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APRESENTAÇÃO

É com grande alegria que lançamos este livro comemorativo de uma 
década de realização das Olimpíadas Regionais de Química (ORQ). Desde 
2003, cuidamos com muito carinho deste evento e acreditamos que este 
livro, que contém as provas teóricas e práticas realizadas ao longo destes 
anos, possibilitará que muitos professores tenham acesso a este material e 
possam utilizá-lo em suas aulas de química no ensino médio. 

A ORQ foi criada pelo Centro de Ensino Integrado de Química 
(CEIQ) do Departamento de Química (DQ) da Faculdade de Filosofia, 
Ciências e Letras de Ribeirão Preto. Este Centro tem desenvolvido várias 
atividades que visam contribuir para educação científica na região de 
Ribeirão Preto. 

As ORQ organizadas pelo CEIQ são diferenciadas em relação a 
outras olimpíadas que acontecem no país, pois se trata de uma olimpíada 
“às avessas”, pois o objetivo maior, não é a competição, mas sim a 
valorização da mobilização de professores e alunos no ambiente escolar e 
incentivo às ações colaborativas. 

Participaram da idealização e criação da I ORQ: Maurício dos Santos 
Matos, na época coordenador do CEIQ; Daniela Gonçalves de Abreu (na 
época era técnica do CEIQ) e Paulo Sérgio Calefi (na época Educador 
do Curso de Licenciatura da FFCLRP/USP).  Lembro-me que antes de 
discutirmos como seria a estrutura, discutimos quais eram os objetivos na 
realização desta ORQ. Desde o início a nossa prioridade era “movimentar 
a escola”, estreitar/aproximar a universidade e as escolas de ensino 
médio. Além disso, desejávamos que não só os professores de química se 
envolvessem no “processo de Olimpíada”, mas também os professores de 
outras áreas.  A partir de tais ideias surgiu uma Olimpíada Científica que 
aborda temas que possibilitem discussões interdisciplinares; que inclui na 
1ª. fase uma visita das escolas à universidade; que na segunda-fase propõe 
a resolução de situações- problemas para os alunos e que nas provas 
experimentais incentiva os estudantes a elaborarem roteiros experimentais. 

Durante a visita das escolas são feitas apresentações interativas sobre 
os temas das Olimpíadas e procura-se desmistificar a concepção sobre 
ciência que muitos estudantes demonstram, considerando-a algo somente 
para “mentes brilhantes”.  Procura-se discutir situações que permitam 
perceber que a ciência é uma construção humana, sujeita à influência 



de fatores sociais, econômicos e culturais de nosso tempo. Os temas são 
escolhidos considerando-se a possibilidade de reflexões sobre as relações 
entre ciência, tecnologia e sociedade e a possibilidade de participação de 
outras áreas do conhecimento na discussão. 

Depois das visitas, o tema da ORQ é trabalhado nas escolas e 
posteriormente, dos 40 que foram visitar o DQ, cada professor seleciona 6 
alunos (sendo 2 de cada série do ensino médio) para representar a escola na 
segunda fase, que envolve provas teóricas e experimentais, na universidade. 
Quando voltam para a 2ª. fase, geralmente realizada em outubro, as equipes 
representantes de escolas também entregam redações sobre os temas da 
ORQ. Nesta fase, os alunos resolvem as provas sempre em equipe e com 
isso pretende-se que aprendam a colocar o seu conhecimento à disposição 
dos outros, aprendam a trabalhar de forma colaborativa por um objetivo 
comum.

 As provas teóricas e práticas são elaboradas por professores de áreas 
específicas da química e também da área de ensino de química. Ao longo 
destes dez anos participaram da elaboração das provas a Profa. Maria 
Lúcia de A. M. Campos (da área de Química Ambiental), a Profa. Márcia 
Andréia Mesquita da Silva Veiga (da área de Química Qualitativa) e Profa. 
Rogéria Rocha Gonçalves (Química Inorgânica), eu e Profa. Joana de Jesus 
de Andrade (área de Ensino de Química). Geralmente apresenta-se um 
problema a ser resolvido, disponibilizam-se alguns reagentes, materiais e 
equipamentos de laboratório e cabe à equipe propor o roteiro experimental 
e posteriormente pensar sobre este. Os estudantes são levados a formular 
hipóteses, desenvolver formas de testá-las, alterá-las de acordo com os 
resultados, etc. 

Os alunos de uma mesma escola, não são classificados 
individualmente. Classifica-se a equipe representante da escola. Todos 
recebem certificados e participam da cerimônia de premiação representando 
a escola. Por acreditar que o prêmio também deva ter caráter formativo, 
além dos certificados e medalhas, a equipe (seis alunos) que conquista o 
1o lugar também ganha um estágio de 40 horas em um dos laboratórios de 
pesquisa do DQ. 

Durante a segunda fase, enquanto os alunos fazem as provas, 
oficinas são realizadas com os professores. Geralmente estão presentes não 
só professores de química, mas também de outras áreas, como português, 
biologia, história, etc, os quais relatam que também participaram do 



processo da olimpíada em suas escolas, seja colaborando na redação, 
seja discutindo o tema da olimpíada sob o ponto de vista de sua área 
disciplinar.  

Os professores de química relatam que a partir da participação 
na ORQ, algumas atividades são desenvolvidas nas escolas, como por 
exemplo: exibição de vídeos relacionados ao tema; realização de aulas 
experimentais forma realizadas a partir de roteiros de ORQ anteriores; 
promoção de concursos de redações envolvendo professores de química 
e de português, que integraram diferentes componentes curriculares 
na construção do conhecimento. Alguns professores relatam que para 
selecionar os 40 alunos para visitar a universidade (1ª. fase da ORQ) 
tiveram que ler ~ 300 redações. Acreditamos que o número de alunos e 
professores envolvidos no processo da Olimpíada é muito maior que 40 
alunos por escola. 

Desta forma, percebe-se que as atividades realizadas por centros 
de ciência, como por exemplo, pelo CEIQ podem de alguma forma, 
movimentar o contexto escolar. Apesar da participação na ORQ ser por 
anuência e não convocação, vários professores participam, muitos até 
sem apoio da Direção das escolas, por acreditar que isto possa contribuir 
para a formação de seus alunos. Pelos relatos dos professores percebe-se 
que de certa forma, a ORQ em algumas escolas, favorece a aproximação/
integração entre os professores de diferentes áreas e a realização de 
atividades diferenciadas com os alunos, que a princípio não fariam parte 
da rotina escolar. 

 Com o passar dos anos o número de escolas participantes cresceu, 
passando de 13 escolas em 2003 para 40 escolas em 2011. O contato dos 
professores com o CEIQ/universidade é estreitado. Alguns professores 
mantêm contato e posteriormente, buscam colaboração para organizar 
atividades, como por exemplo, oficinas, feiras e palestras em suas escolas. 
Nestes contatos, muitos professores relatam que geralmente usam os 
materiais das ORQ em suas aulas e nos perguntam onde poderiam encontrar 
tais materiais reunidos. Em razão desta demanda é que decidimos organizar 
os materiais utilizados nas ORQ neste livro. Esperamos singelamente que 
este livro possa contribuir com o ensino de química nas escolas.  

                                                                    
                                                     Daniela G. de Abreu 
                                             (atual coordenadora do CEIQ) 



Reflexões sobre uma olimpíada científica 
diferenciada: influências CTS e mobilização escolar1 

Introdução

A educação em ciências não se limita mais somente à sala de aula 
no âmbito da escola e segundo Barba (2005), os centros de ciências são 
locais capazes de propiciar a apreciação e o entendimento das ciências por 
meio de ações voluntárias e individuais, popularizando o conhecimento 
cientifico e tecnológico.   

Para Chassot (2003):
a nossa responsabilidade maior no ensinar 
Ciência é procurar que nossos alunos e alunas 
se transformem, com o ensino que fazemos, em 
homens e mulheres mais críticos. Sonhamos 
que, com o nosso fazer Educação, os estudantes 
podem tornar-se agentes de transformações
– para melhor- do mundo em que vivemos (p.31).

Atividades de educação científica promovidas por centros de ciência 
quando bem direcionadas, podem ser boas aliadas das aulas formais, 
podendo estimular a curiosidade dos estudantes e algumas vezes suprir, 
pelo menos em parte, algumas das carências da escola como a falta de 
laboratórios, recursos audiovisuais, entre outros. Segundo Gaspar (1993):

a preocupação com a aprendizagem em centros 
de ciências é uma constante [...] todo objeto 
ou experimento exposto é pensado e projetado 
com o objetivo de transmitir algum tipo de 
informação ou conteúdo (p.52).

No Departamento de Química (DQ) da Faculdade de Filosofia, 
Ciências e Letras de Ribeirão Preto, existe o Centro de Ensino Integrado 
de Química (CEIQ) que é responsável pela coordenação de atividades de 
extensão, ensino e pesquisa, na área de Educação em Química e ciências 

1Este texto já foi publicado In: CAVALLINI, T. S.; ABREU, D, G. Reflexões 
sobre uma olimpíada científica diferenciada: influências CTS e mobilização 
escolar. Plures-Humanidades (Ribeirão Preto), v. 10, p. 62-73, 2008.



correlatas. Uma das atividades que merece destaque é a promoção das 
Olimpíadas Regionais de Química, realizadas anualmente, desde 2003. 

Segundo o dicionário da Língua Portuguesa (Michaelis, 2008), a 
palavra Olimpíada está associada à celebração de competições atléticas 
internacionais, à semelhança dos jogos antigos gregos. Do campo dos 
esportes, as Olimpíadas foram estendidas para o campo educacional. 
Geralmente, as olimpíadas científicas são eventos de cunho competitivo, 
que se realizam anualmente, para estudantes pré-universitários. Olimpíadas 
de química são realizadas nos cinco continentes, em mais de 70 países, 
alguns destes movimentam mais de 20.000 estudantes (Programa Nacional 
- Olimpíadas de Química, 1998). 

Principalmente no final do século XX, algumas Universidades 
Estaduais começaram a organizar e promover no Brasil, Olimpíadas de 
Química, tendo como um dos principais objetivos, identificar os estudantes 
que possuíssem habilidades e interesse pela Ciência, estimulando-os a 
seguir carreiras científico-tecnológicas.

As Olimpíadas Regionais de Química (ORQ) promovidas pelo 
CEIQ são diferenciadas em relação a outras olimpíadas que acontecem 
no país. Pode-se dizer que se trata de uma olimpíada “às avessas”, 
pois o objetivo maior, não é a competição, mas sim a valorização da 
mobilização de professores e alunos no ambiente escolar e incentivo às 
ações colaborativas. Os temas abordados são escolhidos com a intenção 
de que as discussões nas escolas não se restrinjam apenas à disciplina de 
química e considerando possibilidade de reflexões sobre as relações entre 
ciência, tecnologia e sociedade (CTS). O conhecimento químico não é 
o fim, mas o meio por meio do qual, pode-se formar o indivíduo para 
exercício consciente da cidadania. Desta forma, neste trabalho pretende-
se relatar e discutir aspectos teóricos e práticos envolvidos na concepção 
da referida ORQ, da qual participam em média, 25 escolas de ensino 
médio, da rede pública e particular, da cidade de Ribeirão Preto e região. 

Fundamentação teórica 

Na década de 70, o agravamento dos problemas ambientais e 
discussões sobre a natureza do conhecimento científico e seu papel na 
sociedade possibilitaram o surgimento de um movimento que passou a 
refletir criticamente sobre as relações entre ciência, tecnologia e sociedade 



(Auler; Bazzo, 2001). Esse movimento levou a proposição, de novos 
currículos no ensino de ciências que buscaram incorporar conteúdos de 
ciência-tecnologia-sociedade–CTS. Porém, no Brasil, segundo Krasilchik 
(1987) proposições de cursos de ciências com ênfase em CTS propriamente 
dito só começaram a surgir na década de 1990, ou seja, no Brasil propostas 
CTS são emergentes. 

 Para Aikenhead (1987) e Yager e Tamir (1993) o ensino CTS tem 
como objetivos, a promoção do interesse dos estudantes ao relacionar 
a ciência com aspectos tecnológicos e sociais, discutir as implicações 
sociais e éticas relacionadas ao uso da ciência-tecnologia; adquirir uma 
compreensão da natureza da ciência e do trabalho científico, formar 
cidadãos científica e tecnologicamente alfabetizados capazes de tomar 
decisões informadas e desenvolver o pensamento crítico e a independência 
intelectual. 

Para Santos e Schnetzler (1997), considerando que a cidadania se 
refere à participação dos indivíduos na sociedade, torna-se evidente que, 
para o cidadão efetivar a sua participação comunitária, é necessário que ele 
disponha de informações, que estão diretamente vinculadas aos problemas 
sociais que afetam o cidadão, os quais exigem um posicionamento quanto 
ao encaminhamento das soluções. Para estes autores, a química se enquadra 
em tais condições. E ainda para Chassot (2003, p.49), “...a cidadania só 
pode ser exercida plenamente se o cidadão tiver acesso ao conhecimento 
(e isto não significa apenas informações)...”. 

 Um currículo com ênfase em CTS, procura abordar as inter-
relações entre explicação científica, planejamento tecnológico e solução 
de problemas e tomada de decisão sobre temas práticos de importância 
social (Santos; Mortimer, 2000).             Segundo Santos e Schnetzler 
(1997), o movimento CTS prevê o desenvolvimento de valores vinculados 
aos interesses coletivos, como os de solidariedade, de fraternidade, de 
consciência do compromisso social, de reciprocidade, de respeito ao 
próximo e de generosidade. 

             Nos documentos oficiais recentes encontram-se recomendações 
explícitas sobre as relações CTS: 

 o aprendizado deve contribuir não só para 
o conhecimento técnico, mas também para 
uma cultura mais ampla.... Deve propiciar a 
construção de uma compreensão dinâmica da 



nossa vivência material, de convívio harmônico 
com o mundo da informação, de entendimento 
histórico da vida social e produtiva, de 
percepção evolutiva da vida, do planeta e do 
cosmos, enfim, um aprendizado com caráter 
prático e crítico e uma participação no romance 
da cultura científica, ingrediente essencial da 
aventura humana. (BRASIL, 2000, p.6-7).

Podemos dizer que os objetivos das ORQ são muito próximos 
daqueles propostos para um ensino CTS, ou seja, pretende-se incentivar 
e preparar os alunos para o debate – uma educação para a discussão – 
desenvolver a faculdade de julgamento; conscientizar e discutir nossos 
direitos e deveres na sociedade, desenvolvimento valores éticos e também 
possibilitar que o conhecimento químico não seja o fim, mas o meio por meio 
do qual, pode-se formar o indivíduo para exercício consciente da cidadania. 
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I Olimpíada Regional de Química (2003)
“A Química, os combustíveis e o meio-ambiente.”

PROVA PRÁTICA
Introdução

Atualmente, o petróleo é um dos recursos naturais dos quais a nossa 
sociedade é bastante dependente. Isso é fácil de entender conhecendo a 
grande variedade de materiais (combustíveis, plásticos, fibras, borrachas 
sintéticas, tintas, detergentes, fertilizantes, etc)  que são fabricados 
utilizando-o como matéria-prima. O petróleo é constituído principalmente 
por compostos que contêm apenas carbono e hidrogênio, chamados de 
hidrocarbonetos, além de conter outros elementos, como enxofre (S), 
nitrogênio (N), oxigênio (O) e metais, em concentrações mais baixas.

  A maioria dos combustíveis de uso diário consiste de mistura de 
hidrocarbonetos derivados de petróleo: gás de cozinha, gasolina, querosene 
e óleo diesel. A queima desses combustíveis representa no momento, uma 
das maiores fontes de energia para a humanidade. Trata-se de uma fonte 
não renovável de energia.

A combustão completa de qualquer combustível leva a formação 
de gás carbônico (CO2 ou dióxido de carbono, um dos “gases estufa”) e 
água (H2O). A gasolina possui muitas impurezas contendo enxofre (S), 
e o diesel, ainda mais. Por isto estes combustíveis produzem durante a 
queima, grandes quantidade do gás tóxico, dióxido de enxofre (SO2), que 
é um dos responsáveis pelo fenômeno de chuva ácida. 

Convencionalmente, é considerada ácida a chuva que apresenta 
valores de pH menores que 5,6. Este valor expressa o equilíbrio químico 
entre o dióxido de carbono (CO2) atmosférico e sua forma ácida solúvel, 
o íon bicarbonato (HCO3

-), em água. O pH define o grau de acidez de 
uma solução. Mas além do dióxido de carbono, outras espécies químicas 
atmosféricas, como por exemplo dióxido de enxofre (SO2)  e óxidos de 
nitrogênio (NO e NO2) determinam a acidez da chuva. Na chuva, valores 
de pH inferiores a 5, 6 resultam da presença de ácido sulfúrico (H2SO4) e 
nítrico (HNO3), os quais em fase aquosa, encontram-se dissociados, sob a 
forma de íons hidrogênio (H+), sulfato (SO4

2-) e nitrato (NO3
-). 

O pH de uma solução pode ser medido usando-se papéis indicadores 
que adquirem não apenas duas cores possíveis, mas sim várias delas, que 



por comparação com uma escala colorida, permitem estimar o pH de um 
meio. São chamados de papéis  indicadores universais.

O pH de uma solução pode ser medido, mergulhando-se o papel 
indicador universal na solução e comparando-o com uma escala colorida 
(Figura 1).

            
Na combustão incompleta, a falta de oxigênio durante a reação leva 

à formação de monóxido de carbono (CO). Este gás é muito tóxico para o 
ser humano, pois este dificulta a função da hemoglobina, que é responsável 
pela renovação do oxigênio no nosso sangue. Pequenas concentrações 
de monóxido de carbono já provocam tonturas e dores de cabeça. Outro 
produto indesejável da combustão incompleta é a fuligem (C), um pó muito 
fino que pode impregnar nos pulmões e causar problemas respiratórios.

Todos hidrocarbonetos apresentam densidade menor que a da água 
(1g/mL)  por dois motivos principais: os átomos que os  formam possuem 
baixos valores de massa atômica e suas moléculas sendo praticamente 
apolares, tendem a ficar mais distantes entre si, o que implica menos 
moléculas por unidades de volume.

De acordo com a regra “semelhante dissolve o semelhante”, os 
hidrocarbonetos dissolvem-se apenas em substâncias apolares ou de baixa 
polaridade. São, portanto, insolúveis em água, que é polar.

Outro combustível bastante utilizado atualmente é o álcool.
A palavra álcool, usada no dia-a-dia, em geral refere-se a um 

composto específico, o álcool etílico ou etanol (álcool comum), embora, 
em Química, álcool seja o nome de uma extensa classe de compostos. 
Denomina-se álcool todo composto orgânico que apresenta um grupo 
hidroxila, -OH, ligado a um carbono saturado. 

Os álcoois possuem na molécula uma parte polar referente ao grupo  
–OH e uma parte apolar referente á cadeia carbônica.

Considere, por exemplo, a molécula de etanol, usado como 



combustível.                                                                 
 

 
         

 

Isso explica como o etanol, pode se dissolver tanto na gasolina 
(apolar) como na água (polar). 

De um modo geral, entretanto, observamos que em álcoois de cadeia 
carbônica pequena prevalecem as propriedades de compostos polares 
e em álcoois de cadeia carbônica longa prevalecem as propriedades de 
compostos apolares. Assim os álcoois com poucos átomos de carbonos na 
cadeia são bastante solúveis em água, pois suas moléculas fazem ligações 
de hidrogênio com as moléculas de água.

Conforme a cadeia carbônica se torna maior, a parte apolar do álcool 
começa a prevalecer e a solubilidade em água diminui consideravelmente.

A concentração de enxofre no etanol usado como combustível é 
praticamente zero e por isto não ocorre a formação de SO2, mas há formação 
de Nox, porque este vem da reação de N2 com o O2 presentes na atmosfera 
e não do combustível. Há também combustão incompleta produzindo CO, 
mas bem menos fuligem, que a gasolina, e principalmente o diesel (que é o 
pior em termos de fuligem). A maior preocupação com a formação do NOx 
não é devido à chuva ácida, mas sim a formação de ozônio na troposfera 
que é extremamente tóxico. No caso do carro movido à etanol, a produção 
de NOx é maior que os carros movidos à gasolina.

Desta forma, conclui-se que não existe um combustível ideal. O 
ideal seria usar o menos possível de combustível. 

Considerações finais

A gasolina é uma mistura de hidrocarbonetos obtida a partir da 
destilação do petróleo, não sendo, portanto, uma substância pura. No 
Brasil, antes da comercialização, adiciona-se álcool anidro à gasolina. A 
mistura resultante é homogênea (monofásica). 

No Brasil, o etanol é obtido da cana-de-açúcar plantada em grandes 
extensões de terra. Na Europa, o etanol é extraído de outras plantas e não 
da cana de açúcar.



A mistura água-álcool também é um sistema homogêneo 
(monofásico), com propriedades diferentes daquelas das substâncias que a 
compõem (densidade, ponto de fusão, ponto de ebulição, etc). Já a mistura 
água-gasolina é um sistema heterogêneo, bifásico. Quando a gasolina 
(que contém álcool) é misturada à água, o álcool é extraído pela água e o 
sistema resultante continua sendo bifásico: gasolina - água/álcool.

O álcool contido na gasolina dissolve-se na água porque suas 
moléculas são polares como as da água.   A concentração de álcool na gasolina 
brasileira , segundo o Conselho Nacional do Petróleo, CNP, deve estar 
entre 18% e 22%, volume a volume (ou, em unidades de concentração em  
volume, 180 mL/L a 220 mL/L).

Referências:
1FONSECA, M.R.M. Completamente Química: química orgânica. São 
Paulo: FTD, 2001.
2UTIMURA, T.Y. Química: livro único. São Paulo: FTD, 1998.
3PERUZZO, F. M.;CANTO, E. Química na aborda-
gem do cotidiano, 2 ed., São Paulo: Moderna, 2002.
4CRUZ, R. Experimentos de Química em Microescala-Química 
Orgânica.  São Paulo: Editora Scipioni, 1994.
 
Após a leitura do texto anterior, resolva as seguintes situações – 
problema:

Situação - problema A

Você tem sobre a bancada do laboratório 3 frascos contendo os 
rótulos A, B e C. Os frascos podem conter gasolina ou álcool.  

a) Proponham um procedimento experimental para identificar 
o conteúdo de cada frasco, considerando as características de tais 
combustíveis e a vidraria que você tem a disposição sobre a bancada*. 

b) Realizem o experimento proposto por vocês e discutam os 
resultados obtidos.

c) A que conclusão vocês chegaram sobre o conteúdo de cada frasco? 
Qual(is) frasco(s) contém gasolina? Qual(is) frasco(s) contem álcool?

* Nesta etapa, não serão aceitas as propostas que utilizem o 



cheiro ou a cor das amostras. 

Situação - problema B

       a) Dispondo de água destilada, gasolina, 1 proveta de 100 mL 
e um bastão de  

      vidro, proponha etapas experimentais para determinar o teor (%) 
de álcool na              

      gasolina. 
       b) Realizem o experimento proposto por vocês.
       c) Qual o teor (%) de álcool na gasolina analisada? O que você 

pode concluir s  
       sobre o cumprimento da norma do Conselho Nacional do 

Petróleo?

Situação - problema C

 Uma amostra de chuva de uma cidade brasileira  foi coletada por 
um morador e enviada para análise.  Tal amostra  encontra-se sobre sua 
bancada. 

a) Verifiquem o pH da amostra de água de chuva. A que conclusão 
vocês podem chegar?

b) Das substâncias dispostas sobre a bancada (carbonato de sódio 
(CaCO3);  cloreto de sódio (NaCl) e ácido cítrico), qual vocês escolheriam 
para neutralizar a água da chuva? Justifique.

c) Adicione (1/2 colher de chá) da substância escolhida no item 
anterior à água da chuva. Meçam novamente o pH.  

d) Expliquem o pH obtido no item anterior. 
            

PROVA TEÓRICA

1- (Unicamp) A gasolina comercializada nos postos de serviço 
contém um teor padrão de álcool de 22% (volume/volume), permitido por 
lei. Isso significa que, em cada 100mL de gasolina, 22 mL correspondem 
ao álcool. O teste utilizado para verificar esse teor é feito da seguinte 
maneira: em uma proveta de 100mL colocam-se 50mL de gasolina, 50mL 
de água e agita-se o recipiente. Formam-se duas fases distintas, uma fase 



superior de gasolina e uma inferior de água e álcool, já que o álcool é mais 
solúvel em água do que em gasolina.

a) Qual é o volume de cada uma dessas fases?
b) Como esse teste indica se a gasolina vendida em um determinado 

posto contém mais álcool que o permitido?

2- As ilustrações da figura abaixo representam densímetros como 
os usados em postos de gasolina. Esses instrumentos têm por finalidade 
indicar se o álcool combustível está ou não adulterado pela adição de 
outras substâncias

O primeiro dos densímetros representados contém etanol puro (d 
etanol = 0,8 g/cm3). Dos dois restantes, um está cheio de etanol e água (d 
água=1,0 g/cm3) e o outro de etanol e gasolina ( d gasolina = 0,7g/cm3), 
não necessariamente nesta ordem..

Com base nas informações, responda:
a) Qual a constituição da mistura II? Justifique sua resposta.
b) Qual a constituição da mistura III? Justifique sua resposta.
c) Quais os valores possíveis de densidade da bola escura? Justifique 

sua resposta.
d) Quais os valores possíveis de densidade da bola clara? Justifique 

sua resposta.

3- (Unicamp) Em um aterro sanitário, o lixo urbano é enterrado e 
isolado da atmosfera por uma camada de argila, conforme esquematizado 
na figura. Nessas condições, microrganismos decompõem o lixo 
proporcionando, entre outras coisas, o aparecimento de produtos gasosos. 
O gráfico ilustra a composição dos gases emanados em função do tempo.



a) Em que instante do processo a composição do gás coletado 
corresponde à do ar atmosférico?

b) Em que intervalo de tempo prevalece a atividade microbiológica 
anaeróbia? Justifique.

c) Se você quisesse aproveitar o gás emanado como combustível, 
qual seria o melhor intervalo de tempo para isso? Justifique sua resposta 
e escreva a equação química da reação utilizada na obtenção de energia 
térmica.

4- (Enem – modificado) Um dos índices de qualidade do ar diz 
respeito à concentração de monóxido de carbono (CO), pois esse gás pode 
causar vários danos à saúde. O gráfico a seguir refere-se às variações das 
concentrações de alguns gases, dentre os quais a maioria é poluente na 
atmosfera, no decorrer de um dia útil, em um grande centro urbano.

a) Em que períodos a concentração de monóxido de carbono atinge 
valores máximos?

b)  Como explicar que em determinados períodos a concentração de 
monóxido de carbono se eleve?

c) Quais as fontes emissoras de monóxido de carbono na atmosfera? 
Justifique.

d) Quais são as suas sugestões para minimizar a emissão de CO para 
a atmosfera nos períodos mais críticos? 



5- Pensando no Brasil, nos seus recursos naturais e econômicos e 
também na preservação do meio ambiente, o que vocês se propõem a fazer, 
para assegurar a não degradação do meio ambiente? Que hábitos vocês 
pretendem modificar ou desenvolver para isto? 



II Olimpíada Regional de Química (2004)
“Prevenção, Tratamento e Cura de doenças.”

PROVA PRÁTICA

Situação – problema 1

O desenvolvimento da química enquanto ciência está relacionado 
com a melhoria da qualidade de vida. Atualmente, pode-se dizer que várias 
substâncias químicas fazem parte da composição de medicamentos usados 
no tratamento e cura de doenças. Por exemplo, quando estamos com dor de 
estômago, é comum tomarmos um comprimido efervescente (antiácido).

O bicarbonato de sódio (NaHCO3) é um dos constituintes destes 
comprimidos

Em água esta substância reage com algum ácido (geralmente ácido 
cítrico) também contido no comprimido, produzindo o gás dióxido de 
carbono (CO2), responsável pela efervescência observada, conforme a 
equação química:

Essa reação só ocorre quando reagentes estão dissolvidos em água. 
É por isso que esses comprimidos podem ser guardados por muito tempo 
em embalagens fechadas. A massa de dióxido de carbono produzido pode 
ser determinada, conhecendo-se a massa inicial do sistema (copo plástico 
com água e o medicamento fora da embalagem) e a massa final do sistema 
(copo com o comprimido já dissolvido –após liberação total de gás).

Por meio de regras de três e relações estequiométricas é possível 
calcular a quantidade de NaHCO3 presente no comprimido, a partir da 
quantidade de gás produzido.

Suponhamos que você trabalhe no laboratório de análise de 
qualidade de uma indústria farmacêutica. Sobre a sua bancada há um 
envelope contendo um comprimido efervescente, além de copos plásticos 
e água destilada.

a) proponha as etapas experimentais que seriam necessárias para 
se determinar a quantidade e a porcentagem de NaHCO3 presente no 
comprimido;

b) realize as etapas experimentais (as balanças do laboratório podem 



ser utilizadas-consulte um(a) monitor(a));
c) qual a massa de NaHCO3 você determinou?
d) Qual o laudo você emitirá sobre a % de NaHCO3 no medicamento?   
                                     
Situação – problema 2

 O uso de plantas que apresentam atividades medicinais é conhecido 
e propagado através da cultura e tradição popular. No Nordeste do Brasil, 
grande parte dos habitantes da região usa o conhecimento de gerações 
para tratar de enfermidades. Calcula-se que 80% da população de países 
subdesenvolvidos e em desenvolvimento são quase completamente 
dependentes da medicina caseira, utilizando plantas para as suas 
necessidades primárias de saúde. 

Uma planta medicinal é um vegetal que produz em seu metabolismo 
natural, substâncias que provocam modificações das funções biológicas. 
Essas substâncias são os chamados princípios ativos, usados para fins 
terapêuticos. A escolha do solvente para a extração do princípio ativo é 
dependente de características polares e apolares de tais substâncias.

Apesar da simplicidade prática envolvida, por exemplo, em um 
chá diversos mecanismos físico-químicos complexos estão presentes nos 
processos de extração, tais como difusão, osmose, solubilidade, cinética 
de reação, etc.

Desta forma, imagine que você integra uma equipe, composta 
por químicos, biólogos e médicos e que desenvolvem suas pesquisas no 
interior da Floresta Amazônica. Os biólogos selecionam folhas de uma 
planta típica da região (se encontram sobre a bancada) e entrevistam índios 
que usam esta planta para curar dor de barriga e queimadura. A informação 
que se tem é que o princípio ativo usado para tratar a dor de barriga possui 
características polares. O princípio ativo associado ao tratamento de 
queimaduras possui características apolares. Sobre a bancada se encontram 
folhas da planta medicinal, almofariz e pistilo, chapa de aquecimento, 
béqueres, bastão de vidro e água.

a) Proponha um procedimento para extrair o princípio ativo para 
tratar a dor de barriga e justifique quimicamente. De que forma se poderia 
“facilitar” ou tornar a extração mais rápida? Por quê?

b) Execute o procedimento proposto no item a e apresente as 



evidências de que ocorreu a extração.
c) Se a proposta fosse extrair o princípio ativo associado à 

queimadura. O que você modificaria no procedimento proposto 
anteriormente? Justifique. Se para este propósito tivesse que pedir para 
comprar algum solvente, qual você escolheria dentre os seguintes: álcool 
etílico ou éter etílico. Justifique.        

                               
Situação – problema 3

O leite é o alimento mais comum na dieta das crianças nos dois 
primeiros anos de vida e mantém-se bastante freqüente até os 5 anos. Dessa 
forma, programas que visam combater à desnutrição em crianças incluem 
quase que obrigatoriamente o enriquecimento de leite. Além do elevado 
consumo pelas crianças, uma vantagem em relação aos outros alimentos é 
a possibilidade de uso do leite em pó, obtendo-se maiores durabilidade e 
facilidade de transporte.

O programa de combate à desnutrição sob responsabilidade do 
Ministério da Saúde abrange todo o território nacional e visa, mediante 
o enriquecimento do leite, fortalecer as ações de combate a carências 
nutricionais específicas, considerando os grupos de maior vulnerabilidade 
(crianças de 6 a 23 meses), e às deficiências do íon ferro e da vitamina A. 
A carência do íon ferro, por exemplo, chega a acometer mais de 25% dos 
indivíduos. 

Na concepção descritiva, o leite, pode ser considerado uma 
emulsão de gorduras em água estabilizada por uma dispersão coloidal 
de proteínas em uma solução de sais, vitaminas, peptídeos e outros 
componentes menores a um pH de 6,5 a 6,7. O leite é fonte do íon 
cálcio e de vitamina A, sendo encontrados também outros elementos 
relacionados a problemas de deficiência em recém nascidos: fósforo, 
zinco, ferro e cobre.

Quanto maior a concentração de ferro no leite, mais intensa será a 
coloração observada.

O íon ferro está presente em algumas proteínas, mas sua principal 
função está relacionada com o transporte, estoque e utilização do oxigênio 
molecular. Nesse sentido, esse elemento encontra-se nas hemácias, 
transmitindo a estas o tom colorido com que são caracterizados os glóbulos 
vermelhos do sangue, as hemoglobinas (Hb). Essas proteínas têm o íon 



ferro na sua estrutura A quantidade diária necessária para um adulto é 
estimada em torno de 12 mg.

Sobre a sua bancada você tem amostras de duas marcas de leite (A e 
B). O rótulo das duas marcas contém a informação de que o leite vendido 
é enriquecido com ferro.

a) Usando as informações da coluna ao lado, analise as duas marcas 
e julgue se as duas marcas estão realmente vendendo o leite enriquecido 
com ferro. Justifique.

b) Qual das duas marcas de leite tem mais ferro adicionado ao leite? 
Fundamente sua resposta. 

PROCEDIMENTO EXPERIEMNTAL PARA A DETERMINAÇÃO 
QUALITATIVA DE ÍONS FERRO III.

a) Coloque 20 mL de leite em um béquer, adicione 20 gotas de uma 
solução de tiocianato de amônio 10% e 5 mL de ácido clorídrico 1:3.

Na presença do ânion tiocianato, SCN-, tem-se uma coloração 
vermelha derivada do íon hexatiocianoferrato(III) [Fe(SCN)6]

3-:

  
GONÇALVES, J.M.; Antunes, K.C.L. e ANTUNES, A. Determinação qualitativa dos 
íons cálcio e ferro em leite enriquecido. Química Nova na Escola, no. 14, nov/2001.

Situação – problema 4

Os xaropes em geral, são compostos de dois terços de açúcar, contém 
água e extrato ou tinturas de plantas. O açúcar age como conservante 
natural. São medicamentos utilizados principalmente no tratamento de 
doenças respiratórias. 

A preparação do xarope consiste em dissolver o açúcar em água 
em proporção adequada, pois um xarope pouco concentrado tem o 
inconveniente de permitir o desenvolvimento microbiano, fermentando e 
azedando com muita facilidade, mesmo sendo preparado com o máximo 
de rigor na higiene.

Já o xarope muito concentrado apresenta o inconveniente de se 
cristalizar, além das dificuldades de se transferi-lo para outros recipientes 
de filtração e de dissolução devido à sua excessiva viscosidade. 

Na cultura popular, o xarope de guaco é bastante utilizado contra 



tosse, asma ou bronquite. A ciência já comprovou as propriedades 
medicinais desta planta e atestou seu efeito broncodilatador e expectorante. 
O guaco (Mikania glomerata) é originário do Brasil e sempre foi muito 
conhecido pelos índios brasileiros, que usavam a planta para combater o 
veneno das serpentes.

Para preparar o xarope caseiro de guaco, deve-se ferver água e 
açúcar em ponto de calda. Juntar um chá bem forte de guaco e misturar até 
incorporar bem. 

Tem-se que a densidade tabelada de um xarope simples (caseiro ou 
comercializado) deve ser em média 1,31 g/mL.

 
Sobre sua bancada, há uma amostra do xarope “W”. Com as 

vidrarias que você dispõe sobre a bancada e a balança (manipulada pelo 
monitor(a)):

a) Proponha um procedimento para determinar a densidade do 
xarope W;

b) Realize o procedimento e determine a densidade do xarope. 
c) A densidade calculada está de acordo, com o valor tabelado (1,31 

g/mL)?
d) Analisando a tabela a seguir, e considerando a temperatura 

ambiente igual a 20 °C, qual suposição você pode fazer, com relação à 
concentração de açúcar no xarope analisado? Justifique.               

% de açúcar em massa no xarope Densidade do xarope a 20oC
0 1,000

2,5 1,010
5,0 1,020
7,5 1,030
10,0 1,040
12,5 1,051
15 1,061
20 1,083
30 1,129
40 1,179
50 1,232
60 1,289

62,5 1,304



65 1,319

http://200.203.137.10/pub/Prof.%20Guilherme%20Sachs/LICOR.pdf
www.anfarmag.com.br/documentos/beneficios/gabarito2002.htm 

PROVA TEÓRICA I

1- A vitamina C é bastante conhecida como ácido ascórbico. O 
seu nome vem de um termo latino – scorbutus - que era usado para 
designar os sintomas decorrentes de sua falta no organismo. Até cerca de 
200 a0nos atrás, eram comuns viagens marítimas que duravam meses. 
Exploradores, marinheiros ou outras pessoas nelas envolvidas só comiam 
alimentos de provisões estocadas. Não faltavam carboidratos nem 
proteínas, mas muitos sentiam falta de frutas frescas e vegetais que os 
proveriam de vitamina C. A falta desta vitamina provocava sangramento 
nas gengivas, dor nos ossos e, quando se agravava, surgiam micro-
hemorragias debaixo da pele, podendo levar à morte.

A vitamina A é derivada de um pigmento vegetal, o caroteno, que dá 
cor à abóbora e à cenoura. O caroteno é uma provitamina que se transforma 
em nosso fígado, em vitamina A. Essa vitamina ajuda a manter o bom 
funcionamento das células epiteliais da pele e das mucosas que revestem 
o sistema digestivo e o respiratório. Previne resfriado e várias infecções, 
além de evitar a “cegueira noturna”.

 

Considerando as estruturas químicas das respectivas vitaminas, qual 



das duas vitaminas você supõe ser mais solúvel em água? Justifique.

2- Os raios X, uma forma de radiação eletromagnética, passam 
facilmente pelos tecidos moles, como músculos e órgãos internos, mas 
são parcialmente barrados por tecidos densos, como ossos e dentes. Com 
chapas de raios X, podemos localizar fraturas ósseas e cáries dentárias. 
Estas, por serem mais moles que o dente, absorvem menos raios X, 
aparecendo na chapa como uma região escura.

 Para radiografar o estômago ou os intestinos, o paciente precisa 
ingerir uma suspensão de sulfato de bário (BaSO4), que forra as paredes 
dos órgãos e barra a passagem dos raios, aparecendo na chapa como 
uma região clara. Assim, permite verificar lesões nos tecidos do aparelho 
digestivo. Um tumor por exemplo, apareceria como uma mancha escura.

A dose letal de íons Ba2+ para o ser humano é de 2 x 10-3 mol de 
íons Ba2+ por litro de sangue. Para se submeter a um exame de raio X, um 
paciente ingeriu 200 mL de uma suspensão de BaSO4. Supondo que os 
íons Ba2+ solubilizados na suspensão foram integralmente absorvidos pelo 
organismo e dissolvidos em 5 L de sangue, discuta se esta dose coloca em 
risco a vida do paciente. (Dado: constante do produto de solubilidade = 
1,5 x 10-10).

3- “O desenvolvimento das ciências, em particular da química, 
está relacionado a melhoria da qualidade de vida e expectativa de vida da 
população”.

Elabore um texto (máximo de 15 linhas) justificando a relação 
estabelecida na frase anterior e o papel do químico neste processo. 

PROVA TEÓRICA II

1- Os cálculos renais, popularmente conhecidos como “pedras nos 
rins”, são agregados cristalinos formados por alguns sais, dentre eles o 
fosfato de cálcio, que se forma pela reação entre íons cálcio e fosfato 
presentes no sangue, segundo a equação:

a) Avalie quimicamente a afirmação seguinte: “O tratamento das 



“pedras nos rins” deve incluir aumento da concentração de íons cálcio, 
Ca2+-”. Justifique sua resposta.

b) Quais alimentos devem ser evitados por pessoas com pedras nos 
rins. Justifique

2- Foi administrada uma dose de 500 mg de amoxicilina em um 
voluntário adulto do sexo masculino de 63 kg de peso. Foram colhidas as 
amostras de sangue nos tempos indicados obtendo-se os seguintes valores 
de concentração plasmática do antibiótico. A administração foi feita por 
“bolus” intravenoso.

Tempo em (hs) Concentração µg/mL

0,5 18,6

1,0 11,1
1,5 7,7
2,0 5,0
3,0 2,8
4,0 1,1
5,0 0,6

Usando os dados da tabela anterior construiu-se o seguinte gráfico:

Analisando o gráfico anterior, após 2 horas e meia, qual seria a 
concentração do antibiótico no sangue do paciente? Justifique sua resposta.

a) Qual a concentração em gramas por litro de sangue do antibiótico 
presente no plasma sanguíneo em 1 hora? Explique.

3- (UNICAMP) Alcalose e acidose são dois distúrbios fisiológicos 
caracterizados por alterações do pH do sangue: a alcalose corresponde a 
um aumento, enquanto a acidose corresponde a uma diminuição do pH. 



Essas alterações de pH afetam a eficiência do transporte de oxigênio pelo 
organismo humano. O gráfico esquemático a seguir mostra a porcentagem 
de oxigênio transportado pela hemoglobina em dois pH diferentes em 
função da pressão de O2:

a) Em qual dos dois pH há uma maior eficiência no transporte de 
oxigênio pelo organismo? Justifique.

b) Em casos clínicos extremos pode-se ministrar soluço aquosa de 
NH4Cl para controlar o pH do sangue. Em qual desses distúrbios (alcalose 
ou acidose) pode ser aplicado este recurso? Explique usando reações 
químicas.



III Olimpíada Regional de Química (2005)
“A química na busca da justiça e paz social.”

PROVA PRÁTICA

Situação - problema 1

A densidade é uma propriedade física importante e pode ser utilizada 
para distinguir um material puro de um impuro (ou de ligas desse metal), 
pois a densidade dos materiais que não são puros (misturas) é uma função 
da sua composição. Ela também pode ser utilizada na identificação e no 
controle de qualidade de um determinado produto industrial, bem como 
ser relacionada com a concentração de soluções. 

A densidade de um sólido pode ser determinada pesando-o 
cuidadosamente e em seguida determinando seu volume. Se o sólido 
apresentar uma forma irregular (o que torna impossível medir suas 
dimensões), o volume poderá ser determinado utilizando um método 
de deslocamento. Basicamente, determina-se a massa de uma amostra 
do sólido e então transfere-se quantitativamente essa massa para um 
instrumento volumétrico graduado apropriado (ex: proveta ou bureta), 
parcialmente cheio com água (ou em algum líquido no qual o sólido não 
flutue). O sólido deslocará um volume de líquido igual ao seu volume. 
Assim, ao anotar a posição do menisco antes e depois da adição do sólido, 
o volume poderá ser deduzido.

A densidade é uma propriedade específica de cada material, 
conforme apresentado na tabela a seguir:

Tabela 1
Substância Densidade (g/cm3)

ouro 19,3
ouro 18 16,7
chumbo 11,3

prata 10,5
cobre 8,96
ferro 7,87

alumínio 2,70



Uma jovem comprou de um catálogo comercial uma pulseira, 
supostamente de ouro 18. Após ter efetuado o pagamento da mercadoria, 
recebeu o produto via correio. Na ocasião suspeitou da constituição da 
pulseira, que foi enviada a este laboratório, e se encontra sobre a sua 
bancada. 

Havendo suspeitas sobre a idoneidade da empresa que vende tais 
peças, foi solicitado que a composição da peça seja investigada. 

a) Proponha as etapas de um procedimento experimental para 
verificar a composição da pulseira. Explique. 

b) Execute o procedimento proposto e responda se a pulseira é de 
ouro. Justifique.

Situação – problema 2 
 

http://www.cespe.unb.br/vestibular/guia/Avaliacao.htm (acessado em 
6/09/2005, ás 13h45)

O álcool, embora seja uma substância de elevado potencial tóxica 
para o organismo, é vendido livremente. O etanol é um depressor do 
Sistema Nervoso Central, isto é, diminui o tempo de resposta a estímulos 
externos. Seus principais efeitos a curto prazo são a perda de coordenação, 
fala arrastada, pupilas dilatadas, perda do autocontrole emocional. A 
exposição prolongada a esta droga causa destruição parcial do fígado e 
sistema nervoso, depressão respiratória, problemas de disfunção sexual 
(impotência e/ou ejaculação precoce), aumento do colesterol, doenças 
cardiovasculares, câncer, catarata e morte. Uma forma de detectar se uma 
pessoa está alcoolizada no trânsito é por meio do uso do bafômetro. Os 
bafômetros mais simples são descartáveis e consistem de pequenos tubos 
contendo soluções aquosas de dicromato de potássio e sílica umedecida 
com ácido sulfúrico.

A detecção da embriaguez por esse instrumento é visual, envolvendo 
mudança de coloração. A representação da reação química que ocorre 
nesse tipo de bafômetro é mostrada abaixo.

 



Na cena de um crime de assassinato, foram encontradas duas taças 
contendo bebidas. Amostras das referidas bebidas encontram-se sobre sua 
bancada, sendo denominadas amostra A e B. 

a) Proponha as etapas de um procedimento experimental para 
determinar se as bebidas A e B contém álcool, considerando as vidrarias e 
reagentes dispostos sobre a bancada.

b) Execute o procedimento e responda qual(is) das amostras contém 
álcool. Justifique. 

Situação – problema 3	

Em maio de 2003 começaram a surgir as primeiras mortes 
relacionadas ao uso do contraste radiológico Celobar, comercializado 
pelo laboratório Enila. Até o dia 24 de maio, pelo menos cinco pessoas 
já haviam morrido em Goiânia após tomar o contraste. Pelo menos 21 
pessoas podem ter morrido em decorrência da ingestão de Celobar em 
todo o país.

 Depois das primeiras mortes relacionadas ao medicamento, a 
Anvisa (Agência Nacional de Vigilância Sanitária) interditou o laboratório 
Enila, que teve a falência decretada e continua fechado. 

 O Celobar é utilizado para radiografar órgãos transparentes aos 
raios-X, e seu princípio ativo é o BaSO4, que é um agente radiopaco que 
bloqueia os raios-X. Áreas do corpo em que o sal se localizar aparecerão 
brancas na radiografia. 

Em junho do mesmo ano, a Anvisa verificou que o referido 
laboratório havia comprado 600 kg de carbonato de bário -usado na 
formulação de raticidas. A indústria informou que a substância foi usada 
para sintetizar o sulfato de bário, matéria-prima do Celobar.

Embora o laboratório Enila tenha informado que descartou todo 
BaCO3, o laudo da Fundação Oswaldo Cruz relatou  que foi detectado 
grande quantidade de carbonato no lote (14%, contra um limite máximo 
aceitável de 0,001%).

O íon Ba2+ apresenta alto potencial tóxico, competindo com íons 
K+ pelos canais de K+, causando hipocalemia (deficiência de K+). O íon 
Ba2+ (na forma livre) é absorvido pela mucosa gastrointestinal.

O BaCO3 é 24 vezes mais solúvel que o BaSO4. Em pH 1, que é 
próximo ao pH do estômago, a solubilidade do BaSO4 é 3 vezes maior que 



aquela observada em água purificada. No caso do BaCO3, sua solubilidade 
aumenta 650 vezes em pH 1.

O laboratório Enila, responsável pela fabricação do Celobar tentou 
produzir BaSO4 a partir do BaCO3. Possivelmente a conversão não foi 
completa e o sal obtido não foi devidamente purificado, o que resultou na 
morte das pessoas que o consumiram devido à intoxicação com Ba2+.

Observe as equações:

Sobre a sua bancada encontram-se dois frascos (W e T) contendo 
amostras de supostos contrastes radiológicos. 

a) Proponha as etapas de um procedimento experimental para 
investigar se a composição do medicamento é BaCO3 ou BaSO4.

b) Execute o procedimento proposto e descreva qual das amostras 
fornecidas estaria adulterada. Justifique. 

 Situação – problema 4
 A qualidade do leite é controlada pelos institutos de saúde 

pública por meio de testes específicos que envolvem a determinação de 
densidade, teor de gordura, rancidez e a acidez, e a presença de aditivos 
usados para conservação, ou materiais estranhos ao leite para esconder o 
seu “batismo” com água. A tabela a seguir mostra alguns materiais que já 
foram encontrados no leite e sua função no “processo” de fraude.

Tabela 2 
Materiais Função

Antibióticos, Formol Ácido 
Salicílico e salicatos, Ácido Bórico 
e boratos

Conservar o leite,evitando a ação 
de microorganismos

Amido Disfarçar a adição de água no leite, 
mantendo densidade inicial



Bicarbonato de Sódio Disfarçar a acidez do leite 
observada, quando este está 
deteriorado

Fonte: http://www.lapemm.ufba.br/leite.htm

Um teste usado na investigação da fraude no leite é a adição de 
solução de iodo ao “leite suspeito”. Coloca-se aproximadamente 5 mL do 
leite suspeitamente fraudado em um tubo de ensaio. Adicionam-se algumas 
gotas da solução de iodo (verifique se esta solução está na bancada ou 
na capela). Se o leite contiver amido, aparecerá uma coloração que pode 
ser azul, roxa ou quase preta. Essa coloração deve-se à formação de um 
complexo amido e iodo.

As plantas possuem o polissacarídeo amido que se transforma 
biologicamente em glucose. O amido pode ser separado em 
duas frações: em amilose (10-20%) e amilopectina (80-90%). 
A amilose forma uma dispersão coloidal em água quente e 
a amilopectina é completamente insolúvel. A estrutura da 
amilose consiste em longas cadeias de unidades de glucose. 
  A amilose no amido é responsável pela cor azul na presença do 
iodo. Ocorre que a molécula de iodo entra dentro da estrutura - o que se 
chama de “sequestro”, formando um complexo.

Sobre sua bancada encontram-se amostras de leite das marcas 
fictícias D e J. 

a) Proponha as etapas de um procedimento experimental para 
investigar se os leites D e J foram fraudados ou não.

b) Execute o procedimento proposto e responda se os leites foram 
fraudados pela adição de amido ou não. Justifique.

PROVA TEÓRICA

1- Muitas vezes acidentes de trânsito estão associados ao consumo 
de bebida alcoólica. No Brasil as leis de trânsito (resolução 476 de 1974) 
consideram dirigir em estado de embriaguez, quando o nível de álcool 
no sangue for igual ou superior a 0,6 g/L; ou o nível de ar exalado (no 



bafômetro) for igual ou superior a 0,00038 g/L. Considerando que o teor 
alcoólico da cerveja é de 5% volume por volume:

a) Calcule a massa total (em gramas) de álcool que deve estar 
presente no sangue de uma pessoa para resultar na concentração 0,6 g/L. 
Sabe-se que o volume médio de sangue em um ser humano é 7,0 L

b) Calcule o volume de álcool, em mL, que corresponde à massa 
calculada no item a. A densidade do etanol é 0,8 g/mL.

c) Considerando que 13% do álcool ingerido vai para a corrente 
sangüínea, calcule o volume, em mL, de cerveja que uma pessoa teria que 
beber, para que tenha no sangue o teor de álcool de 0,6 g/L.

d) Calcule quantas latas de cerveja corresponde o volume calculado 
no item c (1 lata = 350 mL).

e) Utilize os resultados obtidos nos itens anteriores e a tabela a 
seguir, para justificar a frase “Se beber não dirija”.

Tabela: efeito do álcool no organismo. (adaptada da revista Época, 
SP, Globo, n.15, 31 agosto 1998)

Tabela 3

Quantidade 
de bebida

2 latinhas 
de cerveja, 
2 taças de 
vinho, 1 dose 
de uísque

3 latinhas de 
cerveja
3 taças de 
vinho
1,5 doses de 
uísque

5 latinhas de 
cerveja
5 taças de 
vinho
2,5 doses de 
uísque

7 latinhas de 
cerveja
7 taças de 
vinho
3,5 doses de 
uísque

Nível de 
álcool no 

sangue (g/L)
0, 1 a 0,5 0,6 a 0,9 1 a 1,4 Acima de 1,5



Alterações 
no 

organismo

Alteração na 
percepção de 
velocidade 
e distância; 
é o limite 
permitido por 
lei

Estado de 
euforia., 
com redução 
de atenção, 
julgamento e 
controle

Condução 
perigosa 
por causa 
da demora 
da reação e 
alteração dos 
reflexos

Motorista 
sofre confusão 
mental e 
vertigens; mal 
fica em pé 
e tem visão 
dupla

Possibilidade 
de acidente

Cresce o risco 
de acidentes

Duplica a 
probabilidade

Risco é seis 
vezes maior

O risco 
aumenta 25 
vezes

Dados médios para uma pessoa de 70 kg, que variam conforme a 
velocidade de ingestão da bebida e o metabolismo.

2-  Na tentativa de conter o tráfico de drogas, a Polícia Federal passou 
a controlar a aquisição de solventes com elevado grau de pureza, como o 
éter (etoxi-etano) e a acetona (propanona). Hoje, mesmo as Universidades 
só adquirem estes produtos com a devida autorização daquele órgão. Qual 
das alternativas a seguir, apresenta, respectivamente, isômeros funcionais 
destas substâncias? Justifique sua resposta apresentando as fórmulas 
estruturais dos respectivos isômeros.

a) butanal e propanal      
b) 1-butanol e propanal 
c) butanal e 1-propanol   
d) 1-butanol e 1 propanol

3- O Celobar é um medicamento utilizado para radiografar órgãos 
transparentes aos raios X e seu princípio ativo é o BaSO4, que é um 
agente radiopaco que bloqueia os raios X. Áreas do corpo em que o sal 
se localizar aparecerão brancas na radiografia. O íon Ba2+ apresenta alto 
potencial tóxico, competindo com íons K+ pelos canais de K+, causando 
hipocalemia (deficiência de K+). O íon Ba2+ (na forma livre) é absorvido 
pela mucosa gastrointestinal.

A solubilidade do BaSO4 em pH 1 é 3 vezes maior do que em 
água, enquanto que a do BaCO3 é 650 vezes maior. O laboratório Enila, 
responsável pela fabricação do Celobar tentou produzir BaSO4  a partir 
do BaCO3, usando ácido sulfúrico. Possivelmente a conversão não foi 



completa e o sal obtido não foi devidamente purificado, o que resultou na 
morte das pessoas que o consumiram devido à intoxicação com por Ba2+.

a) Equacione a reação de preparação do BaSO4 a partir de BaCO3 
em meio de ácido sulfúrico.

b) Considerando os dados de solubilidade dos sais em pH 1, 
justifique usando conceitos químicos, a intoxicação e morte das pessoas 
após a ingestão do contraste radiológico. 

4- Para que a “cola de sapateiro” não seja utilizada como droga 
e também devido à presença de uma substância cancerígena, o tolueno 
(ou metil benzeno), uma das propostas sugeridas foi a adição de pequena 
quantidade de formol (ou solução aquosa a 40% de metanal), que, em 
virtude de seu cheiro forte e irritante, desestimularia a inalação do produto. 
Escreva as fórmulas moleculares para o tolueno e o metanal.

5- O texto a seguir, apresenta a utilização de substâncias químicas na 
solução de um crime. Após a leitura, que servirá de “inspiração”, elabore 
um texto (máximo 30 linhas) relacionando o desenvolvimento da química 
com a investigação de crimes.

Texto extraído de http://www.moderna.com.br/quimica/quimica_am/
curiosidades/0012 (acessado em 29/09/2005, ás 14h34)

Luminol e os crimes misteriosos

 Muitos crimes, sobretudo assassinatos, deixam de ser solucionados 
por falta de provas conclusivas. Hoje em dia, a identificação do DNA de 
vítima e/ou agressor auxilia de forma determinante na obtenção dessas 
provas. Entretanto, o criminoso procura na maior parte das vezes executar 
o chamado “crime perfeito”, sem deixar rastros visíveis. Trabalham talvez 
com luvas, com o propósito de não deixar impressões digitais e caso 
disponham de tempo e condições, limpam e lavam todo o ambiente no 
qual o crime foi cometido. Das armas, ou possíveis instrumentos usados 
no ataque fatal, são também meticulosamente retiradas quaisquer manchas 
ou partículas de sangue.

 A chamada Química Forense, ou Criminalística, entretanto, 
dispõe hoje de poderoso auxiliar capaz de achar e identificar quantidades 
mínimas de sangue, mesmo quando completamente invisíveis a olho nu 



ou com instrumentos óticos comuns, em locais de onde foram retiradas 
cuidadosamente.

 A substância luminol permite esse “quase” milagre, fornecendo 
uma coloração brilhante azul esverdeada quando entra em contato com 
sangue, mesmo quantidades mínimas ou após muitos anos passados.

 O luminol permite detectar sangue na proporção de uma parte em 
um milhão (assim como uma gota de sangue em 999.999 gotas de água).

Como e por que isso ocorre? 
O sangue humano contém um pigmento, a hemoglobina, cuja função 

consiste em transportar o essencial elemento oxigênio por todo o corpo. 
Parte da molécula de hemoglobina contém um átomo de ferro. O sangue, 
ou melhor, a hemoglobina contendo o elemento ferro vai promover uma 
interessante reação quimiluminescente - produção de luz devido a uma 
reação química.

 O luminol  é um composto orgânico usualmente obtido como 
um pó. Quando se mistura esse pó com peróxido de hidrogênio (água 
oxigenada, um poderoso oxidante) e com uma base (hidróxido), na 
presença de um catalisador, ocorre a emissão de radiação luminosa. 
Existem vários catalisadores que permitem a observação de luz, porém 
a hemoglobina encontrada no sangue é o mais poderoso, mostrando uma 
intensa luz azul esverdeada. Dessa forma é possível detectar quantidades 
mínimas de sangue - processo científico usado pela Criminalística.

 Na hipótese da presença de traços de sangue, o ferro da hemoglobina 
acelera a reação de oxidação ocorrente entre a água oxigenada e o luminol. 
Nessa reação, o luminol perde átomos de nitrogênio e de hidrogênio e ganha 
átomos de oxigênio, resultando num composto conhecido como 3-amino-
ftalato. Os elétrons presentes nos átomos de oxigênio são, no momento 
da reação, promovidos a orbitais mais altos, porém, muito rapidamente 
voltam a um estado mais baixo, emitindo energia sob a forma de um fóton 
luminoso.

 A Quimiluminescência é exatamente isso: a produção de radiação 
eletromagnética sob a forma de luz como resultado da liberação de energia 
por uma reação química. Essas reações são conhecidas como reações 
quimiluminescentes, e envolvem geralmente compostos sintéticos em 
contato com oxidantes fortes como o peróxido de hidrogênio.



IV Olimpíada Regional de Química (2006)
“Química, estética e saúde.”

PRÁTICA

Situação – problema 1
Todos nós usamos diariamente sabão ou sabonete. O sabão 

geralmente é o resultado da reação química entre uma base (geralmente 
hidróxido de sódio ou hidróxido de potássio e algum ácido graxo). Esta 
reação é denominada saponificação. O ácido graxo pode ser, por exemplo: 
banha de porco ou azeite de côco. Ao fazer compras notamos uma oferta 
enorme de marcas e preços diferentes. Será que todos apresentam a mesma 
qualidade? Qual seria o melhor sabonete para o banho e higiene diária? O 
que é importante levar em consideração na hora da compra?

O pH é um dos parâmetros que deve orientar a escolha. O pH é um 
índice que indica a acidez (pH<7) , neutralidade (pH=7) ou alcalinidade 
(pH>7) de um meio qualquer. O pH da nossa pele, de forma geral, oscila 
entre 4,5 e 6,5. Esta é a faixa chamada de ‘pH fisiológico’, considerada a 
ideal. Uma pele saudável apresenta uma fina camada externa ácida que 
evita a desidratação da pele e a penetração de microorganismos em nosso 
corpo. 

Uma mistura de água, sais minerais, gordura e outras substâncias 
segregadas pelas glândulas sebáceas e sudoríparas determinam a acidez 
da pele. Nas regiões mais próximas aos genitais o pH é mais baixo, mais 
ácido, justamente para impedir a infestação microbiana nestas áreas do 
corpo. O sabonete muito básico prejudica esta camada o que pode provocar 
o ressecamento da pele e manchas brancas entre outras. O ideal para nossa 
proteção e minimização de riscos de agressão à pele será sempre melhor 
buscar produtos que trabalhem na faixa de pH fisiológico. 

Geralmente, os sabonetes em barra são compostos de ácidos graxos 
de origem animal ou vegetal, saponificados com dose cáustica ou outras 
substâncias para formar a massa sólida e espumógena. O produto final fica 
com o pH na faixa de 8,0 a 9,5 - faixa de pH alcalino, o que poderia levar 
a um maior potencial de irritação para a pele. 

Os sabonetes líquidos são compostos por agentes tensoativos 
sintéticos e geralmente ficam na faixa de pH mais próximo da neutralidade, 
podendo variar do pH mais ácido, 5,5 - 6,0 até o ligeiramente alcalino, 



por volta de 7,5 - 8,0. Teoricamente seriam preferíveis para a higiene do 
corpo. No entanto, a escolha não é tão simples, pois as formulações de 
sabonetes líquidos usam, via de regra, tensoativos da família dos alquil 
sulfatos, alguns deles bem irritantes para a pele. Assim, o mais adequado 
é procurar por produtos de empresas idôneas, que realizam testes clínicos 
de segurança das suas formulações, mostrando que são produtos bons para 
a pele. Não basta ser líquido e trabalhar no pH fisiológico, é preciso que 
a concentração e tipo dos tensoativos sejam o menos agressivo possível. 
É preciso que sejam agregados ingredientes emolientes, que reponham a 
emulsão epicutânea perdida no banho, além de outras substâncias benéficas 
para a pele, como óleos e extratos vegetais.     

  O método mais simples, confiável e rápido para se determinar o pH 
de uma solução é usar um pHmetro. No entanto, o pH pode ser estimado 
por meio da adição de algumas gotas de um indicador ácido-base, que 
geralmente é um corante, solúvel em água, cuja cor depende do pH.  Por 
exemplo, o indicador fenolftaleína é incolor em meio ácido e rosa em meio 
básico. A faixa de pH da mudança de cor da fenolftaleína é de 8,2 a 10,0. Já 
o alaranjado de metila possui uma faixa de mudança de cor entre 3,2 a 4,4, 
sendo vermelho em pH< 3,2 e amarelo em pH >4,4. O indicador alizarina, 
é vermelho em pH <11,0 e é violeta em pH> 12,4, sendo portanto, sua 
faixa de mudança de cor entre 11,0 e 12,4. A faixa de pH que muda o 
caráter básico ou ácido do indicador está descrita nos rótulos dos frascos 
sobre a sua bancada. 

   O pH de uma solução pode ser medido usando-se papéis 
indicadores que adquirem não apenas duas cores possíveis, mas sim várias 
delas, que por comparação com uma escala colorida, permitem estimar o 
pH de um meio. São chamados de papéis  indicadores universais.

O pH de uma solução pode ser medido, mergulhando-se o papel 
indicador universal na solução e comparando-o com uma escala colorida 
(veja figura abaixo).



Sobre sua bancada encontram-se algumas vidrarias, além de três 
soluções de sabonetes, das marcas A, B e C; três soluções de indicadores 
com faixas de mudança de cor em região ácida, básica e neutra, e “tiras” 
de papel indicador universal. Tem uma escala de cor de pH na capela. Se 
necessário, consulte os monitores.  

a) Proponha procedimentos para identificar a faixa de pH das 
soluções dos sabonetes A, B e C, utilizando apenas as soluções de 
indicadores ácido-base. Justifique as escolhas e etapas planejadas.

b) Estime o pH das soluções com as tiras de papel indicador 
universal. 

c) Execute os procedimentos propostos. Peça ajuda aos monitores 
para utilizar corretamente o papel indicador universal, caso seja necessário. 
Anote todas as observações feitas pelo grupo. 

d) Na opinião do grupo, qual seria o melhor sabonete em termos de 
pH para a pele?  

Situação – problema 2
Uma forma de se embelezar é cuidar bem de nossas unhas! Há 

quem diga que as mãos de uma pessoa são o seu cartão de visitas! Homens 
e mulheres cada vez mais têm usado esmaltes de variadas cores para 
valorizar suas mãos e pés. Os esmaltes são um determinado tipo de tinta. 
Desta forma, vamos conhecer um pouco sobre as tintas.

Desde os primórdios da civilização, o ser humano usa tintas, 
empregando pigmentos naturais, como óxido de ferro vermelho, dispersos 
em resinas naturais, como cera de abelha, piche e, mais tarde, albumina 
de ovo e óleos de origem vegetal e animal. A finalidade destas tintas era 
essencialmente decorativa. 

A tecnologia das tintas e dos vernizes progrediu lentamente por vários 
séculos e só veio a desenvolver-se com a Revolução Industrial, a partir 
do final do século XVIII, com novos pigmentos, novas resinas naturais 
e modificadas, e principalmente, com as primeiras resinas sintéticas que 
surgiram no início do século XX. Ao longo deste período, evoluiu-se de 
uma situação em que as tintas apresentavam secagem muito lenta (dias e 
até semanas) e baixa resistência a solventes e agentes químicos agressivos 
para uma situação em que a secagem pode se dar em até 10s. A procura por 
produtos não poluentes levou ao desenvolvimento de tintas solúveis em 
água e até de tintas em pó que não necessitam de solventes.



As tintas são formadas por resina, solvente, pigmentos, e aditivos. 
As resinas são oligômeros, isto é, polímeros de baixa massa molecular, 
fusíveis e/ou solúveis em determinados solventes. Possuem grupo 
funcionais residuais, como carboxila (-COOH), hidroxila (-OH), amina 
(-NH2), isocianato –N=C=O) e ligação dupla, que podem reagir entre 
si ou com outros pré-polímeros para formar polímeros de maior massa 
molecular, aumentando assim, sua resistência química. 

As resinas são responsáveis pela formação do filme, a fase contínua 
da película de tinta seca. A maior parte das propriedades da tinta decorre 
das propriedades das resinas, como aderência ao substrato, dureza ao 
risco, brilho, flexibilidade, etc. Em geral, as resinas estão dissolvidas em 
solventes voláteis, o que possibilita seu manuseio e aplicação. Os solventes 
geralmente evaporam durante o processo de secagem da tinta. Alguns 
reagem com a resina nesse processo e passam a fazer parte do filme que 
recobrirá a peça.

Na maioria das vezes, os solventes não fazem parte da película 
de tinta depois de seca. No entanto, desempenham um papel importante 
nas fases de preparação, aplicação e secagem das tintas convencionais, 
assegurando homogeneidade e regulando a viscosidade adequada do 
sistema em todas as etapas. Na formulação da tinta, a escolha do solvente é 
de extrema importância e devem ser considerados parâmetros como poder 
de solvência, volatilidade, toxicidade e caráter higroscópico. São solventes 
usuais na preparação de tintas: aguarrás (mistura de hidrocarbonetos 
alifáticos), tolueno, xilol, etanol, acetato de etila, acetona , água entre 
outros.

Sobre sua bancada encontra-se uma amostra de esmalte para unhas, 
além de água e vidrarias de laboratório. Os solventes orgânicos etanol e 
acetona encontram-se nas capelas. 

a) Proponha um procedimento (justificando cada etapa) para 
identificar qual dos três solventes (água, etanol e acetona) seria o mais 
indicado para fazer parte da composição do esmalte. 

b) Execute o procedimento e anote todas as observações feitas pelo 
grupo.

c) Após a realização do procedimento, justifique qual dos três 
solventes, o grupo acredita que seria o mais adequado para fazer parte da 
composição do esmalte. 



Situação – problema 3
 

A saúde da nossa pele é importante para garantir uma boa aparência. 
Leia o texto a seguir que foi retirado do sitio http://revistacriativa.

globo.com/Criativa/0,19125,ETT1241185-2242-1,00.html, acessado dia 1 
de outubro de 2006 às 11:00 h.

Sem disfarce 
Caspa, bigodinho, pelos encravados… Como combater problemas 

que detonam o visual e a auto-estima?  Texto de Sandra Hirata 

Artigo I. Micose de pele

O QUE É? - De repente manchas tomam conta do colo e das 
costas. O mal, conhecido popularmente como pano branco, é uma doença 
chamada pitiríase versicolor, uma das micoses mais comuns. É causada 
por um fungo que existe naturalmente na pele e no couro cabeludo e que 
se alimenta de gordura. Em geral, se dissemina por causa de stress, baixa 
da imunidade e oleosidade em excesso. ‘É comum os fungos migrarem do 
couro cabeludo e se instalarem no corpo’, diz a dermatologista Carolina 
Ferolla, de São Paulo. ‘As manchas brancas surgem porque esses fungos 
diminuem a produção de melanina, o pigmento que dá cor à pele.’ Algumas 
pessoas predispostas sofrem com o problema o ano inteiro. Mas ele é mais 
freqüente no verão, quando o sol diminui a imunidade. 

COMO PREVENIR? - Deve-se evitar banho quente e demorado, 
assim como situações estressantes, fatores que aumentam a oleosidade da 
pele e do couro cabeludo, abrindo as portas para a contaminação. 

COMO COMBATER? - Casos leves podem ser combatidos com 
xampus à base de sulfeto de selênio. ‘Recomendo esfregá-lo com bucha 
no local afetado por cerca de 20 dias’, diz a dermatologista Carolina. Casos 
graves pedem consulta médica para prescrição de remédios antifúngicos 
via oral, como a terbinafina, além de xampus mais potentes, com ciclopirox.

Como citado no texto anterior, o sulfeto de selênio (SeS) é usado 
com finalidade medicinal. Outros íons metálicos como por exemplo, 
zinco e níquel também formam sulfetos insolúveis. Desta forma, quando 
soluções amoniacais contendo Zn2+ e Ni2+ são tratadas com sulfeto de 
sódio, ocorre a formação de um sólido (precipitados). O ZnS  (Kps= 2,0 



x 10-25, a T=25°C) apresenta coloração branca e o  NiS  (Kps= 1,0 x 10-24, 
a T=25°C) apresenta cor preta. Se estes íons estiverem presentes em uma 
solução, o precipitado geralmente se forma dentro de dois a três minutos 
após colocar o tubo de ensaio em banho-maria.  

Além da coloração, para confirmar a composição dos precipitados 
formados (ZnS ou NiS), pode-se também tratar o precipitado com uma 
solução uma solução de HCl 1 mol/L. O ZnS é solúvel em solução de HCl 
1 mol/L, enquanto o NiS não o é.

 Sobre sua bancada encontram-se as soluções D, E e F que podem 
conter Zn2+, ou Ni2+ ,ou uma mistura de ambos os metais. Além de vidrarias, 
soluções aquosas de Na2S(aq) e de HCl 1 mol/L também se encontram à 
disposição sobre sua bancada.  Assim:

a) Considerando as vidrarias e reagentes disponíveis sobre a 
bancada, proponha um procedimento para identificar a composição das 
soluções fornecidas.

b) Execute o procedimento planejado no item anterior e registre 
as observações feitas pelo grupo. Escreva as equações químicas 
correspondentes. 

c) Escreva um laudo sobre a composição das soluções D, E e F, 
embasando suas afirmações nas observações experimentais e usando 
linguagem química.

Situação – problema 4

O íon cálcio está presente no organismo humano (1,5%-2,0%), 
fazendo parte da constituição dos dentes, unhas e ossos, e tendo primordial 
importância na sustentação e na formação da estrutura corporal. Pode-
se destacar também a participação do íon Ca2+ em processos como a 
manutenção do batimento cardíaco, a coagulação sangüínea e a ativação 
de enzimas. O consumo deste íon, através da dieta, particularmente através 
do leite e derivados, é importante durante a infância e a adolescência, fases 
em que ocorrem os maiores ganhos de massa óssea. Nos demais períodos, a 
dieta desempenhará um papel importante que irá proporcionar um balanço 
adequado do respectivo íon no organismo, conseqüentemente mantendo a 
estrutura óssea adquirida nas fases anteriores.

  No leite humano, a distribuição do cálcio fica em torno de 80% 
no soro e somente 10% ligado à caseína, uma proteína, que constitui em 



torno de 80% das proteínas totais do leite, enquanto no leite de vaca, 66% 
de cálcio apresenta–se associado à caseína. Uma maneira de identificar o 
cálcio em soluções é fazer com que ele precipite como oxalato de cálcio 
(CaC2O4). Sabe-se também que as proteínas presentes no leite precipitam 
ao entrar em contato com ácidos formando um coágulo e desta forma,  
liberam os íons metálicos para solução.

  Para identificar os íons Ca2+ em leite basta: a) colocar cerca de 20 
mL de leite em um béquer e adicionar 5 mL da solução de ácido clorídrico 
1:3 (a solução já está pronta sobre a bancada). b) Homogeneizar com 
bastão de vidro e filtrar, utilizando um papel de filtro e um chumaço de 
algodão no fundo do papel de filtro para melhorar a eficiência da filtração. 
No filtrado, adicione uma solução de oxalato de amônio e 5 mL da 
solução de hidróxido de sódio 3 mol/L. Em concentrações elevadas ocorre 
precipitação instantânea, porém em soluções mais diluídas pode ocorrer 
apenas uma leve turvação. 

O texto acima foi adaptado do artigo “Determinação de cálcio e ferro 
em leite enriquecido”, dos autores Gonçalves, J.M.; Antunes, K.C.L. e 
Antunes, A. QUÍMICA NOVA NA ESCOLA N° 14, NOVEMBRO 2001

OBS. No caso de você optar por utilizar uma pipeta, NUNCA 
pipete com a boca. Peça ajuda ao monitor. 

 Em sua bancada estão dispostas soluções de HCl (cuidado ao 
manuseá-la),  de (NH4)2C2O4, de NaOH e uma amostra de leite.

a) Realize o procedimento experimental para identificar o cálcio na 
amostra de leite. 

b) Execute o procedimento, anote as observações feitas pelo grupo 
e discuta utilizando a linguagem química. Pelas suas observações seria 
possível estimar se a concentração de cálcio na sua amostra é elevada ou 
mais diluída? Justifique. 

c) Qual a função da adição da solução de NaOH? Discuta e escreva 
as equações químicas envolvidas.

PROVA TEÓRICA

1- As gorduras e os óleos são comumente usados em reações de 



saponificação. Estas substâncias reagem com hidróxido de sódio formando 
o sabão, essencial para a higiene pessoal. A seguir encontra-se representada 
uma reação de saponificação: 

a) Considerando a reação acima e um rendimento de 100% calcule 
quantos gramas de sabão serão produzidos a partir de 1500 g de ácido 
esteárico e 240 g de hidróxido de sódio. Calcule a massa necessária de 
cada um dos reagentes para se produzir 10 kg de sabão. 

b) O ácido esteárico vendido no comércio, é na verdade uma mistura 
de: 50% de ácido esteárico, 45% de ácido palmítico (C15H31COOH) e 5% 
de ácido oléico (C17H33COOH). Destes ácidos, indique aquele(s) que são 
saturados e aquele(s) que são insaturados. 

Dados de massa atômica em g/mol: C=12; H=1; O=16; Na=23

2- (Questão adaptada do Livro “Princípios de Química:questionando 
a vida moderna e o meio ambiente”, de Peter Atkins e Loretta Jones, Porto 
Alegre: Bookman, 2001).

Para manter a boa forma física, as pessoas freqüentam academias e 
adotam práticas esportivas em seu cotidiano. Assumindo que um homem de 
70 kg queima 2000 kJ de energia enquanto caminha com passo moderado 
por 1 hora, calcule a quantidade de massa de gordura que seria perdida, 
sabendo que a energia-padrão de combustão típica da gordura é cerca de 
38 kJ/g. Quantas horas de caminhada seriam necessárias se ele desejasse 
perder 0,5 kg de gordura?

 
3- O íon Ca2+ atua na manutenção do batimento cardíaco, 

na coagulação sangüínea, na ativação de enzimas, bem como no 
desenvolvimento do tecido ósseo e na contração muscular. O consumo 
de Ca2+, através da dieta, particularmente através do leite e derivados, é 
importante durante a infância e a adolescência, fases em que ocorrem os 
maiores ganhos de massa óssea. Nos demais períodos, a dieta desempenhará 
um papel importante que irá proporcionar um balanço adequado do íon no 
organismo, conseqüentemente mantendo a estrutura óssea adquirida nas 
fases. A quantidade diária de cálcio recomendada a adultos é de 1,0 g. 



 Realizou-se uma análise química de uma amostra de leite integral 
da seguinte forma: 100 mL de leite foram transferidos para um béquer e 
tratados com uma solução de ácido clorídrico (HCl 4 mol/L). A solução foi 
agitada, ocorrendo a formação de um precipitado que contém as proteínas 
do leite. Esta solução foi filtrada em papel de filtro.  O filtrado foi tratado 
com oxalato de amônio ((NH4)2C2O4), e uma solução de hidróxido de 
sódio (NaOH). Suponha que todo cálcio presente no leite foi precipitado 
na forma de CaC2O4. O precipitado foi seco em estufa para evaporação 
da água e posteriormente pesado. A massa resultante foi de 0,35 g. Calcule 
a concentração de cálcio no leite analisado, e estime o volume de leite 
que um indivíduo adulto deveria tomar para atingir a dose diária de cálcio 
recomendada. Dados de massa atômica (g/mol): Ca=40; C=12; H=1; O=16

4- (Questão adaptada do livro “Completamente Química: Química 
Orgânica”, Marta Reis, São Paulo; Editora FTD, 2001).

Atualmente há uma enorme oferta de produtos diet e light no 
mercado. É importante saber a diferença: 

- produtos diet: sofrem alterações em sua composição original, com 
menos sódio, mais fibras e etc. 

- produtos light: tiveram (em princípio) o número de kcal 
(quilocaloria) reduzido em, no mínimo 25%.

Desta forma, quem necessita ingerir um número menor de kcal nas 
refeições (regimes de emagrecimento) deve consumir produtos light, mas 
não necessariamente produtos diet. O chocolate diet, por exemplo, que 
teve o açúcar substituído por adoçante artificial, possui em geral maior 
teor de gordura e proteína (o que é necessário para dar a consistência 
característica). A tabela a seguir fornece a composição de nutrientes e a 
energia em kcal por 100 g de chocolate ao leite:

Chocolate Normal Diet
gorduras 30 g 35,34 g

carboidratos 58 g 39,77 g
proteínas 8 g 17,58 g
energia 544,16 kcal 568,64 kcal

A proporção de nutrientes foi retirada do rótulo de produtos a venda 
no mercado. A quantidade em kcal foi calculada a partir dos seguintes 



dados: 1g de gordura possui 8,98 kcal, 1 g de carboidrato possui 4,02 kcal, 
e 1 g de proteína possui 5,20 kcal. 

a) Dê a reação de combustão completa da glicose (C6H12O6) no 
organismo humano.

b) Calcule a energia máxima que o organismo obtém apenas pela 
queima da gordura fornecida por 100 g de chocolate normal e 100 g de 
chocolate diet. 

c) Considere que em 1 hora de caminhada um indivíduo adulto de 
cerca de 70 kg é capaz de queimar 478 kcal de energia. Calcule o tempo 
necessário de caminhada para queimar a energia fornecida pelas barras de 
chocolate de 100 g normal e diet de acordo com a tabela fornecida. 

d) Discuta por que os alimentos diet não são recomendados para 
regime de emagrecimento. 

(Adaptada do Livro “Química e Sociedade”; Editora Nova Geração, 2005)

Existem loções faciais adstringentes que limpam e tonificam a 
pele, pois penetram profundamente nos poros, removendo o excesso de 
oleosidade e traços de impurezas. Um dos componentes destas loções é o 
etanol, que pode ser obtido por meio de uma fermentação enzimática da 
seguinte forma:

Assumindo-se que esta reação tenha rendimento total (100%) e que 
o etanol produzido seja puro (anidro), qual a massa de açúcar (C12H22O11) 
necessária para produzir 50 L de etanol (C2H5OH)?   

Dados: densidade do álcool= 0,8 g/cm3 ,
Massas atômicas (g/mol): C=12, H=1, O=16.   



V Olimpíada Regional de Química (2007)
“Química e a vida na Terra: como eu cuido e como eu 

degrado...”

PROVA PRÁTICA

Situação – problema 1

A origem da palavra plástico vem do grego plastikós, que significa 
adequado à moldagem.  O termo “matéria plástica” é a designação genérica 
para uma grande família de materiais que apresentam em comum o fato 
de serem facilmente moldáveis. Os plásticos são produzidos através de 
um processo químico conhecido como polimerização, a união química 
de monômeros, moléculas pequenas, que formam moléculas de grande 
cadeia ou macromoléculas, chamadas polímeros (do grego poly=muitos 
e meros=partes). Os plásticos podem, através de métodos adequados, 
assumir a forma de garrafas, vasos, pratos, caixas, sacos etc. Os polímeros 
podem ser naturais como celulose, algodão, látex, proteínas, ou sintéticos 
como os plásticos, que são obtidos por reações químicas. A matéria-prima 
do plástico é o petróleo.

Um dos maiores problemas dos centros urbanos atualmente refere-
se ao destino do lixo gerado. O tempo de permanência do lixo no ambiente 
é muito longo. Os materiais plásticos, por exemplo, necessitam de cerca 
de quatro a cinco séculos para se degradarem. Em todo o mundo, cada 
pessoa gera, em média, 1 kg de lixo ou resíduos sólidos por dia. A maioria 
do lixo recolhida diariamente no país é descartada em grandes depósitos 
denominados lixões, amontoados a céu aberto.

O lixo plástico é gerado principalmente em residências e 
estabelecimentos comerciais. Na Tabela 1 estão alguns tipos de plástico 
e suas aplicações. Dentre a grande variedade de plásticos, apenas seis 
representam cerca de 90% do lixo plástico: polietileno de baixa densidade 
(PEBD), polietileno de alta densidade (PEAD), polipropileno (PP), 
poliestireno (PS), poli(cloreto de vinila) (PVC) e poli(tereftalato de 
etileno) (PET). 

A reciclagem dos plásticos pode trazer vários benefícios à sociedade. 
No entanto, a dificuldade em reciclar os resíduos plásticos concentra-se 
no fato de que estes se encontram misturados “no lixo”, sendo necessário 



separá-los pelos diferentes tipos para que suas propriedades físicas e 
mecânicas não sejam alteradas durante o processo de reciclagem. 

Tabela 1: Plásticos: classificação e utilização (Rossi et al., 2004).
Sigla Polímero Aplicações

PET
Poli(tereftalato 
de etileno)

Garrafas, fibra têxtil.

PEAD ou 
HDPE

Polietileno de 
alta densidade

Sacolas de supermercado, sacos de 
lixo, isolantes de cabo

PVC
Poli(cloreto de 
vinila)

Couro artificial, tubos, mangueiras, 
materiais hospitalares

PEBD ou 
LDPE

Polietileno de 
baixa densidade

Sacolas de supermercado, em-
balagem de detergente, engradados 
de bebidas

PP Polipropileno
Seringas descartáveis, carpetes e 
peças de automóveis

PS Poliestireno
Brinquedos, espuma, parte interna 
da porta da geladeira



Para facilitar a identificação dos materiais plásticos, em 1994, 
a ABNT - Associação Brasileira de Normas Técnicas- determinou uma 
numeração específica para cada tipo de plástico (Tabela 1). Estes números 
devem aparecer nas peças ou embalagens plásticas, mas nem sempre 
isso ocorre. Um dos métodos utilizados pelos sucateiros para separar os 
plásticos baseia-se nas diferentes densidades destes materiais (Tabela 2). 

Plásticos d (g/mL)
PET 1,38-1,39

PEAD 0,95-0,97
PVC 1,19-1,35

PEBD 0,92 – 0,94
PP 0,90 - 0,91
PS 1,05 - 1,07

Referências:

Santa Maria, L.C. et al. Coleta Seletiva e Separação de Plásticos. 
Química Nova na Escola, no 17 , 2003.
Rossi, A.V. et al.. Material de apoio para atividades para Ensino de 
Química (apostila). II Fórum de Professores de Química do Ensino 
Médio, Ribeirão Preto, 2004.

 Sobre sua bancada há duas amostras (A e B) de tipos diferentes 
de plástico, algumas soluções, água destilada, papel higiênico e também 
diversas vidrarias de laboratório.

Dados de densidade (d):
- etanol, d= 0,79 g mL-1

- solução de NaCl, d= 1,20 g mL-1.
- água deionizada, d = 1 g mL-1 

Levando em consideração as informações sobre densidade:
a) Proponha uma forma de identificar os tipos de plásticos que 

compõe as Amostras A e B. Especifique as etapas.
b) Anote as características físicas (cor, dureza...) dos plásticos, 

execute o procedimento planejado e anote suas observações. Se for preciso 
enxugar os pedaços de plástico utilize o papel higiênico.



c) Identifique os possíveis tipos de plásticos que compõem as 
amostras A e B. Justifique sua resposta. 

Situação – problema 2

 Solos são meios porosos criados na superfície terrestre em um 
processo chamado intemperismo, derivado de fenômenos biológicos, 
geológicos e hidrológicos, ou seja, a rocha exposta sofre desgaste pela 
ação dos ventos, do sol, da chuva. Com o passar do tempo, esta rocha sofre 
fragmentações, transformando-se em pedra, argila, silte, areia. Geralmente 
sua composição é de 45% de elementos minerais, 25% de ar, 25% água e 
5% de matéria orgânica. A matéria orgânica do solo, o húmus, consiste de 
uma mistura de resíduos de plantas e animais em diferentes estágios de 
decomposição, de microorganismos vivos e mortos, e de seus restos em 
decomposição. Um solo maduro apresenta horizontes bem definidos e o 
teor de matéria orgânica presente determina sua produtividade. Durante a 
formação de um solo, a taxa de acumulação da matéria orgânica atingirá 
o equilíbrio em um período de tempo que pode variar de 110 a 1500 anos. 
Embora os solos sejam um potencial recurso renovável, são produzidos 
muito lentamente. A produtividade agrícola depende das características 
do solo, afetadas por fatores como temperatura, acidez ou alcalinidade, 
facilidade de infiltração de água, estrutura e presença de microorganismos 
(Figura 1).

Figura 1: Imagem de um solo sadio, contendo cobertura vegetal, 
terra fofa, porosa, permeável à água e ao ar, umidade permanente, grande 
diversidade de raízes, matéria orgânica e microorganismos.



 A dissolução pela água de certos minerais, bem como o uso 
de alguns fertilizantes, podem tornar o solo ácido, o que prejudica o 
crescimento de alguns vegetais (soja, feijão, trigo) e diminui a ação de 
microorganismos presentes no solo. A acidez leva a remoção de elementos 
básicos como K, Ca, Mg, Na, etc. Pode ocorrer também de o solo se tornar 
alcalino, principalmente em regiões áridas e com pouca chuva. Solos 
alcalinos podem ser prejudiciais ao crescimento das plantas. A ‘sarda da 
batatinha’ é causada por uma bactéria que vive em solos alcalinos. 

Existem três caminhos que provocam a acidificação do solo:
1. Naturalmente pela dissolução do gás carbônico.

 O H+ formado transfere-se para a fase sólida do solo e libera um 
cátion trocável.

2. Adição de fertilizantes amoniacais e a uréia, que durante a sua 
transformação no solo (por microorganismos) resulta em H+

Amoniacal: 

Uréia: 

 O carbonato de amônio se dissolve e os íons amônio reagem de 
acordo a reação amoniacal.

3. Hidrólise do alumínio (conforme o pH do solo):

Podemos determinar o pH do solo para que possa ser corrigido para 



melhor se adequar a uma dada cultura. Para diminuir a acidez dos solos 
utiliza-se a calagem, que consiste em adicionar ao solo materiais calcários 
que contenham cálcio e magnésio (calcários calcítico, dolomítico ou 
magnesiano). Para diminuir a alcalinidade podem ser adicionados ao solo 
sulfato de ferro II, sulfato de alumínio ou gesso.

Referência: 
GEPEQ- USP. Laboratório Aberto - Experimentos sobre Solos. Química 
Nova na Escola. n° 8, nov, 1998, p. 39.

  Sobre sua bancada estão disponíveis: água destilada, uma amostra 
de solo, sulfato de ferro II, carbonato de cálcio, papéis de tornassol para 
medidas de acidez, béqueres, tubos de ensaio e conta gotas, entre outras 
vidrarias. Lembre-se que o papel tornassol azul é de cor azul em meio 
neutro e básico e se torna rosa em meio ácido.

a) Coloque um pouco de água destilada no béquer e meça a acidez. 
Anote se a água está básica, neutra ou ácida.

b) Adicione uma pequena quantidade da água destilada ao béquer 
contendo a amostra de solo (Amostra C) e agite. Use o bastão de vidro para 
agitação. Meça novamente a acidez. Anote.

c) A amostra de solo tem característica ácida, básica ou neutra? 
Justifique.

d) Se for necessário corrigir a acidez deste solo, que substância você 
adicionaria? Argumente usando linguagem química. 

e) Usando um conta-gotas retire aproximadamente 2 mL (40 
gotas) da água em contato com o solo e transfira para um tubo de ensaio. 
Adicione uma pequena porção da substância escolhida no item anterior ao 
tubo contendo a água e a terra. Use a colher de plástico para fazer a adição. 
Meça novamente o pH da solução. Anote. Houve variação? Justifique. 

Tabela para organização dos dados.
Resultados/Observações

acidez da água destilada

acidez da água destilada + solo



acidez da água destilada + solo + sub-
stância escolhida pelo grupo  no item d

Situação – problema 3

Sabemos que o pH da água pura é 7,0, mas quando o dióxido de 
carbono (CO2) presente na atmosfera se dissolve na água, ocorre a formação 
do ácido carbônico (H2CO3), e portanto o pH da água em equilíbrio com o 
CO2 atmosférico é de 5,6. 

Apesar da chuva em equilíbrio com o gás carbônico já ser ácida, 
só dizemos que a chuva tem um excesso de acidez quando seu pH for 
menor que 5,6. O aumento da acidez na chuva ocorre principalmente 
quando há um aumento na concentração de óxidos de enxofre e nitrogênio 
na atmosfera. Estes óxidos e o óxido de carbono são chamados de óxidos 
ácidos, porque em contato com a água (neste caso água de chuva) formam 
ácidos.

O dióxido de enxofre é o responsável pelo maior aumento na acidez 
da chuva. Este é produzido diretamente como subproduto da queima de 
combustíveis fósseis como a gasolina, carvão e óleo diesel. O óleo diesel e 
o carvão são muito impuros, e contém grandes quantidades de enxofre em 
sua composição, sendo responsáveis por uma grande parcela da emissão de 
dióxido de enxofre para a atmosfera. Outro fator muito importante sobre a 
emissão de dióxido de enxofre é a formação de ácidos no corpo humano, a 
medida que respiramos. Este ácido pode provocar problemas como coriza, 
irritação na garganta e olhos e até afetar o pulmão de forma irreversível.

Referências:
http://www.usp.br/qambiental/chuva_acidafront.html, acessado em 
agosto de 2007.
GEPEQ - Grupo de Pesquisa em Educação Química. Interações e 
Transformações I: Módulos I e II. São Paulo: Edusp, 2002.

Sobre sua bancada estão dispostos: enxofre, uma amostra de água 
que foi colocada em contato com enxofre em combustão (Amostra D), papel 
indicador, usado para medir acidez. Além disso, estão à sua disposição 
diversas vidrarias de laboratório. Lembre-se que o papel tornassol azul 
é de cor azul em meio neutro e básico e se torna rosa em meio ácido.



a) Meça a acidez (pH) da água destilada. Anote.
b) Teste a solubilidade do enxofre em água acrescentando uma 

pequena quantidade deste em água. Anote suas observações. 
c) Meça a acidez da água que foi colocada em contato com o enxofre. 

Anote.
d) Meça a acidez da água que foi colocada em contato com o enxofre 

em combustão (Amostra D), que se encontra sobre a bancada. Anote o 
resultado. 

 Observações 

Papel tornassol + água  

Enxofre em água

Papel tornassol + enxofre + água  

 Papel tornassol + água em con-
tato com enxofre em combustão 
(Amostra D)

 

 
Responda:
1. Escreva a equação que representa a combustão do enxofre e a 

que represente a reação do gás produzido na combustão do enxofre com 
a água. 

2. Há variação no pH da água após contato com enxofre apenas? 
Explique.

3. A água colocada em contato com o produto oriundo da combustão 
do enxofre tem características ácidas, básicas ou neutras? Discuta. 
Argumente utilizando linguagem química.

Situação – problema 4

Fertilizantes contém nitrogênio, fósforo e potássio como principais 
componentes. Magnésio, sulfato e micronutrientes também podem ser 
adicionados. Fetilizantes são designados por números, tal como 6-12-
8, mostrando suas respectivas porcentagens: 6% de nitrogênio, 12% de 
fósforo na forma de P2O5, e 8% de potássio na forma de K2O. 



Fertilizantes, de forma geral, são destinados a melhorar as condições 
nutritivas das plantas e a produtividade do solo. As plantas necessitam 
de nutrientes como o nitrogênio, potássio e fósforo, e uma das formas 
de obter esses nutrientes é através dos fertilizantes quando depositados 
no solo. O nitrogênio mantém a fertilidade do solo, portanto, alimentos 
e plantas cultivados em solos com nitrogênio são ricos em proteínas; 
o potássio é essencial para o crescimento das plantas e o fósforo é um 
elemento essencial para todo tipo de plantas porque é um macronutriente 
importante, que a planta precisa para poder completar seu ciclo produtivo. 

Uma das principais fontes de N e P no meio-ambiente são os 
fertilizantes inorgânicos. Suas formas solúveis são prontamente lixiviadas 
do solo, podendo contaminar rios, lagos e lençóis subtarrâneos. A 
concentração excessiva de N e P podem causar eutroficação em corpos de 
água, devido ao crescimento excessivo de algas e outras plantas aquáticas. 
Quando o excesso populacional destas plantas morrem e se decompõem, 
elas esgotam o oxigênio dissolvido na água causando mortandade de 
peixes.

Os fertilizantes a base de fósforo são obtidos a partir de rochas 
fosfáticas, principalmente as apatitas-hidroxiapatita, Ca5 (PO4 )3 OH, e 
fluoroapatita, Ca5 (PO4 )3 F, pelo tratamento com ácido sulfúrico. Assim, o 
fósforo está presente nestes fertilizantes na forma de superfosfatos simples 
e triplos e contém basicamente fosfato monocálcico monoidratado [Ca(H2 
PO4 )2 .H2O], e os fosfatos mono [NH4 H2 PO4 ] e diamônico [(NH4 )2 HPO4 
]. Quando os solos tratados com fertilizantes deste tipo são colocados em 
contato com água, ocorre a solubilização do fertilizante.

Informações adicionais:
- solubilidade dos sais: os fosfatos (PO4

3-), em sua maior parte, são 
praticamente insolúveis na água. Exceções: Os sais dos metais alcalinos e 
de amônio.

- sobrenadante: fase líquida em contato com um sólido. Ex: 



Suponha que duas amostras de solo, E e F, foram enviadas para 
análise e encontram-se sobre sua bancada. Deseja-se saber qual dos 
dois solos foi tratado com fertilizante contendo fósforo. Para realizar a 
identificação, adicione em cada béquer uma mesma quantidade de água e 
agite. A seguir, espere decantar. Retire aproximadamente 2 mL (40 gotas) 
de cada sobrenadante com o auxílio de um conta-gotas e transfira para 
tubos de ensaio separados. Ainda, sobre sua bancada estão disponíveis três 
soluções: cloreto de sódio 1%, cloreto de cálcio 1% e cloreto de amônio 
1%. 

a) Decida qual das três soluções deve ser adicionada aos tubos 
de ensaio, contendo os sobrenadantes das amostras de solo E e F, para 
verificar em qual solo houve adição de fosfato. 

 Faça a adição da substância escolhida gota a gota. Aguarde alguns 
minutos. Observe e anote.

Descrição/Observações 
(aspecto físico, cor, etc)

Solo E + água

Solo E + água + solução escolhida

Solo F  +  água

Solo F + água + solução escolhida

* A solução escolhida, pode ser de cloreto de sódio 1% ou cloreto de 
cálcio 1% ou ainda, cloreto de amônio 1%.

a) Escreva as fórmulas dos sais que compõem as soluções citadas.
b) Qual destas soluções foi a escolhida para ser adicionada aos 

sobrenadantes, com intenção de identificar em qual solo havia sido 
adicionado fertilizante a base de fósforo? Explique seu raciocínio.

c) Tente explicar as observações realizadas no item anterior. Se 
houver formação de um sal, qual é a sua provável composição? Escreva a 
reação de formação.

d) Qual das duas amostras de solo foi tratada com fertilizante a base 
de fósforo? Justifique

PROVA TEÓRICA

1- Plásticos são materiais formados pela união de grandes cadeias 



moleculares chamadas polímeros. Estes, por sua vez, são formados por 
moléculas menores, chamadas monômeros. Os plásticos são produzidos 
através de um processo químico chamado polimerização, que proporciona 
a união química de monômeros para formar polímeros. O tamanho 
e estrutura da molécula do polímero determinam as propriedades do 
material plástico. A matéria-prima a partir da qual os plásticos são feitos 
é o petróleo. Existem vários tipos de plásticos. A seguir, são apresentadas 
algumas informações sobre alguns tipos de plásticos:

Poliestireno - PS: encontrado em potes para iogurtes, sorvetes, 
doces, frascos, bandejas de supermercados, geladeiras (parte interna da 
porta), pratos, tampas, aparelhos de barbear descartáveis, brinquedos, etc.

Policloreto de vinila - PVC: encontrado em embalagens para água 
mineral, óleos comestíveis, maioneses, sucos, etc. Encontrado também em 
perfis para janelas, tubulações de água e esgotos, mangueiras, embalagens 
para remédios, brinquedos, bolsas de sangue, material hospitalar, etc.

Polietileno de alta densidade - PEAD: encontrado em embalagens 
de produtos para uso domiciliar tais como detergentes, sacolas de 
supermercados, tampas, potes, utilidades domésticas, etc. Utilizado 
também em bombonas para produtos químicos, tambores para tintas, óleos 
automotivos, peças técnicas, etc.

Polietileno tereftalato - PET: encontrado em frascos e garrafas 
para uso alimentício/hospitalar, cosméticos, bandejas para microondas, 
filmes para áudio e vídeo, fibras têxteis, etc.

A reciclagem do plástico pode ser mecânica, química ou energética. 
A reciclagem mecânica envolve a transformação do plástico em grânulos 
para posterior reutilização. Na reciclagem química ocorre a transformação 
do plástico em óleos e gases por meio da pirólise (quebra das moléculas 
por meio do fogo) para posterior reutilização pela indústria. A reciclagem 
energética é o processo de recuperação da energia térmica intrínseca dos 
resíduos plásticos. É importante observar que o poder calorífico do plástico 
é próximo do óleo combustível e do gás mineral.

Em uma indústria de reciclagem do plástico, um funcionário misturou 
de forma incorreta polietileno de alta densidade (PEAD), policloreto de 
vinila (PVC) e poliestireno (PS), limpos e moídos. Para recuperar cada um 
dos plásticos, o funcionário utilizou o seguinte método: jogou a mistura em 
um tanque contendo água (densidade = 1,00 g mL-1). Separou desta forma a 
fração que flutuou (fração A) daquela que foi ao fundo (fração B). A seguir, 



recolheu a fração B, secou e colocou a mesma em outro tanque contendo 
solução salina (densidade = 1,10 g mL-1). Separou novamente o material 
que flutuou (fração C) daquele que afundou (fração D). Considerando os 
dados fornecidos a seguir, diga qual tipo de plástico corresponde a cada 
uma das frações (A, C e D). Justifique sua resposta.

Tabela de Dados:
Polímero Densidade (g mL-1)

Polietileno (PEAD) 0,95 a 0,97
Poliestireno (PS) 1,04 a 1,06
Policloreto de vinila (PVC) 1,35 a 1,42

2- Sabemos que o pH da água pura é 7,0. Porém, quando o dióxido 
de carbono (CO2) (presente na atmosfera) se dissolve na água, ocorre 
a formação do ácido carbônico (H2CO3), e portanto o pH da água em 
equilíbrio com o CO2 atmosférico é de 5,6. As equações abaixo demonstram 
a formação e dissociação do ácido carbônico: 

Apesar da chuva em equilíbrio com o gás carbônico já ser ácida, 
só dizemos que a chuva tem um excesso de acidez quando seu pH for 
menor que 5,6. O aumento da acidez na chuva ocorre principalmente 
quando há um aumento na concentração de óxidos de enxofre e nitrogênio 
na atmosfera. Estes óxidos e o óxido de carbono são chamados de óxidos 
ácidos, porque em contato com a água (neste caso água de chuva) formam 
ácidos.

 Foi avaliado o pH de um grande número de amostras de água 
de chuva de uma cidade “A”, que possui indústrias e uma grande frota 
automotiva. O pH médio obtido foi de 5,0. Já para uma cidade remota 
(cidade B) menos afetada por atividades antrópicas, o pH médio foi de 6,0. 
Diante destas informações:

a) Calcule a diferença na concentração média de H+ da chuva das 
duas cidades. 



b) Cite algumas substâncias químicas que podem tornar a “chuva 
ácida” e explique como isto ocorre. Use linguagem química, explicitando 
as fórmulas e equações químicas.

c) Faça sugestões de como seria possível minimizar a acidez da 
chuva em grandes cidades.  

3- Leia o texto a seguir e responda às questões propostas no 
final:Revista Fapesp - Ventos verdes Estímulo à produção pode ser 
combinado a créditos de carbono para evitar estagnação da economia, 
Carlos Fioravanti, de Oxford,  Edição Impressa 139 - Setembro 2007

 
Marabá, Parauapebas, Curionópolis, Tucumã, Pau D’Arco, Rio 

Maria, Xinguara e outros municípios do sudeste do Pará formam uma 
região economicamente dinâmica. Nas décadas de 1960 e 1970 esta região 
foi o palco de grandes projetos pecuários incentivados pelo governo 
federal. A agricultura familiar recuou, mas depois voltou a expandir-
se, em paralelo à mineração, tanto a das grandes empresas quanto a dos 
milhares de garimpeiros anônimos. As cidades se alargam sem parar. 
Em razão da rápida transformação da Floresta Amazônica em terras para 
uso agropecuário o balanço líquido de gás carbônico (emissão menos 
seqüestro) em 2004 foi estimado em quase 300 milhões de toneladas, o 
equivalente a 35% das emissões em toda a Região Norte nesse ano.

O gás carbônico liberado para a atmosfera ajuda a esquentar o 
planeta e acelera as mudanças climáticas. À primeira vista não há razão 
para se incomodar porque essa emissão pode ser reduzida. Um dos 
mecanismos cogitados para evitar os desmatamentos e as queimadas que 
liberam gás carbônico é compensar os fazendeiros, por meio de créditos de 
carbono, para manter a floresta em pé. Os donos da terra ganhariam para 
olhar a mata em vez de plantar ou criar gado. No entanto, essa alternativa 
pode ser desastrosa para a economia regional, por gerar um dramático 
encolhimento da atividade econômica, de impostos e de empregos, de 
acordo com um estudo do economista Francisco de Assis Costa, professor 
visitante do Centro de Estudos Brasileiros (CEB) da Universidade de 
Oxford, Inglaterra.

“Essa estratégia para reduzir a emissão de carbono não vai beneficiar 
o desenvolvimento regional da Amazônia, nem ajudar a incorporar a 
Amazônia à economia nacional, se for usada apenas como forma de 



compensação econômica, voltada só para um agente econômico, os 
produtores rurais”, alerta Costa, pesquisador do Núcleo de Altos Estudos 
Amazônicos (Naea) da Universidade Federal do Pará, em Belém. “Para 
dar certo, o dinheiro tem de entrar na economia como força produtiva, 
não simplesmente como renda”. Segundo ele, transformar fazendeiros 
em rentistas equivale a fazer com que o dono de uma pequena fábrica de 
móveis, por exemplo, a fechasse e vivesse apenas do aluguel de seu imóvel: 
os fornecedores de madeira e de outras matérias-primas para móveis 
teriam menos compradores e teriam de produzir menos ou de vender a 
preços mais baixos. O suposto negócio da China, de ganhar sem fazer 
nada, estaria longe de representar desenvolvimento em bases produtivas, 
já que os elos que fazem a economia funcionar, gerando e distribuindo 
riqueza, estariam rompidos. 

Como você já sabe, cerca de 75% das emissões de gás carbônico 
(CO2) do Brasil é devido à queima de florestas:

a) Aproximando a matéria orgânica de uma árvore pela fórmula da 
glicose (C6H12O6), calcule quanto de gás carbônico seria emitido para a 
atmosfera ao se promover a combustão completa de 200 kg de árvore.

b) Qual a diferença para o meio ambiente em se queimar uma árvore 
que levou 70 anos para crescer e uma folhagem que é substituída todo ano, 
como é o caso da palha da cana-de-açúcar.

c) Faça sugestões de como as queimadas das florestas brasileiras 
poderiam ser evitadas. 

4- O texto a seguir é uma adaptação feita a partir de D’Amato, 
C., Torres, J. P. M., e Malm, O., Revisão: DDT (DICLORO DIFENIL 
TRICLOROETANO): TOXICIDADE E CONTAMINAÇÃO AMBIENTAL. 
Química. Nova, vol.25, no 6, São Paulo, nov/dez, 2002. A questão proposta 
ao final do texto, foi adaptada do livro “Química e Sociedade”, produzido 
por professores do Projeto de Ensino de Química e Sociedade (PEQUIS/
UnB)

O diclorodifeniltricloroetano (DDT) é o mais conhecido dentre os 
inseticidas do grupo dos organoclorados. As propriedades inseticidas do 
DDT foram descobertas em 1939 pelo entomologista suíço Paul Müller, o 
que lhe valeu posteriormente o Prêmio Nobel da Medicina devido ao uso 
do DDT no combate à malária. O DDT foi utilizado na Segunda Guerra 



Mundial para prevenção de tifo em soldados, que o utilizavam na pele para 
combate a piolhos. Posteriormente foi usado na agropecuária, no Brasil e 
no mundo, dado seu baixo preço e elevada eficiência. 

A produção em grande escala iniciou-se em 1945, e foi muito 
utilizado na agricultura como pesticida, por cerca de 25 a 30 anos. Tamanha 
foi a quantidade, que se estimou que cada cidadão norte-americano tenha 
ingerido, através dos alimentos, uma média de 0,28 mg por dia em 1950. 
Outra função para seu uso foi em programas de controle de doenças 
tropicais, inclusive no Brasil, como malária e leishmaniose visceral. Foi a 
descoberta do DDT que revolucionou os conceitos de luta contra a malária. 
Sua eficácia contra formas adultas dos mosquitos e seu prolongado efeito 
residual fizeram com que no período de 1946-1970 todos os programas de 
controle se apoiassem quase que totalmente em seu emprego.

Em 1962, Rachel Carson sugeriu em seu livro “Primavera 
Silenciosa”, que o amplo uso do DDT poderia ser a principal causa da 
redução populacional de diversas aves. Este livro é considerado a primeira 
manifestação ecológica contra o uso indiscriminado do DDT. Nos 
EUA, o uso cresceu, chegando a 35.771 toneladas produzidas em 1959, 
principalmente para exportação, chegando a 81.154 toneladas em 1963. 
Então a produção começou a declinar, sendo que a quantidade produzida 
para uso no país em 1969 não passou de 13.724 toneladas; entretanto, 
continuou sendo fabricado em outros países, sendo sua produção mundial, 
em 1974, de 60.000 toneladas. A Suécia foi o primeiro país do mundo 
a banir o DDT e outros inseticidas organoclorados, em 1º de janeiro de 
1970, com base em estudos ecológicos. Pouco depois foi seguida por 
outros países. No Brasil, as primeiras medidas restritivas se deram em 
1971, com a Portaria no 356/71, que proibiu a fabricação e comercialização 
de DDT e BHC para combate de ectoparasitos em animais domésticos no 
país, obrigando os fabricantes a recolherem os produtos, mas isentou os 
produtos comerciais indicados como larvicidas e repelentes de uso tópico; 
e com a Portaria nº 357/71, que proibiu em todo o território nacional o uso 
de inseticidas organoclorados em controle de pragas em pastagens. Em 
1985 proibiu-se em todo o território nacional a comercialização, o uso e a 
distribuição de produtos organoclorados destinados à agropecuária. 

Imagine que você trabalhe em um laboratório para o qual foram 
enviadas amostras de água contendo DDT. Considere que o DDT seja 



uma substância apolar. A amostra de água contendo o DDT foi colocada 
num funil de separação, ao qual foi adicionado tetracloreto de carbono e a 
seguir agitou-se o funil. 

Esboce uma figura que represente a aparência do sistema após a 
adição do tetracloreto de carbono. Há formação de mais de uma fase? Em 
caso afirmativo, indique na sua figura a possível composição de cada fase. 
Explique sua figura e justifique usando linguagem química.

Dados: densidade da água = 0,998 g mL-1, densidade do CCl4 = 1,59 
g mL-1, a 20°C.

5- Octanagem é o índice de resistência à detonação dos combustíveis. 
Ao contrário do que muitos pensam, a octanagem não tem correspondência 
com a qualidade do combustível. O índice faz relação de equivalência à 
porcentagem de mistura em um isoctano (2,2,4 trimetilpentano- octanagem 
100) e o n-heptano (octanagem zero). Por exemplo, uma octanagem de 87 
equivale a uma mistura de 87% de isoctano e 13% de n-heptano.

 Normalmente motores mais potentes exigem maiores compressões 
e, por conseqüência, combustíveis mais resistentes à ignição espontânea. 
Mas a maior potência e rendimento é sempre obtido a partir de combustíveis 
de octanagem compatível com o projeto do motor. Para evitar a detonação 
antes do tempo, podem ser utilizados aditivos, tais como o chumbo tetraetila 
Pb (C2H5)4 e o chumbo tetrametila Pb(CH3)4. No Brasil, estes aditivos são 
proibidos devido a sua alta toxidade, sendo que para aumentar a octanagem 
se utiliza o álcool etílico (C2H5OH) misturado à gasolina (cerca de 22-25% 
em volume). Assim, no Brasil, não se comercializa gasolina sem álcool 
(gasolina A), mas somente aquela com adição de álcool etílico anidro 
(gasolina C).

 Considere, para efeito de simplificação, que a gasolina comercial 
(tipo C) seja uma mistura de 75 %, em volume, de C8H18 (l) (2,2,4 
trimetilpentano) e 25%, em volume, de C2H6O (l) (etanol). Considere 
também que as densidades do 2,2,4 trimetilpentano e do etanol sejam, 
respectivamente, 0,69 e 0,79 g mL-1.

a) Escreva a fórmula estrutural do 2,2,4 trimetilpentano;
b) Calcule a massa de CO2 liberada em 1 ano em Ribeirão Preto pela 

frota automotiva fazendo as seguintes considerações:
Ø Ribeirão Preto tem uma frota automotiva de 256 mil veículos;



Ø Considere que 70% dos carros utilizam a gasolina do tipo C;
Ø Cada carro em Ribeirão Preto movido à gasolina gasta 1200 L 

por ano (equivalente a 12.000 km);
Ø Considere que a gasolina C tem 25% de etanol e o restante pode 

ser aproximado pela combustão do octano.
c) Como cidadão, o que você pode fazer para reduzir a emissão de 

dióxido de carbono?

6- O texto a seguir foi adaptado a partir de: http://www.ablp.org.
br/pdf/Impactos_Ambientais_e_sanitarios_causados_por_descarte_
inadequado_de_pilhas_e%20baterias_usadas_PRN.pdf, acessado em 
agosto de 2007 e também a partir do livro “Química e Sociedade”,  
produzido por professores do Projeto de Ensino de Química e Sociedade 
(PEQUIS/UnB).

No Brasil, até a década de 1990, não se cogitava sobre a questão da 
contaminação ambiental por pilhas e baterias usadas. No entanto, desde 
1999, o país possui legislação específica que dispõe sobre as pilhas e 
baterias que contêm mercúrio, chumbo e cádmio (Resoluções Conama: nº 
257, de 30/06/99; e nº 263, de 12/11/99). Mas essa medida legal, embora 
necessária e em vigor, mostra-se insuficiente para solucionar, na prática, o 
problema do descarte inadequado desses resíduos. 

As pilhas Níquel-Cádmio (Ni-Cd) são bastante utilizadas em 
eletrodomésticos e possuem potencial elétrico de 1,4 V e suas reações 
podem ser descritas como:

Na referida pilha, a porcentagem de Cd é menor do que a do 
Ni e representa cerca de 15% do peso total. Todas as pilhas e baterias 
recarregáveis de Ni-Cd, de uso doméstico e geral e quase todas as baterias 
do tipo botão e as do tipo fixo, embutidas nos equipamentos, quando 
exauridas são consideradas como resíduos perigosos (ABNT 1987), do 
ponto de vista sanitário e ambiental. Isso ocorre devido à sua composição, 
à concentração dos metais pesados presentes e ao volume de resíduos 



gerados por esses produtos. Nem todos os tipos de pilhas e baterias 
apresentam o mesmo grau de periculosidade. No entanto, do ponto de vista 
químico, mesmo os metais que representam menores riscos em sua forma 
elementar, quando descartados sem controle junto com o resíduo sólido 
comum podem se transformar em substâncias extremamente perigosas e 
tóxicas à saúde e ao ambiente, pela possibilidade de reação, interação ou 
sinergismo com outras substâncias presentes no resíduo sólido urbano, 
ou no ecossistema, devido a inúmeros fatores, tais como: condições 
climáticas e geológicas; características físicas, químicas e bioquímicas do 
ambiente; presença de substâncias incompatíveis; entre outros. Além disso, 
é necessário considerar que os efeitos não são observados em curto prazo, 
mas quando isso ocorrer, podem ser irreversíveis, destacando-se o caráter 
de risco. A Tabela 1 apresenta os principais efeitos à saúde provocados por 
alguns metais presentes nas pilhas.

A legislação brasileira determina que todas as pilhas e baterias 
que contenham em sua composição cádmio, mercúrio e chumbo sejam 
coletadas, tratadas e dispostas adequadamente. Os fabricantes de telefone 
celular têm coletado todos os tipos de baterias utilizadas nos aparelhos de 
telefonia móvel que contenham sua marca, mesmo os não regulamentados, 
em ação pró-ativa e para seguir a política internacional de suas empresas. 
Esse fato mostra que os riscos existem e que a preocupação com o 
gerenciamento adequado desses resíduos procedem. 

No Brasil, a coleta, a segregação, o tratamento e a disposição 
final adequada de todos os tipos de pilhas e baterias, independentemente 
de marca ou conteúdo são recomendáveis, devido a diversos fatores 
importantes como: o crescente consumo de pilhas e baterias e o 
conseqüente aumento do volume de descarte, com a possibilidade de 
vir a ultrapassar a concentração de metais tóxicos considerada segura, 
permitida em cada pilha ou bateria de maneira individual; a insuficiência 
de estudos realizados e de dados conclusivos sobre os riscos ambientais 
e sanitários que as baterias dos tipos Ni - MH (níquel – metal hidreto) 
e Li - ion (lítio – íon) representam; a grande quantidade de baterias de 
celular falsificadas ou contrabandeadas e comercializadas no país (mais de 
50 %), o que também ocorre com todos os outros tipos de pilhas e baterias; 
a grande dificuldade no processo de conscientização da população, no 
sentido de uma coleta seletiva diferenciada, para apenas determinados 
tipos de pilhas e baterias, devido aos inúmeros tipos e marcas existentes, à 



ausência de identificação no rótulo de grande parte desses produtos, à falta 
de fiscalização e desinformação, e à baixa escolaridade de grande parte da 
população consumidora.



VI Olimpíada Regional de Química ( 2008)
“Química e energia: movendo a Humanidade...”

 
PROVA PRÁTICA

Situação - problema 1

Compressas de emergência utilizadas em vários países são 
compostas de um saco plástico contendo cloreto de cálcio ou nitrato de 
amônio e uma ampola de água. Para ativar a compressa, a ampola de água é 
quebrada para que haja dissolução do sal, agitando bem. Estas compressas 
são utilizadas como primeiro-socorro em contusões sofridas por atletas, 
durante práticas esportivas. 

Se a dissolução de um produto químico na água é um processo que 
absorve calor, este é um bom candidato para se fazer uma compressa fria. 
Se a dissolução do produto químico na água liberar energia, este é um bom 
candidato para se fazer uma compressa quente. 

 Um determinado laboratório químico comprou cloreto de 
cálcio e nitrato de amônio para fabricar ‘compressas de emergência’. O  
nitrato de amônio é um sal inorgânico sólido, e pode ser encontrado em 
colorações: branca, cinza claro ou marrom.  Este  sal também é utilizado 
em fertilizantes, herbicidas e inseticidas, entre outros. O cloreto de cálcio, 
se apresenta no estado sólido à temperatura ambiente. Por causa de sua 
forte higroscopia, pode ser usado como secante. A dissolução deste sal 
é altamente exotérmico e rapidamente produz temperaturas de cerca de 
50°C . 

As compressas de emergência representam uma interessante 
aplicação do calor de dissolução, que para CaCl2(s) e NH4NO3(s) em água, 
é igual a DH = -82,7 kJ/mol e +26,3 kJ/mol, respectivamente. 

Devido a uma imprudência ocorrida durante o transporte das 
substâncias, os rótulos dos frascos contendo os sais em questão foram 
retirados. 

Sob sua bancada, além vidrarias, encontram-se também amostras 
dos conteúdos de cada frasco, que optou-se por chamar A e B. 

a) Escreva as equações termoquímicas que representem a dissolução 
do CaCl2 (s) e do NH4NO3 (s) em água. 



b) Proponha uma forma de identificar a composição das Amostras A 
e B. Especifique as etapas.

c) Anote as características físicas das amostras e execute o 
procedimento planejado e anote suas observações. 

d) Qual das amostras poderia ser usada em compressas quentes? E 
em compressas frias?  Explique. 

Situação – problema 2
Um líquido ferve a temperatura na qual sua pressão de vapor é 

igual à pressão atmosférica. A temperatura constante na qual um líquido 
se transforma em vapor recebe o nome de ponto de ebulição (PE). Na 
Figura A, está representado um gráfico de pressão versus temperatura. Te 
representa a temperatura de ebulição tanto de um solvente, como de uma 
solução (solvente+soluto) e Patm representa a pressão atmosférica. 

                             

A curva de aquecimento de uma amostra pode informar quando se 
trata de uma substância pura ou uma mistura. Partindo-se, por exemplo, 
de uma amostra no estado sólido a uma determinada temperatura, pode-se 
submetê-la a um aquecimento constante. A amostra sólida vai aquecendo 
até que começa a fundir. Transformada em líquido continua aquecendo 
até entrar em ebulição. Mesmo depois de transformada em gás, pode 
continuar sendo aquecida (Figura 2a). Na respectiva figura, dois patamares 
de temperatura podem ser notados: um corresponde ao ponto de fusão 
(PF) e o outro ao de ebulição (PE). Durante o processo de solidificação ou 
liquefação, assim como no de condensação ou vaporização, a temperatura 
permanece constante. Se ambos - PF e PE - apresentarem temperatura 



constante, como no gráfico anterior, podemos afirmar que a amostra é uma 
substância pura. Se um deles ou os dois apresentarem variação, trata-se de 
uma mistura (Figura 2b).

Enquanto tomam um lanche na cantina da escola, João (J) e Maria 
(M) conversam um pouco sobre assuntos citados nas aulas de química:

(M) Você ouviu o que a professora disse?  Ela falou que nem sempre 
a água ferve a 100 C⁰!  Aqui em Ribeirão Preto, a água ferve a quantos 
graus?

(J) Não sei, mas bem que podíamos tentar descobrir...
(M) A professora também falou uma coisa, que já ouvi minha mãe 

falar sobre fazer macarrão... Ela perguntou por que colocamos sal na água 
fervente do macarrão? Será que é só para dar gosto ao macarrão? Ou é 
para diminuir o tempo de cozimento? Ou para aumentar a temperatura 
de ebulição?

 Que tal se vocês pudessem ajudar Maria e João a buscar respostas 
para suas hipóteses e dúvidas? Sobre sua bancada há béqueres, termômetro, 
chapa de aquecimento e cronômetro (caso precise verificar o tempo). Além 
disso, você também tem a disposição água destilada e uma solução aquosa 
de NaCl 3,0 mol/L. 

a) Proponha um roteiro experimental para determinar a curva de 
aquecimento e a temperatura de ebulição da água em Ribeirão Preto. 
(Sugestão: que tal medir a temperatura em intervalos de 2 minutos?)

b) Execute o roteiro experimental utilizando a água destilada 



e depois repita o procedimento só que utilizando solução aquosa de 
NaCl 3,0 mol/L. CUIDADO PARA NÃO SE QUEIMAR NA CHAPA 
DE AQUECIMENTO!  Peça ajuda aos monitores! Anote os dados e 
observações para cada situação. Que tal organizar os dados em uma tabela, 
como por exemplo:

Tempo (min) Temperatura (ºC)

c) Com os dados obtidos construa um gráfico que represente a curva 
de aquecimento da água? (Que tal esboçar temperatura (y) em função de 
tempo (x)?

d) Compare os gráficos construídos (água destilada e solução aquosa 
de NaCl 0,3 mol/L) e analise semelhanças e diferenças. Explique.

e) A temperatura de ebulição que você encontrou é para qual massa 
de água?  Para uma massa diferente de água, você esperaria encontrar uma 
temperatura de ebulição diferente? Explique.

f)  Os dados encontrados podem ajudar a entender a última fala de 
Maria? Afinal, o que acontece com a temperatura de ebulição quando 
adicionamos sal à água do macarrão?  E com o tempo de cozimento do 
alimento? Justifique. 

Situação – problema 3

O texto a seguir foi adaptado a partir de: a) Ferreira, E.C e Montes, 
R. Química Nova na Escola, no. 10, novembro, 1999. b) Abreu, D.G. e 
Motokane, M. O processo da Fermentação: transformações químicas e 
biológicas. Apostila Teia do Saber, 2005.

No Brasil e em outras regiões tropicais do planeta o açúcar e álcool 
são produzidos a partir da cana de açúcar, enquanto na Europa o açúcar é 
extraído da beterraba. Em nosso país, da cana-de-açúcar também se faz o 
álcool, produto que nos Estados Unidos, provém principalmente do milho. 
As usinas são responsáveis pela transformação da cana em açúcar e álcool. 
É um trabalho conjunto entre as áreas agrícola e industrial, que engloba 
desde a escolha das variedades de cana a ser plantadas com maiores teores 
de sacarose, até o corte e o processamento.

Após a coleta de amostras para análises, a cana é picada, desfibrada 
e esmagada por moendas. O caldo de cana obtido no processo de extração 



apresenta uma quantidade e qualidade variável de impurezas, solúveis e 
insolúveis. O tratamento primário visa a eliminação máxima das impurezas 
insolúveis (areia, argila, etc). Apesar do tratamento preliminar citado, o 
caldo de cana contém ainda impurezas menores, que podem ser solúveis, 
coloidais ou insolúveis. Assim, o caldo passa por um tratamento químico, 
que visa principalmente à coagulação, à floculação e à precipitação destas 
impurezas, que são eliminadas por sedimentação. É necessário fazer a 
correção de pH para evitar inversão e decomposição da sacarose. O caldo 
tratado é concentrado, dando origem ao melaço, que  pode ser enviado à 
fabricação de açúcar ou de álcool, e o bagaço é utilizado como combustível 
na geração de vapor. 

No caso da produção de álcool, é feita a diluição do melaço, para 
ajustar a concentração de açúcar para facilitar sua fermentação e a adição 
de fermentos biológicos, que conseguem transformar a sacarose em etanol. 

As reações químicas que ocorrem nos seres vivos, dentro e fora 
das células, acontecem muito rapidamente graças à ação de enzimas, que 
são macromoléculas produzidas pelos organismos, especializadas em 
aumentar a velocidade de determinadas reações químicas. Portanto, as 
enzimas são catalisadores biológicos. Existem muitos tipos de enzimas e 
cada uma delas atua sobre uma determinada reação. O fermento biológico 
utilizado é formado por fungos (Saccharomyces cerevisae). Este fermento 
contém duas enzimas denominadas invertase e zimase. 

A invertase catalisa a degradação do açúcar comum (sacarose 
(C12H22O11)), fornecendo dois outros açúcares, a glicose e a frutose. Em 
uma etapa seguinte, a zimase catalisa a transformação da glicose e da 
frutose em álcool comum (etanol) e gás carbônico. As reações envolvidas 
são apresentadas pelas equações:

As reações catalisadas pelas enzimas invertase e zimase são 
utilizadas industrialmente, na produção de álcool obtido a partir da cana 
de açúcar. 

Sob sua bancada estão disponíveis fermento biológico, açúcar, água, 
chapa de aquecimento e agitação, termômetro e outras vidrarias comuns. 
Também se encontra sobre a bancada o sistema ilustrado a seguir:



Trata-se de um kitassato, acoplado a um tubo de ensaio contendo 
uma solução saturada de Ca(OH)2. A única diferença é que o seu kitassato 
está inicialmente vazio! 

Mas, vamos fazer um experimento!
Transfira o tablete de fermento, previamente pesado (~15g) para um 

béquer (250 mL) e adicione 100 mL de água à temperatura ambiente.  Com 
bastão de vidro agite a mistura e usando um funil, transfira o conteúdo do 
béquer para o kitassato de 250 mL.

Usando um béquer de 100 mL, recolha 50 mL da solução de açúcar 
(20g/0,050 L) que está na capela (pergunte ao monitor(a) em caso de 
dúvida) e aqueça à aproximadamente 35 a 38oC. Em seguida, junte esta 
solução de açúcar ao kitassato contendo o fermento. Feche o kitassato 
utilizando uma rolha. Agora sim, seu sistema está parecido com a figura 
anterior!

Agite um pouco o sistema e deixe em repouso por  
10 minutos. Observe o que ocorre no kitassato e também no tubo de ensaio 
contendo uma solução saturada de Ca(OH)2, que encontra-se conectado ao 
kitassato por meio de uma mangueira de silicone anote. 

 Enquanto isso, vocês já podem iniciar o próximo experimento  
(situação-problema 4), tomando o cuidado de agitar o kitassato,  
a cada quinze minutos e observar o que estará acontecendo  
com o sistema, ao longo de 40 minutos!

Na página seguinte há um quadro para auxiliar na organização do 
registro de suas observações!



Orientações para observações Observações

Água + fermento 
biológico (kitas-
sato)

Qual o aspecto físico ? Qual 
a cor?  Muda de cor?  Pode-se 
observar a formação de algum 
produto (sólido, líquido ou 
gasoso)?

Água + fermento 
+ água morna com 
açúcar  (kitassato)

Qual a aparência da solução 
antes de fechar o kitassato com 
a rolha? O que acontece com o 
passar do tempo? O aspecto da 
solução é alterado com o tempo? 
Forma-se algum produto?

Tubo de ensaio 
contendo solução 
saturada de 
Ca(OH)2

Qual a aparência inicial da 
solução contida no tubo? Ocorre 
alguma alteração de cor? Ob-
serva-se a formação de algum 
produto (sólido, líquido  ou gás)?

É aconselhável você só responder as questões abaixo, depois de ter 
terminado o experimento relativo à situação-problema 4, pois então terá 
transcorrido tempo suficiente para que as observações possam ser feitas de 
forma completa!

a) Como você explica as observações realizadas após juntar a 
solução de açúcar com a solução de fermento no kitassato? 

b) Qual a fórmula do gás e do álcool formado no processo de 
fermentação?

c) Como você explica o que foi observado para a solução saturada de 
Ca(OH)2 contida no tubo de ensaio? Escreva a(s) equação(ões)  química(s) 
pertinentes ao fenômeno estudado.

Situação – problema 4

A energia elétrica é uma das das formas de energia mais utilizadas 
pelo homem na atualidade, graças a sua facilidade de transporte e baixo 
índice de perda energética durante conversões. Energia elétrica baseia-se na 
geração de diferenças de potencial elétrico entre dois pontos, que permitem 
estabelecer uma corrente elétrica entre ambos. Este tipo de energia é obtida 
principalmente através de termoelétricas, usinas hidroelétricas, usinas 



eólicas e usinas termonucleares. 
Corrente elétrica é o fluxo ordenado de partículas portadoras de 

carga elétrica. Sabe-se que, microscopicamente, as cargas livres estão em 
movimento aleatório devido a agitação térmica. 

Na natureza, os átomos se ligam entre si de forma variada, dando 
origem a diferentes tipos de substâncias, que podem ser classificadas como 
iônicas e compostos moleculares. 

Estes tipos de substâncias são muito comuns em nosso dia a dia, por 
exemplo, o sal de cozinha (NaCl), que é considerado iônico, e o açúcar, 
que é um composto molecular. Se estes compostos forem submetidos à 
passagem de corrente elétrica pode-se observar diferentes comportamentos. 

O dispositivo abaixo pode ser usado para testar a condutividade 
elétrica dos materiais. Este teste consiste em colocar o material a ser 
testado entre os dois eletrodos do seguinte aparelho. Se a lâmpada acender 
significa que o material conduz eletricidade, caso contrário, não conduz.

Sob sua bancada há uma amostra denominada C, que têm a aparência 
de um pó branco. Para identificá-la não é permitido cheirá-la ou mesmo 
tocá-la!  Siga os passos a seguir:

a) Coloque em um béquer 80 mL de água destilada e em outro béquer 
80 mL de água da torneira. Usando o dispositivo ilustrado acima, verifique 
a condutividade elétrica da água destilada e de torneira. CUIDADO PARA 
NÃO ENCOSTAR NAS PARTES METÁLICAS DESENCAPADAS DO 
CIRCUITO APÓS LIGÁ-LO NA TOMADA!

b) Coloque uma ponta de espátula da amostra C em um béquer de 
100 mL e preencha com água destilada até a marca de 80 mL. Usando 
o dispositivo ilustrado a seguir, verifique a condutividade elétrica da 
solução preparada com a amostra. CUIDADO PARA NÃO ENCOSTAR 



NAS PARTES METÁLICAS DESENCAPADAS DO CIRCUITO APÓS 
LIGÁ-LO NA TOMADA!

c) Sobre a bancada há também duas soluções: nitrato de bário  
(0,1 mol/L) e sulfato de sódio (0,1 mol/L), que estão colocadas em 
béqueres de 50 mL. Meça separadamente a condutividade de cada uma 
destas soluções. CUIDADO PARA NÃO ENCOSTAR NAS PARTES 
METÁLICAS DESENCAPADAS DO CIRCUITO APÓS LIGÁ-LO NA 
TOMADA!

d) Adicione 2 mL (~40 gotas) de nitrato de bário (0,1 mol/L) a um 
tubo de ensaio e em seguida 2 mL (~40 gotas) de sulfato de sódio (0,1 
mol/L), ao mesmo tubo. Observe e anote.

e) Leve seu tubo de ensaio para centrifugar (separar líquido e sólido). 
Peça ajuda ao monitor(a) nesta etapa. 

f)  Usando o conta-gotas retire a fase líquida e descarte. Transfira o 
sólido remanescente para um béquer de 100 mL, utilizando 40 mL água 
destilada. Meça a condutividade deste sistema (sólido + água destilada).

Não descarte este sistema (sólido + água) na pia, mas sim no 
béquer rotulado como “tubo de ensaio- sólido +água” que está na 
capela. Caso tenha dúvida, pergunte ao monitor(a) ! 

Quadro para anotação das observações:
Comportamento da lâmpada

Água destilada
Água da torneira
Amostra C
Nitrato de bário 
(0,1 mol/L)
Sulfato de sódio
(0,1 mol/L)
Mistura nitrato de bário 
+ sulfato de sódio
Sólido + água destilada

a) A água destilada acende a lâmpada? E a água de torneira acende 
a lâmpada?  Explique.

b) A amostra C possui natureza iônica ou molecular? Justifique. 
c) Escreva as fórmulas que representam o nitrato de bário e sulfato 

de sódio e também as equações química que representam a dissolução dos 



respectivos sais, em água. As respectivas soluções aquosas acendem a 
lâmpada? Explique.

d) O que acontece quando as soluções de nitrato de bário  
(0,1 mol/L) e sulfato de sódio (0,1 mol/L) são misturadas? Escreva a 
equação química que represente a transformação química em questão.

e) O sólido formado após misturar nitrato de bário (5,0 x 10-3 mol/L) 
e sulfato de sódio (5,0 x 10-3 mol/L) em contato com a água destilada 
acende a lâmpada? Explique. 

PROVA TEÓRICA

a) O chuveiro possui uma resistência ôhmica que transforma a 
energia elétrica em energia térmica.  A resistência tem que aquecer a água 
quase que instantaneamente, no pequeno intervalo de tempo que a água 
passa por ela no interior do chuveiro. Com esse tempo curto, a energia 
tem que ser muita. O chuveiro é o campeão de consumo residencial e 
representa de 25% a 35% da conta de luz de uma família. Ao utilizá-lo, 
com a chave no modo “inverno”, o acréscimo no consumo é de cerca 
de 30% com relação ao modo “verão”, diz Pedro César Andreo De Aro, 
funcionário da CPFL. 

b) Cada grama de água requisita uma caloria para aumentar a 
temperatura em 1oC. A vazão média de um chuveiro comum é de 

c) 4 litros de água por minuto.
d) Se você tomar 1 banho de 15 minutos todos os dias aquecendo 

a água de 25 para 45oC, qual será seu consumo ao final de um mês em 
kWhora? 

e) O custo do kWh é de R$ 0,36. Uma família de 5 pessoas tomando 
cada uma delas, um banho de 15 minutos todos os dias, qual será o gasto 
ao fim de um mês (30 dias)?

f)  Sabendo que os valores acima são para posição “inverno” do 
chuveiro, calcule o quanto a família irá economizar no mês se todos 
tomarem banho na posição “verão”?

Dados:  1kWh =3,60 x 103 kJ = 860 kcal; 1kWh  custa R$ 0,36
Calor específico da água 1g/cal.⁰C; 1 caloria  equivale a 4,18 joules;  
Joule/segundo = W



1- O filtro de barro foi introduzido no Brasil no final do século XIX 
e início do século XX. A partir de 1928, algumas empresas de cerâmica 
difundiram os filtros de barro por todo o Estado de São Paulo e pelo País. 
No município de Jaboticabal, interior do Estado, concentra-se o maior 
número de empresas de cerâmicas produtoras de filtros de água no Brasil.  
As talhas são reservatórios de água que são fabricadas a partir de argila 
vermelha (vulgarmente conhecidas por barro) ou a partir de uma mistura 
de matérias-primas, que proporciona características semelhantes a de uma 
porcelana ou louça sanitária, nas quais são acopladas velas filtrantes. As 
moringas fabricadas a partir da argila vermelha são recipientes de volume 
menor que as talhas, sem torneira e sem vela filtrante. 

Além de eliminarem as partículas em suspensão na água, os filtros de 
água domésticos, de barro, também ajudam a mantê-la a uma temperatura 
baixa, mesmo que a temperatura externa seja alta. As paredes das talhas de 
barro apresentam uma certa porosidade e permitem que a água colocada 
em seu interior seja parcialmente evaporada pelo calor do meio ambiente. 
A conservação da água em temperaturas sempre mais baixas ocorre porque 
a energia que é fornecida para a água, em vez de ser utilizada na elevação 
de sua temperatura, é parcialmente gasta na mudança de fase (líquido para 
vapor). O calor de vaporização da água é  539 cal/g e sua densidade é igual 
a 1g/mL.

a) Identifique, na situação descrita acima, as possíveis mudanças 
de fase de agregação da água e diga se são endotérmicas ou exotérmicas. 
Explique.

b) Determine a quantidade de calor necessária para vaporizar 100 
mL de água, em um local, no qual a temperatura ambiente é 28⁰C e a 
pressão atmosférica é de 760 mmHg. 

2- Adaptado a partir de: www.biodieselbr.com/biodiesel/biodiesel.
htm, acessado em setembro de 2008. 

Biodiesel é uma alternativa aos combustíveis derivados do petróleo.
 Pode ser usado em carros e qualquer outro veículo com motor 

diesel. Fabricado a partir de fontes renováveis (girassol, soja, mamona), 
é um combustível que emite menos poluentes que o diesel. Saiba aqui 
porque todos estão falando deste biocombustível. Durante a Exposição 
Mundial de Paris, em 1900, um motor diesel foi apresentado ao público 
funcionando com óleo de amendoim. Os primeiros motores tipo diesel 



eram de injeção indireta. Tais motores eram alimentados por petróleo 
filtrado, óleos vegetais e até mesmo por óleos de peixe. 

A molécula de óleo vegetal é formada por três ésteres ligados a uma 
molécula de glicerina, o que faz dele um triglicídio. O processo para a 
transformação do óleo vegetal em biodiesel chama-se ‘trasnsesterificação’. 

Para medir o calor de combustão de um biodiesel, utilizou-se um 
calorímetro, que é um equipamento empregado para medir o calor liberado 
por uma reação e consiste de um recipiente contendo paredes adiabáticas 
(isolantes térmicos), um termômetro com escala compatível com a medida 
a ser efetuada e um recipiente onde ocorre a reação.

Tem-se que a combustão total de 1,5 g de biodiesel de fórmula 
molecular C20H36O2 faz a temperatura do calorímetro subir 7,5°C. 
Se para variar em 1°C a temperatura do calorímetro são necessários  
9,6 kJ/°C, qual é o calor de combustão desse biodiesel em kJ/mol?

Dados: massa molar (g/mol): H = 1; C = 12; O = 16.

3- A tabela a seguir apresenta a entalpia de combustão na queima de 
diferentes combustíveis:

COMBUSTÍVEL
FÓRMULA 

MOLECULAR
ΔH° (kJ/mol) 

Carbono (carvão) C(s) - 393,5
Metano (gás natural) CH4 (g) - 802

Propano (componente do 
gás de cozinha)

C3H8 (g) - 2.220

Butano (componente do 
gás de cozinha)

C4H10 (g) - 2.878

Octano (componente da 
gasolina)

C8H18 (l) - 5.471

Etino  (acetileno, usado 
em maçarico)

C2H2 (g) - 1.300

Etanol (álcool) C2H5OH (l) - 1.368
a) Entre o álcool e a gasolina, qual combustível que você espera que 

libere/emita maiores quantidades de CO2 (em mol) durante a combustão? 
Explique e escreva as equações químicas correspondentes à combustão 
completa dessas substâncias.

b) Calcule a energia liberada na queima de um litro de álcool e um 
litro de gasolina? Detalhe cada etapa. Dados: densidade da  gasolina (d= 



0,72 g/cm3) e densidade do álcool (d=0,8 g/cm3). 
c) Comparando a energia liberada na queima  de 1kg de gasolina, 

1kg de álcool e 1 kg de hidrogênio, sob o ponto de vista energético, qual 
dos três combustíveis é o mais eficiente por quilograma consumido?

Dados: massa molar (g/mol): H = 1; C = 12; O = 16.

4- (Texto adaptado de http://ambiente.hsw.uol.com.br/reciclagem-
de-aluminio.htm) e http://www.cjtmidia.com/quimicaavancada/pdf/
qgexerc5.pdf, acessados em setembro de 2008.

Industrialmente, alumínio é obtido a partir da bauxita. Primeiramente, 
esta é purificada, obtendo-se o óxido de alumínio, Al2O3, que é, em seguida, 
misturado com um fundente e submetido a uma eletrólise ígnea, obtendo-
se, então, o alumínio. As principais impurezas da bauxita são: Fe2O3, que 
é um óxido básico e SiO2, que é um óxido ácido. Quanto ao Al2O3, trata-
se de um óxido anfótero, isto é, de um óxido que reage tanto com ácidos 
quanto com bases. Na eletrólise, ocorre a formação de oxigênio que reage 
com um dos eletrodos de carbono utilizados no processo. A equação não 
balanceada que representa o processo global é:

A produção de alumínio, a partir da eletrólise ígnea da bauxita, 
consome grande quantidade de energia (~18 000 kW/t). A reciclagem de 
alumínio no Brasil é um sucesso. O país é o primeiro lugar no ranking 
do índice de reciclagem de latas de alumínio, com 94,4% do material 
consumido sendo reaproveitado (dados de 2006). 

Para as indústrias, a reciclagem do alumínio tem vantagens óbvias 
na economia de energia. O processo gasta cerca de 5% da energia gasta no 
processo de elaboração primária do alumínio, que transforma a bauxita em 
alumina e depois em barras ou chapas de alumínio. As associações do setor 
projetam uma economia de energia que daria para abastecer de eletricidade 
uma cidade como Campinas, com cerca de 1,5 milhão de habitantes.

Para os catadores e suas cooperativas, uma das principais pontas do 
processo, recolher e vender latas de alumínio rendem muito mais do que 
qualquer outro material possível de reciclagem como pets ou papéis. Para 



se ter uma idéia, um catador chega a receber R$ 3,00 por 74 latinhas ou 
um quilo do material contra R$ 0,30 por 20 garrafas pets de 2 litros ou R$ 
0,10 por um quilo de papel.  

Para os que lutam contra a degradação do meio ambiente, reciclar 
alumínio evita que essa latinha seja jogada na natureza. O alumínio 
pode demorar de 100 a 500 anos para se degradar totalmente. O ciclo da 
reciclagem de latas de alumínios é de apenas 30 dias, aliás uma vantagem 
também para a indústria. Os problemas do aquecimento global também 
são amenizados com a reciclagem, já que o processo emite apenas 5% do 
gás carbônico que se emite na produção do alumínio primário. 

a) Quanto (em massa) é necessário de Al2O3 para obtermos 10 kg 
de alumínio?

b) Na obtenção de 1 kg de alumínio a partir da bauxita, qual a 
quantidade em massa de CO2 gerada? 

c) Segundo o texto, calcule a quantidade de energia necessária no 
processo de reciclagem do alumínio.

d) Além do gasto energético, por que mais a reciclagem do alumínio 
é interessante?

5- Você lê os rótulos dos alimentos que come? Os rótulos informam 
o valor nutricional dos alimentos e também como preparar ou guardar 
alimentos. Por exemplo, ao comprar uma barra de chocolate diet, o 
consumidor pode pensar que irá emagrecer, quando na verdade, apesar da 
redução de algum nutriente (no caso, de açúcar), a quantidade de calorias 
é a mesma ou até maior que no chocolate normal!  

Abaixo segue a tabela dos valores energéticos, segundo os 
fabricantes, dos seguintes alimentos: leite condensado, achocolatado em 
pó, chocolate granulado e margarina.  

alimento porção
valor energético em 

kcal/kj
leite condnsado 20 g (1 colher de sopa 65/273
achocolatodo 20 g (2 colheres de sopa 74/311
chocolate granulado 25 g 10/42
margarina 10g 32/133

     
a) Calcule quantas calorias tem a receita (inteira) de brigadeiro 

apresentada abaixo. Utilize as tabelas para obter os dados necessários!  



 Receita de brigadeiro:
INGREDIENTES:
1 lata de leite condensado (395g) 
1 colher de sopa de margarina sem 
sal (15g)
7 colheres sopa de achocolatado 
em pó (42g)  
chocolate granulado para fazer 
bolinhas (100g)

Imagine que você estava muito ansioso(a) e comeu 55 g desta receita 
e agora quer dar um jeito de “queimar” as calorias ingeridas. A queima de 
calorias no nosso organismo é a mesma para qualquer pessoa, porém o 
metabolismo, conjunto de reações químicas responsáveis pelos processos 
de síntese e degradação dos nutrientes na célula para cada pessoa varia 
um pouco, em algumas pessoas é mais rápido e em outras mais lento, em 
outras palavras, o tempo da “queima” de alimentos ingeridos varia de 
pessoa para pessoa.

Na tabela a seguir, você pode consultar os valores médios de calorias 
queimadas por minuto:

Tipo de exercício
Gastos calóricos (kcal) por minuto, nos vários 
esportes e atividades físicas, calculados para 
uma pessoa de 70 Kg.

Corrida 10
Caminhada 5,5
Balé 9
Futebol 9
Judô/ Karatê 12
Natação 9
Boxe 11

b) Calcule o tempo que precisará fazer de caminhada e a quantidade 
de calorias que vai queimar para  “zerar” o brigadeiro consumido (55 g). 
Expresse seus resultados de tempo em horas e de calorias em kJ (kilojoule).

6-Texto adaptado de: http://www.revistapesquisa.fapesp.
br/?art=4338&bd=2&pg=1&lg=, acessado em setembro de 2009.



Etanol de quê?
A cana é hoje a melhor opção para produzir álcool, mas o milho e 

sobretudo a mandioca também têm bom potencial. 
Edição Online - 28/11/2007 Pesquisa FAPESP -  Por Marcos Buckeridge

Estamos vivendo no Brasil um momento muito interessante em que 
os investimentos na pesquisa científica em biotecnologia começam a dar 
resultados que estimulam a discussão sobre quais as melhores opções para 
o país nas áreas de meio ambiente e energia. A sociedade brasileira parece 
estar amadurecendo a ponto de conseguir intensificar a comunicação entre 
os setores tomadores de decisão e os produtores de conhecimento, um 
diálogo que aumenta a velocidade de produção de tecnologia e melhora o 
posicionamento estratégico de um país frente à comunidade internacional.

Nesse contexto, cabe uma pergunta: qual a melhor espécie para 
produzir álcool no Brasil? Cana, milho ou mandioca? No momento, é 
obviamente a cana, única das três plantas que dispõe de quantidade suficiente 
de um carboidrato (a sacarose) em seu tecido que pode ser diretamente 
fermentado para a produção de álcool e do açúcar que consumimos. Milho 
e mandioca têm amido, um tipo de carboidrato mais complexo que precisa 
passar por mais transformações do que a sacarose para gerar etanol. Ainda 
assim, será que o milho e a mandioca teriam chances de se firmar no 
mercado de biocombustíveis no futuro próximo? Aparentemente sim, mas 



não há como responder a essas perguntas no momento por falta de mais 
pesquisas.

Em termos energéticos, da quantidade de carboidratos que 
produzem, podemos comparar um colmo de cana e uma espiga de milho 
a, respectivamente, um CD com capacidade de 700 Mb e um pen drive de 
2Gb. Enquanto o milho empacota o carboidrato de reserva nas sementes 
em forma de amido, a cana armazena sacarose no colmo na forma solúvel. 
Além disso, há a questão da eficiência energética de cada planta em 
chegar ao produto final do armazenamento. Como os processos que levam 
à produção de amido passam pela produção da sacarose, o milho acaba 
gastando mais energia que a cana para armazenar energia na forma de 
açúcar. 

A cana produz sacarose nas folhas e a transporta para o colmo, onde 
ficará armazenada até a colheita. A cana acumula a sacarose para usar 
em sua própria floração e na produção de sementes. Porém, o agricultor 
interrompe esse processo e não deixa que as plantas floresçam. Dessa 
maneira, parte da sacarose que seria consumida para a reprodução acaba 
sendo utilizada para aumentar o seu teor no colmo que nós, humanos, 
iremos utilizar para produzir açúcar e álcool. No caso da cana, basta 
espremer o colmo e consegue-se uma solução de sacarose, que é usada 
diretamente para fermentação e produção de etanol.

O milho faz tudo quase igualzinho à cana, mas há uma diferença 
fundamental. Do ponto de vista agrícola, o objetivo do milho é deixar a 
planta florescer e produzir sementes com o maior teor de amido possível. 
Esse carboidrato é constituído de cadeias de glicose que interagem entre 
si e formam pacotes compactados de açúcar com baixa solubilidade na 
água. Por isso, é preciso usar enzimas para degradar o amido e transformá-
lo em açúcares solúveis (maltose e glicose) que serão então utilizados na 
fermentação para gerar o etanol. Esse processo é caro e mais trabalhoso do 
que no caso da cana.

 Outra opção, ainda com a mandioca, é recorrer à engenharia 
genética e fazer com que, em vez de amido, as raízes da planta acumulem 
sacarose, como ocorre no colmo da cana. 

Aqui chegamos a algumas questões cruciais: afinal, qual a melhor 
espécie para produzir álcool? Como se disse, a cana apresenta amplas 
vantagens no momento, mas essa supremacia pode não se sustentar 
no longo prazo. Precisamos continuar pesquisando. Precisamos obter 



informações estratégicas, como o nível de resposta de cada uma dessas 
três espécies às mudanças climáticas previstas para este século, como o 
aumento da concentração de CO2 e a elevação da temperatura. 

Já sabemos que a cana responde melhor do que o milho a essas 
alterações climáticas e será provavelmente mais produtiva nos próximos 
20 ou 30 anos, mas falta conhecer as respostas da mandioca. 

 
Precisamos trabalhar de forma interdisciplinar para responder o mais 
rapidamente possível as mais diversas questões referentes a produção de 
combustível biológico.

a) Segundo a notícia anterir e também sua experiência, elabore um 
texto (máximo de 20 linhas) que discuta quais seriam as melhores opções 
para o Brasil nas áreas de meio ambiente e energia? 



VII Olimpíada Regional de Química (2009) 
“Química, agricultura e desenvolvimento: cultive essa 

idéia!”

PROVA PRÁTICA

Situação – problema 1

O solo é a parte mais superior da crosta terrestre e tem grande 
importância na manutenção da vida de todos os seres vivos do nosso 
planeta. É do solo que retiramos parte dos nossos alimentos e é sobre ele 
que, na maioria das vezes, construímos as nossas casas. 

O solo é formado a partir das rochas, através dos fenômenos de 
intemperismo (chuva, gelo, vento e temperatura) que, com o tempo e a 
ajuda dos biomas (fungos, líquens e outros), vão transformando as rochas, 
alterando o seu tamanho e suas propriedades. A ação do homem também 
pode interferir na (trans)formação do solo e essas interferências muitas 
vezes podem refletir em efeitos benéficos ou não para a sobrevivência de 
diferentes ecossistemas.

Portanto, os seres vivos animais e vegetais, assim como o próprio 
homem, interferem na constituição do solo, eles atuam misturando a matéria 
orgânica (restos de vegetais e de animais mortos) com o material solto e 
macio em que se transformou a rocha. Esta mistura, agora enriquecida com 
diversos nutrientes, fornece alimento a todas as plantas, e (in)diretamente 
a todos os animais, que vivem no nosso planeta.

Os seres vivos quando morrem também se decompõe e passam a 
fazer parte do solo. Deste modo, o solo pode ser representado da seguinte 
forma:

De modo geral, podemos dizer que o solo, é composto por quatro 
partes, a saber:  1) ar; 2) água; 3) matéria orgânica (restos de pequenos 
animais e plantas); e 4) parte mineral. Estes quatro componentes do solo 
se encontram misturados uns aos outros. A matéria orgânica está misturada 
com a parte mineral e com a água.

Existem diferentes tipos de solos, por exemplo: 



Solos arenosos: são aqueles que têm a sua maioria dos grãos de 
tamanho entre 2mm e 0,075mm. A areia é predominantemente constituída 
de SiO2. Os demais óxidos observados na composição química da areia são 
provenientes de outras substâncias como feldspato potássio, microclina, 
feldspato plagioclásio, a albita e ainda a caulinita. Este solo possui argila e 
outros compostos em menor quantidade. 

Solos argilosos: estes não são tão arejados, mas armazenam mais 
água. Os grão de argila são menores e bem próximos uns dos outros. O 
mineral básico das argilas é a caolinita. A argila é um silicato de alumínio 
hidratado, composto por alumínio (óxido de alumínio), sílica (óxido de 
silício) e água. 

Solos calcários: são provenientes de rochas sedimentares que contêm 
minerais com quantidades acima de 30% de carbonato de cálcio (aragonita 
ou calcita). Desse tipo de solo é retirado um pó branco ou amarelado, que 
pode ser utilizado na fertilização dos solos destinados à agricultura e à 
pecuária. Esse solo também fornece a matéria-prima para a fabricação de 
cal e do cimento.

A cor do solo fornece informações sobre a composição deste. 
Geralmente, quanto mais escura, maior será o conteúdo de matéria 
orgânica. Já a presença de óxidos de ferro dão tons avermelhados para o 
solos. A cor preto-azulado pode indicar a presença de magnésios.

O deslocamento do solo pela superfície da Terra em geral é feito 
pela água da chuva, pelo vento ou, ainda, pela ação do gelo, quando este 
atua expandindo o material no qual se infiltra a água congelada. Quando 
este deslocamente acontece com prejuizo da estrutura inicial do relevo, 
denominamos este fenomeno como sendo uma erosão. A erosão é um 
problema muito sério em todo o mundo e para minimizar o problema 
devem ser adaptadas práticas de conservação do solo. Em solos cobertos 
por floresta a erosão é muito pequena e quase inexistente, mas é um 
processo natural sempre presente e importante para a formação dos relevos. 
O problema ocorre quando as florestas são destruídas para uso agrícola e 
com isto o solo fica exposto.

Outro problema a ser considerado é o deslizamento de terra.  Embora 
a ação da gravidade sobre encostas muito inclinadas seja a principal causa 
dos deslizamentos de terra, existem outros fatores em questão, como por 
exemplo, o enfraquecimento das encostas de rochas devido a saturação 
com água, proveniente do degelo ou de chuvas fortes. 



Com o objetivo de refletirmos um pouco mais sobre as diferentes 
composições do solo e sua permeabilidade, realizaremos agora alguns 
experimentos. 

Assim, sobre sua bancada há alguns materiais e reagentes (provetas; 
funis; erlenmeyers; béqueres, conta-gotas; gaze; água; entre outros), além 
de amostras de solo agrícola (D), areia(T) e argila(J). 

Etapa A
Primeiramente, observe e anote as características físicas de cada 

uma das amostras (cor, textura, etc). Coloque uma gaze dobrada  em cada 
um dos 3 funis. 

Coloque cada funil na parte superior dos erlenmeyers disponíveis. 
Adicione em cada um dos funis certa quantidade de solo, o suficiente para 
formar uma camada de aproximadamente um centímetro acima da gaze. 
Certifique-se de que estejam colocadas quantidades semelhantes de solo 
nos três funis.

A seguir, transfira vagarosamente e ao mesmo tempo, a mesma 
quantidade de água (30mL) nos 3 funis. Observe a infiltração da água nas 
diferentes amostras de solo. 

Se a infiltração estiver muito lenta (tempo superior a 5 minutos) em 
alguma das amostras, agite a amostra de solo usando um bastão de vidro 
no próprio funil de filtração. Guarde as águas recolhidas nas três filtrações 
para realizar a etapa B.

Então responda:
a) Que informações sobre a composição podem ser obtidas a partir 

dos aspectos físicos de cada amostra de solo? Explique.      
b) A água escoou igualmente em todas as amostras de solo? Qual 

das três amostras ofereceu maior dificuldade à passagem de água? 
c) Compare a permeabilidade do solo agrícola (D) com a 

permeabilidade da areia (T) e da argila (J) separadas. Explique
d) Discuta com os colegas quais seriam as vantagens e problemas de 

solos muito permeáveis e de solos pouco permeáveis para a agricultura? 
e) Quais tipos de solos favorecem a erosão e deslizamentos de 

encosta?
f) Na opinião do grupo o que poderia ser feito para evitar problemas 

de erosão de solos e deslizamentos de encostas?



Solo- alimentação- saúde

Ingerimos alguns minerais necessários para o bom funcionamento 
do corpo humano a partir de alimentos como plantas e vegetais, que retiram 
estes nutrientes dos solos. Veja alguns exemplos:

Potássio (K): no corpo humano (0,4%). O cátion (K+) é o mais 
abundante dentro das células e é importante na condução de impulsos 
nervosos e na contração muscular. 

Cálcio (Ca) = 1,5% no corpo humano. O Ca2+ contribui para a 
rigidez de ossos e dentes. É fundamental para muitos processos corporais, 
como por exemplo, a coagulação sangüínea e a contração muscular. É o 
quinto elemento mais abundante na crosta terrestre, cerca de 4,66%, Há 
vastos depósitos sedimentares de CaCO3 formando montanhas inteiras de 
calcário, mármore, e também na forma de corais. Estes se originam do 
acúmulo de esqueletos e conchas de animais marinhos. Embora o calcário 
seja tipicamente branco, em muitos locais ele apresenta coloração amarela, 
laranja ou marrom, devido à presença de traços de metais.

Ferro (Fe) = 0,1% no corpo humano. Os cátions (Fe2+ e Fe3+) 
são componentes da hemoglobina (proteína carregadora do oxigênio 
do sangue) e de algumas enzimas necessárias para a produção de ATP 
(adenosina trifostato), que capta o oxigênio dos pulmões e carrega para o 
restante do corpo, através do sangue.

Uma das formas de identificar se há o íon Fe3+ numa amostra líquida 
é tratá-la com uma solução de tiocianato de amônio. Na presença do 
ânion tiocianato, SCN-, tem-se uma coloração vermelha derivada do íon 
hexatiocianoferrato(III) [Fe(SCN)6]

3- :

Etapa B
Resultado para o teste para Fe3+

Água de filtração solo D (etapa A)
Água de filtração solo T (etapa A)
Água de filtração solo J (etapa A)
Solução ácida - solo D (etapa B)
Solução ácida - solo T (etapa B)



Solução ácida - solo J (etapa B)

Para analisar se há a presença de ferro nas amostras de solo, realizou-
se um tratamento preliminar dos três tipos de solo (D, T e J) com solução 
de ácido clorídrico 0,5 mol/L. Semelhante ao que foi feito na etapa A, os 
solos foram colocados em funis e transferiu-se uma solução ácida para 
os funis. A solução ácida passou pelas amostras de solo (separadamente), 
foram recolhidas e estão disponibilizadas sobre sua bancada. 

Sobre sua bancada encontram-se os sobrenadantes oriundos do 
tratamento de solo agrícola (D), areia (T) e argila (J) com solução ácida.  
Analise se há a presença de ferro nestes sobrenadantes. Para realizar esta 
análise transfira 2 mL ( equivalente a 40 gotas) dos sobrenadantes para 
três tubos de ensaio e adicione 2 gotas de tiocianato de amônio. Observe 
a coloração. 

Agora, teste a presença do íon Fe3+ nas águas de filtração obtidas 
na Etapa A. Para realizar esta análise transfira 2 mL das águas de filtração 
obtidas na Etapa A,  para três tubos de ensaio e adicione 2 gotas de 
tiocianato de amônio. Observe a coloração. 

Organize seus dados:
Então responda:
a) O teste para ferro deu positivo nas três primeiras amostras 

(tratadas com solução ácida)? 
b) Explique e represente por meio de equações químicas.
c) E com relação às águas de filtração obtidas na Etapa A, o teste 

para Fe3+ deu positivo? Compare os resultados com aqueles obtidos para 
soluções ácidas da Etapa B. Explique.

d) Pela coloração, dá para supor a concentração de íons Fe3+ nas 
amostras de solo analisadas? Justifique.

Referências:
http://www.cnps.embrapa.br/search/mirims/mirim01/mirim01.html, 
acessado em outubro de 2009.
Aguiar Jr, O.  Roteiro de Atividade-  Tópico 8: Permeabilidade dos solos, 
Currículo Básico Comum - Ciências Ensino Fundamental, Centro de 
Referência Virtual do Professor - SEE-MG/2006. Disponível em: http://



crv.educacao.mg.gov.br/, acessado em outubro de 2009. 

Situação - problema 2

Segundo o Instituto Nacional de Metrologia, Normalização e 
Qualidade Industrial - Inmetro, a Calda Bordalesa é um dos fungicida 
utilizado na produção de figo.  Esta calda é uma mistura de sulfato de 
cobre (CuSO4) e cal (CaO). 

O figo é o fruto da figueira, originário da região do meditarrâneo. 
Seu formato é semelhante ao da pêra e mede entre 3 e 7 cm. Pode ser 
encontrado de vários tipos com tamanho, forma e cor diferentes, por 
exemplo, pretos, roxos, vermelhos, verdes ou amarelos. É plantado em 
vários países, já que se adapta em diferentes climas. Chegou ao Brasil 
no século XVI na bagagem dos primeiros colonizadores portugueses. 
Valinhos, localizado no interior de São Paulo é considerado destaque na 
produção do figo nacional. O figo é altamente energético, por ser rico em 
frutose. Também contêm vitamina C, sais minerais como potássio, cálcio e 
fósforo. Este fruto é rico em vitaminas (A, B1, B2 e C) é de fácil digestão 
e apresenta propriedades terapêuticas. 

A mistura sulfato de cobre e óxido de cálcio (calda bordalesa) é 
utilizada na cultura da videira (Vitis vinifera) para o controle de doenças 
fúngicas desde o final do século IX e em muitos casos tem proporcionado 
aumentos significativos no teor de cobre no solo, o que pode influenciar 
no crescimento vegetal, nos microorganismos e nas propriedades químicas 
do solo.

O cobre aplicado nas folhas e ramos de videira para o combate 
de doenças fúngicas, com o passar do tempo, se acumula no solo, 
principalmente na camada superficial. A resposta das plantas às diferentes 
concentrações de cobre no solo depende da espécie utilizada e do tipo de 
solo. Altos teores de cobre em solo calcário e arenoso reduzem a absorção 
de outros nutrientes pela videira.

Sabe-se que o sulfato de cobre pentahidratado (CuSO4.5H2O) tem 
ação fungicida.   Misturado com cal é utilizada para controle de fungos em 
uvas, melões, e outras frutas.

O óxido de cálcio (conhecido como cal) é uma das substâncias 
obtida por decomposição térmica de calcário. Também chamada de cal 
viva ou cal virgem, é um composto sólido branco. A partir da hidratação do 



óxido de cálcio chega-se ao hidróxido de cálcio. O pH de soluções aquosas 
contendo CaO é alcalino.

Outra aplicação do sulfato de cobre é como composto de Cheshunt, 
uma mistura deste sal com carbonato de amônio, a qual é utilizada na 
horticultura para evitar a queda das plântulas, que são embriões vegetais  
já desenvolvidos e ainda presentes nas sementes.

Segundo o site da CETESB, na Ficha de Informação de Produto 
Químico para o CuSO4, o pH de uma solução aquosa deste sal é de 
aproximadamente 4,0. 

O Sulfato de cobre (II) ou sulfato cúprico (CuSO4) existem sob 
algumas formas, que se diferem por seu grau de hidratação. Na sua forma 
anidra ele se apresenta como um pó de coloração verde opaca ou cinzento, 
enquanto na sua forma pentahidratada (CuSO4.5H2O), a forma no qual é 
mais encontrado, ele é azul brilhante. A forma anidra ocorre sob a forma 
de um mineral raro chamado de calcocianita. A forma hidratada ocorre na 
natureza como calcantita (pentahidratado). 

O sulfato de cobre pentahidratado é um sal que se apresenta na forma 
de cristais de cor azul celeste, transparente, solúvel em água. Sua solução 
aquosa de cor azul claro pode ser representada pela seguinte equação:

A identificação do íon sulfato, SO4
2-(aq), se baseia em sua reação 

com cloreto de bário produzindo um precipitado branco de sulfato de 
bário, que é muito pouco solúvel em meio ácido.

            Sob sua bancada encontram-se sulfato de cálcio II (para a 
etapa A), duas amostras A e B (para a etapa B), pregos, pedaços de palha 
de aço, entre outras vidrarias e reagentes. 

Etapa A
Pese 1,0 g de sulfato de cobre dentro de um béquer de  

100 mL (Peça ajuda aos monitores!). Repita o procedimento usando 
outro béquer. Então, adicione 80 mL de água destilada em cada um dos 



béqueres. Agite a solução com o bastão de vidro até que todo o sólido se 
dissolva e anote as características das soluções preparadas.  Transfira 20 
gotas de cada uma das soluções para 1 tubo de ensaio, que será utilizado 
com referência de cor para os próximos itens. 

Em um dos béqueres contendo a solução de CuSO4, adicione o 
pedaço de palha-de-aço e no outro 2 pregos (massa equivalente a 1 g). 
Anote as características iniciais do sistema (béquer com solução de CuSO4 
+ palha-de-aço  e béquer com solução de CuSO4 + prego) e deixe-o em 
repouso. Enquanto isto vá fazendo a Etapa B e a cada 15 minutos fique 
atento às mudanças do sistema e anote suas observações.

Depois de 30 minutos, transfira 2 mL (equivalente a 40 gotas) das 
soluções contidas nos béqueres para 2 tubos de ensaio e teste a presença 
do íon Fe3+ nas soluções, adicionando 5 gotas de tiocianato de amônio em 
cada um dos tubos.

Uma das formas de identificar se há o íon Fe3+ numa amostra líquida 
é tratá-la com uma solução de tiocianato de amônio. Na presença do 
ânion tiocianato, SCN-, tem-se uma coloração vermelha derivada do íon 
hexatiocianoferrato(III) [Fe(SCN)6]

3- :

Então responda:
a) Qual a característica inicial dos sistemas: 

solução de CuSO4 + palha-de-aço e 
solução de CuSO4 + pregos?

b) Com o passar do tempo, observou-se alguma alteração nos 
sistemas citados no item anterior? Qual(is)? Compare e explique. 

c) De acordo com as alterações observadas pode-se supor que houve 
reação química? Justifique e escreva as equações químicas 

relacionadas.
d) Considerando a cor da solução inicial de CuSO4, da palha de 

aço, do prego e da solução final, como você explicaria usando linguagem 
química as alterações? O teste para íon Fe3+ colaborou para suas conclusões? 
Justifique.   

Etapa B
O carbonato de cálcio quando colocado em água, confere a esta um 



pH alcalino devido a hidrólise do íon carbonato. Por esta característica 
básica, este sal é utilizado para reduzir a acidez do solo para a agricultura.

Uma reação de identificação típica de íon carbonato em solução é 
aquela com ácido clorídrico diluído, na qual forma-se um gás. 

Durante a preparação da Calda Bordalesa, um estagiário se confundiu 
e ao invés de misturar CuSO4 e cal, ele misturou CuSO4 com carbonato de 
cálcio. Tanto a cal como o carbonato de cálcio são brancos.

Sobre sua bancada tem duas amostras A e B, sendo que uma delas 
é a Calda Bordalesa e a outra é a que foi preparada pelo estagiário citado. 

Responda:
a) Como vocês fariam para identificar qual das duas amostras sobre 

sua bancada contém a mistura CuSO4 mais a cal?
b) Execute o procedimento.
c) Escreva as equações químicas pertinentes para as etapas e reações 

químicas realizadas.
d) Qual das amostras (A ou B) é a Calda Bordalesa?  Explique. 

Referências:
http://www.inmetro.gov.br/credenciamento/organismos/figo/
gradeAgroquimicos.pdf, acessado em outubro de 2009.
http://www2.ufpa.br/quimdist/livros_2/livro_quim_inorg_
experimental/8a%20aula_ed_caracteriza%E7%E3o.pdf, acessado em 
outubro de 2009.
http://www.cetesb.sp.gov.br/emergencia/produtos/ficha_completa1.
asp?consulta=SULFATO%20DE%20COBRE, acessado em outubro de 
2009.
http://www2.ufpa.br/quimdist/livros_2/livro_quim_inorg_
experimental/8a%20aula_ed_caracteriza%E7%E3o.pdf, acessado em 
outubro de 2009.

PROVA TEÓRICA I
1- A agricultura, o aquecimento global e os danos que as mudanças 

climáticas devem causar na produção agrícola mundial compõem um 
importante ciclo de causas e efeitos inter-relacionados. Por um lado, a 
agricultura é uma das responsáveis pelo aumento de temperatura: as 
emissões do setor, somadas ao desmatamento para a conversão de terras 
para o cultivo, representam algo entre 17% e 32% de todas as emissões de 



gases do efeito estufa provocadas por atividades humanas. Por outro lado, 
observa-se igualmente um efeito “feitiço contra o feiticeiro”: a agricultura 
pode passar à condição de vítima do problema que ela está ajudando a 
criar. 

O manejo do solo como queima de vegetação, fertilização com 
nitrogênio e a aragem do solo são procedimentos favorecem a emissão de 
gases de efeito estufa para a atmosfera. 

De acordo com o exposto explique:
a) Qual o papel da agricultura no aumento do aquecimento global?
b) De que forma, por meio da agricultura, seria possível diminuir o 

aquecimento global?

2 - Dentre os principais gases que contribuem para o aquecimento 
global estão o gás carbônico – proveniente da queima de combustíveis 
fósseis e do desmatamento; o metano – proveniente dos campos alagados 
incluindo o plantio de arroz, dos lixões e aterros sanitários e também 
da digestão de matéria vegetal pelo gado; e o óxido nitroso - emitido, 
sobretudo pelo uso de fertilizantes nitrogenados e pela queima de biomassa.

Para seu desenvolvimento, as plantas precisam de muitos nutrientes 
que nem sempre são encontrados em quantidade suficiente no solo (por 
exemplo, boro, nitrogênio, cobre, ferro, fósforo, manganês, zinco, 
enxofre, molibdênio, cálcio, magnésio e potássio, são elementos 
químicos que podem compor esses nutrientes que as plantas necessitam). 

Por isso, muitas vezes, são utilizados compostos químicos que visam 
suprir as deficiências identificadas no solo, são os adubos e corretivos 
de solo, ou simplesmente, fertilizantes. Muitos desses fertilizantes são 
compostos pela tríade NPK, Nitrogênio: Fabrica a clorofila e estimula o 
crescimento de folhas e brotos. Fósforo: Ajuda a produzir raízes saudáveis 
e estimula o surgimento dos botões de flores. Potássio: Produz folhas 
saudáveis e estimula a produção de flores e frutos. O uso de fertilizantes 
à base de nitrogênio nas colheitas libera grandes quantidades de óxido 
nitroso. As emissões de óxido nitroso estão associadas, principalmente, 
aos fertilizantes nitrogenados e ao adubo adicionado ao solo. Com 
freqüência, os produtos químicos são aplicados em excesso e não são 
totalmente consumidos pelas mudas cultivadas, de modo que parte do 
excedente se perde na atmosfera sob a forma de óxido nitroso. Embora as 



quantidades liberadas pela atividade humana não sejam tão grandes quanto 
as de gás carbônico, o óxido nitroso absorve muito mais energia do que o 
gás carbônico (cerca de duzentas e setenta vezes mais). Por esse motivo, 
os esforços para que sejam reduzidas as emissões de gás estufa têm sido 
direcionados para o óxido nitroso também. 

A partir do exposto escreva o símbolo dos elementos químicos e as 
fórmulas moleculares das substâncias presentes no texto.

3- Os primeiros registros do uso da cal na agricultura são de épocas 
anteriores à Era Cristã. Entre as funções de interesse para a agricultura, 
pode-se incluir 

- ação bactericida e fungicida;
- melhora a porosidade e a permeabilidade do solo;
- ação de nutriente, favorecendo a ação da matéria orgânica do solo.
Outra importante função é que a cal viva é uma fonte de íons cálcio 

para o metabolismo das plantas. 
Dados: massas atômicas (g/mol):     Ca=40     O=16     H=1
a) Escreva a equação que corresponde à reação da cal viva com a 

água.
b) Calcule a massa de água necessária para reagir com 560 kg de 

cal viva. 
c) Qual seria outra função da cal nos solos para a agricultura e que 

não foi citada no texto?

4 - O DDT (Dicloro-Difenil-Tricloroetano) foi o primeiro pesticida 
a ser sintetisado e foi bastante usado após a Segunda Guerra Mundial para 
o combate de artrópodes (principalmente insetos e aracnídeos), causadores 
de doenças. Sintetizado em 1874, suas propriedades inseticidas só foram 
descobertas em 1939 pelo químico suíço Paul Hermann Müller, que, por 
essa descoberta,recebeu o Prêmio Nobel de Medicina de 1948.

O DDT é sólido em condições de temperatura ambiente. É muito 
pouco solúvel em água, mas solúvel em compostos orgânicos como a 
gordura, o óleo entre outros.

A curto prazo este inseticida é eficiente, no entanto, após poucos 
anos de seu uso no início do século XX, logo se descobriu que seus efeitos 
para a saúde humana e para o ecossistema eram extremamente prejudiciais. 



Em 1962 a bióloga norte-americana Rachel Carson escreveu sobre isso 
em seu livro Primavera Silenciosa. De acordo com Carson, o DDT estaria 
relacionado ao câncer em seres humanos, bem como à interferência do 
ciclo reprodutivo dos animais, causando uma diminuição na população 
destes.

Por tais razões, a utilização do DDT foi banida de vários países na 
década de 1970 e tem seu uso controlado pela Convenção de Estocolmo 
sobre os Poluentes Orgânicos Persistentes. No Brasil, só em 2009 o DDT 
teve sua fabricação, importação, exportação, manutenção em estoque, 
comercialização e uso proibidos pela Lei nº. 11.936 de 14 de maio de 2009.

      

Dados: massas atômicas (g/mol):  C=12    Cl=35,5     H=1

Considerando a representação da estrutura do DDT:
a) Calcule qual a massa molecuar da substância.

b) Qual a massa de cloro existente em 2 quilogramas de DDT? 

c) Um agricultor tem um tambor com 5 litros de uma solução de 
DDT preparada dissolvendo-se esta substância em ciclohexanona. A 
concetração desta solução é de 60g/100mL. 

Quantos gramas de DDT devem ser adicionados ao tambor para que 
a solução fique saturada? Dado: A massa de DDT que se dissolve em 100 
mL de cicloexanona é de 100g. 

Se o agricultor quisesse diluir a solução inicial de concentração 
de 60g/100mL para  20g/100mL, qual o volume de cicloexanona que ele 
deveria adicionar ao tambor. 

PROVA TEÓRICA II

1- As mudanças climáticas previstas para as próximas décadas como 



resultado do aquecimento global vão colocar em risco a produção agrícola 
no Brasil. Estudo de pesquisadores da Embrapa e da Unicamp prevê que o 
aumento da temperatura no país vai diminuir a área favorável aos cultivos 
de soja, café, milho, arroz, feijão e algodão, podendo levar a um prejuízo 
de R$ 7,4 bilhões já em 2020. Das culturas avaliadas, a cana de açúcar 
deverá ser a mais favorecida até o final do século XXI. A cultura, que hoje 
conta com uma área plantada de cerca de 6 milhões de hectares, terá uma 
área potencial de 17 milhões de hectares em 2020. 

O plantio da cana-de-açúcar exige calor e umidade. Sem essas 
condições a produção fica comprometida. Para a formação dos canaviais 
são preferíveis os solos aluvionais, localizados nas baixadas, planos, 
profundos, porosos e férteis. Solos ácidos ou salinos não são produtivos. 
Antes de fazer a adubação, é necessário analisar o solo para saber quais 
suas características e os elementos carentes, para então, proceder a correção 
do solo.

Considerando as características dos diferentes tipos de clima e solo 
de nosso país, as peculiaridades de cultivo de cada cultura e a importância 
das fontes alternativas de energia (tecnologia limpa), descreva por quais 
motivos a cana-de-açúcar, diferentemente de outras culturas, poderá ter 
aumento de sua produção no país nos próximos anos.

O mapa representa as áreas brasileiras que poderiam ter o cultivo da 
cana-de-açúcar.
(Fonte: http://www.agritempo.gov.br/climaeagricultura/cana.html)



2- Entre os vários fatores que afetam o clima, como a intensidade de 
radiação solar, a posição orbital da Terra e a distribuição dos continentes, 
a composição da atmosfera é um dos mais críticos. Há milhares de anos a 
atmosfera tinha uma alta quantidade de gás carbônico e o Sol gerava menos 
energia. O gás carbônico, como o vapor d’água e o metano, é um gás 
que absorve radiação termal, elevando a temperatura da atmosfera. Com a 
evolução da fotossíntese, isto é, o processo em que as plantas usam a luz 
do sol para crescer, a concentração de gás carbônico baixou muito. Plantas 
absorvem gás carbônico e o transformam em madeira e tecidos vivos. 
Esta matéria orgânica frequentemente foi enterrada, se transformando 
em petróleo, carvão ou gás natural, efetivamente removendo carbono da 
atmosfera. Quando se queimam este petróleo, carvão e gás (os famosos 
combustíveis fósseis) este carbono volta para a atmosfera, aumentando 
a concentração de gás carbônico. Além deste sequestro de carbono em 
rochas que tem reduzido a concentração de gás carbônico, os processos 
de fotossíntese, decomposição e respiração fazem parte do ciclo global de 
carbono e ajudam a controlar a quantidade de gás carbônico na atmosfera. 

Ao longo de milhares de anos a temperatura da Terra teve ciclos 
de aquecimento e resfriamento. Entretanto, atualmente os níveis de 
aquecimento têm sido considerados uma ameaça à vida no planeta. 

a) O gráfico abaixo mostra o desvio da temperatura média global. 
Este desvio pode ser considerado como uma anomalia da temperatura. 
Considerando aspectos da história da humanidade como a revolução 
industrial, a produção científica e tecnológica e o aumento de território 
destinado ao cultivo de diferentes culturas, analise o gráfico e explique 
quais são as causas desse aumento de temperatura e porque isso tem sido 
considerado um problema? 



b) A partir da representação do processo da fotossíntese, escreva a 
equação química simplificada desta reação.  

3- “Após colherem a segunda maior safra de grãos da história, 
os agricultores brasileiros começam o novo plantio com expectativa de 
ampliar a produção em até 6,5 milhões de toneladas. É o que indica o 
primeiro levantamento do ciclo agrícola 2009/10, realizado pela Conab 
e divulgado nesta quarta-feira (7) pelo ministro da Agricultura, Pecuária 
e Abastecimento, Reinhold Stephanes. Com isso, o Brasil deve colher no 
próximo ano entre 139,06 e 141,62 milhões t, ou 2,9% a 4,8% a mais que 
as 135,16 milhões t da safra passada. A safra 2009/10 de soja do Brasil 
deve atingir um recorde entre 62,26 e 63,27 milhões de t, contra 57,09 
milhões em 2008/09, de acordo com a primeira projeção da safra para 
o novo ciclo divulgada pela Companhia Nacional de Abastecimento” 
(Conab,out. / 2009).

O acréscimo de produção de grãos no Brasil pode acarretar:
I. Aumento do “buraco na camada de ozônio”, pois na maioria das 

plantações são utilizados clorofluorocarbonetos como fertilizantes. 
II. Maior consumo de água, necessária à irrigação, que, em parte, 

será absorvida pelo vegetal. 
III. Aumento da quantidade de CO2 atmosférico, diretamente 

produzido pela fotossíntese.
IV. Aumento da área de solos ácidos, gerados pela calagem, em que 

se utiliza calcário com altos teores de óxido de cálcio e óxido de magnésio.
Dessas afirmações,



a) somente I é correta.
b) somente II é correta.
c) somente II e III são corretas.
d) somente III e IV são corretas.
e) todas são corretas.

4- Um solo pode ser considerado fértil quando é capaz de fornecer 
às plantas os nutrientes em quantidades e proporções adequadas ao 
seu crescimento e desenvolvimento, a partir das reservas contidas nas 
suas frações minerais e orgânicas. A fertilidade de um solo encontra-se 
intimamente ligada à textura e à matéria orgânica do solo. 

Pesquisas mostram que o eucalipto não empobrece tanto o solo 
comparado com a cana de açúcar. A remoção de NPK na cultura de 
eucalipto com o ciclo de oito anos é de 216 kg/ha/ano, enquanto na cana-
de-açúcar, por exemplo, é de 430 kg/ha/ano. Além disso, após a colheita 
do eucalipto, cascas, folhas e galhos, que possuem 70% dos nutrientes 
da árvore, permanecem no local e incorporam-se ao solo como matéria 
orgânica.

Portanto, para uma fertilização racional é necessário conhecer 
as necessidades nutritivas das culturas, o teor do solo em nutrientes, as 
características dos fertilizantes e o seu comportamento no solo. A partir 
do balanço necessidades-disponibilidades poderão ser determinados os 
nutrientes e suas respectivas quantidades a serem fornecidas ao solo para 
garantir uma adequada nutrição da cultura.

O processo de produção de fertilizantes compreende a extrusão 
ou peletização de misturas de diversos materiais, tais como: turfa, uréia 
ou amônia, cloreto de potássio ou sulfato de potássio. Este processo 
compreende também a integração à mistura de várias fontes de fósforo, 
tais como, superfosfatos simples e triplo ou mesmo ácido fosfórico em 
função das necessidades dos solos para os quais se destinam. 

Com base no texto acima responda as seguintes questões.
a) Quais são os elementos que simbolizam o fertilizante NPK? 
b) Indique a fórmula química de cada um dos componentes 

sublinhados em negrito no texto. 
c) Uma plantação de cana-de-açúcar de 500 ha (hectare), absorve 

quantas toneladas de NPK em 3 anos?



d) Um quilograma de fertilizante NPK foi preparado misturando-se 
340 g de sulfato de potássio 490 g de ácido fosfórico e 170 g de amônia. 
Qual a quantidade em massa de cada um dos elementos N, P e K neste 
fertilizante? Qual a proporção entre as massas calculadas?

Compostos utilizados: sulfato de potássio, ácido fosfórico e amônia 
Dados: massas atômicas (g/mol): K=39; S= 32; O=16; P= 31; N=14



VIII Olimpíada Regional de Química (2010) 
“Química através dos tempos: viaje nesta história...”

PROVA PRÁTICA

Situação – problema 1

Por volta de 1774, o químico francês, Antoine Lavoisier realizava 
experiências sobre a combustão e a calcinação de substâncias. Observou 
que, dessas reações, sempre resultavam óxidos cujo peso era maior que o 
das substâncias originalmente usadas. 

Informado sobre as características do gás que ativava a queima 
de outras substâncias (que mais tarde foi denominado pelo próprio 
Lavoisier como oxigênio, que quer dizer gerador de ácidos), passou a fazer 
experiências com o mesmo e acabou por deduzir que a combustão e a 
calcinação nada mais eram que o resultado da combinação desse gás com 
as outras substâncias. E que a massa aumentada dos compostos resultantes 
correspondia à massa da substância inicialmente empregada, mais a massa 
do gás a ela incorporado através da reação.

O principal instrumento de Lavoisier era a balança. Os estudos 
experimentais realizados por Lavoisier que levaram-no a concluir que, 
numa reação química que se processe num sistema fechado, a massa 
permanece constante, ou seja, a soma das massas dos reagentes é igual à 
soma das massas dos produtos:

m(reagentes) = m(produtos)
Através de seus trabalhos, pôde enunciar uma lei que ficou conhecida 

como Lei da Conservação das Massas ou Lei de Lavoisier:
“Numa reação química que ocorre num sistema 
fechado, a massa total antes da reação é igual à massa 
total após a reação”.
ou, ainda: 
“Na natureza nada se cria, nada se perde, tudo se 
transforma”.

Sobre sua bancada estão à disposição algumas vidrarias e reagentes 
que serão utilizadas nas etapas 1 e 2.

Etapa 1:



Usando a balança disponível no laboratório, peça ajuda aos 
monitores e determine a massa de um  béquer de 50 mL vazio (rotularemos 
de A). Transfira 20 ml da solução de BaNO3 0,05 mol/L para este béquer 
e determine novamente a massa do sistema: béquer + solução de BaNO3 
0,05 mol/L.

Meça a massa de outro béquer de 50 mL vazio (rotularemos B). 
Transfira 20 mL da solução de Na2SO4  0,05 mol/L. Determine a massa do 
sistema :béquer+ solução de Na2SO4 0,05 mol/L.

Determine a massa de um béquer de 100 mL vazio (rotularemos 
C). Transfira então as soluções dos béqueres anteriores para este béquer 
de 100 mL e anote as características físicas do sistema (cor, aparência...).

Organize seus dados na tabela a seguir: 
Sistemas Massas(g) Aspectos físicos observados

Béquer de 50 mL 
vazio (A)
Béquer A + 
Ba(NO3)2 (aq) 
0,05 mol/L
Béquer de 50 mL 
vazio (B)
Béquer B + 
Na2(SO4) (aq) 
0,05 mol/L
Béquer de 100 
mL vazio (C)
Béquer C + 
Ba(NO3)2 0,05 
mol/L  +  Na2SO4 
0,05 mol/L 

Responda: 
A tabela anterior esta reproduzida na folha de respostas, e os seus 

dados experimentais devem ser informados na respectiva folha.
a) O que seu grupo observou em termos físicos (cor, liberação 

de gases, formação de sólido, etc) em relação ao sistema (bequer C) ao 
misturar os conteúdos dos béqueres A e B? Explique.

b) Ocorreu alguma transformação química? Justifique e em caso 



afirmativo, represente por meio de uma equação química.
c) Compare as massas dos três sistemas (soluções dos béqueres A, 

B e C) antes e após a mistura no béquer C. A quais conclusões seu grupo 
pode chegar analisando, comparando tais massas? Explique.

d) A Conservação das massas observada por Lavoisier ocorreu 
durante a realização do experimento? Justifique.

Situação – problema 2

A curiosidade humana sempre fez com que o homem fizesse 
perguntas sobre a natureza que o cerca. Do que as coisas são feitas? 
Por que tem determinadas características? O que acontece ao misturar 
substâncias diferentes? Por que em alguns casos observa-se evidências de 
reação química e em outros casos não...

Reação dos carbonatos com ácido  ....
Tabela de solubilidade.... 
Descarte.....
Os alunos deverão saber: 
- as reações de ácidos com carbonatos liberam gás (efervescência);
- na mistura de ácido clorídrico com nitrato de bário não é verificada 

evidências de reação química;
- a reação de ácido clorídrico com nitrato de chumbo produz um 

sólido branco;
- a reação de ácido sulfúrico com nitrato de chumbo produz um 

sólido branco;
- a reação de ácido sulfúrico com nitrato de bário produz um sólido 

branco;
Sobre a bancada você tem a disposição 2 tubos de ensaio de ácidos, 

A e B e três tubos com soluções 1, 2 e 3. Não há rótulos nos tubos, porém 
sabe-se que as soluções contidas nestes são: solução de ácido sulfúrico, 
solução de ácido clorídrico, nitrato de bário; carbonato de sódio e nitrato 
de chumbo. Utilizando os tubos sobre sua bancada, bem como as pipetas, 
você pode misturar as substâncias e a partir das observações tirar algumas 
conclusões sobre a composição de cada uma delas. A tabela abaixo ajudará 
seu grupo a organizar os dados.

Tubos Solução  1 Solução 2 Solução 3
Ácido A A1- A2- A3-



Ácido B B1- B2- B3-

Pela tabela acima é possível fazer 6 misturas diferentes, em cada 
caso anote o que foi observado e compare com o texto ou frases acima 
que fala sobre as reações, descubra o que há em cada tudo de ensaio. Em 
sua bancada há 6 pipetas use uma para cada solução, cuidado para não 
misturá-las. Em sua bancada há 2 pipetas, a cada teste lave-as antes de 
fazer a próxima mistura ou quando for trocar de uma solução para outra.

Situação – problema 3

Da necessidade de analisar a composição de rochas e minérios, o 
homem realizou e organizou uma série de reações químicas específicas 
para diferentes íons. Baseando-se no modo como os cátions reagem pela 
formação ou não de precipitados, quando em contato com determinados 
reagentes, criou-se um sistema de classificação de cátions e ânions, que 
fazem parte dos estudos da Química Analítica Qualitativa.

Pode-se afirmar que a classificação dos íons mais comuns é baseada 
nas diferenças de solubilidade de seus cloretos, sulfetos e carbonatos. Os 
cátions comuns, que não reagem com nenhum destes reagentes, formam 
um grupo que inclui os íons magnésio, sódio, potássio, amônio, lítio e 
hidrogênio. 

Neste caso, como não há reagentes específicos para estes cátions, 
eles são analisados por reações específicas ou ensaios físicos, como o teste 
de chama. Tal teste consiste em inserir uma amostra contendo o cátion 
de interesse na chama de um bico de Bunsen. Quando os átomos do 
elemento recebem energia da chama ocorre promoção de seus elétrons a 
níveis energéticos mais elevados. Esta energia é quantizada, isto é, apenas 
uma energia específica pode promover elétrons entre os diferentes níveis 
energéticos. Assim, quando o elétron retorna ao estado fundamental, ocorre 
a liberação da mesma quantidade de energia usada para sua excitação. Uma 
vez que ela é quantizada ela é especifica para uma dada espécie química 
e, quando a emissão se dá no visível ela ocorre com cores características 
e específicas. 

O teste de chama ou prova da chama é um procedimento utilizado 
em Química para detectar a presença de alguns íons metálicos, baseado no 
espectro de emissão característico para cada elemento.



O teste envolve a introdução da amostra em uma chama e a 
observação da cor resultante. As amostras geralmente são manuzeadas 
com um fio de platina previamente limpo com ácido clorídrico para retirar 
resíduos de analitos anteriores.

O teste de chama é rápido e fácil de ser feito, e não requer nenhum 
equipamento que não seja encontrado normalmente num laboratório de 
química. Porém, a quantidade de elementos detectáveis é pequena e existe 
uma dificuldade em detectar concentrações baixas de alguns elementos, 
enquanto que outros elementos produzem cores muito fortes que tendem a 
mascarar sinais mais fracos.

Este fenômeno é usado na preparação dos fogos de artifício, 
cujas cores são obtidas  com o emprego de sais de metais alcalinos e/ou 
alcalino-terrosos, que ao serem submetidos ao calor apresentam promoção 
eletrônica, seguida de emissão na região do visível, proporcionando o 
espetáculo de cores e luzes típico deste fogos. 

 Cores de alguns elementos no teste de chama
Símbolo Nome Cor
As Arsênio Azul
Cs Césio Azul
Cu(I) Cobre(I) Azul
Cu(II) Cobre(II) (não-haleto) Verde
Cu(II) Cobre(II) (haleto) Verde
Ba Bário Verde
In Índio Azul
K Potássio Lilás
Li Lítio Magenta
Mg Magnésio Branco brilhante
Mn(II) Manganês(II) Verde amarelado
Mo Molibdênio Verde amarelado
Na Sódio Amarelo intenso
P Fósforo Verde turquesa
Pb Chumbo Azul
Rb Rubídio Vermelha
Sb Antimônio Verde pálido
Se Selênio Azul celeste



Sr Estrôncio Vermelho carmesim
Te Telúrio Verde pálido
Tl Tálio Verde puro
Zn Zinco Verde turquesa

Os carbonatos são sais inorgânicos ou seus respectivos minerais que 
apresentam na sua composição química o íon carbonato CO3

- 2. O termo 
carbonato é usado para referir-se a sais e a minerais que contém o íon. 
O mais comum é o calcário , ou carbonato de cálcio. Os carbonatos são 
materiais comuns na Terra. Além dela, foi detectado na “cratera Gusev” 
em Marte pela Spirit em 9 de janeiro de 2004. [1] Estes íons carbonatos/
bicarbonatos reagem com ácidos produzindo gás carbônico e água.

Tabela de solubilidade: 

Compostos Regra Exceções
Ácidos Orgânicos Solúveis  
Permanganatos, Nitritos 
e Nitratos, Cloratos

Solúveis  

Sais de Alcalinos
 e Amônio

Solúveis carbonato de lítio

Percloratos Solúveis de potássio e mercúrio I 
Acetatos Solúveis de prata
Tiocianatos e Tiossulfatos Solúveis de prata, chumbo e 

mercúrio 
Fluoretos Solúveis de magnésio, cálcio e 

estrôncio 
Cloretos e Brometos Solúveis de prata, chumbo e 

mercúrio I 
Iodetos Solúveis mercúrio, bismuto e 

estanho IV 
Sulfatos Solúveis de prata, chumbo, bário, 

e estrôncio
Óxido metálico 
e Hidróxidos

Insolúveis de alcalinos, amônio, 
cálcio, bário e estrôncio



Boratos, Cianetos, 
Oxalatos, Carbonatos, 
Ferrocianetos, Ferricianetos, 
Silicatos, Arsenitos, 
Arseniatos, Fosfitos, 
Fosfatos, Sulfitos e Sulfetos 

Insolúveis de alcalinos e de amônio 

 

Sobre sua bancada há uma amostra de um sólido, cuja composição 
queremos que você investigue.

a) Transfira uma ponta de espátula da amostra para um béquer 
de 50 mL e adicione 20 mL de água e observe. A amostra se dissolve? 
Parcialmente ou totalmente?

b) Peça ajuda aos monitores e técnicos e realize o teste de chama. 
Mergulhe o fio de platina após ser limpo pelo monitor usando ácido 
clorídrico (HCl) concentrado. Mergulhe o fio de platina na amostra de 
forma que uma quantidade suficiente desta fique aderida ao fio. Leve o fio 
à chama e observe a coloração apresentada. Anote seu resultado.

c) Transfira uma ponta de espátula da amostra para um béquer de 
50 mL e a seguir, adicione 20 mL de ácido acético. Observe. Anote seus 
resultados.

Responda: 
a) Apresente as observações feitas pelo grupo em cada etapa.
b) Pelos resultados dos testes realizados, o grupo pôde chegar a 

quais conclusões? Explique. Escreva as equações químicas pertinentes.

Situação – problema 4

Introdução...
Investigações qualitativas.....
No recipiente sobre a bancada há uma certa quantidade de 

bicarbonato ou carbonato ácido  de sódio no fundo de uma garrafa plástica. 
Sobre a bancada há também uma solução de ácido clorídrico em um tubo 
de ensaio. 

Adicione o tubo contendo o ácido cuidadosamente dentro da garrafa 
plástica, tomando cuidado para não derramar o ácido (peça ajuda ao 
monitor para colocar o tubo na garrafa com uma pinça).  Feche a garrafa 
plástica e determine a massa do sistema (garrafa+carbonato de sódio + 



tubo com solução ácida).

Após a pesagem certifique-se que o recipiente esteja bem fechado e 
vire a garrafa de forma a fazer entrar em contato a solução ácida com todo 
o sólido. Com o frasco ainda fechado, determine a massa do sistema e 
depois que cessar a reação. Verifique o que ocorreu e anote, após pesagem 
do sistema fechado, abra o frasco e descreva o que observou, determine a 
massa novamente de todo o sistema (garrafa (com tampa!) + solução + 
tubo). 

 Organize os dados na tabela a seguir:
Massa sistema (garrafa com carbonato + ácido) 
– sistema fechado
Massa sistema (garrafa com carbonato + ácido) 
– sistema fechado - após reação
Massa sistema (garrafa com carbonato + ácido) 
– sistema aberto

a) Compare a massa do sistema antes e após a reação (sistema 
fechado e aberto).

b) A que se atribui a diferença nas massas? Qual gás se formou?
c) Esquematize a equação química da reação que ocorreu.
d) Quais íons ficaram em solução?
e) Qual a massa de carbonato que havia no frasco?

PROVA TEÓRICA



O texto a seguir, foi adaptado a partir de http://www.acquavit.com.br/
index.php?option=com_content&task=view&id=1&Itemid=2, acessado 
em outubro de 2010. Os autores se inspiraram em um texto presente no livro  
livro “Introdução à Química Ambiental” dos autores, Júlio C. Rocha, André 
H. Rosa e Arnaldo A. Cardoso, páginas 29-33, Editora Bookman, 2004.  
  

1- Texto 1 Quando poucos homens viviam sobre a Terra, estes 
viviam em grupos e eram nômades, isto é, se alimentavam de frutas, 
vegetais e animais de um certo lugar e quando a escassez aumentava, 
viajavam em busca de outro local mais farto. Estes grupos de humanos 
andavam próximos ao curso dos rios, que fornecia água, e não tinham 
moradias fixas. Quando abandonavam um local, a natureza degenerava o 
lixo que produziam.

Com o passar do tempo, o homem foi domesticando alguns animais 
para se alimentar, e as técnicas de agricultura também foram aprimoradas, 
ou seja, plantar o que comer. Com isso, este homem que antes viajava 
sempre que o alimento acabava, passou a se fixar em um determinado 
local, pois tinha o que precisava em torno de si. De nômade passou 
a ser sedentário. Com isso se deu início à manufatura, urbanização e 
industrialização. Junto com os benefícios se deu início às conseqüências 
ambientais maléficas como o acúmulo de lixo produzido. A taxa de lixo 
gerada era maior do que o tempo que a natureza levaria para degenerá-lo. 
Com o aumento do lixo acumulado, as condições para a proliferação de 
microorganismos e insetos também aumentaram e devido à proximidade 
com o homem, a disseminação de doenças também aumentou.

E o que fazer com o lixo produzido? Este era um sério problema 
enfrentado desde o primórdio das civilizações e a solução mais intuitiva 
era jogar no rio. Com a correnteza, o lixo seria levado para “longe” e 
se evitariam os problemas. Assim, deu-se início à contaminação das 
águas com o conhecido “esgoto doméstico”. Hoje sabemos que esta 
contaminação pode causar a morte de plantas e animais, comprometendo 
irremediavelmente o ecossistema local.

A primeira rede de distribuição de água e captação de esgoto de 
forma eficiente foi construída há aproximadamente 4.000 anos na Índia.

Grandes tubos feitos de argila levavam as águas residuais e os 
detritos para canais cobertos que corriam pelas ruas e desembocavam nos 
campos, adubando e regando as colheitas.



 Algumas cidades da antiga Grécia e a maioria das cidades romanas 
também dispunham de sistemas de esgotos. A população obtinha água para 
o abastecimento em fontes públicas e utilizava latrinas comunitárias para 
as necessidades fisiológicas, como a Toalete de Ephesus do século 1 d.C. 
Sob os assentos havia água corrente para levar os dejetos e para que o 
usuário lavasse a mão esquerda, utilizada na limpeza corporal.

 A Idade Média (400 a 1400 d.C.) foi um período de 10 séculos sem 
avanços sanitários. Lixo de todo tipo se acumulava nas ruas, facilitando a 
proliferação de ratos e criando sérios problemas de saúde pública – um dos 
mais graves foi a epidemia da peste bubônica, que só na Europa, causou a 
morte de cerca de 25 milhões de pessoas.

No final do século XVIII, com a Revolução Industrial, a população 
das cidades aumentou muito causando agravamento do acúmulo de lixo 
e excrementos nas ruas. Isso tornou necessária e urgente a criação de um 
sistema de esgotos que desse conta da demanda, caso contrário, corria-se o 
risco de deter o progresso industrial pelo surgimento de novas epidemias e 
conseqüentemente êxodo das cidades. Os rios passaram a sofrer os efeitos 
da poluição, caracterizados pela morte dos peixes, do ecossistema, bem 
como a transmissão de doenças como a cólera.

 Na Inglaterra surgiram as primeiras tentativas de medir e caracterizar 
a poluição, os primeiros regulamentos de proteção aos cursos d’água e os 
primeiros processos de tratamento de águas residuais. A primeira medida 
adotada foi a construção de sistemas de esgotos subterrâneos, o que ocorreu 
pela primeira vez em 1843 em Hamburgo, na Alemanha, quando a cidade 
foi reconstruída após um incêndio. Cientistas do século XIX concentraram 
esforços para combater as causas das diferentes doenças surgidas devido 
à falta de saneamento básico, o que impulsionou o desenvolvimento da 
microbiologia.

A primeira Estação de Tratamento de Água (ETA) foi construída em 
Londres em 1829 e tinha a função de coar a água do rio Tâmisa em filtros 
de areia. A idéia de tratar o esgoto antes de lançá-lo ao meio ambiente, 
porém, só foi testada pela primeira vez em 1874 na cidade de Windsor, 
Inglaterra. Não se sabia como as doenças “saíam do lixo e chegavam ao 
nosso corpo”. A idéia inicial é que vinham do ar, pois o volume de ar 
respirado por dia é muito superior ao volume de água ingerido. Porém 
com a descoberta de que doenças letais da época (como a cólera e a febre 
tifóide) eram transmitidas pela água, técnicas de filtração e a cloração 



foram mais amplamente estudadas e empregadas.
Atualmente, é consenso que o esgoto (efluente ou águas residuais), 

industrial ou doméstico, precisa ser tratado antes de ser lançado nos 
mananciais para minimizar seu impacto no meio ambiente e para a saúde 
humana. Esse tratamento é feito nas chamadas Estação de Tratamento 
de Esgoto (ETE). Infelizmente no Brasil, 62% da população não tem 
saneamento básico. Do esgoto coletado, menos de 20 % é tratado antes de 
ser devolvido para os rios e outros mananciais. Certamente a água nunca 
vai acabar, pois esta fica re-circulando entre os reservatórios (rios, oceanos, 
atmosfera), tanto na fase líquida, como na fase gasosa ou sólida. A questão 
é que quanto mais poluída for a água, mais caro será seu tratamento, e no 
futuro, a água de qualidade poderá ser privilégio de poucos.

Tratamento de água e esgoto
Entre as etapas geralmente presentes no tratamento de água estão: 
a) COAGULAÇÃO, quando a água bruta recebe, logo ao entrar na 

estação de tratamento, uma dosagem de sulfato de alumínio. Este elemento 
faz com que as partículas de sujeira iniciem um processo de união.

b) FLOCULAÇÃO, quando, em tanques de concreto, continua o 
processo de aglutinação das impurezas, na água em movimento. 

c) A água entra em outros tanques, onde vai ocorrer a DECANTAÇÃO. 
As impurezas, que se aglutinaram e formaram flocos, vão se separar da 
água pela ação da gravidade, indo para o fundo dos tanques ou ficando 
presas em suas paredes. 

d) a FILTRAÇÃO, quando a água passa por grandes filtros com 
camadas de seixos (pedra de rio) e de areia, com granulações diversas e 
carvão antracitoso (carvão mineral). Aí ficarão retidas as impurezas que 
passaram pelas fases anteriores. 

Para maior proteção contra o risco de infecções de origem hídrica, 
é feito o processo de DESINFECÇÃO. É a cloração, para eliminar germes 
nocivos à saúde e garantir a qualidade da água até a torneira do consumidor. 
Nesse processo pode ser usado o hipoclorito de sódio, cloro gasoso ou 
dióxido de cloro.  

O passo seguinte é a FLUORETAÇÃO, quando será adicionado 
fluossilicato de sódio ou ácido fluorssilícico em dosagens adequadas. 
A função disto é previnir e reduzir a incidência de cárie dentária, 
especialmente nos consumidores de zero a 14 anos de idade, período de 



formação dos dentes. 
A última ação neste processo de tratamento da água é a CORREÇÃO 

de pH, quando é adicionado cal hidratado ou barrilha leve (carbonato de 
sódio) para uma neutralização adequada à proteção da tubulação da rede e 
da residência dos usuários. 

Tratamento de esgoto 
O tratamento dos esgotos domésticos tem como objetivo, 

principalmente: remover o mate-rial sólido; reduzir a demanda bioquímica 
de oxigênio; exterminar microorganismos patogênicos; reduzir as 
substâncias químicas indesejáveis. 

As diversas unidades da estação convencional podem ser agrupadas 
em função das eficiências dos tratamentos que proporciona. Assim temos: 

Tratamento preliminar: gradeamento, remoção de gorduras e 
remoção de areia. 

Tratamento primário: tratamento preliminar, decantação, digestão 
do lodo e secagem do lodo. 

Tratamento secundário: tratamento primário, tratamento biológico, 
decantação secundária  e desinfecção. 

A falta de tratamento de água pode-se favorecer algumas doenças, 
como por exemplo: amebíase, esquistossomose, ascaridíase; giardíase; 
hepatite viral tipo A e poliomielite, cólera, entre outras. 

As informações a seguir foram retiradas de: http://www.cefetrn.br/
coted/uab/images/stories/arquivos/saneamentoambiental/Saneamento-e-
saude.pdf, acessado em outubro de 2010.

Texto 2: Alguns indicadores de saúde:
• 40 milhões de brasileiros vivem em domicílios desprovidos de 

abastecimento público de água (PNAD, 1998)
• 88 milhões de brasileiros vivem em domicílios desprovidos de 

rede coletora de esgotos (PNAD, 1998)
• 65% das internações hospitalares de crianças < 10 anos estão 

associadas à falta de saneamento básico (BNDES, 1998)
• a falta de saneamento básico é a principal responsável pela morte 

por diarréia < 5 anos no Brasil; os índices de mortalidade infantil caem
• a utilização de soro caseiro para evitar a diarréia, só faz efeito 



quando preparado com água de boa qualidade (Folha SP, 1999)
21% quando são feitos investimentos em saneamento básico (Folha 

SP, 1999)
• no Brasil, em 1997, morreram diariamente 50 pessoas vitimadas 

por enfermidades relacionadas à falta de saneamento básico; destas, 40% 
eram crianças de 0 a 4 anos de idade (DATASUS)

Questões:
a) Após a leitura dos textos 1 e 2 , discutam a frase: “O conhecimento 

científico e a tecnologia são desenvolvidas em prol do bem estar da 
humanidade”. Máximo 20 linhas.

b) No tratamento de água, durante a floculação, óxido de cálcio e 
sulfato de alumínio são adicionados à água. Escreva as fórmulas e equações 
químicas correspondentes às transformações presentes.

c) Depois de tratada, a água deve ter ainda quantidade de “cloro 
residual”, medido como HClO, na faixa de concetração de 0,2 mg/L a 
1,5 mg/L. A análise de uma amostra indicou concentração de HClO (52,5 
mg/L). Dê o nome para a substância HClO e avalie se a água analisada está 
de acordo com as nornas vigentes.

Dados (g/mol) = H (Z=1);   Cl(Z= 35,45);   O (Z=16)
d) Numa estação de tratamento de água muitas vezes realiza-

se a remoção de íons Ca2+(aq) dissolvidos, que impedem a ação 
de sabões, adicionando-se carbonato de sódio, que irá propiciar a 
precipitação do carbonato de cálcio. Se 50 000 litros de água contendo 
 98,1 mg/L de íons Ca2+ precisam ser tratados conforme o procedimento 
descrito. Calcule quantos quilos de carbonato de sódio, Na2CO3, serão 
necessários?

2- Ao longo da históra os chamados elementos químicos foram 
descobertos individualmente. Alguns elementos como ouro (Au), prata 
(Ag), estanho (Sn), cobre (Cu), chumbo (Pb) e mercúrio (Hg) são 
conhecidos desde a antiguidade. Porém, a primeira descoberta científica 
de um elemento, ocorreu em 1669, quando o alquimista Henning Brand 
descobriu o fósforo.

Durante os duzentos anos seguintes, um  grande volume de 
conhecimento relativo às propriedades dos elementos e seus compostos, 
foram adquiridos pelos químicos. Com o aumento do número de elementos 



descobertos, os cientistas iniciaram a investigação de modelos para 
reconhecer as propriedades e desenvolver esquemas de classificação.

A primeira classificação, foi a divisão dos elementos em metais e 
não-metais. Isso possibilitou a antecipação das propriedades de outros 
elementos, determinando assim, se seriam ou não metálicos. 

A lista de elementos químicos, que tinham suas massas atômicas 
conhecidas, foi preparada por John Dalton no início do XIX. Muitas das 
massas atômicas adotadas por Dalton, estavam longe dos valores atuais, 
devido a ocorrência de erros na tabela. Os erros foram corrigidos por 
outros cientistas, e o desenvolvimento de tabelas dos elementos e suas 
massas atômicas, centralizaram o estudo sistemático da química.

O segundo modelo foi sugerido em 1864 por John A.R. Newlands 
(professor de química em Londres). Sugerindo que os elementos poderiam 
ser arranjados comparativamente a uma escala musical. Como em uma 
escala musical, existe uma repetição das notas a cada oitava, os elementos 
químicos teriam uma repetição periódica.

Dimitri Mendeleev (1834 – 1907) nasceu em Tobolsk, na Rússia, 
sendo o mais novo de dezessete irmãos. Mendeleiev formou-se em química 
na Universidade de São Petersburgo, trabalhou na Alemanha, França e nos 
Estados Unidos. Escreveu um livro de química orgânica em 1861.

Em 1869, enquanto escrevia seu livro de química inorgânica, 
organizou os elementos na forma da tabela periódica atual, paralelamente 
a Mendeleev, o alemão Lothar Meyer também desenvolvia um trabalho 
semelhante em seu país. Mendeleev criou uma carta para cada um dos 
63 elementos conhecidos. Cada carta continha o símbolo do elemento, a 
massa atômica e suas propriedades químicas e físicas. Colocando as cartas 
em uma mesa, organizou-as em ordem crescente de suas massas atômicas, 
agrupando-as em elementos de propriedades semelhantes. Formou-se 
então a tabela periódica.

Imagine que Pedrinho, um menino de 7 anos,  seja um colecionador 
de pedras.Todos os lugares que visita com seus pais, seus olhinhos atentos, 
sempre que enxerga uma pedra que ele acha bonita, ele pega e coloca no 
saquinho. Seu pai prometeu que para o natal vai mandar fazer uma estante 
de madeira para por na parede, na qual Pedrinho possa colocar suas pedras 
em exibição. Assim, o Pai pede a Pedrinho que esboce quantas divisões 
ele gostaria que a estante tivesse, para que as pedras ficassem melhor 
organizadas.



Seu grupo recebeu um saquinho com figuras geométricas coloridas  
representando as pedras. Proponha uma maneira de organizar as pedras na 
estante. 

Utilize a cartolina e a cola que seu grupo recebeu para organizar 
“as pedras” - figuras geométricas coloridas. Cole as figuras de forma a 
demonstrar a organização proposta pelo grupo.  Explique e justifique os 
critérios usados em tal organização e faça uma analogia/comparação com 
o processo de construção da tabela periódica.

3- (Reis, M., 2001) Durante a segunda Guerra do Vietnã se 
constatou que as florestas densas daquele local protegiam os nativos que se 
ocultavam sob as árvores durante os bombardeios, dificultando o avanço 
dos americanos e propiciando o ataque surpresa dos vietnamitas.

Para resolver esse problema, os Estados Unidos decidiram pulverizar 
as árvores com um desfolhante e utilizou-se o agente- laranja, uma 
substância altamente cancerígena, desconsiderando-se que os soldados 
americanos também combateriam naquela área. Observe a fórmula 
estrutural do agente-laranja e diga qual(is) o(s) tipo(s) de hibridização 
encontrado(s) no(s) átomo(s) de carbono deste composto.

4- Inspirado no livro Completamente Química, Química Geral, 
de Marta Reis.Coleção completamente química-ciências, tecnologia e 
sociedade.  São Paulo: FTD, 2001.

O livro A Lei Grandiosa de Igor Vassilievitch Petrianov e Dimitri 
Nikolaevtch Trifonov, editora Mir-Moscovo, conta a história de como 
Mendeleev deduziu a Lei periódica. Neste livro há o seguinte relato:

“Ao preparar-se para uma viagem a 17 de fevereiro de 1869, o 
professor da Universidade de Petersburg D. I. Mendeleev esboçou, na 
parte de trás de uma carta em que lhe pediam para ajudar numa empresa, 
o primeiro esquema de tabela periódica.

Neste esquema ele colocou os elementos pela ordem crescente 
de suas massas atômicas e verificou a repetição periódica de suas 
propriedades. Com a curiosidade desperta, Mendeleev adiou a viagem.

A primeira comunicação sobre esta descoberta foi feita numa sessão 
da sociedade Química Russa em 6 de março de 1869. Mendeleev não estava 
presente e a sua comunicação foi lida pelo químico N.A.  Menchutkin. Nas 
Atas da Sessão poder-se-ia ler a seguinte nota: N. Menchutkin comunica 



em nome de Mendeleev: “Ensaio de um sistema dos elementos baseado 
na sua massa atômica e nas suas semelhanças químicas. A discussão 
desta questão será feita na próxima sessão, em virtude da ausência 
de Mendleev. Hoje, esta seca nota oficiosa é um documento histórico 
importantíssimo, um testemunho de como a humanidade pela primeira 
vez, tomou conhecimento da nova lei da natureza .”

A seguir destacamos um trecho da tabela periódica onde registramos 
algumas propriedades dos elementos representados por símbolos genéricos:

a) Seguindo o mesmo raciocínio de Mendeleev, deterine o valor das 
propriedades que estão faltando para o elemento X. 

Dados: MA= massa atômica em u; d= densidade em g/cm3 a 20oC e 
pe=ponto de ebulição em ºC.

MA=47,867
d=4,51                            
A
pe=3000

MA= 88,906
d=4,47                                
B
pe=2500

MA= ?
d=                                    
X
pe= ?

MA= 92,906
d= 8,58                           
C
pe=3300

MA= 178,49
d= 13,31                        
D
pe = 3200

b) (adaptação UnB) Para produzir a grande quantidade de matérias 
de que necessita, o homem tem a seu dispor cerca de 90 diferetentes tipos 
de átomos, sem contar com os elementos artificiais, que não são utilizados 
pela indústria. Para melhor organizar as informções sobre os elementos 
químicos  Mendeleev propos a utilização de uma tabela periódica similiar 
à que se utiliza hoje.

Na indústria de computadores 2 elementos importantíssimos são 
o silício (elemento que constitui ~27,2% da massa da crosta terrestre) 
e o germânio, que são utilizados para confecção chips. Estes, cada vez 
menores, mais complexos e eficientes já são feitos também a partir de 



diamantes sintéticos, que são uma forma alotrópica do carbono. No caso 
da memória de um computador, os chips possuem a seguinte estrutura: 
uma camada de sílicio sobre uma camada de dióxido de silício, e esta sobre 
uma camada de silício contaminada (dopada com átomos de fósforo).

 Com o auxílio das informações contidas no enunciado e na tabela 
periódica diga:

a) Quais os símbolos do silício, germânio e do fósforo?
b) O silício e o fósforo, usados na fabricação dos chips, pertencem a 

mesma família na tabela periódica? Explique a relação entre as estruturas 
atômicas do silício e do fósforo e suas posições na tabela periódica.

5- No princípio do século XVIII já era comprovado experimentalmente 
que a solução de certas substâncias conduz eletricidade; porém, as idéias 
relativas à constituição e às propriedades dos átomos e moléculas, assim 
como a compreensão de como ocorriam as reações químicas, ainda não 
eram claras. Os cientistas nem sequer suspeitavam que uma interpretação 
das causas da condutibilidade elétrica de certas soluções pudesse ajudar a 
entender a estrutura das moléculas e algumas leis que regulam as reações 
químicas. Contrariando a tendência predominante na época Arrhenius 
dispôs-se a explicar os fenômenos de condutibilidade elétrica, abrindo 
novos horizontes para física e a química.

Um professor montou um sistema usando duas pilhas de 1,5V em 
série como uma fonte de corrente contínua (V1). Como Led 1 foi usada 
uma lâmpada de lanterna que só acende se o material testado for condutor.    

                         

O professor comentou com os alunos que o primeiro gerador 
de eletricidade capaz de funcionamento contínuo foi a Pilha de Volta 
(desenvolvida, em torno de 1800, por Alessandro Volta, físico italiano). 
Antes dessa pilha, a única eletricidade disponível era a estática. Também 



comentou que a corrente elétrica é um movimento ordenado de cargas 
elétricas, e que pilhas (e outros geradores) são capazes de induzir a 
formação de uma corrente elétrica em um circuito - por exemplo, através 
de condutores e de uma lâmpada.

A seguir, os alunos usaram o sistema para testar a condutibilidade 
de vários materiais e substâncias, colocando as extremidades + e – em 
diferentes regiões do material testado (a-d), ou ainda mergulhando estas 
extremidades em béqueres contendo soluções a serem testadas (e-h). 

As observações feitas pelos alunos estão a seguir:
Materiais

/substâncias testadas
Observação 

anotada pelos alunos
Pedaço de alumínio (a) A lâmpada acendeu
Enxofre em pó (b) A lâmpada não acendeu
Grafite  (c) A lâmpada acendeu
Cloreto de sódio sólido (d) A lâmpada não acendeu
Solução aquosa de cloreto de sódio (e) A lâmpada acendeu

Solução de ácido clorídrico 0,01 mol/L (f)
A lâmpada acendeu 
(muito intensa)

Solução de ácido acético 0,01 mol/L (g)
A lâmpada acendeu
(menos intensa)

Solução aquosa contendo açúcar (h) A lâmpada não acendeu

a) Escreva os símbolos e fórmulas para todos os materiais testados 
pelos alunos.

b) Compare os resultados obtidos para alumínio e enxofre. Na tabela 
periódica estes elementos estão classificados em quais grupos? Quais 
características de tais grupos?

c) Ao que você atribui a diferença na observação de condutibilidade 
quando compara-se NaCl sólido e depois NaCl em água? Porque em um 
caso não acende a lâmpada e no outro acende?

d) Analise a observação registrada no que se refere à intensidade da 
luz da lâmpada, no caso do teste de solução aquosa de ácido clorídrico e 
ácido acético, e proponha uma explicação para tal diferença de observação.

e)  Analisando os dados, principalmente das situações e, f, g e 
h, pode-se supor uma relação entre condutibilidade e a estrutura da 
substância? Justifique.

f)  Se fosse testado água destilada. Você esperaria que a lâmpada se 



acendesse ou não? Explique.
g) Julgue a afirmação: “Uma solução aquosa de cloreto de hidrogênio, 

HCl(aq), apresenta o número de cátions H3O
+ igual ao número de ânions 

Cl-(aq). Portanto, é eletricamente neutra e não conduz eletricidade.”

6- O banho-maria é um método utilizado tanto na cozinha como em 
laboratórios químicos e na indústria (farmacêutica, cosmética, conservas, 
etc.) para aquecer lenta e uniformemente qualquer substância líquida ou 
sólida num recipiente, submergindo-o noutro, onde existe água a ferver 
ou quase. O processo recebe o seu nome em honra à famosa alquimista, 
Maria, a Judia, a quem atribui-se a invenção do processo. As substâncias 
nunca são submetidas a uma temperatura superior a 100°C no caso de 
utilização de água pura, pois sua temperatura de ebulição em condições 
normais de temperatura e pressão, é exatamente 100 °C. No entanto, uma 
prática comum é alterar a temperatura de ebulição da água adicionando-se 
a esta, por exemplo, cloreto de sódio. 

Como você imagina que a adição de cloreto de sódio em água, possa 
alterar a temperatura de ebulição da água? Aumenta? Diminui? Justifique.



IX Olimpíada Regional de Química (2011) 
“Ano Internacional da Química: o mundo em 

transformação!”

PROVA PRÁTICA I

O grego Tales de Mileto, ao esfregar âmbar com pele de carneiro, 
observou que pedaços de palha eram atraídos pelo âmbar. Também na 
antiguidade sabia-se das propriedades magnéticas de certos materiais. 
As civilizações antigas já conheciam as propriedades elétricas de alguns 
materiais. 

O inglês William Gilbert (1544 – 1603), além de médico, como era 
comum aos “intelectuais” da época, dedicava-se ao estudo da Ciência, 
interessando-se pelos fenômenos físicos. Os fenômenos magnéticos 
tornaram-se sua área de interesse, tendo ele demonstrado que a agulha de 
uma bússola se desviava nas proximidades de uma esfera imantada. Ao 
observar que outros materiais além do âmbar atraíam pedaços de tecido 
de lã, concluiu que, o fenômeno, que ocorria entre o âmbar e os pedaços 
de palha de milho, também ocorria com muitas outras substâncias. 
Assim, se os fenômenos que ocorriam com o “eléktro” (âmbar) ocorriam 
de forma idêntica com outros materiais, então esses materiais tinham 
o comportamento do “elektro”. Vem daí a “popularização” do termo 
eletricidade.

Charles Du Fay (1698 – 1739), cientista francês, verificou a 
existência de dois tipos de “fluidos” elétricos, observando que fluídos de 
mesma espécie se repeliam e de espécies diferentes se atraiam. Observou 
também que alguns materiais conduziam facilmente esses “fluídos”, 
enquanto outros não conduziam. Nos trabalhos de Dü Fay encontra-se o 
embrião da relação de atração e repulsão entre cargas elétricas. 

Outro que se dedicou ao estudo da eletricidade foi Benjamin Franklin 
(1706 – 1790), norte-americano, na Ciência, sua principal área de estudo 
foi a eletricidade.  Coulomb (1736 – 1806) trabalhou como engenheiro 
militar até os 40 anos, quando, por problemas de saúde, passou a se dedicar 
às pesquisas e a experimentação científica. Estudou o módulo da força 
elétrica entre corpos carregados eletricamente.

Alessandro Volta  (1745 – 1827), italiano, só começou a falar aos 4 
anos de idade, o que levou seus parentes a suspeitar que era mudo. Teve 



educação condizente a alguém de família rica e tradicional, com muitos 
parentes entre o clero religioso da época. Aos 18 anos iniciou seus trabalhos 
de investigação e pesquisa em Eletricidade.

Quando Luigi Galvani descobriu que os músculos de pernas de rãs 
já mortas se contraiam ao receber descargas elétricas e que esse fenômeno 
se repetia mesmo quando os músculos eram simplesmente colocados 
em contato com dois metais diferentes, Volta fez um experimento 
demonstrando que era possível descargas elétricas entre os dois metais 
sem a participação de tecidos musculares. 

Anos após, conseguiu demonstrar experimentalmente que era 
possível obter corrente elétrica estável e contínua a partir de um sistema 
constituído por diversos recipientes contendo uma solução salina (bateria 
elétrica). Em seguida “bolou” a “pilha elétrica”, empilhando diversas 
placas de cobre e de zinco intercalados com papel ou tecido embebido 
de solução salina. Essa idéia é o princípio da pilha elétrica utilizada até 
em dias atuais. Em sua homenagem, a unidade de potencial elétrico (e de 
tensão elétrica -ddp) no sistema internacional de unidades é o volt.

Thomas A. Edison (1847 – 1931), devido sua dificuldade de 
adaptação na escola convencional, recebeu educação acadêmica em casa, 
ministrada por sua mãe, que era professora. Já a partir dos 12 anos começou 
a trabalhar como jornaleiro, em uma linha de trens, conseguindo montar, a 
partir de um laboratório de química, meios de imprimir seu próprio jornal.

Com 15 anos aprendeu telegrafia e, aos 21 anos, patenteou seu 
primeiro invento, um dispositivo para registrar votos mecanicamente. A 
partir daí foi para Nova York onde sua carreira de inventor ascendeu. Em 
1876 criou um laboratório de pesquisas industriais, iniciando seu trabalho 
com aproximadamente 80 colaboradores, tendo conseguido patentear, em 
4 anos, em torno de 300 experimentos. Édison aperfeiçoou o telefone, 
inventado por G. Bell, e inventou um aparelho de reprodução sonora, o 
fonógrafo, “tataravô” de nossos aparelhos de som atuais. Em 1871, iniciou 
os trabalhos para obter luz a partir de energia elétrica, em uma época em 
que não havia rede elétrica. Partiu do princípio de que se a lâmpada elétrica 
desse certo, ele criaria dispositivos para a geração e transmissão de energia 
elétrica que alimentaria a lâmpada.

Em 1878, uma lâmpada por ele construída brilhou por 48 horas 
contínuas e, na comemoração de final de ano, uma rua inteira, próxima 
ao seu laboratório, foi iluminada por lâmpadas elétricas. Dois anos depois 



construiu a primeira estação geradora corrente elétrica, que produzia 
corrente contínua, gerando o início de um conflito com cientistas como 
Tesla e Westinghouse, que defendiam a utilização da corrente alternada.

Além dos cientistas citados acima, vale destacar que Marie Curie 
(1867 - 1934), que em 2011 está sendo homenageada no Ano Internacional 
da Química, além de seus estudos sobre radioatividade, também pesquisou 
a eletricidade. A eletricidade de certa forma revolucionou os hábitos 
das pessoas. Se antes as ruas eram iluminadas com lampião de gás, e as 
pessoas deitavam cedo, “ao cair da noite”, hoje graças a eletricidade, as 
cidades tem vida noturna, mercados funcionam à noite, pessoas fazem 
cursos noturnos, etc. Sem contar que os estudos sobre eletricidade abriram 
caminho para que surgisse equipamentos como televisão, computadores 
e pilhas, bastante utilizadas em aparelhos de som, celulares, entre outros. 

Uma das pilhas que você provavelmente já ouviu falar é a pilha de 
Daniell, na qual energia elétrica é gerada a partir de uma reação química 
entre dois metais, no qual um deles (ânodo) passa por oxidação (perda de 
elétrons) e o outro (cátodo)  passa por redução (ganho de elétrons). Os 
dois metais precisam estar interconectados por um fio condutor e estar 
num meio eletrolítico, ou seja, que contenha íons que possam colaborar no 
transporte da corrente elétrica, de um eletrodo a outro. 

Vamos fazer um experimento sobre isso?

Situação – problema 1
Procedimento experimental

ETAPA 1
Sobre sua bancada estão disponíveis: 2 canudos de plástico, pedaços 

de papel comum picado, 1 pedaço de papel alumínio, meio metro de linha 
de costura, papel higiênico, 1 garra e 1 mufa.

1- Enrole um pedaço de 60cm de papel higiênico,  atrite um canudinho 
com o papel várias vezes com força. Depois, aproxime o canudinho dos 
pedacinhos de papel. Anote suas observações.

2- Faça uma bolinha de cerca de 2 cm de diâmetro com o papel 
alumínio e, com o auxílio da linha de costura, pendure a bolinha na parte 
vermelha da garra presa ao suporte universal (em caso de dúvida peça 
ajuda ao monitor). Esfregue novamente o canudinho papel higiênico e 



aproxime da bolinha. Anote suas observações. 
3- Dois integrantes da equipe deverá atritar um canudinho cada, em 

seguida aproxime-os paralelamente com se fosse uni-los. O que ocorre? 
Por quê? 

4- Atrite um canudinho com o papel higiênico, vá até a torneira de 
água deionizada e abra  e ajuste de forma que saia somente um fio de água, 
em seguida aproxime o canudo atritado sem que toque o fio d´água. Anote 
suas observações.

Questões:
a) Redija de forma organizada o que foi observado nos itens 1, 

2, 3, e 4. Anotem também o que estão pensando quando observam cada 
experimento, pode ajudá-los a responder o item b. 

b) Explique as observações realizadas nos itens de 1, 2, 3 e 4 e 
relacione os dados obtidos com as proposições sobre a estrutura da matéria 
(modelos atômicos) ao longo da história.

ETAPA 2

Em sua bancada estão disponíveis duas plaquinhas em forma de 
moeda, uma de cobre, outra de zinco e uma batata. Insira as moedas na 
batata de forma que as faces fiquem paralelas a uma distancia de 3 cm uma 
da outra. Neste momento peça ajuda ao monitor para fazer a medida do 
potencial. Com o multímetro na escala de Volts faça a leitura da voltagem 
alternando as ponteiras do mesmo. Considerando que a ponteira vermelha é 
o pólo positivo do multímetro e a ponteira preta o pólo negativo, responda:

Questões:

a) A que se deve a voltagem lida no multímetro e qual a sua unidade 
de medida? 

b) Qual é o papel da batata no experimento realizado?
c) Com a troca das ponteiras houve variação no sinal do potencial 

lido? Represente por meio de desenho o sistema montado e os resultados 
obtidos. 

d) Qual dos eletrodos é o cátodo? E qual é o ânodo? Justifique os 
resultados obtidos.

e) Escreva a reação correspondente a este experimento.



f)  Calcule o potencial teórico da reação (usando a tabela acima) e 
compare com o potencial lido. 

Lista de materiais por equipe:
ETAPA 1
- 2 canudos de plástico, 
- pedaços de papel comum picado, 
- 1 pedaço de papel alumínio 10x10 cm, 
- meio metro de linha de costura 
- 1 garra de 1 dedo pequena
- 1 mufa
- 1 rolo papel higiênico.
ETAPA 2
- moedas de cobre e de zinco;
- uma batata
- um multímetro por bancada com monitores



PROVA PRÁTICA II

Quando poucos homens viviam sobre a Terra, estes viviam em 
grupos e eram nômades, ou seja, não tinham moradias fixas. Quando 
abandonavam um local, a natureza degenerava o lixo que produziam.

Com o passar do tempo, o homem foi domesticando alguns animais 
para se alimentar, e as técnicas de agricultura também foram aprimoradas, 
ou seja, plantar o que comer. Com isso, este homem que antes viajava 
sempre que o alimento acabava, passou a se fixar em um determinado 
local, pois tinha o que precisava em torno de si. De nômade passou 
a ser sedentário. Com isso se deu início à manufatura, urbanização e 
industrialização. Junto com os benefícios se deu início às conseqüências 
ambientais maléficas como o acúmulo de lixo produzido. A taxa de lixo 
gerada era maior do que o tempo que a natureza levaria para degenerá-lo. 
Com o aumento do lixo acumulado, as condições para a proliferação de 
microorganismos e insetos também aumentaram e devido à proximidade 
com o homem, a disseminação de doenças também aumentou.

E o que fazer com o lixo produzido? Este era um sério problema 
enfrentado desde o primórdio das civilizações e a solução mais intuitiva 
era jogar no rio. Com a correnteza, o lixo seria levado para “longe” e se 
evitariam os problemas. Assim, deu-se início à contaminação das águas 
com o conhecido “esgoto doméstico”.

A primeira rede de distribuição de água e captação de esgoto de 
forma eficiente foi construída há aproximadamente 4.000 anos na Índia. 
Algumas cidades da antiga Grécia e a maioria das cidades romanas 
também dispunham de sistemas de esgotos. A população obtinha água para 
o abastecimento em fontes públicas e utilizava latrinas comunitárias para 
as necessidades fisiológicas, como a Toalete de Ephesus do século 1 d.C. 
Sob os assentos havia água corrente para levar os dejetos e para que o 
usuário lavasse a mão esquerda, utilizada na limpeza corporal.

A Idade Média (400 a 1400 d.C.) foi um período de 10 séculos sem 
avanços sanitários. No final do século XVIII, com a Revolução Industrial, a 
população das cidades aumentou muito causando agravamento do acúmulo 
de lixo e excrementos nas ruas. Isso tornou necessária e urgente a criação 
de um sistema de esgotos que desse conta da demanda, caso contrário, 
corria-se o risco de deter o progresso industrial pelo surgimento de novas 



epidemias e conseqüentemente êxodo das cidades. Os rios passaram a 
sofrer os efeitos da poluição, caracterizados pela morte dos peixes, do 
ecossistema, bem como a transmissão de doenças como a cólera.

Na Inglaterra surgiram as primeiras tentativas de medir e caracterizar 
a poluição, os primeiros regulamentos de proteção aos cursos d’água e os 
primeiros processos de tratamento de águas residuais. A primeira medida 
adotada foi a construção de sistemas de esgotos subterrâneos, o que ocorreu 
pela primeira vez em 1843 em Hamburgo, na Alemanha, quando a cidade 
foi reconstruída após um incêndio. Cientistas do século XIX concentraram 
esforços para combater as causas das diferentes doenças surgidas devido 
à falta de saneamento básico, o que impulsionou o desenvolvimento da 
microbiologia.

A primeira Estação de Tratamento de Água (ETA) foi construída em 
Londres em 1829 e tinha a função de coar a água do rio Tâmisa em filtros 
de areia. A idéia de tratar o esgoto antes de lançá-lo ao meio ambiente, 
porém, só foi testada pela primeira vez em 1874 na cidade de Windsor, 
Inglaterra. Não se sabia como as doenças “saíam do lixo e chegavam ao 
nosso corpo”. Após a descoberta de que doenças letais da época (como a 
cólera e a febre tifóide) eram transmitidas pela água, técnicas de filtração e 
a cloração foram mais amplamente estudadas e empregadas.

Atualmente, é consenso que o esgoto (efluente ou águas residuais), 
industrial ou doméstico, precisa ser tratado antes de ser lançado nos 
mananciais para minimizar seu impacto no meio ambiente e para a saúde 
humana. Esse tratamento é feito nas chamadas Estação de Tratamento 
de Esgoto (ETE). Infelizmente no Brasil, 62% da população não tem 
saneamento básico. Certamente a água nunca vai acabar, pois esta fica 
re-circulando entre os reservatórios (rios, oceanos, atmosfera), tanto na 
fase líquida, como na fase gasosa ou sólida. A questão é que quanto mais 
poluída for a água, mais caro será seu tratamento, e no futuro, a água de 
qualidade poderá ser privilégio de poucos.

Quase toda água potável que consumimos se transforma em 
esgoto que é re-introduzido nos rios e lagos. Estes mananciais, uma vez 
contaminados, podem conter microorganismos causadores de várias 
doenças como a diarréia, hepatite, cólera e febre tifóide. Além dos 
microorganismos, as águas dos rios e lagos contêm muitas partículas 
que também precisam ser removidas antes do consumo humano. Daí a 
necessidade de se tratar a água para que esta volte a ser propícia para o 



consumo humano.
Quando pensamos em água tratada normalmente nos vem à cabeça o 

tratamento de uma água que estava poluída, como o esgoto, para uma que 
volte a ser limpa. Cabe aqui fazer uma distinção entre tratamento de água 
e tratamento de esgoto: o tratamento de água é feito a partir da água doce 
encontrada na natureza que contém resíduos orgânicos, sais dissolvidos, 
metais pesados, partículas em suspensão e microorganismos. Por essa 
razão a água é levada do manancial para a Estação de Tratamento de Água 
(ETA). Já o tratamento de esgoto é feito a partir de esgotos residenciais ou 
industriais para, após o tratamento, a água poder ser re-introduzida no rio 
minimizando seu impacto ao ambiente. Podemos dividir o tratamento de 
água em duas etapas: tratamento inicial e tratamento final:

O Tratamento inicial não envolve reações químicas, somente 
processos físicos, como peneiramento, sedimentação e aeração. No 
Tratamento final realiza-se coagulação ou floculação. Neste processo as 
partículas sólidas se aglomeram em flocos para que sejam removidas mais 
facilmente. Este processo consiste na formação e precipitação de hidróxido 
de alumínio que é insolúvel em água e “carrega” as impurezas para o fundo 
do tanque. 

§ sedimentação: os flocos formados vão sedimentando no fundo do 
tanque “limpando” a água.

§ filtração: a água da parte superior do tanque de sedimentação 
passa por um filtro que contém várias camadas de cascalho e areia, e assim 
retiram as impurezas menores.

§ desinfecção: é adicionado na água um composto bactericida 
e fungicida, como por exemplo o hipoclorito de sódio (água sanitária, 
NaClO), conhecido como ‘cloro’.

A situação problema a seguir é baseada no texto do livro 
“Introdução à Química Ambiental” dos autores, Júlio C. Rocha, André 
H. Rosa e Arnaldo A. Cardoso, páginas 29-33, Editora Bookman, 2004 
e encontra-se disponível para consulta em http://www.usp.br/qambiental/
tratamentoAgua.html 

Situação – problema 2
Procedimento experimental 1



Sobre sua bancada estão disponíveis os seguintes materiais: 1 copo 
de café com 3 gramas sulfato de alumínio, 1 copo de café com 40 mL 
solução de hidróxido de sódio 1 mol/L, 2 Erlenmeyer de 125 mL, uma 
proveta de 100 mL, um funil de vidro pequeno, papel filtro redondo, uma 
bureta de 50 mL com ácido clorídrico 0,1 mol/L, papel de pH universal 
(com monitores), indicador fenolftaleína, um béquer de 250 mL contendo 
aproximadamente 2 gramas de  solo (terra) e 1 bastão de vidro.

Com a proveta transfira para o béquer com solo (terra) 160 mL 
de água deionizada. Adicione todo conteúdo de sulfato de alumínio ao 
béquer com água e terra, misture a solução com o bastão de vidro por 
aproximadamente 1 minuto. Neste momento pegue o copo de café com 
hidróxido de sódio e adicione ao béquer, lentamente, todo seu conteúdo 
misturando com o bastão de vidro. Após esta etapa meça o pH com o 
papel indicador univeral (peça ajuda aos monitores) anote o valor. Deixe o 
béquer em repouso por 10 minutos. Anote suas observações.    

Após o repouso, filtre aproximadamente 80 mL do sobrenadante 
em um erlenmeyer (como ilustrado na Figura abaixo) cuidado com 
movimentos bruscos para não misturar novamente o precipitado, após 
a filtração deixe o béquer com precipitado na bancada e o entregue ao 
monitor no final deste procedimento.

Meça a acidez da solução filtrada usando papel indicador universal 
(peça ajuda aos monitores). Anote o valor do pH.

A Legislação Brasileira permite que a água tratada tenha no máximo 
0,1mg/L de alumínio. O hidróxido de alumínio produzido no experimento 
poderá ser recuperado ou a solução poderá ser diluída com água da torneira 



até que se atinjam níveis aceitáveis pela legislação. Só então esta poderá 
ser descartada na pia. Lave todo material e organize sua bancada.

Tabela de resultados:

  
Questões:
a) Qual o nome dos processos químicos utilizados no experimento?
b) Escreva as fórmulas para as substâncias utilizadas e formadas na 

reação realizada no tratamento. 
c) Escreva a reação química realizada no tratamento da água  que 

lhe foi fornecida. 
d) Para que pudéssemos consumir a água do experimento, quais os 

outros tratamentos que seriam necessários fazer? 
e) Existe relação entre Tratamento de Água e Tratamento de Esgoto? 

Explique (máximo 12 linhas).
f)  Mesmo tendo representado um avanço no combate às doenças 

transmitidas pela água o tratamento descrito, envolvendo processos 
inorgânicos, tem limitações. Quais seriam essas limitações? 

Procedimento experimental 2

A partir do erlenmeyer com o filtrado, meça 
exatamente 50 mL do filtrado na proveta, transfira 
para o outro erlenmeyer e coloque duas gotas de 
fenolftaleína. A bureta em sua bancada, já está 
completada com ácido clorídrico de concentração 0,1 
mol/L. Posicione o erlenmeyer embaixo da bureta 
(como na figura ao lado) e abra a torneira da bureta de 
forma que a solução ácida escoe lentamente e agite 
lentamente o erlenmeyer. À medida que o ácido entrar 
em contato com o filtrado observar-se-á uma leve 
mudança de cor (de rosa para rosa pálido). Haverá um 
momento em que a cor rosa (pálida) persistirá 
demorando mais para “desaparecer” Observe no esquema a seguir que na 
bureta 2 a solução já está praticamente incolor, tome cuidado e fique atento, 
pois o ponto de equivalência está próximo. Ajuste a torneira da bureta de 
forma que o ácido goteje sobre o filtrado, assim que a solução ficar 



completamente incolor (esbranquiçada) feche a torneira da bureta e anote 
o volume de ácido consumido. Usando o papel indicador universal meça a 
acidez da solução contida no erlenmeyer e anote.

Questões:
a) Quais foram as variações de pH durante todo o processo? 

(procedimentos 1 e 2)
b) No momento da filtração que espécies químicas permaneceram 

no precipitado e na solução filtrada? 
c) Escreva a equação que representa a interação entre o ácido 

adicionado e a base presente no filtrado. Que tipo de reação aconteceu no 
procedimento? 

d) Calcule qual a concentração do NaOH presente no filtrado a partir 
do volume consumido de ácido clorídrico e sua concentração fornecida no 
enunciado.

 Lista de materiais por equipe:
Figuras materiais
 - 1 béqueres 250 mL com 2g de solo,
- 1 bastão de vidro (médio ou pequeno), 
- 3 gramas de sulfato de alumínio (copo de café), 



- 40 mL de solução de hidróxido de sódio 1 mol/L (copo de café), 
- 50 mL de solução de HCl 0,1 mol/L (na bureta)
- 2 Erlen 250 mL,
- 1 proveta de 100 mL
- 1 funil de vidro pequeno,
- papel filtro redondo 
- papel de pH universal (com monitores) 
- indicador fenolftaleína
                                                                                                                                     

PROVA TEÓRICA I

1- A primeira Estação de Tratamento de Água (ETA) foi construída 
em Londres em 1829 e tinha a função de filtrar a água do rio Tâmisa 
em filtros de areia. A idéia de tratar o esgoto antes de lançá-lo ao meio 
ambiente, porém, só foi testada pela primeira vez em 1874 na cidade 
de Windsor, Inglaterra. Não se sabia como as doenças “saíam do lixo 
e chegavam ao nosso corpo”. A idéia inicial é que vinham do ar, pois 
o volume de ar respirado por dia é muito superior ao volume de água 
ingerido. Porém com a descoberta de que doenças letais da época (como a 
cólera e a febre tifóide) eram transmitidas pela água, técnicas de filtração 
e a cloração foram mais amplamente estudadas e empregadas. Após 
passar por tratamentos físicos, à água a ser tratada é submetida ao que se 
chama de coagulação ou floculação. Neste processo as partículas sólidas 
se aglomeram em flocos para que sejam removidas mais facilmente. Este 
processo consiste na formação e precipitação de hidróxido de alumínio, 
que é insolúvel em água e “carrega” as impurezas para o fundo do tanque. 
Este sólido se forma a partir da reação entre carbonato de sódio e sulfato 
de alumínio e, sendo insolúvel em água, “carrega” as impurezas para o 
fundo do tanque.

Atualmente, é consenso que o esgoto (efluente ou águas residuais), 
industrial ou doméstico, precisa ser tratado antes de ser lançado nos 
mananciais para minimizar seu impacto no meio ambiente e para a saúde 
humana. 

a) Em termos ambientais, sociais e econômicos, qual a relação entre 
tratamento de água e tratamento de esgoto? Explique (máximo 10 linhas).

b) Escreva a equação química para a etapa de coagulação no 



tratamento de água.
c)  A utilização de 15 kg de sulfato de alumínio propicia a formação 

de qual quantidade em kg de hidróxido de alumínio? Explicite seus 
cálculos.

d) Considere a conta de água disponível a seguir e calcule o consumo 
individual diário em m3 de água em uma família com 3 pessoas. Explicite 
seus cálculos. Considere um mês de 30 dias.

2- A “teoria do calórico” dominou a Física e a Química até o final do 
século XVIII. Essa teoria pressupunha a existência de um fluído invisível e 
inodoro, chamado calórico, que todos os corpos conteriam em quantidades 
determinadas em sua composição, que era denominado como o causador 
das alterações de temperatura até metade do século XIX. Quanto maior 
fosse a temperatura de um corpo, maior seria a sua quantidade de calórico, 
limitada, para cada corpo, a uma quantidade finita. 

Só nos finais do século XVIII se pôs de parte esta forma de 
pensar, através de um jovem americano chamado, Benjamin Thompson. 
Os trabalhos de Rumford levaram à substituição da Teoria do Calórico 
pelo conceito de calor como energia em movimento. A Termoquímica é 
uma área da Química que se ocupa das energias envolvidas (liberadas ou 
absorvidas) nas reações química.

Sabe-se que -1368 KJ são liberados na queima de 1 mol de etanol 
(CH3CH2OH) e 5471 kJ liberados na queima de 1 mol de galosina  (C8H18). 
Calcule a energia liberada na combustão de 1L de etanol e 1L de gasolina. 
Compare os dois combustíveis a partir da energia liberada por massa. 
Dados: Densidade do etanol é 0,807 g/ml; densidade da gasolina é 0,720 
g/ml. Considere a gasolina como uma mistura de hidrocarbonetos, sendo 



em sua maioria octano. 

3- Um dos grandes desafios do AIQ cujo tema é “Química para um 
mundo melhor” é justamente fomentar e divulgar os beneficios possíveis 
pelo conhecimento e aplicaçao dos conceitos da Ciência Química. Nas 
mais diversas áreas como a  tecnologia, a saúde e meio ambiente, a química 
está presente e faz diferença. Dentre as grandes áreas citadas e descreva/
justifique pelo menos três benefícios, em cada área, que só foram possíveis 
pelo conhecimento químico.

4- Considerando as áreas de conhecimento citadas na questão e os 
argumentos do ano de 2011 ser o Ano Internacional da Química, elabore 
um desenho que represente o tema abordado na IX ORQ. 

PROVA TEÓRICA II 

1- A Lei da Conservação das Massas foi publicada pela primeira 
vez 1760, em um ensaio de Mikhail Lomonosov. No entanto, a obra não 
repercutiu na Europa Ocidental, cabendo ao francês Antoine Lavoisier 
o papel de tornar mundialmente conhecido o que hoje se chama Lei 
de Lavoisier. Em qualquer sistema, físico ou químico, a matéria nunca 
é criada ou destruída, podendo apenas ser transformada em formas 
diferentes. Assim, tudo que existe tem origem em matéria que já existiu, só 
que provavelmente em outra forma. A lei da conservação da massa explica 
um dos grandes problemas com o qual nos defrontamos atualmente: 
a poluição ambiental, compreendendo água, solo e ar. O fato de não 
ser possível consumir a matéria até sua decomposição total  implica a 
geração de resíduos em todas as atividades dos seres vivos, resíduos esses 
indesejáveis a quem os eliminou, mas que podem ser reincorporados ao 
meio, para posteriormente serem reutilizados. Esse processo denomina-
se reciclagem e ocorre na natureza por meio dos ciclos biogeoquímicos, 
nos quais interagem mecanismos biogeoquímicos que tornam os resíduos 
aproveitáveis em outra forma. Quando não existe um equilíbrio entre 
consumo e reciclagem, podem advir consequências desastrosas ao meio 
ambiente, tais como eutrofização dos lagos, contaminação dos solos por 
pesticidas e fertilizantes, etc.

Os estudos experimentais realizados por Lavoisier que levaram-no a 



concluir que, numa reação química que se processe num sistema fechado, 
a massa permanece constante, ou seja, a soma das massas dos reagentes é 
igual à soma das massas dos produtos. Levando em conta a Lei de Lavoisier 
para a equação que representa a combustão do etanol:

Responda:
a) Para 1 L de etanol (d=0,807 g/ml) qual a quantidade em massa 

gerada de gás carbônico? Explicite seus cálculos.
b) Considerando que a gasolina seja composta por uma mistura de 

hidrocarbonetos, sendo em sua maioria octano (C8H18), escreva a reação de 
combustão da gasolina.

c) Considerando a densidade da gasolina como 0,720 g/mL, calcule 
a massa de gás carbônico produzida na queima de 1L de gasolina.

d) Em termos de geração de gás carbônico, que é estufa, qual dos 
dois combustíveis colabora menos para o efeito estufa? Explique.

2- Questão adaptada de : http://www.slideshare.net/Aikhaa/
introduo-qumica-orgnica; http://quimicasemsegredos.com/documents/
Exercicios/Exercicios_de_Quimica_Organica.pdf) acessado em outubro 
de 2011. 

A expressão “química orgânica” tem origem no século XVIII, quando 
se acreditava que os compostos de carbono só poderiam ser obtidos de 
organismos vivos (Teoria da Força Vital). A primeira separação da Química 
em Inorgância e Orgânica ocorreu por volta de 1777. Essa separação foi 
proposta pelo químico alemão Torbern Olof Bergman (1735-1784), que 
definiu a Química Inorgância como a parte da Química que estuda os 
compostos extraídos de minerais e Química Orgância como a parte da 
Química que estuda os compostos extraídos de organismos vivos. Com 
base nesta definição, Berzelius (1779-1848) formulou a Teoria da Força 
Vital, ou Vitalismo, segundo o qual os compostos orgânicos necessitavam 
de uma força maior, a vida, para serem sintetizados. Em 1828, um aluno de 
Berzelius, Friedrich Wohler (1800-1882), derrubou esta teoria sintetizando 
em laboratório a uréia (CO(NH2)2, um composto orgâncio integrante do 
suor e da urina dos animais, pelo simples aquecimento de um composto 
inorgânco extraído de minerais, o cianato de amônio, NH4OCN.



Abandonada a Teoria da Força Vital, a denominação de “Química 
Orgânica” deixou de ter sentido, mas foi mantida pela tradição. A Química 
orgânica está presente em quase tudo na Terra. Muitos produtos consumidos 
no nosso dia a dia são orgânicos, tem carbono em sua composição.

Um exemplo, é a anfetamina que é 
utilizada ilegalmente como “doping” nos 
esportes. A molécula de anfetamina tem a 
fórmula geral onde X é um grupo amino, Y 
é um radical metil e Z é um radical benzil. 

a) Escreva a fórmula estrutural da anfetamina.
Outro exemplo é a graxa usada em oficinas mecânicas. Sabendo 

que a graxa lubrificante é uma mistura de hidrocarbonetos alifáticos, cuja 
solubilidade diminui com o aumento da polaridade do solvente. 

b) Dispondo de acetona (CH3COCH3), álcool comum (CH3CH2OH) 
e benzina (C6H6), escolha o melhor solvente para remover graxa, por 
exemplo, de tecido. Justifique. 

3- Um dos grandes desafios do AIQ cujo tema é “Química para um 
mundo melhor” é justamente fomentar e divulgar os beneficios possíveis 
pelo conhecimento e aplicaçao dos conceitos da Ciência Química. Nas 
mais diversas áreas como a indústria, agricultura e esportes,  a química 
está presente e faz diferença. Dentre as grandes áreas citadas e descreva/
justifique pelo menos três benefícios, em cada área, que só foram possíveis 
pelo conhecimento químico.

4- Considerando as áreas de conhecimento citadas na questão e os 
argumentos do ano de 2011 ser o Ano Internacional da Química, elabore 
um desenho que represente o tema abordado na IX ORQ. 



CAMINHOS E SEMEADURAS

O que vale na vida não é o ponto de partida e sim a caminhada. 
Caminhando e semeando, no fim terás o que colher.

(Cora Coralina)

Ao longo dos dez anos das Olimpíadas Regionais de Química – DQ 
FFCLRP/USP- conhecemos muitas pessoas e construímos amizades que 
foram sendo tecidas com fios de conhecimento, de carinho, de troca, de 
aprendizado, de alegria pela partilha do conhecimento, de entusiasmos 
pela ‘descoberta’, de desejo que os frutos desse trabalho alimentem a vida 
de todos que fizeram e fazem parte dessa história.

O percurso das atividades já desenvolvidas no evento das ORQ 
representa sim um importante espaço de produção de conhecimento, de 
ensino de química e de ciências, mas representa também um espaço de 
formação de sujeitos que, sob a égide de ‘alunos’ e ‘professores’, guardam 
a singularidade de sujeitos do aprender. Comumente, as olimpíadas 
científicas são descritas como espaços de divulgação científica, mas, 
entendemos que, mais do que divulgar ciência, o trabalho que temos 
feito também se desdobra na formação acadêmica e pessoal das pessoas 
envolvidas.

Uma ORQ começa sempre um ano antes de sua realização. Começa 
quando os alunos e professores da Universidade encerram um evento e 
compartilham as sugestões para os temas da olimpíada seguinte. Sob a 
responsabilidade das professoras da universidade está a necessidade de 
selecionar os graduandos que serão palestrantes e monitores bem como de 
elaborar os desafios, sempre interdisciplinares, que serão o foco da próxima 
olimpíada. Durante esse processo acompanhamos a formação inicial dos 
graduandos de um modo bastante diferenciado, pois esses alunos tem 
sempre uma oportunidade ímpar de interação com alunos de ensino médio 
numa interface geralmente pouco explorada nos cursos de licenciatura que 
é a da relação entre divulgação científica e ensino de química-ciências. 
Nesse processo forma-se um profissional interessado não apenas na 
apresentação da palestra ou no desenvolvimento dos experimentos no 
laboratório, mas no exercício de pensar a complexidade que é a formação 
do aluno de ensino médio. Suas necessidades enquanto aluno e cidadão, os 
limites e possibilidades da linguagem científica, os desafios da disciplina, 



as implicações dos conteúdos discutidos. Enfim, este acaba sendo, muitas 
vezes, seu primeiro contato com a experiência profissional da educação, 
com a função docente.

Outro aspecto que constitui o trabalho de elaboração e desenvolvimento 
das ORQ pode ser visto para além dos muros da Universidade, no espaço 
das salas de aula de química das escolas participantes. Ao inscrever-se para 
participar das olimpíadas o professor da escola assume a responsabilidade 
de inserir em sua programação curricular a discussão e o estudo do tema 
da olimpíada. Nesse sentido, esses professores tornam-se parceiros e 
sujeitos de ação e conhecimento, pois eles incentivam a reflexão crítica 
acerca do conteúdo abordado, suas implicações na sociedade, na vida das 
pessoas. Para além do conteúdo específico de química, fundamental para 
a compreensão química do mundo, esses professores incentivam a para 
que sejam discutidos os limites da ação humana, os desafios éticos da 
produção científica, as contribuições sociais e ambientais que resultam do 
chamado ‘progresso científico’. E, nesse movimento de formar ao outro, 
formam-se também a si mesmos tendo claro que o que ensinamos e como 
ensinamos repercute em outros. Quer dizer, a responsabilidade que o 
sistema educacional tem está:

[...] além da dimensão de equidade com que se propicie a 
todos, comporta a referência aos resultados da aprendizagem 
efetiva, demonstráveis nas competências teóricas e práticas, 
nos valores consensuais da concidadania e nas atitudes 
necessárias a que todos possam conviver na democracia 
com a dignidade do trabalho, com o domínio dos 
conhecimentos e habilidades exigidas, com a participação 
mais plena na discussão das questões que a todos afetam, 
no desenvolvimento das potencialidades locais, regionais e 
nacionais, na melhoria da qualidade de vida e na capacitação 
para aprendizagens posteriores. (MARQUES, 1993, p. 103-4).

Os limites da ação de divulgar expressos nos documentos e 
publicações sobre as olimpíadas científicas podem ser ampliados quando 
pensamos que esses professores, que não são obrigados a participar desse 
evento, saem de sua ‘zona de conforto’ e ousam incentivar seus alunos 
a aprenderem ciência também fora da escola. Como semeadores esses 



divulgadores de ciência fazem com que o trabalho das olimpíadas ganhe 
vida e aconteça. 

Já para os alunos de ensino médio que participam das olimpíadas 
fica, mais que a experiência de competir, a experiência de conhecer quando 
vem à universidade pela primeira vez, perguntam,  escutam, experimentam 
um espaço que talvez venha a ser o seu espaço de formação nos próximos 
anos. Têm a experiência de partilhar seus conhecimentos nas provas 
teóricas e práticas, pois estas demandam que os alunos de diferentes 
séries conversem e troquem ideias, resolvam juntos os problemas 
propostos. A assimetria aqui é a condição, mas também o potencial de 
desenvolvimento conceitual desses alunos.  Quando Vigotski (2001, p. 
358) afirma que “o conceito espontâneo, ao colocar-se entre o conceito 
científico e o seu objeto, adquire toda uma variedade de novas relações 
com outros conceitos e ele mesmo se modifica em sua própria relação 
com o objeto”, o autor destaca a importância desse tipo de interação como 
condição de aprendizagem. A relação entre conceitos de diferentes níveis 
de generalização e complexidade acaba sendo o modo de funcionamento 
das intenções sociais produtoras de conhecimento. 

Formar sujeitos de conhecimento e cidadãos por meio do ensino e 
da divulgação da ciência tem sido o desafio assumido. Cientes tanto das 
dificuldades quanto das possibilidades, nos vemos sempre motivados por 
cada nova olimpíada que se aproxima, por cada novo integrante que faz 
parte seja como aluno ou como professor. Em 2012 completamos 10 anos 
de ORQ e continuamos “Caminhando e semeando...”.
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