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• Substâncias que se dissolvem em água → uma solução

condutora de eletricidade são chamadas de eletrólitos

• produção de íons em solução (dissociação).

• Os eletrólitos podem ser fortes ou fracos, conforme o seu

grau de dissociação,

• capacidade de se dissociar mais ou menos, produzindo

consequentemente mais ou menos íons em solução.

Eletrólitos



Tipos de reações em solução aquosa

• Para efeito de estudo dividiremos as reações em 4 tipos principais:

✓ Reações ácido-base

✓ Reações de precipitação

✓ Reações de óxido-redução

✓ Reações de complexação

• Independentemente do tipo de reação poderemos ter 3 tipos

principais de equações químicas para descrever a mesma reação:

✓ Equação molecular:

NaCl(aqu.)+   AgNO3(aqu.) AgCl(s) +   NaNO3(aqu.)

✓ Equação iônica:

Na+
(aqu.)+  Cl-(aqu.)+  Ag+

(aqu.)+  NO3
-
(aqu.)        AgCl(s)+ Na+

(aqu.)+ NO3
-
(aqu.) 

✓ Equação representativa:

Cl-(aqu.)+  Ag+
(aqu) AgCl(s)



Reações ácido-base: Definições

De acordo com Arrhenius......

• Ácido

• substância que contém hidrogênio em sua composição e é capaz

de produzir íons hidrogênio (H+) em solução aquosa

• Base

• substância que possui em sua composição o grupo hidróxido e é

capaz de produzir íons hidróxido (OH-) em solução aquosa

• A neutralização, ou seja, a reação entre uma base e um

ácido produz água.

H+ +   OH- H2O



Reações ácido-base: Definições

De acordo com Bronsted-Lowry......

• ÁCIDO é uma espécie capaz de doar um próton (H+), e

BASE é uma espécie capaz de receber um próton.

• Reação ácido-base é uma competição de duas bases por

um próton.

HCl   +   H2O H3O
+ +   Cl-

ácido1 ácido2base2 base1

NH3 +   H2O NH4
+ +   OH-

base1 ácido1ácido2 base2



De acordo com Bronsted-Lowry......

• As espécies → ácido-base possuem pares conjugados, ou

seja, um ácido sempre possui sua base conjugada e vice

e versa.

• A base conjugada de um ácido é igual ao ácido sem o

átomo de hidrogênio.

• Quanto maior a força do ácido menor será a força da sua

base conjugada vice e versa.

Reações ácido-base: Definições

HCl   +   H2O H3O
+ +   Cl-

ácido1 ácido2base2 base1



Reações ácido-base: Definições

Auto-ionização da água
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Reações ácido-base: forças de ácidos e bases

ácido base
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Reações ácido-base: Definições

De acordo com Lewis......

• ÁCIDO é uma espécie com um orbital vazio capaz de aceitar

um par de elétrons.

• BASE é uma espécie que pode doar um par de elétrons para

formar uma ligação.
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Reações de Precipitação (......)

• Reações onde ocorre a combinação de íons com

formação de precipitado (composto com baixa

solubilidade).

• Em soluções saturadas onde existe excesso da substância

na forma de precipitado é estabelecido um equilíbrio de

solubilidade.

Ex.1: O que ocorrerá se misturamos 0,5L de uma solução de BaCl2
1mol/L, com 0,5L de uma solução de Na2SO4 1mol/L.

dadNeste equilíbrio, ao mesmo tempo em que parte do sólido é

solubilizado, parte é novamente precipitado, sendo que ambos os

fenômenos ocorrem na mesma velocidade.

SO4 = 4.10-5mol/L; este sal é um eletrólito forte.

AaBb(s) aA+
(aq) +    bB-

(aq)



A constante de equilíbrio de precipitação ou produto 

de solubilidade

• Pode-se definir uma constante de equilíbrio para a reação

geral de precipitação /solubilização abaixo :

AaBb(s) aA+
(aq) +    bB-

(aq)
K =

[AB](s)

[A+]a. [B-]b

• Como substância sólidas não entram na constante de

equilíbrio em meio aquoso, a constante de equilíbrio de

uma reação de precipitação/solubilização, pode ser escrita

como:

Esta constante é chamada de constante

do produto de solubilidade, ou

simplesmente produto de solubilidade.
Kps = [A+]a. [B-]b



Produto de Solubilidade

É a constante do equilíbrio entre um sal não 

dissolvido e seus íons em uma solução saturada

Kps

Constante do 

produto  de 

Solubilidade

ou

Constante de 

solubilidade

SOLUBILIDADE  de uma substância– é a quantidade que 

se dissolve para a formação de uma solução saturada



• complexo – átomo metálico central ou íon rodeado por uma série de ligantes 

• ligante – íon ou molécula que pode ter uma existência independente

exemplo: [Co(NH3)6]
3+
 o cobalto está rodeado por 6 ligantes NH3

• composto de coordenação – complexo neutro ou um composto iônico onde 

no  no mínimo um dos íons é um complexo.

Co

NH3

NH3
H3N

H3N
NH3

NH3

complexo é a combinação de um ácido

e uma base de Lewis (doação e recepção

de pares de elétrons)

3+

Reações de Complexação (......)

Co3+
(aq) +    6NH3 (aq) → [Co(NH3)6]3+

(aq)



Previsibilidade de reações

• De uma forma geral as reações em meio aquoso que não

envolvem transferência de elétrons tendem a ocorrer se:

✓ Houver a formação de substância pouco solúveis.

✓ Houver o desprendimento de gases.

✓ Houver a formação de eletrólitos fracos.

✓ Houver a formação de íons complexos solúveis.

ESTUDAR AS REGRAS GERAIS DE SOLUBILIDADE E  

FORÇA DOS ELETRÓLITOS , DISPONÍVEIS EM 

QUALQUER LIVRO DE QUÍMICA GERAL



Reações de óxido-redução

• Reação que ocorre por meio de transferência de elétrons de

uma espécie para outra.

• A espécie que perde elétrons tem seu número de oxidação

aumentado (sofre oxidação),

• A espécie que ganha elétrons tem seu número de oxidação

diminuído (sofre uma redução).

• A espécie doadora de elétrons é chamada de redutora, e a espécie

receptora de elétrons é chamada de oxidante.

• Ex.: MnO2 + KClO3 + KOH K2MnO4 + KCl + H2O



Quando introduzimos um fio de Cu em uma solução de AgNO3, 

podemos observar depois de um tempo ocorre a formação de um 

depósito de prata no fio de Cu e a solução adquire coloração azul 

característica dos íons Cu2+:

2Ag+
(aq) + Cu0

(s) → 2Ag0
(s) + Cu2+

(aq)

AgNO3

Reação  Redox Direta



Número de Oxidação
◼ Nos compostos iônicos o número de oxidação corresponde à própria 

carga do íon;

◼ Nas moléculas não existe transferência definitiva de elétrons, sendo o 
número de oxidação correspondente aos elétrons que o átomo iria adquirir 
se a ligação fosse rompida; 

• as semi-reações nos mostram que ocorre a perda de e- (reação de oxidação) 

e que ocorre o ganho de e- (reação de redução) simultaneamente.



◼ Cu0 sofreu oxidação, portanto, é o agente redutor 
pois ao ceder e- aos íons Ag+, provoca sua redução;

◼ íons Ag+ sofreram redução, portanto, agem como 
agente oxidante pois ao receberem e- do Cu, 
provocam sua oxidação.

Resumindo:

Cu0: perde e-→ sofre oxidação → agente redutor

Ag+: ganha e- → sofre redução → agente oxidante



Balanceamento das Equações das Reações de

Oxidação e Redução

◼ reações com transferência de e-, portanto, para balanceá-las é 

preciso igualar o número de e- perdidos e recebidos

Ex.: lâmina de Al em solução de CuSO4 com formação de Cu(s) e 

Al2(SO4)3(aq):





Reações de oxido-redução: balanceamento em 

reações sem solvente

1. Atribuir números de oxidação a todos os átomos

2. Observar quais átomos que perdem e quais átomos que ganham

elétrons; determine quantos elétrons são perdidos e quantos são

ganhos.

3. Se há mais de um átomo perdendo ou ganhando elétrons por

unidade de fórmula, determine o total de elétrons perdidos ou

ganhos por unidade de fórmula.

4. Iguale o número de elétrons ganhos pelo agente oxidante ao da

perda pelo agente redutor, colocando o coeficiente apropriado antes

da fórmula de cada um, no lado esquerdo da equação.

5. Complete o balanceamento por tentativa. Deixe para o final os

átomos de oxigênio e hidrogênio.





Reações de Oxidação-Redução

Reação redox indireta

Uma bateria funciona através da transferência de 

elétrons, através de um fio externo, do agente 

redutor para o agente oxidante



ânodo cátodo

Fio

Ponte salina













Potencial Padrão de Redução in solução aquosa a 25oC

Semi-reação E (V)

2H+
(aq) +  2e- → H2 (g) 0,00 C
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1. Atribuir números de oxidação a todos os átomos

2. Observar quais átomos que perdeme quais átomos que ganham

elétrons; determine quantos elétrons são perdidos e quantos são

ganhos.

3. Se há mais de um átomo perdendo ou ganhando elétrons por

unidade de fórmula, determine o total de elétrons perdidos ou

ganhos por unidade de fórmula.

4. Iguale o ganho de elétrons ganhos pelo agente oxidante ao da

perda pelo agente redutor, colocando o coeficiente apropriado antes

da fórmula de cada um, no lado esquerdo da equação.

5. Complete o balanceamento por tentativa. Inicie pelos átomos que

ganharam e perderam elétrons. Balancear todos os outros átomos

com exceção de O e H.

1. Atribuir números de oxidação a todos os átomos

2. Observar quais átomos que perdeme quais átomos que ganham

elétrons; determine quantos elétrons são perdidos e quantos são

ganhos.

3. Se há mais de um átomo perdendo ou ganhando elétrons por

unidade de fórmula, determine o total de elétrons perdidos ou

ganhos por unidade de fórmula.

4. Iguale o ganho de elétrons ganhos pelo agente oxidante ao da

perda pelo agente redutor, colocando o coeficiente apropriado antes

da fórmula de cada um, no lado esquerdo da equação.

5. Complete o balanceamento por tentativa. Inicie pelos átomos que

ganharam e perderam elétrons. Balancear todos os outros átomos

com exceção de O e H.

Balanceamento de reações redox em meio aquoso  

Método do número de oxidação



Balanceamento de reações redox em meio aquoso  

Método do número de oxidação

6. Balancear a carga (soma de todas as cargas iônicas) de maneira que

seja a mesma em ambos os lados da equação.

Se em meio ácido: adicione H+ ao lado deficiente em cargas

positivas.

Se em meio básico: adicione íons OH- ao lado deficiente em cargas

negativas.

7. Balancear os átomos de O adicionando H2O ao lado apropriado.

Verificar se os átomos de H estão balanceados.

Ex.: Completar e balancear as equações abaixo:

Cr2O7
-2 + Fe+2 Cr+3 + Fe+3 (em meio ácido)

CrO4
-2 + Fe(OH)2 CrO2

- + Fe(OH)3 (em meio ácido)



Balanceamento de reações redox em meio aquoso  

Método da semi-reação

1. Separar a reação em duas semi-reações, uma de oxidação e outra

de redução.

2. Balancear cada semi-reação separadamente de acordo com a

sequência:

3. Balancear por tentativa todos os átomos, com exceção de H e O.

a) Balancear os átomos de O adicionando-se H2O ao lado apropriado

b) Balancear os átomos de H. Se:

meio ácido: adicionar o número apropriado de H+ ao lado deficiente em H.

meio básico: adicionar H2O ao lado deficiente em H, e um íon OH- ao lado

oposto para cada átomo de H necessário

d) Balancear a carga adicionando elétrons ao lado deficiente em carga

negativa





Reação entre KMnO4 (K+
(aq) + MnO4

-
(aq)) e H2O2

Semi-reaçoes

-

Multiplicar 

2

5

2MnO4
-

(aq) +   5H2O2 (aq) +   6H+
(aq) → 2Mn2+

(aq) +  8H2O(l) +  5O2(g) E0 + 0.83



Balanceamento de reações redox em meio aquoso  

Método da semi-reação

3. Multiplicar cada semi-reação balanceada por um número apropriado

a fim de balancear a perda de elétrons com o ganho de elétrons. Em

seguida somar as semi-reações.

4. Cancelar qualquer coisa que apareça em ambos os lados da

equação.

Ex.: Usando o método da semi-reação complete e balanceie as seguintes

equações:

Cr2O7
-2 + Fe+2 Cr+3 + Fe+3 (meio ácido)

CrO4
-2 + Fe(OH)2 CrO2

- + Fe(OH)3 (meio básico)


