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Quimica Geral 1

As origens da Quimica sdo muito antigas.
O homem pré-histérico provavelmente
maravilhou-se quando, pela primeira vez,
conseguiu produzir o fogo. Aprendeu a cozer
alimentos, usar argila para produzir vasos e
potes, e talvez tenha descoberto acidental-
mente que algumas pedras azuis (minério de
cobre), quando aquecidas ao fogo, produziam
cobre metalico, e que este, quando aquecido
junto com estanho, produzia o bronze.

Portanto, o homem passou pelas “idades”
da pedra, do bronze e do ferro, sempre apren-
dendo a produzir novos materiais.

Por volta do ano 400 a.C., surgem os pri-
meiros conceitos tedricos da Quimica.

Democrito e Leucipo, filésofos gregos, afir-
mavam que toda matéria era constituida por
minusculas particulas, as quais deram o nome
de atomos. Essa idéia foi rejeitada por Platao e
Aristételes, que tinham muito maior influén-
cia na época.

Apenas em 1650 d.C. o conceito de dtomo
foi novamente proposto pelo filésofo francés
Pierre Cassendi.

Em 1808, John Dalton, baseando-se em vari-
as observagdes experimentais sobre gases e rea-
¢des quimicas, forneceu a primeira idéia cientifi-
ca do atomo, chamada de “Teoria Atdmica”.

John Dalton, professor inglés, propds, ba-
seado em suas experiéncias, uma explicacao
da natureza da matéria. Os principais pos-
tulados da teoria de Dalton sao:

1. “Toda matéria é composta por mints-
culas particulas chamadas atomos”.

2.“Os dtomos de um determinado elemen-
to sdo idénticos em massa e apresentam as
mesmas propriedades quimicas”.

Modelos Atdmicos

3. “Atomos de elementos diferentes apre-
sentam massa e propriedades diferentes”.

4. Atomos sdo permanentes e indivisiveis
e ndo podem ser criados, nem destruidos”.

5. “As reagdes quimicas comuns nao pas-
sam de uma reorganizagao dos atomos”.

6. “Os compostos sao formados pela com-
binacdo de atomos de elementos diferentes
em proporgdes fixas”.

Asidéias de Dalton permitiram, na época,
explicar com sucesso por que a massa é con-
servada durante uma reagao quimica (Lei de
Lavoisier) e também a lei da composicao de-
finida (Lei de Proust).

Em 1897, J.J. Thomson, baseando-se em
alguns experimentos, propds um novo mo-
delo atomico.

Segundo Thomson, o dtomo seria um
aglomerado composto de uma parte de particulas
positivas pesadas (prétons) e de particulas ne-
gativas (elétrons), mais leves. Este modelo fi-
cou conhecido como “pudim de passas”.

Em 1911, Ernest Rutherford, estudando a
trajetéria de particulas o (particulas positi-
vas) emitidas pelo elemento radioativo
polénio, bombardeou uma lamina fina de
ouro. Ele observou que a maioria das parti-
culas o atravessavam a lamina de ouro sem
sofrer desvio em sua trajetdria; que algumas
das particulas sofriam desvio em sua traje-
téria; outras, em nimero muito pequeno, ba-
tiam na lamina e voltavam.

PV2D-06-QUI-11 #* 9
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Anteparo
fluorescente ZnS

Material radioativo (Po)

¥

Bloco de particulas o
chumbo Placa Amina d
de Pb Lamina de ouro

(Au)

Rutherford concluiu que a lamina de ouro
nao era constituida de 4tomos macigos e pro-
pOs que um atomo seria constituido de um na-
cleo muito pequeno carregado positivamente
(no centro do atomo) e muito denso, rodeado
por uma regiao comparativamente grande
onde estariam os elétrons em movimentos
orbitais. Essa regiao foi chamada de eletrosfera.

Segundo o modelo de Rutherford, o tama-
nho do dtomo seria de 10 000 e 100 000 vezes

maior que seu ntcleo.

Observemos que Rutherford teve que ad-
mitir os elétrons orbitando ao redor do nu-
cleo, porque, sendo eles negativos, se estives-
sem parados, acabariam indo de encontro ao

nucleo, que é positivo.

As particulas positivas do nucleo foram

chamadas de protons.

Em 1932, Chadwick isolou o néutron, cuja

existéncia ja era prevista por Rutherford.

Portanto, o modelo atdbmico classico é cons-
tituido de um nticleo, onde se encontram os
protons e néutrons, e de uma eletrosfera, onde
estao os elétrons orbitando em torno do ntcleo.

’ proétons (p) RPN
Ntcleo § ", Ry T
néutrons (n) { o \

Eletrosfera {elétrons (e")

Modelo atomico classico
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Adotando-se como padrdo a massa do
préton, observou-se que sua massa era prati-
camente igual a massa do néutron e 1836 vezes
mais pesada que o elétron, concluindo-se que:

my, =, —m, =1836m

p
Prétons, néutrons e elétrons sao denomina-
dos particulas elementares ou fundamentais.

Algumas caracteristicas fisicas das parti-
culas atomicas fundamentais:

Préton 1 +1
Néutron 1 0
Elétron 1/1836 =l

6.1.Nimero Atomico

Numero atdmico (Z) é o nimero de
proétons do nticleo de um atomo. E o na-
mero que identifica o d&tomo.

A representagao do nimero atémico dos
atomos é:

ZE

Num atomo neutro, cuja carga elétrica
total é zero, o nimero de prétons é igual ao
numero de elétrons. O niimero de elétrons,
nesse caso, pode ser considerado igual ao
numero atomico.

Exemplo

O atomo de magnésio (Mg) tem niimero
atomico 12 (Z =12).

Significado: no nucleo do dtomo de Mg

existem 12 proétons. No dtomo neutro de Mg
existem 12 proétons e 12 elétrons.

Modelos Atomicos




Representacao

12Mg

6.2. Nimero de Massa

Numero de massa (A) é a soma do
numero de prétons (Z) e do namero de
néutrons (N) existentes no ntcleo de um
atomo.

A=7Z+N
Representacao
A A
~E ou E
Exemplo

Um 4dtomo neutro tem 19 prétons e 21 néu-
trons, portanto:

Z=19 N=21
A=7Z+N=19+21=40
Representacao

40 40
19E ou 19 E

6.3.Elemento Quimico

Elemento quimico é o conjunto de ato-
mos que apresentam o mesmo numero
atomico (Z) (mesma identidade quimica).

Observagoes

Como vimos anteriormente, um atomo é
eletricamente neutro quando o nimero de
protons € igual ao niimero de elétrons, porém
um atomo pode perder ou ganhar elétrons na
eletrosfera, sem sofrer alteracao no seu nticleo,
originando particulas carregadas positiva ou
negativamente, denominadas ions.

Se um dtomo ganha elétrons, ele se torna
um ion negativo, chamado anion.

Modelos Atomicos
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Exemplo

17 prétons 17 prétons

N nha le” -

?;Cl 18 néutrons—&2 ¢ (]
anion ,
dloreto | 18 elétrons

18 néutrons

atomo .
de cloro | 17 elétrons

Se um atomo perde elétrons, ele se torna
um fon positivo, chamado cétion.

Exemplo

19 protons 19 protons

A de le”
‘%gK 21 néutrons—E===— K*
atomo ‘ cation p

de potéssio | 19 elétrons potéssio [ 18 elétrons

21 néutrons

6.4. Isotopos, Isoharos e Isotonos

Is6topos: sao atomos que apresentam
0 mesmo ntmero atomico (Z) e diferentes
nameros de massa (A).

Os isétopos sao dtomos de um mesmo ele-
mento quimico (mesmo Z), e que apresentam
diferentes nimeros de néutrons, resultando
assim diferentes nimeros de massa.

Exemplo
H o fH H

protio  deutério  tritio

17 C135 . C137
cloro 35 cloro 37

Is6baros: sao atomos que apresentam
diferentes niimeros atomicos (Z) e mes-
mo ntimero de massa (A).

Exemplo
40 40
19K e ZOca
14 14
L e N

PV2D-06-QUI-11 1
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Isétonos: sao atomos que apresentam
diferentes niumeros atomicos (Z), diferen-
tes numeros de massa, e 0 mesmo niime-
ro de néutrons (N).

Exemplos

12Mg26 e 14Si28

N=A-Z

N=26-12=14 N=28-14=14
LCI7 e ,nCa*
N=37-17=20 N=40-20=20

Bohr, baseando-se nos estudos feitos em
relagdo ao espectro do atomo de hidrogénio e
na teoria proposta em 1900 por Planck (Teo-
ria Quantica), segundo a qual a energia nao é
emitida em forma continua, mas em “blocos”,
denominados quanta de energia, propos os se-
guintes postulados:

1. Os elétrons nos atomos descrevem sem-
pre Orbitas circulares ao redor do nticleo, cha-
madas de camadas ou niveis de energia.

2. Cada um desses niveis possui um valor
determinado de energia (estados estacionarios).

3. Os elétrons s6 podem ocupar os niveis
que tenham uma determinada quantidade de
energia.

4. Os elétrons podem saltar de um nivel
para outro mais externo, desde que absor-
vam uma quantidade bem definida de ener-
gia (quantum de energia).

Energia

12 . DPV2D-06-QUI-11

5. Ao voltar ao nivel mais interno, o elé-
tron emite um quantum de energia, na forma
de luz de cor bem definida ou outra radiagao
eletromagnética (féton).

Energia

6. Cada oOrbita é denominada de estado
estaciondrio e pode ser designada por letras
K, L,M, N, O, P, Q. As camadas podem apre-
sentar:

K =2 elétrons
L =8 elétrons
M =18 elétrons
N = 32 elétrons
O = 32 elétrons
P =18 elétrons

Q =2 elétrons

7. Cada nivel de energia é caracterizado
por um nimero quantico (n), que pode assu-
mir valores inteiros: 1, 2, 3, etc.

-5

A teoria de Bohr explicava muito bem o
que ocorria com o atomo de hidrogénio, mas
apresentou-se inadequada para esclarecer os
espectros atomicos de outros dtomos com
dois ou mais elétrons.

Modelos Atdmicos




Até 1900 tinha-se a idéia de que a luz pos-
suia carater de onda. A partir dos trabalhos
realizados por Planck e Einstein, este tltimo
propos que a luz seria formada por particu-
las-onda, ou seja, segundo a mecanica
quantica, as ondas eletromagnéticas podem
mostrar algumas das propriedades caracte-
risticas de particulas e vice-versa. A nature-
za dualistica onda-particula passou a ser acei-
ta universalmente.

Em 1924, Louis de Broglie sugeriu que os elé-
trons, até entdo considerados particulas tipicas,
possuiriam propriedades semelhantes as ondas.

A todo elétron em movimento estd as-
sociada uma onda caracteristica (Princi-
pio da Dualidade).

Ora, se um elétron se comporta como onda,
como é possivel especificar a posi¢ao de uma
onda em um dado instante? Podemos deter-
minar seu comprimento de onda, sua ener-
gia, e mesmo a sua amplitude, porém nao ha
possibilidade de dizer exatamente onde esta
o elétron.

Além disso, considerando-se o elétron
uma particula, esta é tao pequena que, se ten-
tassemos determinar sua posicgao e velocida-
de num determinado instante, os prdprios
instrumentos de medicao iriam alterar essas
determinagdes. Assim, Heisenberg enunciou
o chamado Principio da Incerteza:

Nao é possivel determinar a posicao e
a velocidade de um elétron, simultanea-
mente, num mesmo instante.

Em 1926, Erwin Schrodinger, devido a im-
possibilidade de calcular a posicao exata de
um elétron na eletrosfera, desenvolveu uma
equagao de ondas (equagao muito complexa,
envolvendo calculo avancgado, e nao tentare-
mos desenvolvé-la aqui), que permitia deter-
minar a probabilidade de encontrarmos o
elétron numa dada regiao do espago.

Assim, temos que a regiao do espago onde
é maxima a probabilidade de encontrarmos
o elétron é chamada de orbital.

Modelos Atdmicos
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8.1. Nimeros Quénticos

Schrodinger propds que cada elétron em
um atomo tem um conjunto de quatro nime-
ros quanticos que determinam sua energia e
o formato da sua nuvem eletronica, dos quais
discutiremos dois:

I. Nimero Quantico Principal (n)

O numero quantico principal esta associ-
ado a energia de um elétron e indica em qual
nivel de energia estd o elétron. Quando n au-
menta, a energia do elétron aumenta e, na
média, ele se afasta do nucleo. O nimero
quantico principal (n) assume valores intei-
ros, comegando por 1.

n=123,456,7 ..
KLMNOPAQ

II. Némero Quantico Secundario (1)

Cada nivel energético é constituido de um
ou mais subniveis, os quais sdo representados
pelo niimero quantico secundario, que est4 as-
sociado ao formato geral da nuvem eletronica.

Como os nimeros quanticos n e ( estao
relacionados, os valores do nimero quantico
¢ serao numeros inteiros comegando por 0
(zero) e indo até um maximo de (n-1).

=0,1,2,..(n—-1)

Para os atomos conhecidos, teremos:

0=0,1,2, 3

s, p, d, f (tipo de subnivel)

O ntmero maximo de elétrons em cada

subnivel é:

Nfmaximo o 44 14
de elétrons

8.2. Distribuicao Eletranica

A distribui¢do (configuragao) eletronica
nos descreve o arranjo dos elétrons em um
atomo , fornecendo o niimero de elétrons em
cada nivel principal e subnivel. Os elétrons
preenchem os subniveis em ordem crescente

PV2D-06-QUI-11 #* 13
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de energia. Um subnivel deve estar totalmen-
te preenchido para depois iniciarmos o pre-
enchimento do subnivel seguinte.

O cientista Linus Pauling formulou um
diagrama que possibilita distribuir os elé-
trons em ordem crescente de energia dos ni-
veis e subniveis.

O sentido das flechas indica os subniveis
e niveis em ordem crescente de energia.

8.3. Distribuicdo Eletrdnica em
Atomos Neutros

Para fazermos a distribuicao eletronica de
um atomo neutro, devemos conhecer o seu
numero atémico (Z) e, conseqiientemente, seu
nuamero de elétrons e distribui-los em ordem
crescente de energia dos subniveis, segundo
o diagrama de Pauling.

11 . PV2D-06-QUI-11
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O sentido das flechas indica os subniveis e niveis

em ordem crescente de energia.

Exemplo

H - 1s!

,He - 1s?

,Li - 1s? 2s!

Be - 1s? 287

B - 1s* 2s* 2p!

,Na - 1s* 2s* 2p® 3s!

WK - 1s? 25* 2p° 3s* 3p° 4s'
e - 1s* 2s* 2p° 3s? 3p° 4s* 3d°

A distribuigao eletronica pode ser repre-
sentada em ordem crescente de energia ou
por camadas. Por exemplo:

2g Ni

Ordem crescente de energia
1s°2s%2p°3s?3p°®4s?3d®
——

Subnivel de maior

energia
Ordem de camadas eletronicas
1s® 25%2p©3s*3p©3d°® 4s?
Ultima camada ou
camada de valéncia

Modelos Atomicos
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8.4. Distribuicao Eletronica de ions Para a distribuigao do ion Fe*, é neces-

A distribuicio eletrdnica de fons é seme- ~ Saria a retirada de um elétron do subnivel d.

lhante a dos dtomos neutros. Lembrando que
um foné formado a partir da perc;la ou ganho JFe¥*: 152 2522p° 352 3p° 3d°
de elétrons que ocorre com um atomo e que
os elétrons serdo retirados ou recebidos sem-
1L A s . . 2 2 6 2 5
pre da ultima camada eletrénica (mais ex- 17 Cl: 15 252 2p°3s? 3p
terna), chamada camada de valéncia, e nao | ganha 1e na camada de valéncia
do subnivel mais energético, teremos, por

exemplo, as seguintes distribuigoes:
,Cl: 1s* 282 2p® 3s? 3p®

;,Na: 1s* 25*2p° 3s'

J perde 1le da camada de valéncia
4Na*: 1s? 2s*2p°

,che: 18”28 2p°3s? 3p© 45> 3d°

J perde 2e da camada de valéncia

L Fer: 1s? 252 2p®3s? 3p° 3d°

Modelos Atomicos PV2D-06-QUI-11 15
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varam que, quando varias propriedades eram
representadas graficamente em fungao da

No inicio dos anos de 1800, 0s cientistas ]a massa atémica/ Obtinha_se, para cada caso,
conheciam um namero consideravel de ele- yma curva periédica.

mentos, inclusive algumas de suas proprie-
dades quimicas e fisicas. Surgiu, entao, a ne-
cessidade de se organizar os elementos em
uma tabela, de modo a se ter grupos de ele-
mentos que apresentassem propriedades qui-
micas semelhantes.

Varios trabalhos foram produzidos nes-
se sentido, mas dois deles, realizados inde-
pendentemente, tiveram valor fundamental
no desenvolvimento do conceito de periodi-
cidade quimica para construir a tabela peri-
odica dos elementos. Foram os trabalhos
efetuados por Lothar Meyer (alemao) e Dmitri
Ivanovich Mendeleev (russo). massa atdmica Ge =

O trabalho realizado por Mendeleev foi
tao profundo e minucioso que acabou sendo
utilizado como base da tabela periédica mo-
derna, chegando a prever a existéncia de ele-
mentos ainda ndo conhecidos na época, como
o galio (chamado por ele de Eka-aluminio) e o
germanio (Eka-silicio), prevendo suas propri-
edades com grande precisao.

Para estimar a massa atdmica do germanio,
ele tomou a média das massas do Si (massa
atomica = 28) e Sn (massa atémica = 118).

28+118
2

73
Ambos listaram os elementos em ordem
crescente de suas massas atdmicas e obser-

Massa atomica 73 72,61

Massa especifica 5,5 g/cm? 5,47 g/cm®
Volume atdomico 13,0 cm3/mol 13,22 cm®/mol

Cor Cinzento Cinzento claro
Aquecido ao ar Forma 6xido branco EO, Forma 6xido branco GeO,

16 . PV2D-06-QUI-11 Tahela Periodica
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1

1
2 Li Be B C
7 94 11 12
3 Na Mg Al Si
23 24 27,3 28
4 K Ca ? Ti
19 40 44 48
5 Cu Zn ? ?
63 65 68 72
6 Rb Sr ? Zr
85 87 88 90
7 Ag Cd In Sn
108 112 113 118
8 Cs Ba ? ?
133 137 138 140
9
? ? Ta
i 178 180 182
1 Au Hg Tl Pb
199 200 204 207
Th
1z 231

Comparando a tabela formulada por
Mendeleev e a tabela periédica atual, encon-
tramos trés situagdes nas quais os elementos
se encontram fora da seqiiéncia crescente em
relacdo a massa atomica:

O argodnio (39,948) antecede o potassio
(39,098); o cobalto (58,933) antecede o niquel
(58,693); e o teltirio (127,60) antecede o iodo (126,90).

Estas anomalias foram resolvidas, em
1914, por um inglés, H. G. ]. Moseley, que, a

Tabela Periodica

H

N (@] F
14 16 19
P S Cl
31 32 35,5
Vv Cr Mn Fe - 56 Co-59
51 52 55 Ni - 59
As Se Br
75 78 80
Nb Mo ? Ru-104 Rh-104
94 96 100 Rd - 106
Sb Te I
122 125 127
"% Os-195 Ir-197
184 Pt-198
Bi
208
U
240

partir do estudo dos espectros de emissao de
varios elementos, determinou o numero de
prétons de cada elemento quimico.

Com a determinacdao do numero de
protons (nimero atémico Z) de cada elemen-
to, ele pdde comprovar que as propriedades
periodicas eram em funcao do numero atd-
mico crescente e ndo da massa atbmica, como
tinha sido estabelecido por Mendeleev.

PV2D-06-QUI-11 # 11
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AleiPeriodica é estabelecidanestes
termos:

“As propriedades dos elementos quimicos sdo uma
fungdo periédica do niimero atdmico”.

A
N
«|

T

Hidrogénio
i -
Beriio

Isso significa que, quando os elementos sao
ordenados em ordem crescente de niimeros
atomicos, observa-se uma repeti¢ao periddi-
ca de suas propriedades.

Sodio
=
Qv

g
2 .
o
Estoncio

2
19508 19697 20050

H K H
w0y P
Numero
atbmico

[N o= [ro[— )\
é: Rubi Potassio it —
=S
o

@ Metais @ N&o-metais @ Gases liquidos

| Sélidos artificiais

Configuragao

@ Semimetais g Gases nobres
1 i, 62 ] AR

eletronica

Massa atémica

64

fiGdiTh:

Disprosio

(padrao 2C = 12)

Observagdes:
1. Massas atoémicas limitadas a cinco algarismos

B 89
H

22703

s | o
96

significativos, [IUPAC-1989.
2. (*) Refere-se ao is6topo com meia-vida mais longa.
3. Elementos 104 a 109: IUPAC - 30/08/97

Os elementos encontram-se dispostos em
ordem crescente de nimero atémico e suas
posicdes sdo estabelecidas através de suas
distribuicdes eletrénicas.

A tabela periddica atual é formada por:

a) sete linhas horizontais, chamadas de
periodos. Cada periodo, exceto o primeiro, co-
mec¢a com um metal alcalino e termina, exceto
o ultimo, que ainda se encontra-se incomple-
to, com um gas nobre .

A estrutura da tabela periddica fica as-
sim, representada:

18 . PV2D-06-QUI-11

1° 1H oHe
2 8 sLi 10Ne
30 8 11Na 1sAT
4¢ 18 19K 36K
Ex 18 a7Rb 54Xe
6° 32 55Cs geRn
7o 3 o Fr Elemento de

Z=118

Observacao — No 6° periodo, incluir a sé-
rie dos lantanidios e no 7° periodo a série
dos actnidios, que estdo indicados abaixo
da tabela.

Tahela Periodica




b) As 18 colunas verticais sdo denomina-
das de grupos ou familias. Os elementos que
pertencem a uma mesma familia apresentam
propriedades semelhantes.

As familias sao designadas pelas letras A
e B e denominadas de subgrupo; o grupo é
indicado por algarismo romano de I a VIIL
Por exemplo, o Sc pertence ao grupo 1lI,
subgrupo B, ou simplesmente 11IB, enquanto
o Boro pertence ao grupo I1I, subgrupo A, ou
simplesmente IIIA. Recentemente, a
American Chemical Society recomendou a
substituicdo dos algarismos romanos por
numeros de 1 a 18, para indicar as familias
da tabela periodica.

Por exemplo: 0 magnésio pertence a fami-
lia ITA ou 2; o carbono, a familia IVA ou 14.

Algumas familias recebem denominagdes
especiais:

IA ou 1 = metais alcalinos

IIA ou 2 = metais alcalino-terrosos

VIA ou 16 = calcogénios

VIIA ou 17 = halogénios

VIIIA ou 18 = gases nobres

Observagao — O hidrogénio nao pertence
a familia dos metais alcalinos, e nao se en-
caixa em nenhum outro grupo, pois apre-
senta propriedades diferentes de todos os
demais elementos quimicos.

¢) Elementos naturais: sao encontrados
na natureza.

Elementos artificiais: sao produzidos em
laboratdrios.

Tahela Periodica
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Os elementos artificiais sao classificados em:

— cisuranicos: apresentam nimero atomi-
co abaixo do uranio (Z = 92). Apenas dois:

o tecnécio (Z =43) e o promécio (Z =61).

— transuranicos: apresentam ntimero ato-
mico acima do uranio (Z = 92). O uranio € o
altimo elemento natural, portanto todos os
elementos com numero atdmico acima do
uranio sao artificiais.

d) Os elementos, na tabela periddica,
também podem ser classificados como:

—metais: correspondem a 80% dos elemen-
tos conhecidos. Sao bons condutores de calor
e eletricidade e sua condutividade elétrica di-
minui com o aumento da temperatura; sao
ducteis e maledveis; sélidos a temperatura
ambiente, com exce¢ao do mercurio que é li-
quido.

—nao-metais (ametais): com poucas exce-
¢Oes, esse elementos nao conduzem corrente
elétrica ou calor (sdo isolantes). Encontram-
se nos estados fisicos sélido, liquido e gasoso,
em condi¢des ambientes.

—semimetais ou metaldides: possuem pro-
priedades intermedidrias entre as de um
metal e um ndo-metal. Sua condutividade elé-
trica é pequena e tende a aumentar com a ele-
vagao da temperatura. S3o seis os elementos
considerados semimetais: boro (B) silico (Si),
germanio (Ge), arsénio (As), antimonio (Sb) e
telurio (Te).

Observac¢ao — O Pol6nio (Po) é um elemen-
to cuja condutividade elétrica é tipica de
um metal, ou seja, diminui com o aumen-
to da temperatura.
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Resumindo podemos indicar:

1
1A
H 18
VIIIA
2 13 14 15 16 17
A IIIA IVA VA VIA VIIA
SEMIMETAIS
9 B 2
3 4 5 6 7 §wygplo 11 12 NAO- %
B IVB VB VIB VIB [ — 1 1B IIB Si METAIS %
Ge As @
<
Sb Te 0
METAIS
METAIS
METAIS

3.1. Periodos

Os elementos que pertencem ao mesmo
periodo apresentam o mesmo numero de ca-
madas eletronicas. Portanto, todos os elemen-
tos de um dado periodo tém em comum a ca-
mada de valéncia, e o nimero quantico prin-
cipal desta camada € igual ao nimero do pe-
riodo.

Assim:

— elementos do 1° periodo possuem 1 ni-
vel de energia ocupado por elétrons.

— elementos do 2° periodo possuem 2 ni-
veis de energia ocupados por elétrons.

20 . DPV2D-06-QUI-11

— elementos do 7° periodo possuem 7 ni-
veis de energia ocupados por elétrons.

Exemplo

Na 1s?  2s22p°  3s!
11 — — —
K L M
O Na se encontra no 3° periodo, pois pos-
sui 3 niveis ocupados por e, e niimero quantico
principal, n = 3, para a camada de valéncia.

3.2. Familias

Os elementos pertencentes a uma mesma
familia apresentam propriedades quimicas se-
melhantes, pelo fato de possuirem o mesmo
numero de elétrons na camada de valéncia.

Exemplos

Para a familia A, o nimero da familia, em
algarismo romano, indica o nimero de elé-
trons na camada de valéncia.

Tahela Periodica
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Por exemplo: IA = 1e na camada de
valéncia.

IIA =2 e na camada de valéncia
A excegao fica com ,He =15’ que pertence
a familia VIIIA.

Também pode ser utilizada a numeracao
das familias 1, 2 e de 13 a 18, onde a encon-
tramos:

Familia 1 =1 e na camada de valéncia.
Familia 2 =2 e na camada de valéncia.

A partir da familia 13, subtrair 10 do nu-
mero do grupo para encontrar o nimero de

10K 152 252 2p° 352 3p8 4s! {

17C1 15”257 2p° 3¢* 3p° #

1oNe 157 25 2p° ‘

Obs. — O Hélio possui nimero atémico
z = 2, portanto encontramos:

n=1=1°periodo
,He = 1s?{ 2e na camada de valéncia, mas
pertence a familia VIIIA ou 18.
— O elétron de maior energia encontra-se
na camada de valéncia, para os elementos re-

presentativos. Portanto, podemos fazer a se-
guinte relagao:

Tabela Periodica

elétrons de valéncia. Por exemplo:

Familia 13 = 13 — 10 = 3 e na camada de
valéncia.

3.3. Distribuicao Eletronica

Os elementos de uma mesma familia apre-
sentam diferentes graus de semelhan¢a em
suas propriedades quimicas. Na familia A, a
variagdo de tais propriedades é mais regular,
0 que confere a esses elementos o nome de
representativos. Neles, o elétron mais
energético encontra-se num subnivel s (IA e
ITA) ou p (IIIA a VIIIA).

n =4 = 4° periodo
le na camada de valéncia=IA ou 1

n =3 = 3° periodo
7e na camada de valéncia = VIIA ou 17

n=2 = 2°periodo
8e na camada de valéncia = VIIIA ou 18

[Aoul ns!

ITA ou 2 ns2
IIIA ou 13 ns? np1
IVA ou 14 ns? np?
VA ou 15 ns? np°
VIA ou 16 ns? np4
VIIA ou 17 ns? np°
VIIIA ou 18 ns? np®

PV2D-06-QUI-11 n
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3.4.Elementos de Transicao

Os elementos de transi¢ao, no centro da ta-
bela periodica (I1IB até 1IB, ou 3 a 12) possuem
como subnivel de maior energia o subnivel d,
que se encontra na penultima camada. Portan-
to, os metais de transi¢ao preenchem subniveis
nos quais o niimero quantico principal é uma
unidade menor que o nimero do periodo. Afo-
ra algumas exce¢des, podemos considerar que
os elementos de transicdo apresentam 2 elé-
trons na camada de valéncia e podem ser re-
presentados da seguinte maneira:

ns? (n—1)d

Exemplificando, podemos dizer que o ,,Sc
encontra-se no 4° periodo, cuja camada de
valéncia é 4s?, e possui subnivel de maior
energia, 3d.

Para localizarmos o nimero da familia,
utilizando a distribuicao eletrénica, basta so-
mar o nimero de elétrons que se encontram
no subnivel de maior energia com o niimero
de elétrons da camada de valéncia.

Por exemplo:

o6 Fe: 152 252 2p® 3s? 3p® 4s% 3d°
\V4

) 8 = familia 8
Obs. — Alguns metais de transi¢ao, nao se-

guem a distribuicao eletronica de Linus
Pauling, dentre os quais destacamos:
Familia 6 ou VIB
Cromio e Molibidénio
24 Cr: 12252 2p®3s%3p°4s'3d°
Deveria apresentar: 4s?3d*

Familia 11 ou IB
Cobre, Prata e Ouro

2oCu: 15%2s22p®3s%3p©4s'3d"°
—_
Deveria apresentar: 4s?3d°

3.9. Elementos de Transicdo Interna

Sao os elementos pertencentes a série dos
lantanideos (6° periodo) e actnideos (7° periodo)
e que apresentam subnivel mais energético o
subnivel f. Sao considerados pertencentes a
familia IIIB ou 3 e estdo indicados em linhas
fora e abaixo da tabela periddica.

22 . DPV2D-06-QUI-11

O subnivel f, de maior energia, encontra-
se na antepenultima camada e apresenta 2
elétrons na camada de valéncia. A represen-
tacdo do preenchimento eletrénico para os
elementos de transicao interna fica:

ns? (n-2)f

n=6 = série dos lantanideos

Em que: n=7 = série dos actnideos

Exemplo

ssCe: 157 257 2p° 357 3p® 45 3d'0 4p® 557 4d' 5p° gs? 4f*
Subnivel de maior

energia: elemento de
transicao interna

Camada de valéncia:
n=6 = série
dos lantanideos

4.1.Propriedades Aperiodicas

Sao propriedades que tém seus valores s6
aumentando ou sé diminuindo quando coloca-
das em fung¢ao do niimero atémico crescente.

Sao poucas as propriedades aperiddicas
e, dentre elas, temos, por exemplo:

— a massa atdmica, que aumenta com o
aumento do numero atémico.

A MA

4.2.Propriedades Periddicas

Sao aquelas que apresentam variacao pe-
riddica na tabela, crescendo e decrescendo, a
medida que o Z aumenta.

Tahela Periodica




Propriedade

10 20 30 40 50 60 70 80 90
Numero atdmico

I. Raio Atdmico

E muito dificil medir o raio de um dtomo
isolado, pois a eletrosfera nao apresenta um
limite bem definido. Mas, quando dtomos de
um elemento empacotam-se em soélidos, sao
encontradas distancias definidas de um nu-
cleo ao outro. Portanto, vamos considerar o
raio atbmico como sendo a metade da dis-
tancia entre os nucleos de dois atomos vizi-
nhos.

2r

Nas familias (coluna vertical) os raios ato-
micos aumentam de cima para baixo, pois,
nesse sentido, aumenta o numero de niveis
de energia dos atomos.

Por exemplo: um dtomo do 1° periodo tem
apenas um nivel de energia, portanto terd
menor raio atdbmico que um atomo do 2° pe-
riodo (da mesma familia) que tem dois niveis
de energia.

Nos periodos (linha horizontal), confor-
me caminhamos para a direita, aumenta o
numero atomico (niumero de proétons) para
atomos de mesmo ntimero de niveis de ener-
gia, portanto aumenta a atracdo do nucleo
pela eletrosfera, diminuindo o tamanho do
atomo e conseqiientemente o raio.

Assim, o raio atomico cresce da direita
para a esquerda nos periodos.

Tahela Periodica
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Raio de Cation
Quando um atomo perde elétron, a
repulsao da nuvem eletrénica diminui, dimi-
nuindo o seu tamanho. Inclusive pode ocor-
rer perda do ultimo nivel de energia e quanto
menor a quantidade de niveis, menor o raio.

Portanto:

raio do atomo > raio do cation

11 prfitons 11 prétons

a 11 eflet.rons (-1e7) + |10 elétrons
113 niveis 1Na" V5 Liveis

de energia de energia
1s225?2p®3s! 15?257 2p°

raio Na > raio Na*

Raio do Anion
Quando um atomo ganha elétron, aumen-
ta a repulsdo da nuvem eletrénica, aumen-
tando o seu tamanho.

raio do atomo < raio do anion

8 proétons
10 elétrons
8 pr’c')tons 2 niveis
 eletrons (2¢) , 02" |de energia
8~ 12 niveis S
de energia expanséo do
nivel de
energia
15%2s? 2p4 152242 2p6

fons Isoelétricos
fons isoelétricos sio os que apresentam
igual niimero de elétrons e, portanto, o niime-
ro de niveis é o mesmo. Assim, quanto maior
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for o nimero atébmico, maior sera a atracao do
nucleo pela eletrosfera e menor o raio.

Exemplo
Mg, pNalt o B
12 prétons |11 prétons (9 prétons
10 e” 10 e” 10 e”
gt < Tyar < T

lll. Energia (ou Potencial) de lonizacao
E a energia necessaria para retirar um elé-
tron de um atomo (ou ion) isolado no estado
gasoso.

X(g + energia — X+ e

Quando retiramos um elétron de um ato-
mo eletricamente neutro (1* energia de
ionizagdo), gasta-se uma certa quantidade de
energia, a qual, geralmente, é expressa em elé-
trons-volt (eV). Se formos retirar um segundo
elétron (2% energia de ionizagao), gasta-se uma
quantidade maior de energia, pois, a medida
que cada e é retirado, o raio atdmico diminui.

Exemplo

Alg + E; (60eV) — Algg) + e
Algg) + E, (188 eV) — AlégJ') + e’
Al(g+) + E; 284 eV) — Al(g+) +
Nas familias e nos periodos, a energia de
ionizacdo aumenta conforme diminui o raio
atomico, pois, quanto menor o tamanho do ato-

mo, maior a atracdo do nucleo pela eletrosfera
e, portanto, mais dificil retirar o elétron.
Esquema

i .

v
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IV. Afinidade Eletronica ou Eletroafinidade
E a quantidade de energia liberada quan-
do um dtomo neutro, isolado no estado gaso-
so, recebe um elétron.

X t e = Xy + energia

A eletroafinidade pode ser entendida como
a medida da intensidade com que o atomo
captura o elétron.

Nas familias e nos periodos, a eletroafinidade
aumenta com a diminuigao do raio atdmico, pois,
quanto menor o raio, maior a atragao exercida
pelontcleo.

PR

\. Eletronegatividade
E a capacidade que um atomo possui de
atrair para si o par de elétrons, compartilha-
do com outro atomo.

Nas familias e nos periodos, a eletro-
negatividade cresce conforme o elemento
apresenta o menor raio atbmico, com exce-
¢ao dos gases nobres, pois a atragao do nu-
cleo pela camada de valéncia serd maior.

_L‘

T

»
>

—

Tahela Periodica




—

V1. Volume Atomico
E o volume ocupado por 1 mol de dtomos
(6,0 - 10% 4tomos) do elemento no estado solido.

Assim, o volume atomico depende, além
do volume dos atomos, do espagamento que
ocorre entre eles.

Nas familias, o volume atdmico aumenta
de acordo com o aumento do raio.

Nos periodos, o volume atdmico aumenta
de acordo com o aumento do raio, mais ou
menos do centro da tabela para a esquerda;
ja do lado direito, a variacao é oposta, isto é,
devido ao maior espagamento que ocorre en-
tre os dtomos, principalmente nos metais.

v

Fro— |

Vll. Densidade Ahsoluta
Densidade (d) de um elemento é a razao
entre sua massa (m) e seu volume (V).

Nas familias, a densidade aumenta de
cima para baixo, pois, nesse sentido, a massa
cresce mais que o volume.

Nos periodos, a densidade aumenta das ex-
tremidades para o centro, pois, quanto menor
o volume, maior a densidade, ja que a variagao
de massa nos periodos é muito pequena.

Tabela Periodica

uimica Geral 1

Vlil. Pontos de Fusdo e de Ebulicao
Os pontos de fusao e ebuli¢ao sao, respec-
tivamente, as temperaturas nas quais o ele-
mento passa do estado sélido para o liquido e
do estado liquido para o gasoso.

Nas familias, os pontos de fusao e de ebuli-
¢ao aumentam de acordo com a densidade,
pois, quanto mais denso e compacto o reticulo
cristalino, mais dificil a separa¢ao dos atomos.

Nas familias dos metais alcalinos e dos
alcalino-terrosos, o crescimento é oposto ao
das demais.

Nos periodos, os pontos de fusao e de ebu-
ligdo aumentam também com o aumento da

densidade.
Esquema
IA

ITA n

v

A

IX. Eletropositividade ou Carater Metalico
E a capacidade que um atomo possui de
doar elétrons.

Nas familias e nos periodos, a eletroposi-
tividade aumenta conforme aumenta o raio
atémico, pois, quanto maior o raio, menor a
atracdo do nucleo pela eletrosfera, mais facil
de doar elétrons.

—

Fr

A

—
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X.Reatividade Quimica Esquema

Um elemento é considerado muito reativo,
quando perde ou ganha elétrons com facili-
dade. Portanto, para os metais, a reatividade

aumenta a medida que diminui o potencial

de ionizagao; para os ametais, a reatividade

aumenta a medida que aumenta o potencial

de ionizagao. .

=
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Verifica-se, na natureza, que a grande mai-
oria dos elementos quimicos encontra-se liga-
dos a outros, e que somente alguns (os gases
nobres) estdao no estado atdmico isolado.

Isso levou os cientistas a concluirem que
os atomos de gases nobres possuem uma con-
figuragao eletrénica que lhes assegura esta-
bilidade.

Os gases nobres apresentam 8 elétrons na
altima camada eletr6nica, com exce¢dao do
hélio, que possui 2 elétrons, ja que a camada
K comporta no méximo 2 elétrons.

Essa andlise levou os cientistas Lewis e
Kossel a criarem a chamada Teoria ou Regra
do Octeto.

Configuracdo eletronica dos dtomos

de gases nobres

1 8A1' 2 8 8

Atomo
2He 2
10Ne 2 8

36KI' 2 8 18 8
saXe 2 8 18 18 8

gRn 2 8 18 32 18 8

Os atomos ligam-se a fim de adquirirem
uma configura¢do mais estavel, geralmente
com 8 elétrons na tltima camada.

Os atomos, ao se ligarem, fazem-no por
meio dos elétrons da ultima camada, poden-
do perder, ganhar ou compartilhar os elétrons
até atingirem a configuragao estavel.

Surgem, assim, as ligagdes quimicas.

Ligacao Quimica

_ﬂﬁcaw

Ligacao Quimica

E a ligacao que se estabelece entre ions,
unidos por fortes forgas eletrostéticas. Ocor-
re com transferéncia de elétrons do metal
para o ametal, formando cations (ions positi-
vos) e anions (ions negativos), respectivamen-
te, ou do metal para o hidrogeénio.

Exemplos

19) Ligacao quimica entre um atomo de
s6dio e um atomo de cloro, formando cloreto
de sddio.

Atomo de sédio Na

2 2 6 1 _ ion
yNa 15?267 2p° 35! perdete N g
2, g§ , 1
Atomo de cloro Cl
2 52056 22 a5 - fon
7Cl 187 257 2p° 35" 3p” ganhale’ ¢ 5 g g

-
2 8

7 7 7

= Na' CI- cloreto de sédio

Os ions Na* e CI- formados, respectiva-
mente, pela perda e ganho de elétrons (com a
finalidade de se estabilizarem) se atraem,
provocando uma unido entre ions, dai o nome
ligagdo i6nica.

2°) Ligacao quimica entre um atomo de
magnésio e atomos de cloro.

12Mg 152 2g2 2p6 362 perde2e”
I, % B

7 7

Mg2+

pClL1S 25°2p0  325p5 gahale oy
2 8 rT

= Mg (CI),

Como cada atomo de magnésio perde 2
elétrons e cada atomo de cloro sé pode ga-
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nhar 1 elétron, serao necessarios 2 atomos de
cloro para receber os 2 elétrons cedidos pelo
atomo de magnésio.

Observacao: o total de e~ cedidos deve ser
igual ao total de e~ recebidos.

39) Ligagao quimica entre aluminio e oxi-
génio.

BALLSS 2672p° 3¢73p! —BIEIC pp+
2 8 3
80 l§i 2322})4 ganha2e™ 02_
2 6
= AT 03"

Cada atomo de aluminio perde 3 e, cada
atomo de oxigénio ganha 2 e~ e, entdo, para
que o total de e~ perdidos seja igual ao total
de e~ ganhos, 2 aluminios (perda de 6 e) se
ligam a 3 oxigénios (ganho de 6 e").

Os compostos i6nicos (compostos que
apresentam liga¢do idnica) sdo eletricamen-
te neutros, ou seja, a soma total das cargas
positivas € igual a soma total das cargas ne-
gativas.

As ligagOes i6nicas ocorrem, como regra
geral, entre os elementos que tendem a per-
der elétrons e que possuem 1, 2 ou 3 elétrons
na tltima camada (metais) e os elementos que
tendem a ganhar elétrons e que possuem 5, 6
ou 7 elétrons na ultima camada (ametais).

3.1.Notagao ou Formula de Lewis

Esta formula representa os elementos
através dos elétrons do ultimo nivel (elé-
trons de valéncia), indicando-os por pontos
ou cruzetas.

Exemplo: NaCl — [Na]" [féi:]

3.2. Estrutura Cristalina dos
Compostos lonicos

A formula NaCl é usada para representar o
cloreto de sédio e indica a propor¢ao com que
os ions participam do reticulo cristalino (1 : 1),
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pois nao existe a particula individualizada
NaCl, ja que ions positivos tendem a atrair para
o seu redor ions negativos, e vice-versa.

No solido NaCl, cada Na* tem seis ions
Cl- ao seu redor, e vice-versa. Os ions, por-
tanto, dispdem-se de forma ordenada, for-
mando o chamado reticulo cristalino.

3.3. Caracteristicas dos Compostos

lonicos

a) Estado fisico: em condi¢des ambientes, sao
solidos, cristalinos, duros e quebradigos. Apre-
sentam elevados pontos de fusao e ebulicao.

b) Conducao de eletricidade: como soli-
dos, ndo conduzem eletricidade, pois os ions
encontram-se presos ao reticulo cristalino.
Quando fundidos (estado liquido) tornam-se
bons condutores, ja que os ions ficam livres
para se moverem.

Em solugao aquosa, também sao bons con-
dutores, pois a dgua separa os ions do reticulo
cristalino.

A ligacao covalente ocorre quando os ato-
mos ligados possuem tendéncia de ganhar elé-
trons. Nao ha transferéncia de elétrons de um
atomo para outro, e sim um compartilhamento
de elétrons entre eles.

Ligacao Quimica




A ligagao covalente ocorre entre:

—hidrogénio — hidrogénio

— hidrogénio — nao-metal

— nao-metal — ndo-metal

Obs— Os semimetais também podem ser
incluidos.

4.1.Ligacao Covalente Normal

Ocorre entre dois atomos que comparti-
lham pares de elétrons. Os atomos partici-
pantes da ligagdo devem contribuir com um
elétron cada, para a formagao de cada par
eletronico.

Assim, na molécula de hidrogénio (H,),
cuja distribuigao eletronica é

1H—1S1
——
1
falta um elétron para cada dtomo de hi-

drogénio para ficar com a camada K comple-
ta (dois elétrons).

Os dois atomos de hidrogénio se unem for-
mando um par eletrénico comum a eles
(compartilhamento). Desta forma, cada ato-
mo de hidrogénio adquire a estrutura do gas
nobre Hélio (He).

H x e H (férmula eletronica ou de Lewis)

Quando o par compartilhado é represen-
tado por um trago (—), temos a chamada for-
mula estrutural.

H — H (férmula estrutural)
H, (férmula molecular)

Procedendo da mesma forma, veremos
mais alguns exemplos:

1) Cl, (férmula molecular do gas cloro)

ZSZZp6 3523p5 — ganhar le”

—_— ——
8 7

2
17C1 —1s

=
2

X X o0
XClxeCle Cl—cl
XX o0

Féormula de Lewis Férmula estrutural

Ligacdo Quimica
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29) HCI (férmula molecular do cloreto de
hidrogénio)

1H—Lsi — ganhar le”
1

»Cl—1s? 25%2p® 3s?3p° — ganhar le”

T e e e
8 7
(X}
Hxe(Clg H—Cl
o0

Férmula de Lewis  Formula estrutural

39) H,O (féormula molecular da dgua)

JH—1s' — ganhar1e”
—
1

4O —1s2 2s*2p* - ganhar2 e

e
(X )

HxeO3$ H-0
2 |
X
H H

Formula de Lewis Formula estrutural

Quando encontramos um tinico par de elé-
trons compartilhado entre dois elementos, a
ligacao é denominada de simples.

HxxH ou H—H

Para dois pares de elétrons compartilha-
dos entre dois elementos, a ligacao é denomi-
nada de dupla.

XX «
X X X
XOX XTI X

XX

ou O=0

Finalmente, para trés pares de elétrons
compartilhados entre dois elementos, a liga-
¢ao é denominada de tripla.

X X X X X
XNxxxNx ou
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4.2. ligacdo Covalente Dativa ou
Coordenada

Na ligacao covalente normal, o par de elé-
trons compartilhado é proveniente um de

cada atomo.

Mas, para explicar certas estruturas das
substancias, foi necessario admitir a forma-
¢ao de pares de elétrons provenientes de um
s atomo; assim, temos a chamada ligacao

covalente dativa ou ligagao coordenada.
Exemplo

SO, (féormula molecular do diéxido de en-

xofre)

168—152 252 2p6 352 3p4 — -g:

80—132 252 2p4 — 0!

[SR I N — *

2 6
(X X X
Se 0% _
..ox X S=0
<O % |
XX O

Formula de Lewis Formula estrutural

Observagio — Convencionou-se represen-
tar a ligacao dativa por uma seta orienta-
da do atomo que “cede” o par de e~ para o
atomo que o “recebe”; porém, moderna-
mente, o uso da seta indicando a ligagao
dativa tende a ser substituido por um tra-
¢o de covalente normal.

S=0
|
(@)
4.3. Anomalias do Octeto
a) BeF,
X X X X
ZFxx Be xx F ou F—Be —F
X X XX
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* b) BF,
X X
X X
xEx ou ]|3
5 / N\
X X xBx ><><>< F F
X X X X
¢ o NO

x X x
X Ny X X
xNxxO;‘ ou N=0O

e d) Ocorrem casos em que se verificam ca-
madas de valéncia expandidas, ou seja, apre-
sentam mais de oito elétrons, por exemplo:

PCl5

XX
XX XCli XX 1
x « X
*Cl Cl * Cl | d
Xx ><><I>;><X x < ou >Pi
XX X X xx
a o Cax a d
X x X X

SE,
XX XX
“F_ wx  Fx
Xy Xx xX 5% —qQ_

S ou F—S—F

X 7\
EY R F F
X x X X

SF,

X
xx X FZZ XX F
“FL  Fx F_| F
s ou s
xxxXX;xXXFxx F | °F
RN F

X
X

E a for¢ca que mantém unidos os atomos e
cations dos metais.

Teoria do “mar de elétrons” ou teoria da
“nuvem eletroénica”

A principal caracteristica dos metais é a
eletropositividade (tendéncia de doar elé-
trons), assim os elétrons da camada de

Ligacao Quimica




valéncia saem facilmente do atomo e ficam
“passeando” pelo metal, o 4tomo que perde
elétrons se transforma num cation, que, em
seguida, pode recapturar esses elétrons, vol-
tando a ser 4tomo neutro. O metal seria um
aglomerado de dtomos neutros e cations,
imersos num “mar de elétrons livres” que es-
taria funcionando como ligagao metalica, man-
tendo unidos os atomos e cations de metais.

9.1. Propriedade dos Metais

I) Brilho metalico: o brilho sera tanto mais
intenso quanto mais polida for a superfi-
cie metalica, assim os metais refletem
muito bem a luz.

II) Densidade elevada: os metais sao geral-
mente muito densos, isto resulta das estru-
turas compactas devido a grande intensi-
dade da forca de unido entre atomos e
cations (ligagao metalica), o que faz com que,

9.2. Estrutura dos Metais

ﬂ_, Quimica Geral

em igualdade de massa com qualquer outro
material, os metais ocupem menor volume.

IIl) Pontos de fusao e ebulicao elevados: os
metais apresentam elevadas temperatu-
ras de fusdo e ebulicao, isto acontece por-
que a ligacao metalica é muito forte.

IV)Condutividades térmica e elétrica eleva-
das: os metais sdo bons condutores de ca-
lor e eletricidade pelo fato de possuirem
elétrons livres.

V) Resisténcia a tra¢do: os metais resistem
as forcas de alongamentos de suas super-
ficies, o que ocorre também como conse-
qliéncia da “forca” da ligacao metalica.

VI)Maleabilidade: a propriedade que permi-
te a obtencao de laminas de metais.

VII) Ductibilidade: a propriedade que permite
a obtencao de fios de metais.

O agrupamento dos atomos dos metais da origem ao reticulado cristalino.
Existem trés tipos de reticulados cristalinos mais comuns dentre os metais. Sao eles:

Cubico de Corpo
Centrado (CCC)

Cubico de Faces
Centradas (CFC)

Hexagonal
Compacto (HC)

Teoria da Repulsao dos Pares Eletronicos da Camada de Valéncia (Sidgwick, Powell e
Gillespie) permite prever a geometria de moléculas e fons poliatdmicos. Nestas espécies, um
atomo central esta rodeado por dois, trés, quatro ou mais pares de elétrons (no Ensino Médio

somente estudaremos até 4 pares de e").

Estes pares eletronicos existentes ao redor do dtomo central “orientam” a geometria da
molécula, prevendo angulos entre as ligagdes e determinando a posicao de outros dtomos
(representados por seus nuicleos) em relagdo ao atomo central.

Ligacdo Quimica
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A teoria

Os pares eletronicos que envolvem um ato-
mo central, por repulsao, se afastam ao
maximo uns dos outros.

Assim:

— os pares eletronicos existentes ao redor do
atomo central “orientam” a geometria da
molécula;

— quem “determina” a geometria da molé-
cula é a posi¢ao dos nticleos dos dtomos
que constituem a molécula.

Seqiiéncia para Determinacao da
Geometria Molecular

— Montar a féormula eletronica da substan-
cia contando os pares de e~ ao redor do
nacleo central.

Considere:

a) ligagdes—, = = e —, como um tnico par
dee;

b) o pares de e”aoredor do dtomo central
que ndo participam das ligagoes.

Os pares eletronicos se repelem ao maximo.

Ne® de pares

dee a0  Orientagdo Nu?ero c .
redordo  dos pares e eometria
4 nucleos
atomo central
xx A xx Oxx®xx® )
Z (linear) ®) Linear
X X X
X
A a5 Angular
X X ® ) ®
3 o
o
(triangulo xé Triangular
equilatero el
i) & w o
X
X
x®xx * Angular
X X
X © (©)) ®
x x
A Xx X
4 xX Xx

Tetraedro

L0
® 6)®
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Exemplos

1%) A molécula BeH,

H ¢ x Be x * H— 2 pares= linear (orientagao).
®xe@®ex@® — 0s 3 nucleos ficam na

mesma linha = geometria linear.
2°) A molécula BF,

.. — 3pares=triangular (orientacao).

x)(@xx — os nucleos estao todos no mes-
® o
mo plano e sdo separados por angulos de
120" = geometria triangular.
3°%) Amolécula CH,

H

H-~C~-H

H — 4 pares = tetraédrica (ori-
entacao).

®
)(G-)xx . @
® ® —a figura geométrica formada

pelos nucleos de moléculas é um tetraedro
regular.

4°) A molécula NH,

H-~N*-H

H — 4 pares = tetraédrica (ori-
entacao).

® ® - afigura geométrica formada
pelos nticleos da molécula é uma pirdmide =
geometria piramidal.

Ligacao Quimica




59 A molécula H,0O
H-<Ox
I:I — 4 pares = tetraédrica (orientagao).
)(®)(§
®  '® - os trés nicleos da molécula si-
tuam-se no plano, mas ndo na mesma linha =
geometria angular.
A dupla ou tripla ligagao é considerada nes-
ta teoria como ligacao simples (1 par de e").
Exemplos
6°) A molécula CO,
:0::Cx :0:= O =C = O = 2 pares =
linear.
79) A molécula HCN
H-» Ci:N.=H—C=N = 2 pares =linear.
8?) A molécula SO,
:0: ?
O £S5 :0:=>0«S5=0 = 3 pares = tri-
angular.

A polaridade mostra como os elétrons que
fazem a ligagdo covalente estao distribuidos
entre os dois atomos que se ligam.

1.1. Ligagdo Covalente Apolar (Ndo-
Polan

E a ligacao que ocorre quando os dois elé-
trons de ligacdo estao igualmente comparti-
lhados pelos dois nticleos, ou seja, nao ha di-
ferenca de eletronegatividade entre os dois
atomos que se ligam.

Portanto, ocorre sempre que dois dtomos
idénticos se ligam.

Exemplos
H, > H—H
ligagdes apolares
F, > F=F
Ligagao Quimica
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1.2. Ligagdo Covalente Polar

E a ligacao que ocorre quando os dois elé-
trons de ligacdo estao deslocados mais para
um dos dtomos, ou seja, a densidade da nu-
vem eletronica é maior em torno do atomo
mais eletronegativo.

A eletronegatividade é a tendéncia do ato-
mo atrair o par eletrdnico na ligagdo covalente.
A fila de eletronegatividade para os principais
elementos pode ser representada:

FONCIBrISCPH
Ordem crescente

Exemplo

HCl—H ==

Como o cloro é mais eletronegativo que o
hidrogeénio, ele atrai para mais perto de si o
par de elétrons compartilhado, originando a
formacao de um dipolo.

O cloro, por ser mais eletronegativo, ad-
quire uma carga parcial negativa (6—) e o hi-
drogénio uma carga parcial positiva (o+).

A formagao do dipolo € representada por
um vetor mi (i ), chamado momento dipolar,
e orientado no sentido do atomo menos para
o mais eletronegativo.

Outros exemplos

ot == go-

N

He*

H,0

StH % Kﬂ—& Ho*

[

He*

NH,

He*

i

c‘+H£C —H°"*
i

He*
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A polaridade de uma molécula depende do
tipo de ligacdo (polar ou apolar) que ocorre
entre os atomos e da geometria da molécula.

8.1.Molécula Anolar

Ocorrerd quando:

a) todas as ligagoes entre os atomos forma-
dores da molécula forem apolares.

Exemplo

H-H
{

Licaca
1gagao} Molécula apolar
apolar

T
F-F

b) a soma total dos momentos dipolares for
igual a zero (Uya =0)-

Exemplos

£ 4
o=cZo
Vol

Ligacdes polares

ur =0 = Molécula
apolar

=0 = Molécula
apolar

8.2.Molécula Polar

Ocorrera quando tivermos ligacdes pola-
res e a soma total dos momentos dipolares

for diferente de zero ([ # 0).
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Exemplos

HEcl  Ar#0

Obs. — Todo hidrocarboneto é molécula
apolar.

As forgas intermoleculares sao forgas de
atragdo que ocorrem entre as moléculas
(intermoleculares), mantendo-as unidas, e sao
bem mais fracas, quando comparadas as for-
¢as intramoleculares (ligagao ionica e covalen-
te), encontradas entre ions e atomos, que for-
mam a substancia. Essas forg¢as atuam princi-
palmente no estado sélido e liquido das subs-
tancias e sao denominadas de forgas de Van
der Waals, em homenagem ao fisico holandés
que, em 1873, fez a previsao da existéncia de
tais forcas.

Sao trés os tipos de forcas intermoleculares
que ocorrem entre as moléculas.

9.1.Dipolo Instantaneo - Dipolo
Induzido ou Forgas de Dispersio de
London

Esta for¢a ocorre entre moléculas apolares
e é basicamente de natureza elétrica. Numa
molécula apolar como, por exemplo, H,, os
elétrons estdo eqiiidistantes dos nticleos, mas

Ligacao Quimica




num determinado instante, a nuvem eletro-
nica pode se aproximar mais em relagao a
um dos nucleos, estabelecendo um dipolo ins-
tantaneo, o qual, por sua vez, induz as de-
mais moléculas a formar dipolos, originando
uma forga de atragao elétrica, de pequena in-
tensidade, entre elas.

As moléculas, unidas por essas forgas, for-
mam, na fase sélida, os chamados cristais
moleculares, como, por exemplo, cristais de
gelo seco (CO,), ou cristais de iodo (I,), que por
estarem unidos por estas forgas de pequena
intensidade passam facilmente da fase sélida
para a fase gasosa, sofrendo o que chamamos
de sublimacao.

9.2.Forcas de Dipolo Permanente ou

Dinolo-Dipolo

Sao forgas de atragao de natureza elétrica
que ocorrem entre as moléculas polares.

As moléculas, por apresentarem um dipo-
lo permanente, ou seja, um poélo de carga po-
sitiva e outro de carga negativa, atraem-se
mutuamente, de modo que o pdlo positivo de
uma molécula atrai o po6lo negativo de outra
molécula e assim sucessivamente.

Exemplo

HOY— 1 ... H°"— 1

T

Forca de atragao

As forcas de dipolo permanente sao bem
mais intensas do que as forgas de dipolo in-
duzido.

9.3.Ligacoes (Pontes) de Hidrogénio

Sao forcas de atracao de natureza elétrica
que também ocorrem entre as moléculas po-
lares (tipo dipolo permanente), sendo, porém,
de maior intensidade.

Ocorrem quando um atomo de H ligado a
um atomo muito eletronegativo (F, O e N) de
uma molécula é atraido por um par de elé-
trons nao compartilhados no atomo de F, O
ou N de outra molécula.

Ligacdo Quimica
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Exemplos

T St

Ligacao de hidrogénio
Hzo §E§x .H

Ligacdo de H H

|
:0=H--:0%H 3-:0~-H

H ITIAH

I
*OH Ligacdo de H
H

10.1. Estado Fisico das Substancias
Moleculares

Quando uma substancia molecular muda
de estado fisico, as moléculas tendem a se se-
parar umas das outras, rompendo assim a
forca intermolecular. Quanto mais forte a for-
¢a intermolecular, mais unidas estarao as mo-
léculas, mais dificil sera separa-las, mais ca-
lor sera necessario e, portanto, maiores serao
os pontos de fusao e ebuligao da substancia.

Basicamente dois fatores, massa molecular
e forcas intermoleculares, influenciam as pro-
priedades fisicas (PF e PE) das substancias
moleculares. Tanto o ponto de fusdao como o
ponto de ebuligdo tendem a crescer com o au-
mento da massa molecular e das forgas
intermoleculares.

a) Considerando-se moléculas de massa
molecular aproximadamente iguais, te-
remos:

molécula

molécula < molécula polar com
apolar polar ligagGes de
hidrogénio

Ponto de fusao e ebuligao crescente
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Exemplo
F, < HCl < HYO
(PE=-188°C) (PE=-83°C) (PE =100 °C)

b) Considerando-se moléculas com mesmo
tipo de forca intermolecular, teremos:

maiores
=| ospontos de
ebulicao e fusao

maior massa molecular
(maior tamanho)

Exemplos
F, < C, < B, < I
MM:(38) (71) (160) (254)
PE:(-188 °C) (-34°C) (59°C) (184°Q)

¢) Considerando-se moléculas com mesmo
tipo de forca intermolecular e mesma
massa molecular, teremos:

. e menor o
quanto mais ramificada
. .. = |ponto de
a cadeia carbonica o
ebulicao

Este caso é observado em cadeias carbonicas
(todas as familias de compostos organicos) nas
quais o aumento de ramificacdes faz com que a
molécula apresente menor drea superficial, en-
fraquecendo as forgas intermoleculares.

Exemplo:

CH; - CH, - CH, - CH, - CH,
Molécula apolar
MM =72
PE =36 °C

CHj; - CH - CH, - CH,
|
CH,

Molécula apolar
MM =72
PE=28°C

cr
CH; - C - CHy
CH,

Molécula apolar
MM =72
PE=9,5°C
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10.2. Soluhilidade

Para que uma substancia (soluto) se dis-
solva em outra substancia (solvente) é neces-
sdrio que ocorra interagao entre as molécu-
las soluto-solvente. Por exemplo, soluto for-
mado por moléculas apolares é facilmente
dissolvido em solvente apolar, pois as forgas
de interacao entre as moléculas do soluto e
do solvente apresentam intensidades proxi-
mas, o que facilita a interacao entre elas. Soluto
apolar nao é dissolvido em solvente formado
por moléculas que apresentam ligagdes de hi-
drogénio, pois entre as moléculas soluto-
solvente nao existe interacdo, e a tendéncia é
as moléculas do solvente ficarem agrupadas
formando uma fase de mistura.

Portanto, podemos concluir que “seme-
lhante dissolve semelhante”, ou seja, subs-
tancias moleculares ou idnicas tendem a se
dissolver em um solvente também polar, e
substancia molecular apolar tende a se dis-
solver em um solvente apolar.

Ligacao Quimica
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Funcoes Inorganicas

Por volta de 1887, Svante Arrhenius veri-
ficou, por meio de experimentos, que algumas
solugdes aquosas conduziam corrente elétrica
e outras nao. Por exemplo, o que acontecerd se
introduzirmos dois fios condutores ligados a
um gerador numa solugao aquosa de cloreto
de sédio (NaCl) ou se os introduzirmos numa
solucdo aquosa de sacarose (C1,H»,04;) ?

1° Exemplo
Lampada
Gerador
an
N
® O
i i
Solugao
~—*aquosa de
sacarose

A lampada nao acende, provando que a
solugdo aquosa de sacarose nao possibilita a
passagem de corrente elétrica. Este tipo de so-
lugao é chamada de solugao nao eletrolitica.

As substancias (no caso a sacarose) que
nao produzem ions quando em solugao aquo-
sa sao chamadas de nao-eletrélitos.

Os nao-eletrolitos sao sempre moleculares.

Funcies Inorganicas

22 Exemplo
\ | / Lampada
AN
Gerador
T T
i i
Solugao
—*aquosa de
NaCl

A lampada acende, provando que ha pas-
sagem de corrente elétrica através da solu-
¢ao. Esse tipo de solugao é chamado de solu-
cdo eletrolitica.

As substancias (no caso o NaCl) que pro-
duzem ions quando em solugdo aquosa sao
chamadas eletrdlitos.

Os eletrdlitos podem ser i6nicos (NaCl) ou
moleculares (HCI).

1.1.Dissociacao e lonizacao

Quando um eletrdlito € i6nico, a sua dis-
solucdo em agua possibilita a separacao dos
ions do reticulo cristalino. Esse fenomeno ¢é
chamado dissociag¢do idnica.

Exemplo

Na*Cl- —%29 s Na* +ClI”
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Quando um eletrdlito é molecular, a sua
dissolucdo em dgua possibilita a formagao de
ions, devido a reacao das moléculas da subs-
tancia dissolvida com as moléculas de 4gua.
Esse fendomeno é chamado de ionizacao.

Exemplo
HCl+H,0 &= H,0"+CI-

Simplificadamente, podemos escrever se-
gundo o modelo de Arrhenius:

HCl == H* + CI-

1.2. Grau de lonizacao (ou de

Dissociacao lonical

Verifica-se que a condutividade elétrica
em solucdes de NaCl e HCI ¢é alta e que em
solucgdes de HF a condutividade é muito bai-
xa, embora mais alta do que a da dgua pura.
Isso nos leva a concluir que nem todas as
moléculas de HF estao ionizadas. Assim, te-
mos dois tipos de eletrolitos:

— Eletrolitos fortes: existem somente (ou
praticamente) como ions em solugao.
Exemplo: NaCl, HCI

— Eletrolitos fracos: existem como uma
mistura de ions e moléculas nao-ionizadas
em solugao.

Exemplo: HF
A grandeza que mede a quantidade em

porcentagem das moléculas que sofrem
ionizagao é chamada grau de ionizacao (a).

n® de moléculas ionizadas

n® de moléculas dissolvidas

Observagao

o varia entre 0 e 100%

o proximo de zero — eletrolito fraco

o proximo de um (ou 100%) — eletrdlito forte
Exemplo

HCI (0.=92%); HF (0.=8%).
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2.1. Introducao

As substancias HCI, HBr e HI apresentam
propriedades quimicas semelhantes, chama-
das propriedades funcionais, e sdo caracteri-
zadas por um grupo funcional (H). Assim,
definimos:

Funcdo quimica é o conjunto de substan-
cias com propriedades quimicas semelhantes.

Grupo funcional é um atomo ou agrupa-
mento de d&tomos, com ou sem carga elétrica,
responsavel pelo comportamento quimico se-
melhante de diferentes substancias.

Estudaremos as principais fung¢des inor-
ganicas, que sao: cidos, bases, sais e 6xidos.

2.2. Definicao Segundo Arrhenius

Acido é todo composto que, em solugao
aquosa, se ioniza, produzindo exclusivamen-
te como cation o H*.

HCl & H + CI-
HCN & H* + CN-

Atualmente, sabemos que o H* se une a
molécula de agua formando o cation H,O"
(hidroénio ou hidroxoénio).

HCl + H)O § H,0* + CI-
HCN + H,0 § H,0* + CN-

2.3. Classificacdo dos Acidos

. Quanto a presenca e oxigénio na molécula:
Hidracidos —nao possuem oxigénio.
Exemplos: HCI, HCN, ...

Oxidcidos — possuem oxigénio.
Exemplos: HNO, , HCIO, , H,SO, ...

II. Quanto ao nimero de hidrogénios ionizaveis:
Monoacidos (ou monoproéticos) —apresen-
tam um hidrogénio ionizavel.

Exemplos: HCl, HBr, HNO;, H,PO, (excegao).

Didcidos (ou diprdéticos) — apresentam
dois hidrogénios ionizaveis.

Exemplos: H,S, H,SO, , H,PO, (excecao).

Funcdes Inorganicas
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Tridcidos — apresentam trés hidrogénios
ionizaveis.
Exemplos: H,PO, , H,BO,.
Tetracidos — apresentam quatro hidroge-
nios ionizaveis.
Exemplos: H,S5iO, , H,P,0,.
l1l. Quanto ao nimero de elementos guimicos:
Binario — dois elementos quimicos diferentes.
Exemplos: HCI, H,S, HBr.
Terndrio — trés elementos quimicos diferentes.
Exemplos: HCN, HNO, , H,SO,.

Quaternario — quatro elementos quimicos
diferentes.

Exemplos: HCNO, HSCN.

IV. Quanto a volatilidade (ponto de ebuli¢cao):
Volateis — possuem baixo ponto de ebulicao.

Exemplos: HCI (—85 °C), H,S (—59,6 °C),
HCN (26 °C), HNO;, (86 °C).
Fixos — possuem alto ponto de ebuli¢do.

Exemplos: H,50O, (338 °C), H,PO, (213 °C),
H,BO, (185 °C).

U. Quanto ao yrau de illllilil(}ﬁll (forcade um
acido):
Acidos fortes: possuem o >50%
Acidos moderados: 5% < o. < 50%

Acidos fracos: o < 5%

2.4.Regra Praticapara Ileterminan;ﬁn
da Flll‘(:il de um Acido
I. Hidracidos
Acidos fortes: HI>HBr > HCI.
Acido moderado: HF.
Acidos fracos: demais.
Il. Oxiacidos

Sendo H,E O, a férmula de um acido de
um elemento E qualquer, temos:

Funcdes Inorgénicas
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em que:

y =n? de atomos de oxigénio
X =n? de atomos de hidrogénios ionizaveis

se:
m =3 = acido muito forte
Exemplos: HCIO, , HMnO,...

m =2 = acido forte
Exemplos: HNO;, H,SO,...

m =1 = dcido moderado
Exemplos: H,PO,, H,SO,, H;PO,(2 H),
H,PO,(1 H*)

m =0 = acido fraco
Exemplos: HCIO, H;BO;...

Observagao — O 4cido carbonico (H,CO,) é
uma excegao, pois € um acido fraco (2=0,18%),
embora o valor de m = 1.

2.5. Formula Estrutural
I. Hidracidos (H,E)

Cada hidrogénio esta ligado ao elemento
por um trago () que representa a ligacao
covalente.

Exemplos

H—-Cl,H=-S, H—C=N
|
H

L. Oxiacidos (H,E0,)

Para escrever a férmula estrutural dos
oxiacidos, devemos proceder da seguinte
maneira:

1) escrever o elemento central;

2) ligar o elemento central a tantos grupos
— OH quantos forem os hidrogénios
ionizaveis;

3) ligar o elemento central aos oxigénios res-
tantes através de uma dupla ligagao ou
por ligacao dativa.
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Exemplos
1 N S P Cl
HO_ HO
2 HO—N /S HO;P HO—Cl
HO HO
H-O_ -0 H— ¢
A N O\ t
3 H-O—N 5 H—0-P—-0 H-O0—-CI»O
W 7\ H—0 /
O H-O O
Observagao Hidracidos (H,E)
Duas excegdes importantes, por apresen-
tarem hidrogénios nao-ionizaveis, sao: icido _momedeE .o
H—-0
i 'dH3fP(?3 H—SI;P—>O Exemplos
c1eio fostoroso HCl — 4cido cloridrico
HBr — 4cido bromidrico
H HCN — &cido cianidrico
. HPO,  ——— H—-O-P=O0 H,S — 4cido sulfidrico
Acido hipofosforoso H HI —s 4cido iodidrico
2.6.Formulacao e Nomenclatura Oxiacidos (H,E,0,)
I. Formulacao Neste caso, como o0 mesmo elemento pode

O acido é formado pelo cation H* e danion  formar varios oxidcidos, estabelecemos um
qualquer (A¥). Portanto, podemos represen-  oxidcido padrao a partir do qual daremos

tar sua féormula da seguinte maneira: nomes aos demais.
B . o <
H'AY = H A Oxiacido padrao
Il. Nomenclatura dcido —momedeE e,

O nome de um acido é feito basicamente
da seguinte forma:
12) a palavra acido;
29) nome do elemento;
39) terminacao idrico, ico ou oso.
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g =1 guimicaﬁerall

Cl, Br, I HCIO, Acido clérico

§), Sy, Te H,50, Acido sulftrico

P, As, Sb H;PO, Acido fosférico
Si, Ge H,Si0, Acido silicico

B H3;BO3 Acido bérico
C H,CO; Acido carbénico
N HNO; Acido nitrico

® Regra geral para elementos que formam 2 ou mais oxiacidos

~ HCIO, HCIO; _HCIO, ~ HCIO
Ac. perclérico Ac. clérico Ac. cloroso Ac. hipocloroso
- HySO, ~ HyS0O;
Ac. sulftirico Ac. sulfuroso
. H3PO4 B H3PO3 . H3P02
Ac. fosférico Ac. fosforoso  Ac. hipofosforoso

Como vemos na tabela acima, todo oxiacido padrdo tem terminagao ico. Se tivermos um
acido com:
a) um oxigénio a mais que o padrao, acrescentamos o prefixo per;
b) um oxigénio a menos que o padrao, a terminacdo muda para 0so;
¢) dois oxigénios a menos que o padrao, a terminagao continua 0so e acrescentamos o prefixo
hipo.
® Regra quando varia o grau de hidratacao

~ HPO; ~ HsPO, - HiPO7
Ac. metafosforico Ac. ortofosforico Ac. pirofosforico
Menor grau Maior grau Grau intermedidrio
de hidratagao de hidratacao de hidratacao
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Observagao — Quando um acido resulta de
um oxiacido pela substituicao de um ato-
mo de oxigénio por um atomo de enxofre,
seu nome é formado acrescentando-se o
prefixo tio ao nome do acido de origem.

Exemplos
- Acido
H,50, O H,5,0, . o
Acido sulfarico TS tiossulfurico
HCNO — g) HCNS Acido tiociAnico
+

Acido cidnico

2.1.1onizacao dos Acidos

A ionizagao de um acido, como ja vimos
anteriormente, na propria defini¢ao de acido
de Arrhenius, é a reac¢dao do acido com a
molécula de dgua, produzindo o cation H,0O*.

Se um acido possui dois ou mais hidrogénios
ionizaveis (poliacido), a ionizagdao ocorre em
etapas.

Exemplos

a) HBr + H,0 2 H,0" + Br-

HBr 2 H* + Br- (forma simplificada)

b) H,S0, + H,0 2 H,0" + HSO;

o) H,PO, + H,0 2 H,0* + H,PO;

HPO2™ + H,0 & H,0* + PO}

d) H,PO, + H,0

2
2
2

H,PO; + H,0 & H,0* + HPO?"
2
2 H,0* + H,PO3
2

H,PO; + H,O @ H,0" + HPO3"

nao ionizavel

¢ H;PO, + H,O0 & H,0"+ H,PO;

néo ionizaveis
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2.8.Nomenclatura dos Anions

Podemos considerar que os anions sdo
provenientes dos acidos.

Assim, temos:

idrico eto
0so ito
ico ato
Exemplos

Acido cloridrico (HCl) = anion cloreto
(CI)

Acido cloroso (HCIO,) = anion clorito
(C103)

Acido clérico (HCIO;) = anion clorato
(C103)

Quando o anion apresentar hidrogénio
ionizavel em razao de a ionizagao ter sido
parcial, encontramos anion 4cido ou hidro-
geno-anion.

HCOj; =hidrogeno-carbonato ou carbo-
nato dcido ou bicarbonato

Todo anion 4cido derivado de um didcido
recebe o prefixo bi, na nomenclatura.

Ex.: HSOj : bissulfato

H,PO; = di-hidrogeno-fosfato ou fosfato
didcido

Observagao
HPO3™ — fosfito

H,PO; — hipofosfito

Apesar de esses anions apresentarem hi-
drogénios, estes nao sao ionizaveis.
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3.1.Definicao segundo Arrhenius

Base é todo composto que em solugdo aquo-

sa produz exclusivamente como anion OH™
(hidroxila ou oxidrila).

NaOH — Na* + OH~ (dissociagao)
NH,OH — NH,* + OH™ (ionizagao)

3.2. Classificacio

1. Quanto ao niimero de hidroxilas (OH-)
Monobases: possuem uma hidroxila

(oH").
Exemplo: NaOH,NH,OH, AgOH

Dibases: possuem duas hidroxilas.
Exemplo: Ca(OH),,Cu(OH),, Mg(OH),
e Tribases: possuem trés hidroxilas.
Exemplo: Al(OH),,Fe(OH),
Tetrabases: possuem quatro hidroxilas.
Exemplo: Sn(OH),,Pb(OH),

I1. Quanto ao grau de ionizacdo
Bases fortes: o grau de ionizagdo é pratica-

mente 100% (OLElOO%) .

Os hidroxidos dos metais alcalinos e alca-
lino-terrosos, por serem de natureza idnica,
sao bases fortes.

Exemplo:NaOH, KOH, Ca(OH),, Ba(OH),
e Bases fracas: o grau de ionizagao é menor

que 5% (oc < 5%).

Os hidréxidos dos metais em geral (exce-
¢ao metais alcalinos e alcalino-terrosos) e
hidréxido de aménio (NH,OH), por serem
de natureza molecular, sdo bases fracas.

Exemplo: NH,OH, Al(OH),

Funcdes Inorgénicas

lil. Quanto a solubilidade em dgua
¢ Soluveis: hidroxidos de metais alca-
linos e amonio.

e Pouco soltveis: hidroxidos de me-
tais alcalino-terrosos.

¢ Insolaveis: os demais hidroxidos.

Observagao
O hidréxido de aménio (NH,OH) éa tini-
ca base fraca que € soltvel.

3.3.Indicadores Acido-Base

Sao substancias que possuem a proprie-
dade de adquirir coloragdes diferentes quan-
do em solugao 4cida e em solugado basica. Sao
utilizadas para determinar se uma solugao é
acida ou bdésica ou, ainda, no processo de
titulagao para determinar o término da rea-
¢do entre um acido e uma base.

Os principais indicadores 4cido-base sao:

Alaran]‘ado Vermelho Amarela
de metila

Fenoftaleina Incolor = Vermelha
Tornassol Roseo Azul

3.4.Formulacao

As bases de Arrhenius apresentam o grupo
funcional (radical) OH-, e sua férmula geral sera:

BY*(OH),~
onde, B é um metal ou NH,"e y é a carga
do cation, sendo y < 4.
Exemplos
Na*OH~ — NaOH
Ca?* OH- — Ca(OH),
APF*OH- — Al(OH),
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3.9. Principais cations ou
No estudo da nomenclatura das bases ¢ -
necessario conhecermos os principais cations, .+ .., Nomedo [ I[CO-Maior nox
. hidroxido —
apresentados na tabela: elemento | OSO—Menor nox
o Be?* B3+ hidroxidode ferroIl
NH; Mg» AP Fe(OH), — {ou
N Li* Ca? Bid* hidréxidoferroso
g © Na* Sr2+ Cr¥*
2 G * 2 )
g & K B hidroxidodeferrolll
a § Rb+ Ra2+ —{ou
é Cs* Zn%* Fe(OH), . ..
Ag  cd¥ hidroxidoférrico
H,0" s
Frt hidroxidodecobre 1
Cu*  eCu? CuOH —4ou
Hgy"  eHg” hidréxidocuproso
Au* 'Au3+
'% Fe2+ ° Fe3+
- e Co¥  *Co¥ hidroxidode cobre 11
(]
5] oNZ* o N Cu(OH), = {ou
E8 Sn?* Sn*t hidréxidoctprico
= 9
(E o Pb2* Pb*
©
= .Mn2+ Mn4+
Pt2+ Pt4+
As® L _
Sh3 a1. Ilellnn;:an segundo Arrhenius

Os sais sdo compostos i6nicos que possu-
Estado mais comum de oxidagdo  em, pelo menos, um cation diferente do H* e

3.6. Nomenclatura das hases um anion diferente do OH-, ou ainda:

a) Quando oelemento (b) forma uma sé base Sao compostos que podem ser formados a

partir da reagdo de um acido com uma base
hidréxido de nome do elemento de Arrhenius.
Exemplo Exemplo
NaOH — hidréxido de sédio H,S0, +Ca(OH), — CaSO, +2 H,0
Ca(OH), — hidroxido de calcio 4.2.Reacdo de neutralizacao
Al(OH); — hidroxido de aluminio Os 4cidos e as bases reagem entre si, neu-

tralizando-se, e produzindo um sal.

b) Quando o elemento (B) forma duas bases Acido + Base — Sal + H,0

Nomedo nox em
elemento algarismo romano Ex.: HCl+ NaOH — NaCl+H,O
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O sal é formado pelo anion do 4cido e pelo
cation da base e a 4gua é formada pelo cation
H* do 4cido e pelo anion OH~ da base.

H* + OH- - H,0

A reacao do acido com base é também cha-
mada de reacao de salificacao.

A reagao de salificagdo pode ser total do
acido e da base ou entdo parcial de um deles.

4.3. Classificacao e Nomenclatura
dos sais

I. Sal neutro ou normal
Sal formado a partir da reagao de
neutralizacdo total do acido e da base.

HCl + NaOH —> NaCl + H,0O

sal normal

2HCI + Ca(OH), — CaCl, + H,0
LCally

sal normal

Observacao: para que a reagao seja total
do acido e da base é necessario que a quan-
tidade de H* e do OH~ sejam iguais.

Nomenclatura do sal normal

Nome do dnion de nome do cation

Lembrando que o nome do anion deriva
do acido que lhe d4 origem, temos:

idrico eto
0SO0 ito
ico ato
Exemplos

NaCl — cloreto de sédio
CaCl, — cloreto de calcio
K,SO, — sulfato de potassio
CaSO, — sulfito de célcio

1Il. Sal acido ou hidrogeno-sal
Sal formado a partir da reagao de
neutralizagdo parcial do 4cido e total da base.

Funcdes Inorgénicas

Exemplos

1NaOH +1H,50, — 1NaHSO, +1H,0
- 2
salacido
1NaOH +1H,PO, — 1NaH,PO, +1H,0
- £ 3

sal acido

A nomenclatura dos sais 4cidos € seme-
lhante a dos sais normais, apenas acrescen-
tando as expressoes (mono) acido, diacido...,
que indicam o nimero de H*, apds o nome do
anion ou as expressoes (mono) hidrogeno, di-
hidrogeno..., antes do nome anion.

Exemplos
a) NaHSO, —

sulfato dcido de s6dio
hidrogeno sulfato de sédio

Observagao

Os sais acidos mono-hidrogenados sao
também chamados bissais.

NaHSO, — bissulfato de so6dio.

b) NaH,PO,

fosfato diacido de sédio
di - hidrogeno fosfato de sédio

lll. Sal basico ou hidroxi-sal
Sal formado a partir da reagdao de
neutralizac¢do parcial da base e total do acido.

Exemplos

1Ca(OH), +1HCl — 1Ca(OH)Cl +1H,0O
=

sal basico
1AI(OH); +1HBr — 1AI(OH), Br + 1H,0
-

sal basico

A nomeclatura dos sais basicos é semelhan-
te a dos sais acidos, apenas substituindo a pala-
vra hidrogeno por hidroxi ou a palavra cido
por basico, as quais indicam o ntimero de OH™.

Exemplo
Ca(OH)Cl —

{hidroxi cloreto de calcio

cloreto basico de calcio
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AU R

di — hidroxi brometo de aluminio Carbonato CO3™
brometo dibasico de aluminio Cromato Crof
1.4.Fi | | Dicromato Cr,05~
4. rormula gera Estanato SnO3~
C** — cation Estanito SnO3”
(CX+) + (Ay_) onde =
y X AY” = anion Fosfito HPO3™
2-
Observacao: quando x e y (como indices) Manganato MnOy
forem multiplos, devem ser simplificados. Metassilicato Si03”
- Oxalato C,0%"
4.5.Tahela de anions
- ., .. Sulfeto =
Na formulagao dos sais é necessario o co- )
nhecimento tanto da tabela de cations (apre- Sulfato S04
sentada na nomenclatura das bases) quanto Sulfito So%”
da tabela de anions. Apresentamos, a seguir, TrossulEie s,0%

a tabela com os principais anions:

Zincato Zn0O3”

Aluminato AlO, Antimoniato SbO3
Bismutato o Antimonito SbO3”
Ez::: Z?s Arseniato AsOy
Cianato OCN- Arsenito AsOF
Cianeto CN™ Borato BO}
Clorato ClO5 Ferricianeto [Fe(CN)6]3_
Cloreto Cl~ Ortofosfato PO}
Clorito ClOy

Hipobromito BrO™ Ferrocianeto [Fe(CN)6]4_
Hipoclorito CIO__ Ortossilicato Si0;~
H%po.fOSf.ito H{’Oz Piroantimoniato ~ Sb,0O;~
e IO_ Piroarseniato As,O;”
Iodato 103

Iodeto - Pirofosfato P,0O;”
Metafosfato PO3

Nitrato NO3

Nitrito NO;

Perclorato ClOy

Periodato 10y

Permanganato MnOy

Tiocianato SCN™
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4.6. Formula e nome dos sais

o oA (@) (A7)
Na'*  soi  (Na'), (sO%),
Fe  sop  (Fe™), (SOF)
Fe*  sop (Fe),(SO)
ca» POy (Ca¥), (POY)
Observagiao
Sal hidratado

Sal que cristaliza com uma ou mais molé-
culas de agua.

CuSO, - 5H,0— sulfato cuprico penta-
hidratado

CaCl,-2H,0—cloreto de calcio di-
hidratado

4.1. Regras de soluhilidade dos sais
emagua

A solubilidade de um composto depende da
temperatura e da pressao. Estabelecemos uma
regra geral de solubilidade dos saisa25°Ce 1
atm, a qual permite predizer teoricamente
quando temos um sal soltivel ou insoltivel em
agua.

Regra:

1) Os sais de metais alcalinos e de amo6nio

(NHX)séo soltiveis.
2) Os nitratos (NO;) e os acetatos
(CH3COO_) sao soluveis.

3) Os cloretos (Cl_), brometos (Br_) eos
iodetos I~ sao soluveis.
Excegoes : Ag*, Pb?*, Hg,*

Funcdes Inorgénicas

— HEF (fluoreto de hidrogénio) — gas HF
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CyAX
Na,SO, Sulfato de sédio
FeSO Sulfato de ferro II
4 (ferroso)
Fe, (504) Sulfato de ferro III

3 (férrico)

Ca3(PO4)2 Fosfato de calcio

4) Os sulfatos (SO?[) sao soluveis.
Excecdes: Ca?*, Sr?*, Ba?*, Pb%*
5) Ossulfetos (52_ )e (OH_ ) sao insoluveis.

Excecgoes: os sulfetos de metais alcalinos,
de amonio e de metais alcalino-terrosos.

6) Os carbonatos (CO%‘) e fosfatos
(PO?[) sao insoluveis.

Exce¢des: metais alcalinos e aménio.

Exemplos

Na,S — soltvel (regra 1 ou excegao daregra 5)

BaS — soluvel (regra 5)

Ca,S — soluvel (regra 5)

CaCl, — soluvel (regra 3)

AgCl — insolavel (regra 3, excecao)

PbCl, — insoltuvel (regra 3, excegao)

CaCO,— insolavel (regra 6)

9.1. Principais acidos e seus usos

(@q.)
acido fluoridrico: acido fraco, possui pro-
priedades que o tornam extremamente
perigoso; causa queimaduras que sao
muito dolorosas e de dificil cicatrizagao.
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Ataca o vidro e, por isso, no cotidiano é
utilizado para gravagao em vidros.

HCI (cloreto de hidrogénio): gas incolor ou
levemente amarelado, toxico. HCI ) (aci-
do cloridrico): acido forte, corrosivo.
Nome comercial: dcido muriatico, usado
em processamento de alimentos, limpe-
zas em geral (pisos, metais). Compde o
suco gastrico.

HCN (cianeto de hidrogénio): gas de agao
venenosa mais rapida que se conhece. 0,3
mg por litro de ar é imediatamente mortal.
Usado na camara de gas para condenados a
mortenos EUA.HCN, ) (acido cianidrico):
acido fraco. Nome comercial: acido prussico.
Usado na fabricacdo de plasticos,
acrilonitrila, corantes, fumigantes para or-
quideas.

H,S (sulfeto de hidrogeénio): gas incolor,
odor semelhante ao de ovos podres, toxi-
co e inflamavel. st(aq') (acido sulfidrico):
acido fraco, usado como redutor, na puri-
ficacao de acidos sulfurico e cloridrico.
H,50, (o4, (acido sulfurico): acido forte, fixo
(alto ponto de ebuli¢ao), em contato com a
pele causa destruigao dos tecidos (carbo-
nizagao), a inalacdo de vapores pode cau-
sar perda de consciéncia e sérios prejui-
zos pulmonares. A dissolu¢do em agua,
por ser altamente exotérmica, deve ser fei-
ta adicionando-se o dcido lentamente e sob
agitagdo na agua. Usado na fabricacdo de
fertilizantes como os superfosfatos,
corantes, tintas, explosivos, baterias de
automdveis, refinacdo do petrdleo,
decapante de ferro e ago.

HNO, (nitrato de hidrogénio): liquido in-
color, sufocante, toxico

HNO, (aq.) (4cido nitrico): acido forte,
oxidante, corrosivo. Usado na fabricacao
de nitrato para fertilizantes ou explosi-
vos, corantes, drogas e sinteses organicas.
Conhecido como aqua fortis pelos alqui-
mistas.

H,CO, (carbonato de hidrogénio) H,CO, (aq.)
(acido carbdnico): acido fraco e instavel.
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Em solugdo aquosa estabelece o equilibrio:

CO, +H,0 & H,CO, & H,0'" +HCO}~

E o que acontece nos refrigerantes com a
introducao de CO, (gas carbdnico).

9.2. Principais hases e seus usos
NaOH - hidréxido de soédio (soda causti-
ca), sélido branco, cristalino, higroscépico,
absorve agua e gas carbonico (CO,) do ar,
téxico. Usado na fabricagao de produtos
quimicos, celofane, rayon, sabdes duros e
detergentes, no refino do petréleo, no
desentupimento de tubulagoes de esgoto,
na extragao da celulose e obtencao do pa-
pel, no processamento de industrias téx-
teis.

KOH - hidréxido de potassio (potassa
caustica), solido branco, cristalino, absor-
ve agua e CO, do ar, toxico. Usado na fabri-
cacao de sabdes moles como o creme de
barbear, alvejamento, no processamento de
alimentos, como reagente em laboratdrio.
NH,OH - hidréxido de amdnio (hidrato
de aménio). E uma base fraca, e s existe
em solucao pela dissolucao de até 30% de
amonia (NH,) em 4dgua; odor forte e sufo-
cante, toxico e irritante dos olhos. Usado
na producao de sais de amdnio, na limpe-
za doméstica, em sinteses organicas, na
industria téxtil, fabricacao de fertilizan-
tes, no tratamento de madeira a prova de
incéndios.

Ca(OH), — hidréxido de célcio (cal apaga-
da, cal extinta, cal hidratada). Sélido bran-
co, pouco soltvel em dgua. Usado na pre-
paracao de argamassa (areia + cal), na
construgao civil, na purificagao do agticar
comum.

Mg (OH), —hidréxido de magnésio.Sua sus-
pensao aquosa é chamada leite de
magnésia. Usado em medicina como anti-
acido estomacal e laxante intestinal suave.
Al(OH), - hidroxido de aluminio. Base fra-
ca, forma na 4gua uma solugao coloidal
(gelatinosa). Usada na limpeza de pisci-
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nas, como antiacido estomacal, é
subproduto de extintores de incéndio com
espuma a base de CO,,.

9.3. Principais sais e seus usos

NaCl - cloreto de s6dio.Sdlido cristalino,
principal constituinte do sal de cozinha.
Conhecido como sal marinho ou sal-gema.
Usado na alimentacao e conservacao de
carnes.

NaNQO, —nitrato de sddio (salitre-do-Chi-
le). Sélido cristalino e inodoro e de sabor
amargo moderadamente téxico. Usado em
propelentes de foguetes, em fertilizantes,
na fabricagao de vidro, em pdlvora negra,
na dinamite, como preservativo de ali-
mentos, como afrodisiaco.

Na,CO, — carbonato de s6dio (soda,
barrilha).P6 branco ou levemente
acinzentado. Usado na fabricac¢ao de vi-
dro, sabdes e detergentes, celulose e pa-
pel, como desengraxante, na refinagao do
petréleo, em limpeza geral.

NaHCO, - bicarbonato de sédio ou car-
bonato acido de sédio. Sal acido, reage com
a agua liberando CO, e produzindo
NaOH. E principio ativo dos efervescen-
tes usados no combate a acidez estoma-
cal. Usado também como fermento em
paes. E componente de extintores de in-
céndio a pd seco ou umido.

Na,SO, — Sulfito de sédio. Sélido cristali-
no. Usado na conservacao de alimentos,
refinagdo de agtcar, na clarificagao do pa-
pel (papel sulfite).

CaCO, - Carbonato de calcio. Sélido bran-
co, insoltivel em agua, encontrado no
marmore, no calcario, na calcita etc. E uti-
lizado na fabricagao da cal virgem ou cal
viva, do cimento, vidro etc., na agricultu-
ra para correcao da acidez do solo, nas
sidertrgicas como fundente.

Funcdes Inorgénicas

6.1. Definicao
Sao compostos bindrios nos quais o oxi-
génio é o elemento mais eletronegativo.

Exemplos
Na,O, Ca0, Al,0,, SiO,, CO,, NO,, CL,O,

Observacgao

Os compostos OF, e O,F, ndo sao conside-
rados 0xidos, pois o elemento flaor é mais
eletronegativo que o oxigénio.

6.2. Formula Geral

B OF

Se x for multiplo de 2, devemos simplifica-
lo em geral.

Exemplos

Naj* O?” - Na,O
Ca5"™ 03 — CaO

A" 03" — Al,O,

Cy Oy — CO,
1 2

6.3. Nomenclatura dos Oxidos
1. Quando o elemento forma apenas um éxido

o0xido de nome do elemento

Exemplos

Na,O — oxido de sédio
CaO — o6xido de calcio
K,O — ¢xido de potassio
Al,O, — ¢xido de aluminio
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II. Quando o elemento forma dois éxidos

Nox em
6xido de nome do elemento algarismo
romano
ou
ico— Noxmaior

4xido Nomedoelemento
0s0— Noxmenor

Exemplos
Fe,O, — oxido de ferro IIl, ou 6xido férrico
FeO — 6xido de ferro II, ou 6xido ferroso
CuO — o6xido de cobre I, ou 6xido ctiprico
Cu,0 — oxido de cobrel, ou 6xido cuproso

l1l. Quando o elemento forma dois ou mais

oxidos
mono mono

di di

tri tri
. Oxidode . |nomedoelemento
. .
. .

Exemplos

Fe, O, — tridxido de diferro

FeO — monodxido de (mono) ferro
CO, — didxido de carbono

Cl,0O, — heptoxido de dicloro
Mn,O, — tetréxido de trimanganés

6.4. Oxidos acidos ou anidridos

Sao oxidos que reagem com a agua, pro-
duzindo um acido, ou reagem com uma base,
produzindo sal e dgua.

Os 6xidos acidos, como sdo obtidos a par-
tir dos acidos, pela retirada de agua, sao de-
nominados de anidridos de acidos.

Exemplos

H,50,  Acidosulftrico
-H,0
SO, Anidridosulftirico

outriéxidode enxofre
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2HNO, Acidonitrico
-H,0
N,Os5 Anidridonitricoou

pentoxido de dinitrogénio

Os 6xidos 4cidos sao dxidos moleculares
formados em geral pelos elementos nao-
métalicos e alguns metais com nimero de
oxidagao elevado.

Exemplo

CrO, — Cré*

CrO, + H,0 — H,CrO,

Triéxido de
cromo

Acido cromico

Reacoes

oxido acido + dgua — acido
CO, + H,0 = H,CO,

N,O; + H,O — 2HNO,

SO, + H,0 — H,SO,

oxido acido + base — sal + H,O
CO, + 2NaOH — Na,CO, + H,0
N,O; + 2NaOH — 2 NaNO, + H,0
SO, + Ca(OH), — CasO, + H,0

6.9. Oxidos Basicos

Sao 6xidos que reagem com agua, produ-
zindo uma base, ou reagem com um acido,
produzindo sal e dgua.

oxido basico + agua — base

oxido basico + acido — sal + dgua

Exemplos

Na,O+H,0—2NaOH
Na,O+2HCl—-2NaCl+H,0

BaO+H,0— Ba(OH),
BaO+2HCl— BaCl, +H,0

Funcdes Inorganicas




Os oxidos bésicos de metais alcalinos e
alcalinos terrosos reagem com a agua, os de-
mais éxidos basicos sdo poucos soltveis em
agua.

6.6. Oxidos Neutros

Sao 6xidos que nao reagem com agua, base
ou acido.

Sao basicamente trés 6xidos: CO, NO,
N,O.

6.7. Oxidos Anféteros

Sao oxidos que podem se comportar ora
como Oxido basico, ora como 6xido acido.

Exemplos: ZnO, Al,O,, SnO, SnO,, PbO e
PbO,.

ZnO + 2HCl - ZnCl,
ZnO + 2NaOH — Na,ZnO,

zincatodesodio

+ H,O
+ H,O0

6.8. Oxidos Duplos, Mistos ou Salinos

Oxidos que se comportam como se fossem
formados por dois outros 6xidos, do mesmo
elemento quimico.

Exemplos
Fe,0, — FeO. Fe,O,
Pb,O, — 2PbO. PbO,

6.9. Peroxidos
Sao oxidos que reagem com:
— dagua, produzindo base e perdxido de
hidrogénio;
— acido, produzindo sal e perdéxido de
hidrogeénio.
Exemplos
Na,0, + 2H,0 — 2NaOH + H,O0,
—————
meiobasico
Como o peroxido de hidrogénio se decom-
pde em meio basico, a equagao fica:

Funcies Inorganicas

_ﬂmw

1
Na,O, + XH,0 — 2NaOH + H}Q% 0,
Na,O, + H,0 — 2NaOH + %02

* Na,0, +2 HCl — 2 NaCl + H,0,

Os peroxidos sao formados pelos elemen-
tos hidrogénio, metais alcalinos e alcalino-
terrosos, sendo apenas o H,0, molecular e os
demais i6nicos.

Observagao: os metais alcalinos e alca-

lino-terrosos formam com o dnion O
s 2 As P
oxidos béasicosecomoanion (O, )~ perdxidos.

Exemplos

Na,O — 6xido basico

Na,O, — peroxido

CaO — oxido basico

Ca0, — perdxido

A nomenclatura de um peroxido é seme-
lhante a dos 6xidos, bastando substituir a
palavra 6xido por peroxido.

Exemplos
H,0, — perdxido de hidrogénio
Na,O, — peroxido de sédio

CO - monoxido de carbono

Gas incolor, inodoro, combustivel, alta-
mente toxico, formado na combustao incom-
pleta de materiais organicos, como a queima
de gasolina ou alcool nos motores de explo-
sdao. Usado na obtencdo de produtos quimi-
cos, combustiveis, metalurgia do ago.

CO, - dioxido de carbono (gas carbonico)

Gas incolor, mais pesado que o ar, pouco
soltivel em 4gua, formado na combustao com-
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pleta de materiais organicos. Usado na pre-
paracgao do gelo-seco, em extintores de incén-
dio, em refrigerantes, na refinacdo do agticar,
em efeitos especiais para cinema e televisao.
A grande quantidade de CO, lancada diaria-
mente na atmosfera estd provocando uma
elevacdo de temperatura na Terra, é o cha-
mado efeito estufa.

SO, - diéxido de enxofre (anidrido sul-
furoso)

Gas incolor, de odor irritante e sufocante,
altamente téxico; tolerancia maxima de
5 ppm (partes por milhao) no ar.

Liberado na queima de combustiveis fos-
seis (petrdleo, carvao), pode originar a chuva
acida, agrava as doengas do aparelho respi-
ratério.

Usado na obtencao do acido sulftirico, na
preparacao de polpa de papel sulfite, refina-
¢ao de minérios e metais, agente de branque-
amento de 6leos alimenticios, preservativos
para vinhos e cervejas, desinfetantes, refri-
geracao.

Si0, - oxido de silicio (silica)
Forma o quartzo, a areia. Usado na fabri-

cagdo do vidro e de lougas, em cosméticos
como abrasivo suave.

CaO - 6xido de calcio

Sélido branco conhecido como cal viva ou cal
virgem. E obtido pela decomposicio térmica do
carbonato de calcio (CaCO,; — CaO + CO,), pois
ndo é encontrado naturalmente. E usado na ob-
tencao do hidréxido de célcio (cal hidratada, cal
extinta ou cal apagada); em rea¢des de neu-
tralizagao de acidos, langado no meio ambiente
através de acidentes; na agricultura, para redu-
zir a acidez de solos; no alvejamento de tecidos

N,O — monoéxido de dinitrogénio (6xido
nitroso)

Gas incolor, conhecido como gas hilarian-
te, pois quando inalado em pequenas doses
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produz euforia; em doses maiores, é utiliza-
do como anestésico na medicina.

NO-mondxido de nitrogénio (6xido nitrico)

E um gés incolor produzido pela reagéo do
nitrogénio com o oxigénio do ar, nos motores de
aviao e automéveis aquecidos. E um dos respon-
saveis pela chuva 4cida e formagao de neblinas.
E encontrado em pequenas quantidades em hu-
manos, Nos quais age como neurotransmissor e
ajuda a dilatar vasos sangtiineos.

NO, - diéxido de nitrogénio

E um gés escuro, sufocante e téxico, que
contribui para a cor e o odor da neblina. E
formado pela oxidacao do NO quando expos-

toaoar: 2NO,_ +0, — 2NO, .Eutiliza-
() (8) (8)

do na preparagao do acido nitrico e sulfarico.
No estado gasoso, encontra-se em equili-

brio com seu dimero N,O,.
2NO, 2 N,0O,
— —

cor incolor
castanha

No estado solido, encontramos somente a

forma N,O,, portanto incolor.

Fungdes Inorganicas




{

Reacoes Quimicas

Reacgoes quimicas sao fendmenos nos quais
duas ou mais substancias reagem entre si, dan-
do origem a outras substancias diferentes.

A representacgao grafica de uma reagao
quimica chama-se “equacao quimica”, onde
aparecem no primeiro membro os reagentes
e, no segundo, os produtos.

Exemplo genérico:

A+B — C+D
— —

Reagentes Produtos

2.1.Reacdes de Sintese ou Adigao

Quando duas ou mais substancias rea-
gem, produzindo uma tnica substancia.

Exemplos
2H,+0,—-2H,0

A
Cc+0,—-CO,

SO, +H,0 — H,SO,

A reacao de sintese pode ser chamada de

sintese total quando os reagentes sao todos
substancias simples (1° e 2° exemplos).

Sintese parcial: quando pelo menos um
dos reagentes for substancia composta (3°
exemplo).

2.2.Reacoes de Analise ou

Decomposicao

Quando, a partir de uma substancia
reagente, produz-se duas ou mais substancias.

Exemplos
2 H,0 ) H, + O, (eletrélise)
|
2 AgCl 52 Ag + Cl, (fotdlise)

A
CaCO; —CaO+CO, (pirtlise)

Reacoes Quimicas

A reagao de decomposicao realizada pela
acao do calor chama-se pirdlise, a realizada pela
acao da luz chama-se fotdlise e a realizada pela
acao da corrente elétrica chama-se eletrodlise.

2.3.Reacoes e Deslocamento ou
Simples Troca

Quando uma substancia simples reage com
uma substancia composta, produzindo uma
nova substancia simples e uma nova composta.

Genericamente:

A+BC — AC+B (A deslocou B)
ou

A+BC—BA+C (A deslocou C)
Exemplos

Na+AgCl - NaCl+Ag
Zn+2HCl — ZnCl, + H,

Cl, + CaBr, — CaCl, + Br,

2.4. Reacdes de Dupla Troca

Quando duas substancias compostas re-
agem, produzindo duas novas substancias
compostas.

Genericamente:

o~ Hzo
AB+CD —— CB+AD
~ v

Exemplos

NaCl + AgNO, — AgCl + NaNO,

Na,S +2 HNO, — H,S +2 NaNO,
AI(NO,), +3 NaOH — Al(OH), + 3 NaNO,

O simples contato entre as substancias
reagentes num sistema nao é a condigao ex-
clusiva para que uma reagao quimica ocorra.
Sem duvida, é necessario que haja contato en-
tre os reagentes, mas deve existir também
afinidade quimica entre eles.
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3.1Reacoes de Deslocamento ou
Simples Troca

As condigdes de ocorréncias das reagdes
de deslocamento ou simples troca sao:

I. Deslocamento por Metais

Os dtomos dos metais possuem raios gran-
des e elétrons livres na camada de valéncia;

isso faz com que eles tenham grande capaci-
dade de doar elétrons (eletropositividade).

Essa capacidade varia de metal para me-
tal. Por meio de observagdes experimentais,
podemos colocar os principais metais em or-
dem decrescente de eletropositividade. Esta
ordem € chamada fila das tensdes eletroliticas
ou fila de reatividade:

K >Ba>Ca>Na>Mg> Al > Zn >Fe >H}> Cu>Hg>Ag > Au

Metais alcalinos e
alcalino terrosos

A

Metais
comuns

Metais
nobres

Reatividade crescente ou Eletropositividade crescente

Exemplos
Zn + CuCl, = ZnCl, + Cu
(Zn mais reativo que Cu)

Fe+2HCl — FeCl,+H,
(Fe mais reativo que H)

Podemos observar, entao, que um metal
pode doar elétrons para outro metal, desde
que seja mais eletropositivo que ele.

Com base na fila de reatividade, podemos
prever a ocorréncia, ou nao, das reagdes de
deslocamento envolvendo metais. Assim, o
metal mais eletropositivo (esquerda) deslo-
card (cederd elétrons) qualquer outro metal
menos eletropositivo (direita), caso contra-
rio, a reagdo sera impossivel.

Exemplo

Cu+ FeSO, — impossivel, pois o Cu
€ menosreativo que o
Fe (fila de reatividade).
Nos casos de reagdes de metais com acidos,
devemos observar a posi¢ao do metal na fila
de reatividade, pois os localizados a esquer-

da do hidrogénio reagem com 4acidos, libe-
rando H, (gas hidrogeénio).
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Zn+2HCl— ZnCl,+ H, "
Fe + H,80, — FeSO, +H,

Cu+HCl —— (impossivel, pois o Cu é
menos reativo que o H)

Obs.— entendemos por nobreza a carac-
teristica de o metal ndo apresentar tendéncia
a tomar parte em reagdes de deslocamento,
ou seja, a nobreza € o oposto de reatividade.

O HNO, e H,SO, concentrados, que sao
muito oxidantes, reagem com metais nobres,
mas nao liberam o gas hidrogénio (H,) pois,
estando apds o H na fila de reatividade, nao
poderao desloca-lo do acido. Estas reagdes sao
mais complexas.

3 Cu+8HNO; — 3 Cu(NO;), +4 H,0+2 NO”
Ag+2HNO; —— AgNO;+H,0+NO,”
Cu+2H,50, — CuSO,+2H,0 +S50,”

Ocorre também rea¢Ges de metais com
agua, nas quais encontramos:

e (Os metais alcalinos e alcalino terrosos rea-
gem violentamente com a agua a tempera-
tura ambiente, formando os hidroxidos cor-
respondentes e liberando gas hidrogénio.

Reacoes Quimicas




Exemplos
2 Na +2H,0 — 2 NaOH + H,”
Mg +2 H,0 —— Mg(OH), + H,”

e Osmetais comuns reagem com a 4gua por
aquecimento, formando os 6xidos corres-
pondentes e liberando gas hidrogénio.

Zn+H,0 <", ZnO+H,”

e Os metais nobres ndo reagem com a agua.

Il. Deslocamento por Nao-Metais

Nos casos de reac¢des de deslocamento
com nao-metais, verificamos que todos ten-
dem a receber elétrons. Porém, esta capaci-
dade varia de ndo-metal para nao-metal, ou
seja, uns tém maior e outros menor tendén-
cia em receber elétrons (eletronegatividade).

Por meio de observagdes experimentais,
podemos colocar os nao-metais em uma fila
de reatividade.

F>O>Cl>Br>I=5S=C>P=H

Reatividade crescente

Com base na fila de reatividade, podemos
prever a ocorréncia ou ndo das reagdes de des-
locamentos envolvendo nao-metais. Assim,
o nao-metal mais reativo (esquerda) desloca-
rd (recebera elétrons) qualquer outro nao-
metal menos reativo (direita), caso contra-
rio, a reagao sera impossivel.

Exemplos
F,+2 NaBr ——2 NaF + Br,
N,
(F, mais reativo que Br)
CI2 + CaBrz —_— CaC12 + Br2
N

I, + NaCl —— nado ocorre

(I, menos reativo que Cl)

Reacdes Quimicas

3.2.DuplaTroca

Existem 4 tipos de reac¢des de dupla-troca:
sal, + sal, — sal, + sal,

sal, + acido, — sal, + acido,

sal, + base; — sal, + base,

acido + base — sal + agua

Para verificarmos a ocorréncia de uma das
reac¢des de dupla-troca citadas, a reagao deve-
se comportar de modo a atender a uma das
seguintes condigdes:

I. Quando Ocorre a Formaco de um Precipitado
(produto menos soliivel que os reagentes)
Exemplo

AgNOs,g +NaClyy — AgCly + +NaNOy,y

sal sal sal sal
soluvel soluvel insoluvel soluvel
(precipitado)
KNO3(aq) + NaCI(aq) ’ Mq) %
sal sal sal sal

solavel solavel solavel soluvel

Pelo fato de nao formar nenhum produto
menos soltvel que os reagentes, esta reacao
nao ocorre.

Vale lembrar que, em geral, as reacdes
quimicas ocorrem em solugao aquosa.

Obs. — Dentre as fungdes inorganicas, te-
mos as seguintes regras de solubilidade em
dguaa25°C:

acidos: sao, em geral, soluveis;

bases: sao soltiveis as bases formadas por

metais alcalinos e pelo ion amonio (NH;Lr ); sao

pouco soltiveis as bases formadas por metais
alcalino-terrosos e insoluiveis todas as de-
mais.

Sais — a solubilidade dos sais pode ser
verificada de acordo com as regras abaixo:

1) Os sais de metais alcalinos e de amonio

(NHZ) sao soluveis.
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2) Os nitratos (N0§) e o0s acetatos

(CH,COO™)sao soluveis .
3) Os cloretos (Cl-), brometos (Br-) e iodetos
(I") sdao soluveis.

Excecdes: Ag+, Hg%+ e Pb?*

4) Os sulfatos (Soi_) sdo soluveis.

Excecdes: Ca?t, Sr*, Ba%t e Pb?".
5) Os sulfetos (5%) sdo insoluveis.

Excecdes: alcalinos, NHJ, Ca2*, Sr2* e Ba?",

6) Outros sais: sao insoluveis.

Excegdes: alcalinos e NHj

Il. Quando Ocorre a Formacgao de uma
Substéncia Volatil

2 NaCly + H;S04 — NapSOy) + 2HCl )1

acido acido
fixo volatil
2HClI+CaSO, — C}@ + H}QAI
acido acido
volatil fixo

Portanto, essa reacao é impossivel

Obs.— Dentre as fungoes inorganicas, deve-
mos rever a classificacdo quanto a volatilidade:

Acidos:
- sao fixos: H,50O,, H,PO,, H,BO,,
H,CrO,, H,C,0, etc.
— sao volateis: HF, HCl, HBr, HI, H,S, HCN,
HNO,, H,CO,, H,50, etc.

Acidos que sofrem decomposigio espon-
tanea, por serem instaveis, também sao vo-
lateis, de modo que numa equagao devemos
representar os produtos das decomposigoes.
Sao eles: H,CO, e H,SO,.

<H,CO;>—— H,0+CO,!
<H,50;> —— H,0+S0, !

Ex: Na,COj(q) + 2HCl ) —

il
— 2NaCl,q) + HyOp) + COyy,
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Bases:

A Unica base volatil é o hidréxido de
amonio (NH,OH), que sofre decomposigao es-
pontanea. Assim,

<NH,OH> ——+ H,0 + NH;
Ex: NH4C1(aq) + NaOH(aq) —

P
Sais: sao todos fixos.

lil. Quando Ocorre a Formacao de uma
Substancia Menos lonizada

Ex.: HCl,_, +NaOH,  — NaCl_ +H,O
(aq) (aq) (aq) (0]
ionizavel i6nico idnico molecular
HZSO4(aq) +2 NaNOz(aq) -
acido
forte
—Na,S0, . +2HNO,
4cido
moderado

Obs.— Dentre as fungdes quimicas, quan-
to ao grau de ionizagdo ou de dissociagao
ionica (o), temos:

Acidos:

—sao fortes: HCI<HBr <HI
hidracidos ¢ — € moderado: HF
— sdo fracos todos os demais

Oxidcidos: serdo tanto mais fortes quanto
maior for a diferenga: n® de O—n? de H ionizaveis.

Se a diferenca for zero — acido fraco.

Ex.: H,BO,

Se a diferenca for 1 — acido moderado.

Ex.: H,SO,

Se a diferenca for 2 — acido forte.

Ex.:H,SO,

Se a diferenca for 3 — acido muito forte.

Ex.: HCIO,

Excegao: H,CO, é fraco, apesar de a dife-
renca ser igual a 1.

Bases:

— sao fortes todas as bases formadas por
metais alcalinos e alcalino-terrosos.

— sao fracas todas as demais bases.

Reacoes Quimicas
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