônica Global: H+ + OH- → H2O

A concentração de uma solução de HCl foi determinada utilizando solução padrão

de NaOH. O ponto de equivalência da titulação de 25,00 mL de HCl foi obtido com

33,00 mL de NaOH 0,947 M. Calcule a concentração molar da solução de HCl.

Titulante = NaOH

Analito = HCl

Cálculo nº de mols OH-:

nOH- = nH+= 0,031

Cálculo [HCl]: 1,25M



Ou simplesmente:

MHCl= 1,25M



A concentração de uma solução de H2SO4 foi determinada utilizando solução

padrão de NaOH. O ponto de equivalência da titulação de 25,00 mL de H2SO4 foi

obtido com 33,00 mL de NaOH 0,947 M. Calcule a concentração molar da solução

de H2SO4.

Cálculo nº de mols OH-:

nOH- = nH+= 0,031

2NaOH + H2SO4 → Na2SO4 + 2H2O

Eq. Iônica Global: 2H+ + 2OH- → 2H2O

H2SO4 → 2H+



H2SO4 H+

Proporção 1 2

nº mols x 0,031

x= 0,0155


