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NORMAS E PROCEDIMENTOS NO LABORATÓRIO  

 

✓ O laboratório é lugar de trabalho sério, trabalhe com atenção, metodologia e calma. 

✓ O aluno deverá possuir a apostila impressa, contendo todos os roteiros das aulas 
práticas ministradas no corrente período letivo. 

✓ O aluno não poderá fazer a prática sem o roteiro da mesma. 

✓ Prepare-se para realizar cada experiência lendo antes os conceitos referentes ao 
experimento e a seguir leia o roteiro da experiência. 

✓ É obrigatório o uso do jaleco, calças compridas e sapatos fechados em todas as 
aulas práticas. 

✓ É proibido fumar e comer nos laboratórios. 

✓ É proibido usar qualquer material do laboratório sem autorização do técnico 
responsável. 

✓ O aluno é responsável pelo material que será usado nas aulas práticas, portanto, 
deverá ter o cuidado de não o quebrar ou estragar. 

✓ Não tocar os produtos químicos com as mãos, a menos que o professor lhe diga 
que pode fazê-lo. 

✓ Avisar imediatamente ao professor ou ao técnico em caso de acidente. 

✓ Faça apenas as experiências indicadas pelo professor. Experiências não 
autorizadas são proibidas. 

✓ Leia com atenção o rótulo de qualquer frasco de reagente antes de usá-lo. Leia 
duas vezes para ter certeza de que pegou o frasco certo. Segure o frasco pelo lado 
que contém o rótulo para evitar que o reagente escorra sobre este. 

  



PRINCIPAIS MATERIAIS UTILIZADOS EM LABORATÓRIOS QUÍMICOS 

 
 
 

1) Tubo de ensaio 

2) Bécher 

3) Erlenmeyer 

4) Balão de fundo chato 

5) Balão de fundo redondo 

6) Balão de destilação 

7) Proveta 

8) Pipeta volumétrica 

9) Pipeta graduada 

10) Funil de vidro 

11) Frasco de reagente 

12) Bico de Bunsen 

13) Tripé de ferro 

14) Tela de amianto 

15) Cadinho de porcelana 

16) Triângulo de porcelana 

17) Suporte para tubos 

18) Funil de decantação 

19) Funil de decantação 

20) Pinça de madeira 



PRINCIPAIS MATERIAIS UTILIZADOS EM LABORATÓRIOS QUÍMICOS 

 
 

21) Amofariz e pistilo 

22) Cuba de vidro 

23) Vidro de relógio 

24) Cápsula de porcelana 

25) Placa de Petri 

26) Dessecador 

27) Pesa-filtro 

28) Lima triangular 

29) Bureta 

30) Frasco lavador 

31) Pissete 

32) Balão volumétrico 

33) Picnômetro 

34) Suporte universal 

35) Anel para Funil 

36) Mufa 

37) Garra metálica 

38) Kitassato 

39) Funil de Büchner 

40) Trompa de vácuo 



PRINCIPAIS MATERIAIS UTILIZADOS EM LABORATÓRIOS QUÍMICOS 

 

 

41) Termômetro 

42) Bastão de vidro 

43) Bastão de vidro 

44) Furador de rolhas 

45) Kipp 

46) Tubo em “U” 

47) Pinça metálica  

48) Escovas de limpeza 

49) Pinça de Mohr 

50) Pinça de Hoffman 

51) Garra para condensador 

52) Condensador 

53) Condensador 

54) Condensador 

55) Espátula 

56) Espátula 

57) Estufa 

58) Mufla 



AULA N°1 – Misturas  

 
Objetivo  

Identificar as misturas e classificar os tipos de soluções.  
 
Introdução  

A solução é uma mistura homogênea na qual todas as partículas são muito 
pequenas, tipicamente da ordem de átomos, íons ou moléculas. Por outro lado, 
quando as partículas são maiores, as misturas possuem propriedades específicas 
de dispersões coloidais. Em soluções líquidas, sólidas e gasosas, existem 
restrições do processo de solubilização do soluto em um dado solvente, entre elas: 
temperatura, quantidade de soluto adicionado, etc. As partículas do soluto e do 
solvente interagem por meio de interações intermoleculares.  

O processo de solubilização ocorre quando as interações soluto-soluto são 
substituídas por interações soluto-solvente. A Tabela 1 mostra o coeficiente de 
solubilidade de diferentes álcoois. 

Solventes apolares tendem a dissolver solutos apolares.  
Ex: Benzeno (C6H6) e tetracloreto de carbono (CCl4) formam soluções 

miscíveis em todas as proporções (forças atrativas entre ambas apresentam 
intensidades próximas).  

Solventes polares tendem a dissolver solutos polares ou iônicos.  
Ex: Etanol (CH3CH2OH) é solúvel em H2O.  

Não se deve generalizar: “semelhante dissolve semelhante”.  
Ex: BaSO4

 
não se dissolve em H2O; etanol não é solúvel em cloreto de etila.  

 
 Tabela 1 - Propriedades físicas dos álcoois (T = 20°C e P = 1atm) 

Nome do álcool  Estrutura  
Ponto de ebulição  

(ºC)  

Coeficiente de solubilidade  
[massa (g) de soluto/100 g 

de H2O] 

Metanol  CH3OH  64,5  ∞  

Etanol  CH3CH2OH  78,3  ∞  

Propanol  CH3CH2CH2OH  97  ∞  

Butanol  CH3CH2CH2CH2OH  118  90  

Pentanol  CH3CH2CH2CH2CH2OH  138  22  

Hexanol  CH3CH2CH2CH2CH2CH2OH  156,5  0,59  

 

Procedimento experimental  

 
Experimento 1  
 
1)  Enumere 3 tubos de ensaio e adicione:  

Tubo 1:  Água (5 mL) + etanol (5 mL)  

Observe a mistura formada e se houve mudança de temperatura. 

Tubo 2:  Água (5 mL) + tolueno (C7H8) (5 mL) 

Observe a mistura formada e se houve mudança de temperatura. 

Tubo 3:  Água (5 mL) + óleo (1 mL) + detergente [CH3(CH2)11OSO3
– Na+] (1 mL) 

Agite a mistura final e observe. 



2) Responda as questões abaixo:  

a. Formou solução em todos os tubos? Explique.  
b. Houve aquecimento ou resfriamento? Explique.  

 
 
 
Experimento 2  

 
1) Pesar 1 g de NaCl em um bécher de 100 mL.  

2) Adicionar 50 mL de água e agitar.  

3) Observe e responda a questão abaixo. 
a. Classifique a mistura formada. Explique. 

 
 
Experimento 3  

 
1) Em um tubo de ensaio, pesar 1 g de acetato de sódio (CH3COONa.3H2O).  

2) Adicionar 0,5 mL de água.  

3) Aquecer ligeiramente até solubilização total.  

4) Após a solubilização, retirar o tubo do aquecimento, com cuidado, e colocá-lo no 

suporte de tubos. Deixe-o em repouso para que possa resfriar gradativamente, 

sem agitação.  

5) Após resfriado, aquecer novamente o tubo de ensaio para solubilizar possíveis 

cristais de acetato ainda não solubilizados.  

6) Retirar o tubo do aquecimento e colocá-lo no suporte, em repouso, para que 

possa resfriar sem agitação. 

7) Após atingir a temperatura ambiente, adicionar pequeníssimo cristal do mesmo 

sal e observar. 

8) Responda as questões abaixo. 

a. Classifique a mistura formada. Explique.  

b. Houve mudança de temperatura após a etapa (7), ou seja, após adicionar o 

cristal do sal? Explique. 

  



AULA N°2 – Titulação 

 

Objetivo  
Determinar a concentração de uma solução de hidróxido de sódio (NaOH) e 

de uma solução de sulfato de cobre (CuSO4). 
 

Introdução  
Com este experimento procura-se ilustrar uma das formas existentes de 

determinação quantitativa de um componente de uma mistura, através de sua 
reação com uma solução de concentração conhecida. Este é o princípio geral da 
técnica conhecida como titulação. A amostra, cuja concentração desconhecida é 
chamada de titulado, e a solução de concentração conhecida é denominada 
titulante (Figura 1).  

Nesta aula, na parte experimental 1, será utilizada uma solução de ácido 
sulfúrico (H2SO4) de concentração conhecida para titular uma solução de hidróxido 
de sódio. Na parte experimental 2, será utilizada uma solução de ácido 
etilenodiaminotetracético (EDTA) (Tabela 1) com concentração conhecida para 
titular uma solução de sulfato de cobre. 

As duas soluções da parte experimental 1, a serem usadas, são incolores e 
o produto da reação entre as duas (o próton do ácido e o hidróxido da base) é a 
água, que é incolor também. Assim, para acompanhar visualmente a reação, será 
necessário o uso de um indicador ácido-base. Há inúmeros indicadores ácido-base. 
Em geral, são compostos orgânicos de caráter fracamente ácido que mudam de 
cor numa faixa estreita de pH. A escolha deve considerar a faixa de viragem do 
indicador, sendo adequada aquela, cuja viragem é próxima ao ponto de 
equivalência da titulação. Para a titulação de ácido sulfúrico com hidróxido de sódio, 
a fenolftaleína (Tabela 1) é um dos indicadores adequados.  

Na parte experimental 2 será realizada uma titulação por complexação. 
Volumetria de complexação ou titulações por complexação são titulações que 
envolvem reações de formação de complexos. Um íon metálico reage com um 
ligante formando um complexo suficientemente estável. Ligante é um íon ou 
molécula que forma uma ligação covalente com um cátion ou átomo metálico neutro 
por meio da doação de um par de elétrons que é compartilhado por ambos (Figura 
2). 
 

 

Figura 1 – Aparelhagem utilizada na titulação. 

 
 
Figura 2 – Representação da 
estrutura química de um 
complexo formado por um 
ligante hexadentado (preto) e 
um metal (vermelho). 



Tabela 1– Estruturas químicas do EDTA e da fenolftaleína. 

EDTA 

 

EDTA 
dissódico 

 

Fenolftaleína 

 
  Meio ácido – incolor                           Meio básico – rosa 

Murexida 

 

 
 

 

 

Procedimento experimental – parte 1 (Titulação ácido-base) 

 

1) Adicione 10 mL da solução de hidróxido de sódio (NaOH) no Erlenmeyer.  
2) Acrescente 2 gotas de fenolftaleína (indicador). A solução no interior do 

Erlenmeyer assumirá uma coloração rosa.  
3) Assegure-se que a torneira da bureta esteja fechada, e preencha-a com a 

solução de ácido sulfúrico (H2SO4) (0,10 mol/L) até que seu nível fique acima 
da escala de 0 mL no topo da bureta.  

4) Abra cuidadosamente a torneira, para escoar a solução da bureta, até que o 
menisco atinja a marca de 0 mL. Feche a torneira.  

5) Inicie a titulação, abrindo vagarosamente a torneira da bureta, e adicione 
lentamente o ácido sobre a solução da base no Erlenmeyer.  

6) Segure a torneira com uma das mãos (esquerda, se você for destro, ou se for 
canhoto, a direita), para controlar o fluxo do titulante, e com a outra mão faça 
movimentos circulares com o Erlenmeyer, para agitar a solução.  

7) Quando a solução mudar a coloração de rosa para incolor, feche a torneira da 
bureta.  

8) Anote o volume de ácido gasto.  
 
Responda às questões a seguir:  



 
a. Calcule a concentração da solução de hidróxido de sódio.  
b. Escreva a equação representativa da reação entre o ácido sulfúrico e o 

hidróxido de sódio.  
c. Calcule a quantidade do ácido sulfúrico (em mol) contido no volume usado 

na titulação. É correto afirmar que cada quantidade de ácido usado 
corresponde à mesma quantidade do hidróxido de sódio existente na 
amostra titulada? Justifique a sua resposta.  

d. Usando o dado experimental calcule a concentração em (% m/v) do 

hidróxido de sódio titulado. 

 

 

Procedimento experimental – parte 2 (Titulação por complexação) 
 

1) Em um Erlenmeyer de 250 mL transfira 10 mL de solução estoque de sulfato 
de cobre (CuSO4), cuja concentração é desconhecida.  

2) Adicione 1 mL de tampão amônia/amônio (NH3/NH4
+) pH = 10, e uma ponta 

de espátula do indicador metalocrômico murexida (Tabela 1).  
3) Assegure-se que a torneira da bureta esteja fechada, e preencha-a com a 

solução de EDTA dissódico (Tabela 1) 0,0100 mol/L até que seu nível fique 
acima da escala de 0 mL no topo da bureta.  

4) Abra cuidadosamente a torneira, para escoar a solução da bureta, até que o 
menisco atinja a marca de 0 mL. Feche a torneira.  

5) Inicie a titulação, abrindo vagarosamente a torneira da bureta, e adicione 
lentamente o EDTA sobre a solução de CuSO4.  

6) Segure a torneira com uma das mãos (esquerda, se você for destro, ou se 
for canhoto, a direita), para controlar o fluxo do titulante, e com a outra mão 
faça movimentos circulares com o Erlenmeyer, para agitar a solução.  

7) Quando a solução mudar a coloração de amarelo para esverdeado, feche a 
torneira da bureta.  

8) Anote o volume de EDTA gasto.  

9) Calcular a concentração da solução de sulfato de cobre. 

  



AULA NO 3 – Condutividade Elétrica em Soluções Aquosas 
 
 

Objetivos 

Estudar a condutividade elétrica em soluções aquosas. 
 

Introdução 
Condutividade elétrica é a capacidade dos materiais de conduzirem ou 

transmitirem corrente elétrica. Quanto à condutividade, os materiais podem ser 
classificados em condutores (os metais são os melhores condutores), 
semicondutores e isolantes (ou dielétricos). A condutividade elétrica é o inverso da 
resistividade. Ou seja, quanto maior a resistividade, menor será a condutividade. 
Algumas substâncias quando em meio aquoso são capazes de conduzir 
eletricidade. Isso se deve porque há uma dissociação (ou ionização) de átomos em 
íons com carga elétrica positiva (cátion) e negativa (ânion). Estas substâncias são 
chamadas de eletrólitos, que, em solução aquosa, apresentam seus cátions e 
ânions migrando na solução. Para classificarmos o grau de condutibilidade elétrica 
de um eletrólito devemos levar em consideração a concentração, o grau de 
ionização e a natureza do solvente. Dessa forma, podemos dividir as soluções em 
eletrolítica e não eletrolítica, segundo sua capacidade de conduzir ou não 
eletricidade. 

 
 

Procedimento experimental 
 

1) Observar a intensidade da lâmpada em relação à condutibilidade de:  

a. Água destilada  

b. Água da torneira  

c. Soluções a 0,1 mol/L de:  

i. Sacarose  

ii. Cloreto de sódio 

iii. Ácido acético  

iv. Ácido clorídrico  

v. Hidróxido de sódio  

vi. Hidróxido de amônio   

d. Observar, também, a intensidade da lâmpada de uma solução de 

ácido clorídrico a 0,001 mol/L. 

2) Anotar e explicar os resultados.  
  



AULA N°4 – Cinética química  

 

Objetivo  
Analisar a influência de determinados fatores sobre a velocidade das 

reações.  
 
Introdução  

A cinética é o estudo da velocidade na qual as reações químicas ocorrem. 
Existem quatro fatores importantes que afetam as velocidades das reações:  
– Estado físico do reagente,  
– Concentrações dos reagentes,  
– Temperatura na qual a reação ocorre, 
– Presença de um catalisador.  

Para que uma reação ocorra, as moléculas do reagente devem colidir umas 
com as outras na orientação correta e com energia suficiente para formar os 
produtos.  

Arrhenius afirmou que as moléculas devem possuir uma quantidade mínima 
de energia para que elas reajam. Isso ocorre, porque para que se formem produtos, 
as ligações devem ser quebradas nos reagentes. A quebra de ligação requer 
energia. Dessa forma, a energia de ativação, Ea, é a energia mínima necessária 
para iniciar uma reação química.  
 
Procedimento experimental  
 
Experimento 1  

 
1) Separar 2 tubos de ensaio.  

2) Enrolar um dos tubos em um pedaço de papel alumínio.  

3) Colocar 2 mL de nitrato de prata (AgNO3) nos dois tubos de ensaio.  

4) Adicionar 2 mL de ácido clorídrico (HCl) diluído em cada tubo.  

5) Retirar o papel alumínio, observar e comparar as reações nos dois tubos.  

 

AgNO3 + HCl → AgCl + HNO3
 
 

 
 
Experimento 2  
 
1) Em dois tubos de ensaio adicionar:  
 

Tubo 1: 1 mL de tiossulfato de sódio (Na2S2O3) + 4 mL de água destilada  

Tubo 2: 4 mL de tiossulfato de sódio + 1 mL de água destilada  
 

2) Adicionar, aos dois tubos, 5 mL de HCl diluído.  

3) Observar e comparar.  

 

Na2S2O3
 
+ H2O + 2 HCl → 2 NaCl + 2 H2O + SO2

 
+ S 0

 

  



AULA N°5 – Reações de oxirredução  
 
Objetivo  

Observar algumas reações de oxirredução envolvendo íons metálicos e a 
força dos agentes oxidantes.  
 
Introdução  

Eletroquímica é a parte da Química voltada para o estudo das propriedades 
de eletrólitos e dos processos que ocorrem em eletrodos. Dentre esses processos, 
encontram-se as reações de oxirredução que produzem espontaneamente energia 
elétrica ou a produção de reações de oxirredução não espontâneas a partir de 
energia elétrica. Os dispositivos que permitem a interconversão de energia química 
e elétrica são denominados de células eletroquímicas ou galvânicas. Existem dois 
tipos de células eletroquímicas ou galvânicas: as pilhas, nas quais a energia elétrica 
é produzida a partir de reações de oxirredução espontâneas, e as células 
eletrolíticas, nas quais reações de oxirredução não espontâneas são obtidas a partir 
de energia elétrica.  

Em toda reação de oxirredução ocorre transferência de elétrons. A reação 
de oxidação caracteriza-se pela perda de elétrons, ocasionando um aumento do 
número de oxidação da espécie química. Já a reação de redução envolve ganho 
de elétrons, o que ocasiona a diminuição do número de oxidação da espécie. 
Ambos processos ocorrem simultaneamente.  
 

Procedimento experimental  

 
Experimento 1  

 
1) Identificar três tubos de ensaio e adicionar:  

 
Tubo 1: 5 mL de solução de cloreto férrico [Fe(Cl)3] (1%) + 1 mL de ácido 

sulfúrico (H2SO4) 0,5 mol/L + 2 mL de iodeto de potássio (KI) (1%).  

2 Fe 3+ + 2I - → 2 Fe 2+ + I2 

Tubo 2: 5 mL de permanganato de potássio (KMnO4) (0,05 mol/L) + 1 mL de 
ácido sulfúrico (H2SO4) 0,5 mol/L + 2 mL de iodeto de potássio (KI) 
(1%).  

MnO4
− + 10 I − + 16 H + → 2 Mn 2+ + 5 I2 + 8 H2O 

Tubo 3: 5 mL de dicromato de potássio (K2Cr2O7) (0,05 mol/L) + 1 mL de ácido 
sulfúrico (H2SO4) 0,5 mol/L + 2 mL de iodeto de potássio (KI) (1%).  

Cr2O7 
2- + 6 I − + 14 H + → 2 Cr 3+ + 3 I2 + 7 H2O 

2) Observe a formação do iodo em cada tubo.  
  



Experimento 2  

1) Identifique quatro tubos de ensaio e adicione:  

Tubo 1: Pedaço de zinco (Zn) + 2 mL da solução de ZnSO4 (0,1 mol/L) 

Tubo 2: Pedaço de zinco (Zn) + 2 mL da solução de Cu(NO3)2 (0,1 mol/L)  

Tubo 3: Pedaço de cobre (Cu) + 2 mL da solução de Cu(NO3)2 (0,1 mol/L)  

Tubo 4: Pequeno pedaço de cobre (Cu) + 2 mL da solução de ZnSO4 (0,1 mol/L)  

2) Observe e anote se ocorreu reação em todos os tubos. Explique. 


