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Apresentacao e-Tec Brasil

1w

Prezado estudante,

Bem-vindo ao e-Tec Brasil!

Vocé faz parte de uma rede nacional publica de ensino, a Escola Técnica Aberta
do Brasil, instituida pelo Decreto n° 6.301, de 12 de dezembro 2007, com o
objetivo de democratizar o0 acesso ao ensino técnico publico, na modalidade
a distancia. O programa é resultado de uma parceria entre o Ministério da
Educacao, por meio das Secretarias de Educacao a Distancia (SEED) e de Edu-
cacao Profissional e Tecnoldgica (SETEC), as universidades e escolas técnicas
estaduais e federais.

A educacao a distancia no nosso pais, de dimensdes continentais e grande
diversidade regional e cultural, longe de distanciar, aproxima as pessoas ao
garantir acesso a educacao de qualidade, e promover o fortalecimento da
formacao de jovens moradores de regides distantes dos grandes centros
geograficamente ou economicamente.

O e-Tec Brasil leva os cursos técnicos a locais distantes das instituicoes de ensino
e para a periferia das grandes cidades, incentivando os jovens a concluir o
ensino médio. Os cursos sao ofertados pelas instituicdes publicas de ensino
e o atendimento ao estudante é realizado em escolas-polo integrantes das
redes publicas municipais e estaduais.

O Ministério da Educacao, as instituicdes publicas de ensino técnico, seus
servidores técnicos e professores acreditam que uma educacao profissional
qualificada — integradora do ensino médio e educacao técnica, — é capaz de
promover o cidadao com capacidades para produzir, mas também com auto-
nomia diante das diferentes dimensdes da realidade: cultural, social, familiar,
esportiva, politica e ética.

Noés acreditamos em vocé!
Desejamos sucesso na sua formacao profissional!

Ministério da Educacéo
Janeiro de 2010

Nosso contato
etecbrasil@mec.gov.br






Indicacao de icones

Os icones sao elementos graficos utilizados para ampliar as formas de
linguagem e facilitar a organizacao e a leitura hipertextual.
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Atencao: indica pontos de maior relevancia no texto.

Saiba mais: oferece novas informacdes que enriqguecem o
assunto ou “curiosidades” e noticias recentes relacionadas ao
tema estudado.

Glossario: indica a definicao de um termo, palavra ou expressao
utilizada no texto.

Midias integradas: sempre que se desejar que os estudantes
desenvolvam atividades empregando diferentes midias: videos,
filmes, jornais, ambiente AVEA e outras.

Atividades de aprendizagem: apresenta atividades em diferentes
niveis de aprendizagem para que o estudante possa realiza-las e
conferir o seu dominio do tema estudado.
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Palavra do professor-autor

Este material de estudo foi elaborado com o intuito de levar a vocé aluno
conhecimentos basicos sobre a disciplina de Quimica. Nele apresentamos con-
tetdos que serao utilizados ao longo do curso e em atividades relacionadas
com a producao de acucar e alcool. Conceitos de matéria, estrutura atébmica da
matéria, propriedades periddicas dos elementos, ligacdes quimicas, geometria
molecular, funcdes inorganicas e equilibrio quimico sdo explicitados ao longo
desse material. E de fundamental importancia, que vocé aluno, se dedique
em seus estudos para que seja formada uma base sélida que sera de grande
importancia no desenrolar do curso técnico de acucar e alcool. Caro estudante,
espero que vocé tenha sucesso em sua caminha ao longo dos préoximos anos.

Um abraco.
Leonardo Lopes da Costa

e-Tec Brasil






Apresentacao da disciplina

Quimica é a ciéncia que estuda a composicao, propriedades das diferentes
formas de matérias, as suas transformacoes e variacdes de energia.

A quimica é uma ciéncia que se relaciona com outras areas da ciéncia como a
Biologia, Fisica, Medicina e Ciéncias Agrarias onde a mesma pode ser utilizada,
por exemplo, para melhorar a acidez do solo.

Levando em conta o quanto a Quimica é Util pode-se afirmar que sem 0s seus
conhecimentos e aplicacbes diversas seria impossivel a vida que se tem hoje.

A disciplina de Quimica | tem por finalidade formar os alunos do curso Téc-
nico de Aclcar e Alcool, aonde os mesmos irdo adquirir conhecimentos que
serao de fundamental importancia para o desenvolvimento do curso e para
sua vida profissional.

A disciplina é divida em uma parte tedrica, a qual é desenvolvida tanto em
ambiente virtual e presencial, e uma parte pratica onde serdo desenvolvidas
aulas praticas laboratoriais.

No decorrer do curso estudaremos a matéria e suas propriedades, a estrutura
atdmica da matéria, bem como a classificacao e propriedades dos elementos
quimicos. Por fim estudaremos as diversas funcoes inorganicas e uma intro-

ducao ao equilibrio quimico.

Desejo a todos bons estudos.

1
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Projeto instrucional

Disciplina: Quimica | (carga horaria: 60h).

Ementa: Desenvolvimento da aprendizagem significativa de conceitos e prin-
cipios da quimica. Identificacdo de materiais, substancias, separacao, consti-
tuicao e simbologia; modelos atémicos; elementos, interacao e agricultura.
Equilibrio quimico; dar condicdes para que o aluno tenha conhecimento do
mundo fisico, da teoria atdbmica, das substancias e funcdes quimicas, das leis,
teorias e postulados.

1. A matéria e suas
caracteristicas

2. Estrutura
atémica da matéria

3. Tabela periédica
e as propriedades
periodicas

4. Ligagoes
quimicas

5. Geometria e
a polaridade das
moléculas

6. Fungbes
inorganicas

7. Equilibrio
quimico

OBJETIVOS DE
APRENDIZAGEM

Apresentar os conceitos basicos da
matéria, bem como suas caracteristicas,
transformacGes e propriedades principais.

Conhecer a estrutura atomica da matéria a
partir dos modelos atomicos, e analisar por
que surgiram varios modelos.

Entender a construgdo da tabela periddica,
como usa-la e suas caracteristicas.

Entender por que e como os atomos se
ligam.

Mostrar como os pares de elétrons das
ligagdes estao diretamente relacionados
com a geometria e polaridade molecular
e, também, como esses elétrons interagem
entre si, formando algumas forcas
intermoleculares que interferem nos
pontos de fusdo e ebulicdo e em outras
propriedades das moléculas.

Mostrar as funcdes inorganicas das
substancias quimicas, bem como as
principais caracteristicas que definem
em qual das fungdes as substancias se
enquadram.

Apresentar conceito de equilibrio quimico
e sua importancia em relacéo as reacdes
quimicas.

MATERIAIS

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

Ambiente virtual: plataforma
moodle; Apostila didatica.

08

08

04

CARGA
HORARIA
(horas)
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Aula 1 - A matéria e suas caracteristicas

Objetivos

Apresentar os conceitos basicos da matéria, bem como suas carac-
teristicas, transformacoes e propriedades principais.

1.1 Importancia da quimica

Pode-se afirmar que tudo a nossa volta é quimica, pois todos os materiais
gue nos cercam passaram ou passam por algum tipo de transformacéo, como
por exemplo, nossos alimentos naturais (frutas, verduras etc.) precisam de
fertilizantes e pesticidas para sua producao. Ao mesmo tempo em que 0s
fertilizantes nutrem a terra, prejudicam o ambiente. Uma lavoura é como um
laboratério de quimica onde diversas transformacoes ocorrem.

Observando o ambiente ao nosso redor, é possivel ver coisas as quais vocé pode
pegar, como uma bola, lapis, caderno, alimentos; outras as quais vocé pode
ver como a lua, as estrelas e, outras ainda, que pode apenas sentir, como o
vento, a brisa. Colocando algumas dessas coisas em uma balanca, é possivel
perceber que elas possuem uma quantidade de massa que esta relacionada
a um padrao preestabelecido.

1.2 Conceitos basicos
1.2.1 Matéria

Matéria é tudo aquilo que tem massa e ocupa lugar no espaco.

1.2.2 Corpo

Corpo é qualquer porcao limitada de matéria.

Exemplo: madeira, fio de cobre, cubo de gelo, rocha.
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1.2.3 Objeto

Objeto é um corpo fabricado ou elaborado para ter aplicacdes Uteis ao homem.
Exemplos: mesa, lapis, estatua, cadeira, faca, martelo.

1.2.4 Energia

Energia é a capacidade de realizar trabalho, ou seja, tudo que pode causar
modificacdo na matéria, como sua posicao, fase de agregacao, natureza
quimica. A energia pode provocar ou anular movimentos e, ainda, causar
sensacoes.

A matéria e a energia nao podem ser criadas nem destruidas; podem somente
ser transformadas, é o chamado Principio da Conservacao da Matéria e Energia.

1.3 Fases de agregacao da matéria
A matéria é encontrada fundamentalmente em trés fases de agregacao, que
podem se converter entre si: sélido, liquido e gasoso (ou vapor).

1.3.1 Fase sodlida

A caracteristica da fase solida é a rigidez. A matéria apresenta maior organi-
zacao de suas particulas constituintes, por possuir menor energia. Nessa fase,
a matéria apresenta forma e volume préprios.

Figura 1.1: Madeira-solida
Fonte: http://www.melhorpapeldeparede.com/images/madeira-4123.htm
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1.3.2 Fase liquida

A caracteristica da fase liquida é a fluidez. As particulas se apresentam desor-
denadas e com certa liberdade de movimento. Apresentam energia intermediaria
entre as fases solida e gasosa. Possuem forma variavel e volume préprio.

Figura 1.2: Jarra de liquido
Fonte: http://sorridentsfranchising.wordpress.com/2010/04/19/suco-de-laranja-x-clareamento

1.3.3 Fase gasosa

O que caracteriza a fase gasosa é a desordem e o caos. Existem grandes
espacos entre as particulas as quais apresentam uma grande liberdade de
movimento. A fase gasosa é a que apresenta a maior energia. O estado gasoso
tem a caracteristica de apresentar forma e volume variaveis.

J

Figura 1.3: Balao cheio de gas
Fonte: http://profmarialuiza.vilabol.uol.com.br/estados_materia.htm
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1.3.4 Mudancas de fases da matéria
O estado de agregacao da matéria pode ser alterado por variacbes de tem-
peratura e de pressdo sem que seja alterada a composicao da matéria.

Cada uma dessas mudancas de estado recebe uma denominacao particular:

1.3.4.1 Fusao
E a passagem da fase solida para a liquida. Exemplo: derretimento do gelo.

1.3.4.2 Vaporizacao
E a passagem da fase liquida para a fase gasosa.

Observacao: a vaporizacao pode receber outros nomes, dependendo das
condi¢cbes em que o liquido se transforma em vapor.

a) Evaporacao — é a passagem lenta do estado liquido para o estado de
vapor que ocorre predominantemente na superficie do liquido, sem causar
agitacao ou surgimento de bolhas no seu interior. Por isso, € um fenémeno
de dificil visualizacdo. Exemplo: bacia com d4gua em um determinado local,
roupas no varal.

b) Ebulicao — é a passagem rapida do estado liquido para o estado de vapor,
geralmente obtida pelo aquecimento do liquido e percebida pela ocorréncia
de bolhas. Exemplo: fervura da dgua para preparacdo do café.

1.3.4.3 Sublimacao
E a passagem da fase solida diretamente para a fase gasosa e vice-versa.
Exemplo: naftalina e o iodo.

1.3.4.4 Liquefacao ou condensacao
E a passagem da fase gasosa para a fase liquida. Exemplo: nevoeiro.

1.3.4.5 Solidificacao

E a passagem da fase liquida para a fase sélida. Exemplo: 4gua liquida for-
mando o gelo.
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Diminuicao da temperatura e/ou aumento da pressao

Ressublimacao

Fusao Vaporizacao
SOLIDO LIQUIDO GASOSO
Solidificacao Liquefacao ou
condensacao
Sublimacao

Aumento da temperatura e/ou diminuicao da pressao

Figura 1.4: Esquema dos estados fisicos da matéria
Fonte: CTISM

1.3.5 Diferenca entre gas e vapor

1.3.5.1 Vapor

Nome dado a matéria no estado gasoso, quando é capaz de existir em equilibrio
com o liquido ou com o sélido correspondente, podendo sofrer liquefacao
pela simples reducao de temperatura ou aumento da pressao.

1.3.5.2 Gas
Fluido, elastico, impossivel de ser liquefeito sé por aumento de pressao ou s6
por diminuicdo de temperatura, o que o diferencia do vapor.

1.4 Classificacoes da matéria

1.4.1 Elemento quimico

A cada elemento é dado um Unico simbolo quimico. Os simbolos quimicos
com uma Unica letra sao escritos em maiusculo, por exemplo: H, B, C, N;
para elementos escritos com duas letras a primeira letra é escrita maiuscula
e a segunda minuscula, por exemplo: He, Be.

1.4.2 Composto

A maioria dos elementos se interage para formarem compostos. As proporcoes
dos elementos nos compostos sao as mesmas, independentemente de como o
composto foi formado. Lei da Composicao Constante (ou Lei das Proporcoes
Definitivas): a composicdo de um composto puro é sempre a mesma.
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1.4.3 Substancias

Como ja vimos um conjunto de atomos com as mesmas propriedades quimicas
constitui um elemento quimico, e cada substancia é caracterizada por uma
proporcdo constante desses elementos.

1.4.3.1 Substancia pura

Tipo de matéria formada por unidades quimicas iguais sejam atomos, sejam
moléculas, e por esse motivo apresentam propriedades fisicas e quimicas
préprias.

As substancias puras podem ser classificadas como:

e Simples - ¢ a substancia formada por um ou mais 4tomos de um mesmo
elemento quimico. Exemplo: gas hélio (He), gas oxigénio (O,).

e Compostas — é a substancia formada por dois ou mais elementos quimi-
cos. Exemplo: géas cianidrico (HCN), 4gua (H,0).

[ N ) N @
® ((./)» )'/// ) Q Q : gd N
) . AN A % \\
@ s (@D = ¢ e S
) ¢ 74 JE
I\ N . AN W @ 9
@) NI 9/ { N
2 S
Atomos de Moléculas de Moléculas de Mistura de
um elemento um elemento um composto elementos e
composto

Figura 1.5: Representacao microscopica dos atomos, moléculas e a formacao da mistura
Fonte: CTISM

1.4.4 Misturas
Mistura é formada por duas ou mais substancias, cada uma delas sendo deno-
minada componente. A maioria dos materiais que nos cercam sao misturas.

1.4.4.1 Tipos de misturas

Em relacao ao aspecto visual de uma mistura, é possivel classifica-la de acordo
com o seu numero de fases. Fase é cada uma das porcdes que apresenta
aspecto visual homogéneo (uniforme), e o qual pode ser continuo ou nao,
mesmo quando observado ao microscépio comum.
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Figura 1.6: Mistura homogénea e heterogénea
Fonte: CTISM

1.4.5 Sistemas
1.4.5.1 Sistemas homogéneos
Apresenta aspecto continuo, ou seja, é constituido por uma Unica fase.

1.4.5.2 Sistemas heterogéneos

Apresenta apenas um aspecto descontinuo, ou seja, € constituido por mais
de uma fase.

Aula 1 - A matéria e suas caracteristicas 21

Misturas homogeéneas:
http://lwww.youtube.com/watc
h?v=6jKT7bQSZG0&feature=
channel

Misturas heterogéneas:
http://lwww.youtube.com/watch
?2v=yop50rJvZRQ&feature=cha
nnel_page
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Matéria
v

 Etaia unormer
Nao / \ Sim

Mistura
heterogénea

Homogénea

\

Nao / \ Sim

Substancia Mistura homogénea
pura (solucao)

¥

Nao / \ Sim

Elemento Composto

Figura 1.7: Classificacdo da matéria
Fonte: CTISM

1.5 Transformac¢oes da matéria

A matéria pode passar por transformacdes, que podem ser divididas em
fendmenos fisicos e fendmenos quimicos.

No fendmeno fisico, a composicao da matéria ndo passa por alteracdes.
Exemplo: Folha de papel rasgada, gelo derretendo.

No fendmeno quimico, a composicao da matéria sofre alteracoes.

Exemplo: Folha de papel queimada, palha de aco enferrujada, o apodrecimento
de um alimento, fabricacdo do pao.
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1.6 Propriedades da matéria
Propriedades sao caracteristicas que, em conjunto, definem a espécie de
matéria. Podemos dividi-las em trés grupos: gerais, funcionais e especificas.

1.6.1 Propriedades gerais
Sao as propriedades inerentes a toda espécie de matéria.

1.6.1.1 Massa
E a grandeza que usamos como medida da quantidade de matéria de um
corpo ou de um objeto.

1.6.1.2 Extensao
Espaco que a matéria ocupa, ou seja, seu volume.

1.6.1.3 Impenetrabilidade
E o fato de que duas porcées de matéria ndo podem ocupar 0 mesmo espaco
ao mesmo tempo.

1.6.1.4 Divisibilidade
Toda matéria pode ser dividida sem alterar a sua constituicdo (até certo limite).

1.6.1.5 Compressibilidade
O volume ocupado por uma porcao de matéria pode diminuir sob a acdo de
forcas externas.

1.6.1.6 Elasticidade
Se a acdo de uma forca causar deformacao na matéria, até certo limite, ela
podera retornar a forma original.

1.6.2 Propriedades funcionais

S&o propriedades comuns a determinados grupos de matéria, identificadas
pela funcao que desempenham. A Quimica se preocupa particularmente com
essas propriedades. Podemos citar como exemplo de propriedades funcionais
a acidez, a basicidade, a salinidade de algumas espécies de matéria.

1.6.3 Propriedades especificas
Sao propriedades individuais de cada tipo particular de matéria.
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1.6.3.1 Organolépticas

Sao aquelas capazes de impressionar 0s nossos sentidos, como a cor, que
impressiona a visdo, o sabor e o odor, que impressionam o paladar e o olfato
respectivamente, e a fase de agregacdo da matéria, que pode ser sélida (po,
pasta), liquida ou gasosa e que impressiona o tato.

1.6.3.2 Quimicas

Sao propriedades responsaveis pelos tipos de transformacao que cada matéria
é capaz de sofrer. Por exemplo, o vinho pode se transformar em vinagre; o
ferro pode se transformar em aco, mas o vinho ndo pode se transformar em
aco nem o ferro em vinagre.

1.6.3.3 Fisicas

Sao certos valores constantes, encontrados experimentalmente, para o com-
portamento de cada tipo de matéria, quando submetida a determinadas
condicoes. Essas condicdes ndo alteram a constituicao da matéria, por mais
adversas que sejam. Por exemplo: sob a pressao de 1 atmosfera, a 4gua passa
de liquida para gasosa a temperatura de 100°C, sempre.

Resumo

Nesta primeira aula estudamos o conceito de matéria e os diversos estados
fisicos em que ela se encontra: sélido, liquido e gasoso. Observamos que a
matéria pode mudar de estado fisico e que a mesma pode ter uma constituicdo

homogénea e heterogénea. Por fim, estudamos as propriedades da matéria,
as quais foram divididas em gerais, funcionais e especificas.

Atividades de aprendizagem
1. Defina o que é matéria.

2. Esquematize o modo como a matéria muda de estado fisico em decor-
réncia da mudanca de temperatura.

3. Quais dos fenébmenos abaixo envolvem transformagdes quimicas:
a) Combustao da gasolina
b) Fusao do gelo

¢) Digestao dos alimentos
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d) Acender um fésforo

e) Ferver a agua

f) Formacao da neve

4. Uma amostra de agua com sal de cozinha tem o mesmo aspecto que o
contetddo de um copo que possui apenas agua; por esse motivo, ambos
sao classificados como matérias homogéneas. Torna-se possivel deduzir
gue o aspecto homogéneo de um material é suficiente para classifica-lo
como mistura ou material puro?

5. Considerando-se a reacao:

C+H,O0—=> CO+H,

Entre reagentes e produtos estao presentes:

a) 2 substancias simples e 2 compostas.

b) 1 substancias simples e 3 compostas.

) 3 substancias simples e 1 compostas.

d) 4 substancias simples.

e) 4 substancias compostas.
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Aula 2 - Estrutura atomica da matéria

Objetivos

Conhecer a estrutura atébmica da matéria a partir dos modelos ato-
micos, e analisar por que surgiram varios modelos.

2.1 Os primeiros modelos atomicos

Fil6sofos da Grécia Antiga ja admitiam que toda matéria fosse formada
por minusculas particulas indivisiveis que foram denominadas atomos (a
palavra &tomo, em grego, significa indivisivel).

Ao longo dos séculos XIX e XX, cientistas esbocaram modelos do atomo,
mas nenhum deles conseguiu ver como era exatamente o atomo. Os
modelos serviam para explicar diversos resultados experimentais e possi-
bilitando a realizacdo de previsdes. A medida que algum detalhe novo era
descoberto, esbocava-se um novo modelo, com uma quantidade maior
de detalhes.

Em 1803 o cientista inglés John Dalton esbocou um primeiro modelo
atébmico. Surgia entao a teoria atémica classica da matéria. Segundo essa
teoria, quando olhamos, por exemplo, para um graozinho de areia, deve-
mos imagina-lo como sendo formado por um aglomerado de um ndmero

enorme de atomos. Os postulados da Teoria Atémica de Dalton sao:

e A matéria é formada por particulas extremamente pequenas chamadas
atomos;

e Os atomos sao esferas macicas, indestrutiveis e intransformaveis;

* Atomos que apresentam mesmas propriedades (tamanho, massa e for-
ma) constituem um elemento quimico;

e Atomos de elementos diferentes possuem propriedades diferentes;
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e Os 4tomos podem se unir entre si, formando “atomos compostos”;
e Uma reacdo quimica nada mais é do que a uniao e separacao de atomos;

e A teoria de Dalton ndo apenas explicava como eram os dtomos, mas
também como eles se combinavam. De acordo com sua teoria, &tomos
do mesmo elemento se repeliam e os diferentes que possuiam afinidade
se atraiam.

As limitacées do modelo de Dalton estavam na imposicdo de uma extrema
simplicidade em relacdo ao mesmo e em nao contemplar a natureza elétrica
da matéria.

Figura 2.1: Modelo atémico de John Dalton
Fonte: CTISM

2.2 Modelo atomico de Thomson

Em 1903, o cientista inglés Joseph J. Thomson, baseado em experiéncias
realizadas com gases e que mostraram que a matéria era formada por cargas
elétricas positivas e negativas, modificando o modelo atdmico de Dalton.
Segundo Thomson, o &tomo seria uma esfera macica e positiva com as cargas
negativas distribuidas ao acaso, na esfera. A quantidade de cargas positivas
e negativas seria igual e, dessa forma, o atomo seria eletricamente neutro. O
modelo proposto por Thomson ficou conhecido como “pudim com passas”.
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Figura 2.2: Modelo atémico de Thomson
Fonte: CTISM

A limitacdo do modelo de Thomson foi evidenciada por Rutherford.

2.3 Modelo atomico de Rutherford

Em 1911, o cientista neozelandés Ernest Rutherford, utilizando os fendmenos
radiativos no estudo da estrutura atdmica, descobriu que o 4tomo nao seria
uma esfera macica, mas uma esfera formada por uma regido central, chamada
nucleo atdbmico e uma regido externa ao nucleo chamada eletrosfera. No
nucleo atdmico estariam as particulas positivas, os prétons, e na eletrosfera
as particulas negativas, os elétrons.
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Figura 2.3: Experiéncia de Rutherford
Fonte: CTISM

Para chegar a essas conclusdes Rutherford e seus colaboradores bombar-
dearam laminas de ouro com particulas o (2 prétons e 2 néutrons) utilizando
a aparelhagem esquematizada anteriormente.

De acordo com o modelo de Thomson, todas as particulas alfa deveriam
atravessar a matéria. Rutherford observou que a grande maioria das particulas
atravessava normalmente a lamina de ouro que apresentava aproximadamente
10™ cm de espessura. Outras particulas sofriam pequenos desvios e outras, em
numero muito pequeno, batiam na lamina e voltavam. O caminho seguido
pelas particulas a. podia ser detectado pelas cintilacoes que elas provocavam
no anteparo de sulfeto de zinco.
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Comparando o numero de particulas lancadas com o nimero de particulas
que sofriam desvios, Rutherford calculou que o raio do 4tomo deveria ser
10.000 a 100.000 vezes maior do que o raio do nucleo, ou seja, o atomo
seria formado por espacos vazios. Por esses espacos vazios a grande maioria
das particulas atravessava a lamina de ouro.

Os desvios sofridos pelas particulas eram devidos as repulsoes elétricas entre
0 nucleo (positivo) e as particulas o também positivas, que a ele se dirigiam.
O modelo de Rutherford ficou parecido com o sistema solar, onde o sol seria
o nucleo e os planetas seriam os elétrons.

Figura 2.4: Modelo atomico de Rutherford
Fonte: CTISM

2.3.1 Particulas elementares

A experiéncia de Rutherford mostrou que no nucleo atémico além do préton
deveria existir outra particula. Esta foi descoberta em 1932 pelo cientista inglés
James Chadwick e recebeu o nome de néutron.

Protons, elétrons e néutrons sao as principais particulas presentes num atomo.
Elas sdo chamadas particulas elementares ou subatomicas e suas principais
caracteristicas sao:

Quadro 2.1: Principais caracteristicas das particulas elementares

Carga elétrica

Particula Massa (grama) Massa relativa (Coulomb) Carga relativa
Préton (p+) 1,7.10% 1 +1,6.10"° +1
Néutron (n°) 1, 7.l 1 0 0
Elétron (e-) 9,1.102 1/1840 -1,6.101 -1
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Observe que as particulas presentes no nucleo atébmico apresentam a mesma
massa e que ela é praticamente 2.000 vezes maior do que a massa do elétron.
A massa de um atomo esta praticamente concentrada numa regido extrema-
mente pequena do atomo: o nucleo atémico.

A quantidade atémica de prétons e elétrons presentes num atomo é a mesma,
o que faz com que ele seja eletricamente neutro.

2.4 Modelo atomico de Bohr

Em 1913, o fisico dinamarqués Niels Bohr, ao estudar espectros de emissao
de certas substancias, modificou o modelo de Rutherford. No inicio do século
XX, era fato conhecido que a luz branca (luz solar, por exemplo) podia ser
decomposta em diversas cores. Isso é conseguido fazendo com que a luz,
passe por um prisma. No caso da decomposicao da luz solar obtém-se um
espectro chamado espectro continuo. Ele é formado por ondas eletromag-
néticas visiveis e invisiveis (radiacdo, ultravioleta e infravermelho). Na parte
visivel desse espectro nao ocorre distincao entre as diferentes cores, mas uma
gradual passagem de uma para outra. O arco-iris ¢ um exemplo de espectro
continuo onde a luz solar é decomposta pelas gotas de agua presentes na
atmosfera. Como a cada onda eletromagnética esta associada certa quantidade
de energia, a decomposicao da luz branca produz ondas eletromagnéticas
com toda quantidade de energia.

Prisma Infravermelho invisivel
A\
= Vermelho )
\ Alaranjado
/Amal’e|0 Espectro
Luz Anteparo VAerdle visivel
branca com fenda - AU
s Anil
Violeta _

Ultravioleta invisivel

Figura 2.5: Decomposicao da luz solar formando um espectro continuo no visivel e invisivel
Fonte: CTISM

No entanto, se a luz que atravessar o prisma for de uma substancia como
hidrogénio, sédio, nednio, sera obtido um espectro descontinuo. Ele é caracte-
rizado por apresentar linhas coloridas separadas. Em outras palavras, somente
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alguns tipos de radiacdes luminosas sao emitidas, isto €, somente radiacoes
com valores determinados de energia sao emitidas.

Baseado nessas observacoes experimentais, Bohr elaborou um novo modelo
atébmico cujos postulados sao:

Na eletrosfera os elétrons ndo se encontram em qualquer posicao. Eles
giram ao redor do nucleo em 6rbitas fixas e com energia definida. As 6r-
bitas sdo chamadas camadas eletronicas, representadas pelas letras K, L,
M, N, O, P e Q a partir do nucleo, ou niveis de energia representados pe-
los numeros 1, 2, 3, 4... respectivamente (nUmeros quanticos principais);

e

ARRRN
JTTT

6 7

Figura 2.6: Representacao das camadas eletrénicas
Fonte: CTISM

Os elétrons, ao se movimentarem numa camada eletrénica, ndo absor-
vem nem emitem energia;

Os elétrons de um atomo tendem a ocupar as camadas eletrénicas mais
préoximas do nucleo, isto é, as que apresentam menor quantidade de
energia;

Um atomo esta no estado fundamental, quando seus elétrons ocupam as
camadas menos energéticas;

Quando um atomo recebe energia (térmica ou elétrica), o elétron pode
saltar para uma camada mais externa (mais energética). Nessas condi-
¢des 0 atomo se torna instavel. Dizemos que o atomo se encontra num
estado excitado;
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Figura 2.7: Representacao do elétron de um atomo quando esse recebe energia
Fonte: CTISM

luminosa

S J

Figura 2.8: Representac¢ao da volta do elétron para sua camada de origem liberando energia
Fonte: CTISM
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Os postulados apresentados permitem explicar a existéncia dos espectros de
emissao descontinuos onde o elétron ocupa determinadas 6rbitas em que as
transicoes eletrénicas (ida e volta do elétron) ocorrem em nimero pequeno,
0 que acaba produzindo somente alguns tipos de radiacao eletromagnética
e ndo todas como no espectro continuo.

O modelo de Bohr ampliou de maneira significativa o modelo proposto por
Ruhterford, retirando a sua grande limitacao: a instabilidade. Além disso,
esse modelo teve a capacidade de explicar com sucesso o espectro do atomo
de hidrogénio. Porém, apesar de ser realmente grande esse sucesso, logo
apareceram sérias limitacoes. A principal estava no fato de nédo ser possivel
prever, com precisao, as linhas dos espectros de dtomos com mais de um
elétron.

2.4.1 Conceitos

2.4.1.1 Préton

Particula nuclear com carga positiva igual, em grandeza, a do elétron. Junto
com o néutron, esta presente em todos os nucleos atémicos (exceto o do hidro-
génio, que nao tem néutron). A massa de um préton é de 1,6726 x 107% kg,
ou seja, 1.836 vezes a do elétron. O numero atébmico de um elemento indica
o numero de prétons em seu nucleo e determina de que elemento se trata.

2.4.1.2 Néutron

E uma das particulas fundamentais que compdem a matéria. Sua massa é de
1,675 x 10°” kg, aproximadamente 0,125% maior que a do préton. Nao tem
carga elétrica. E uma particula constituinte de todos os nucleos, exceto o do
hidrogénio comum. Os néutrons livres, que formam parte de um nucleo, sao
produzidos em reacdes nucleares. Quando é expulso do nucleo, o néutron é
instavel e se desintegra para dar lugar a um préton, a um elétron e a um neu-
trino. O uso de feixes de néutrons é uma ferramenta importante em campos
tao diversos quanto o da paleontologia, da arqueologia e a da histéria da arte.

2.4.1.3 Elétron

Tipo de particula elementar que, junto com os prétons e os néutrons, forma
0s atomos e as moléculas. Intervém em uma grande variedade de fendmenos.
Os elétrons tém uma massa em repouso de 9,109 x 10”' kg e uma carga
elétrica negativa de 1,602 x 10™"° Coulomb.
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2.5 Modelo atéomico atual

A teoria de Bohr explicava muito bem o que ocorria com o atomo de hidro-
génio, mas mostrou-se inadequada para esclarecer os espectros atdbmicos de
outros atomos com dois ou mais elétrons.

Os estudos sobre foto emissdo de Einstein levaram a interpretacdo de que a
luz apresentava carater duplo. Dependendo do experimento, a luz poderia se
comportar como particula (féton) ou onda (radiacdo). Para explicar o efeito
fotoelétrico, é necessario considerar que a luz tem sua energia quantizada
e “trocada” em quantidades unitarias, que chamamos de foétons, enquanto
fendmenos como interferéncia e difracao a luz sdo explicados apenas consi-
derando que a luz se desloca na forma de ondas. Essa caracteristica dual é
chamada dualidade onda-particula.

Baseado nas idéias de Einstein para o féton, de Broglie partiu da hipdtese
de que os elétrons seriam ondas estacionarias com comprimento de onda:

Onde: h e a constante de Planck e p a quantidade de movimento do elétron.
Sendo assim, o elétron pode ser interpretado como uma onda de matéria
e pode sofrer reflexdo, difracdo, interferéncia e polarizacdo como qualquer
outra onda.

Desta maneira considerando que o elétron se comporte como onda, nao é
possivel especificar a posicao de uma onda em um dado instante, ou seja,
podemos determinar seu comprimento de onda, sua energia, 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 tentassemos determinar sua posicao e velocidade num determinado ins-
tante, os proprios instrumentos de medicao iriam alterar essas determinacoes.

Assim, Werner Heisenberg em 1927 enunciou o chamado Principio da Incerteza:

N&ao é possivel determinar a velocidade e a posicao de um elétron, simulta-
neamente, num mesmo instante.
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Em 1926, Erwin Schrodinger, devido a impossibilidade de calcular a posicao
exata de um elétron na eletrosfera, desenvolveu uma equacdo de ondas
(equacao muito complexa, envolvendo calculo avancado), que permitia
determinar a probabilidade de encontrarmos o elétron numa dada regiao
do espaco.

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

2.5.1 Numeros quanticos

NUmeros quanticos descrevem as energias dos elétrons nos atomos. Em
um mesmo atomo nao existem dois elétrons com 0s mesmos numeros
quanticos.

Schrédinger propds que cada elétron em um atomo tem um conjunto de
quatro numeros quanticos que determinam sua energia e o formato da sua
nuvem eletrénica. Sao eles:

2.5.1.1 Numero quantico principal (n)

O numero quantico principal esta associado a energia de um elétron e indica
em que nivel de energia esta o elétron. Quando n aumenta, a energia do
elétron aumenta e, na média, ele se afasta do ntcleo. O nimero quantico
principal (n) assume valores inteiros, comecando por 1.

n=1,2, 3 456,7..
K.L M, N, O, PQ

2.5.1.2 Numero quantico secundario (L)

Cada nivel energético é constituido de um ou mais subniveis, que sao repre-
sentados pelo numero quantico secundario, associado ao formato geral da
nuvem eletrénica.

Como os nimeros quanticos n e L estao relacionados, os valores do nimero
guantico L serdo numeros inteiros, comecando por O (zero) e indo até um

maximo de (n —1).

L=0,1,2,...(N-1)
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Para os atomos conhecidos, teremos:

L=%,1,2, 3
s, p, d, f (tipo de subnivel)

O nUmero méximo de elétrons em cada subnivel é:

Subnivel S p d f

N° maximo de elétrons 2 6 10 14

2.5.1.3 Numero quantico magnético (m)
Esta associado a regiao de maxima probabilidade de se encontrar o elétron,
denominada orbital.

Cada orbital comporta no maximo 2 elétrons e é representado graficamente
por caixinhas (O ). Os orbitais estao relacionados com os subniveis; por esse
motivo, os valores de m variam de —L a + L.

Quadro 2.2: Numeros quanticos magnéticos para os subniveis

Tipo de subnivel Valores de m Quantidade de orbitais
s 0 1
p -1,0, +1 3
d -2,-1,0,+1, +2 5
f -3,-2,-1,0,+1,+2, +3 7

2.5.1.4 Numero quantico spin (s)

Indica a orientacao do elétron ao redor do seu préprio eixo. Como existem
apenas dois sentidos possiveis, este nimero quantico assume apenas os valores
-¥%2 e +%, indicando a probabilidade do 50% de o elétron estar girando em
um sentido ou no outro.

2.5.2 Distribuicao eletronica

A distribuicao (configuracao) eletrénica nos descreve o arranjo dos elétrons
em um atomo, fornecendo o nimero de elétrons em cada nivel principal e
subnivel. Os elétrons preenchem os subniveis em ordem crescente de ener-
gia. Um subnivel deve estar totalmente preenchido para, depois, iniciarmos
o preenchimento do subnivel seguinte.

O cientista Linus Pauling formulou um diagrama que possibilita distribuir os
elétrons em ordem crescente de energia dos niveis e subniveis.
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Figura 2.9: Diagrama de Linus Pauling

Fonte: CTISM

Ordem de preenchimento
dos orbitais atémicos

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

energia.

A distribuicdo eletronica em orbitais deve ser feita de acordo com dois conceitos:

Principio da exclusao de Pauli — num orbital existe no maximo 2 elé-
trons com spins opostos.

Regra de Hund - os orbitais de um mesmo subnivel sao preenchidos
de modo que se obtenha o maior nimero possivel de elétrons isolados

(desemparelhados).

2.5.2.1 Distribuicao eletronica em atomos neutros

Para fazermos a distribuicao eletronica de um atomo neutro, devemos conhe-
cer o seu numero atémico (Z) e, consequentemente, seu numero de elétrons,
distribuindo-os em ordem crescente de energia dos subniveis, segundo o

diagrama de Pauling.
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Exemplos:

4Be 13Al s6Fe
/ /
152"’.-\" 152"',-." ,:”N:
@) - K

Figura 2.10: Exemplos utilizando o diagrama de Pauling
Fonte: CTISM

2.5.2.2 Distribuicao eletronica em ions

A distribuicao eletrénica de fons é semelhante a dos atomos neutros. Lem-
brando que um ion é formado a partir da perda ou ganho de elétrons que
ocorre com um atomo e que os elétrons serao retirados ou recebidos sempre
da Ultima camada eletronica (mais externa), chamada camada de valéncia, e
nao do subnivel mais energético. Teremos, por exemplo, a seguinte distribui-
cao para o ion Na* e o Cl:

11Na 1Na” 17Cl 17C1
152 152 152 1%
252 2p° 252 2p®  2s? 2p° 252 2p°
3s' 3s? 3p° 3s% 3p°
Perde 1 e na Ganha 1 e na
camada de valéncia camada de valéncia
Resumo

Nesta aula foram abordadas as diversas teorias da evolucdo atdbmica, como a
teoria de Dalton, Thomson, Rutherford e Bohr. Ao final, foi possivel observar
como o atomo é constituido e de que maneira os elétrons estdo dispostos
ao redor do nucleo atémico.

40 Quimica |



Atividades de aprendizagem

1. Relacione os nomes dos cientistas as alternativas a seguir: Dalton,
Thomson, Chadwick, Rutherford, Niels Bhor.

a) E o descobridor do néutron.

b) Seu modelo atémico era semelhante a uma bola de bilhar.

¢) Seu modelo atémico era semelhante a um pudim de passas.

d) Criou um modelo para o atomo semelhante ao sistema solar.

e) Os elétrons giram em torno do nucleo em determinadas orbitas.

2. Faca a distribuicao eletrénica em subniveis de energia:

a) O

b) 35Br

c) +Na

d) 4oZr

3. Indique a alternativa que representa um conjunto de nimeros quanticos
permitido:

a)n=3;L=0;m=1;S=+%
b)n=3;L=4; m=1; S=+%
cn=3;L=3; m=0; S=+%
d)n=3;L=2; m=1;S=+"

e)n=4; L=0; m=3;S=-%
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4. A alternativa que mostra corretamente a quantidade maxima de elétrons
do terceiro nivel e do subnivel com L =1 é:

a)8e?2
b)6e 18
c)18e 16
d)2e8
e)18e?2

5. Uma boa descricao para o elétron no modelo atémico atual é considera-lo
como:

a) Uma particula que gira ao redor do nucleo em érbitas circulares ou elipticas.
b) Uma particula estatica.
¢) Tendo um comportamento dualistico: particula-onda.

d) Uma radiacao eletromagnética semelhante aos raios X.
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Aula 3 - Tabela periddica e as
propriedades periddicas

Objetivos

Entender a construcdo da tabela periddica, como uséa-la e suas
caracteristicas.

3.1 Tabela periodica

Ja tentou procurou na lista 0 nome de um agrotdxico sem saber o nome dele?
Nao é tao dificil quanto parece. Quem souber consultar o indice de assuntos,
encontrara o agrotodxico por sua classificacdo e nao precisara folhear o catdlogo
do inicio ao fim. Consultar a tabela periédica é parecido.

Na tabela periédica, os elementos estdo organizados em ordem crescente de
numeros atémicos. Ela é organizada por colunas, denominadas grupos, e linhas
horizontais, denominadas periodos. Os grupos correspondem a conjuntos de
elementos cujos atomos formam substancias com propriedades fisicas e/ou
guimicas semelhantes.

Em uma lavoura, os vegetais sao constituidos de substancias formadas por
atomos de varios elementos quimicos retirados do solo. Conhecendo as carac-
teristicas dos elementos através da tabela periddica podem-se conhecer quais
estao presente nos vegetais, no solo interferindo diretamente de maneira
positiva no desenvolvimento de novas tecnologias.

3.2 Histdria da tabela peridédica

Nos anos iniciais de 1800, os cientistas ja conheciam um numero considera-
vel de elementos, inclusive algumas de suas propriedades quimicas e fisicas.
Surgiu, entdo, a necessidade de se organizarem os elementos em uma tabela,
de modo a se obterem grupos de elementos que apresentassem propriedades
guimicas semelhantes.

Varios trabalhos foram produzidos nesse sentido, mas, dois deles, realizados
independentemente, tiveram valor fundamental no desenvolvimento do
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conceito de periodicidade quimica para construir a tabela periédica dos
elementos. Foram os trabalhos efetuados por Lothar Meyer (alemao) e Dimitri
lvanovich Mendeleev (russo).

Ambos listaram os elementos em ordem crescente de suas massas atdbmicas e
observaram que, quando varias propriedades eram representadas graficamente
em funcao da massa atébmica, se obtinha, para cada caso, uma curva periédica.

O trabalho realizado por Mendeleev foi tdo profundo e minucioso que acabou
sendo utilizado como base da tabela periédica moderna, chegando a prever
a existéncia de elementos ainda nao conhecidos na época, como o galio
(chamado por ele de Eka-aluminio) e o germanio (Eka-silicio), prevendo suas
propriedades com grande precisao.

Comparando a tabela formulada por Mendeleev e a tabela periédica atual,
encontramos trés situacdes nas quais os elementos se encontram fora da
sequéncia crescente em relacao a massa atébmica: o argénio (39,948) ante-
cede o potassio (39,098); o cobalto (58,933) antecede o niquel (58,693); e 0
teltrio (127,60) antecede o iodo (126,90).

Estas divergéncias foram resolvidas, em 1914, por um inglés, H. G. J. Moseley,
que, a partir do estudo dos espectros de emissao de varios elementos, conse-
guiu determinar a quantidade de prétons que cada elemento quimico possuia.

Com a determinacao do numero de prétons (nUmero atdémico Z) de cada
elemento, ele pdde comprovar que as propriedades periddicas eram em fun-
¢do do numero atdémico crescente e ndo da massa atbmica, como tinha sido
estabelecido por Mendeleev.

A Lei Periddica é estabelecida nestes termos:

“As propriedades dos elementos quimicos sdao uma funcao periédica do
numero atébmico”.

Isso significa que, quando os elementos sao ordenados em ordem crescente de
numeros atémicos, observa-se uma repeticao periédica de suas propriedades.
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Historia da tabela periddica:

http://www.vestibulandoweb.

com.br/quimica/teoria/historia-

tabela-periodica.asp
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Figura 3.1

Fonte: CTISM
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3.2.1 Classificacao periodica dos elementos

Os elementos encontram-se dispostos em ordem crescente de numero ato-
mico, e suas posicoes sao estabelecidas por suas distribuicoes eletrénicas.

A tabela periédica atual é formada por:

Sete linhas horizontais, chamadas de periodos. Cada periodo, exceto o pri-
meiro, comeca com um metal alcalino e termina exceto o ultimo que ainda

se encontra incompleto, com um gas nobre.

No 6° periodo, incluir a série dos lantanideos e no 7°, a série dos actinideos
gue estao indicados abaixo da tabela.

As 18 colunas verticais sao denominadas de grupos ou familias. Os elementos
gue 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 | a VIII. Por exemplo, o Escandio
(Sc) pertence ao grupo lll, subgrupo B, ou simplesmente IlIB, enquanto o Boro
(B) pertence ao grupo lll, subgrupo A, ou simplesmente IlIA. Recentemente,
a American Chemical Society recomendou a substituicdo dos algarismos

romanos por nimeros de 1 a 18, para indicar as familias da tabela peri¢dica.

Por exemplo: o magnésio pertence a familia llA ou 2; o carbono, a familia
IVA ou 14.

Algumas familias recebem denominacdes especiais:
e |Aou 1= metais alcalinos

* |IA ou 2 = metais alcalino-terrosos

e |IIA ou 13 = familia do boro

e VA ou 14 = familia do carbono

e VA ou 15 = familia do nitrogénio

e VIA ou 16 = calcogénios
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e VIIA ou 17 = halogénios
e VIIIA ou 18 = gases nobres

O hidrogénio nao pertence a familia dos metais alcalinos e ndo se encaixa em
nenhum outro grupo, uma vez que possui propriedades diferentes de todos
os demais elementos quimicos.

Elementos naturais — sdo encontrados na natureza.
Elementos artificiais — sao produzidos em laboratérios.
Os elementos artificiais sdo classificados em:

Cisuranicos — apresentam numero atdmico abaixo do uranio (Z = 92). Sao:
0 tecnécio (Z = 43), astato (Z = 85), francio (Z = 87) e o promécio (Z =61).

Transuranicos — apresentam nimero atémico acima do uranio (Z = 92). O
uranio é o ultimo elemento natural, portanto todos os elementos com nimero
atémico acima do urénio sao artificiais.

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

3.2.1.1 Metais

Representam mais de 70% dos elementos da tabela, sendo a eletropositividade
(tendéncia de doar elétrons) a principal caracteristica. Sdo bons condutores
de calor e eletricidade e sua condutividade elétrica diminui com o aumento
da temperatura; sao ducteis e maleaveis; solidos a temperatura ambiente,
com excecao do mercurio que é liquido. Geralmente apresentam menos de
quatro elétrons na camada de valéncia. Como consequéncia, esses elementos
possuem tendéncia para perder elétrons (oxidacao), transformando-se em
fons positivos (cations).

3.2.1.2 Nao metais

Representa cerca de 11% da tabela. Nao sao maleaveis nem ducteis e tém
como principal caracteristica a eletronegatividade (tendéncia a recebe elétrons).
Esses elementos ndo conduzem corrente elétrica ou calor (sdo isolantes). Em
geral apresentam quatro ou mais elétrons na ultima camada. Assim, possuem
tendéncia para receber elétrons (reducao), tornando-se fons negativos (anions).
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Sélidos: C, P S, Se, |
Liquido: Br
Gasoso: H, N, O, F, Cl

Os elementos hidrogénio, nitrogénio, oxigénio, fltor, cloro, bromo e iodo ndo
sao encontrados livres na natureza, e sim combinados, formando moléculas
ou substancias simples.

3.2.1.3 Semimetais

Possuem propriedades intermediarias entre as de um metal e um ndo metal.
Sua condutividade elétrica é pequena e tende a aumentar com a elevacao
da temperatura, sao todos solidos em temperatura ambiente. Sao seis os ele-
mentos considerados semimetais: boro (B) silico (Si), germanio (Ge), arsénio
(As), antimonio (Sb) e telurio (Te). Seqgundo a classificacao atual, essa classe
nao é mais usada. Alguns elementos sao classificados como metais, outros
como ametais.

3.2.1.4 Gases nobres

Sao os elementos de maior estabilidade quimica da tabela periddica, em virtude
da configuracao eletronica de suas camadas de valéncia, que se completam
com oito elétrons (regra do octeto) ou com dois elétrons (caso exclusivo do He).

e Elementos representativos — os elementos dos grupos 1 e 2 e os de 13
a 18 sao chamados de representativos e seus dois primeiros elementos,
exceto no caso do grupo 18, sdo denominados tipicos, por apresentarem
bem as propriedades quimicas dos demais componentes de seus grupos.
Os atomos desses elementos constituem a maior parte das substancias
gue nos rodeiam.

e Elementos de transicao — os elementos dos grupos de 3 a 12 sao cha-
mados elementos de transicao, pois as suas substancias possuem pro-
priedades entre os dois primeiros grupos dos elementos representativos
e 0s grupos dos elementos representativos logo a seguir.

Os elementos das duas linhas separadas da tabela periédica pertencem, res-

pectivamente, ao sexto a ao sétimo periodos e sao denominados lantanideos
e actinideos ou elementos de transicdo interna.
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A Semimetais
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Figura 3.2: Classificacao dos elementos na tabela periédica

Fonte: CTISM

3.3 Propriedades aperiodicas
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Sao propriedades que sé aumentam ou sé diminuem a medida que crescem

0s numeros atomicos.

3.3.1 Massa atomica
Aumenta com o nimero atémico.

3.3.2 Calor especifico

Diminui a medida que o nUmero atdmico aumenta.

3.4 Propriedades periodicas

Sao as propriedades que variam em funcao do numero atémico, atingindo
valores maximos e minimos, de acordo com o periodo ocupado pelos elementos.
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3.4.1 Raio atomico

r

-

Figura 3.3: Representa¢do de como medir o raio atémico (r)
Fonte: CTISM

Observando a dificuldade de se medir o tamanho do raio de um &tomo isolado,
em que a eletrosfera nao possui um limite bem definido, o raio atémico pode ser
calculado considerando-se o empacotamento em sélidos de &tomos iguais, defi-
nindo as distancias entre os nucleos. Portanto, considera-se o raio atbmico como
sendo a metade da distancia entre os nucleos de dois atomos vizinhos e iguais.

O raio atomico cresce nas familias (ou grupos) no sentido em que cresce
0 numero atdbmico e, nos periodos, no sentido em que decresce o ndmero

atomico.

Quanto maior o nimero de camadas de um atomo, maior o seu raio atdmico.

a B\

<€
\ J

Figura 3.4: Sentido de crescimento do raio atdbmico nos periodos e grupos
Fonte: CTISM
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3.4.2 Raios idnicos

3.4.2.1 Raio de cation

Quando um atomo perde elétron, a repulsao da nuvem eletrénica diminui,
diminuindo o seu tamanho, inclusive pode ocorrer perda do Ultimo nivel de
energia e, quanto menor a quantidade de niveis, menor o raio.

Portanto: raio do 4tomo > raio do cation

1sNa 11 prétons 1uNa" 11 prétons
11 elétrons 1e) 10 elétrons
3 niveis de energia _e> 2 niveis de energia

5% 252 Zp° B! s 3s% 2p°
raio Na > raio Na*

3.4.2.2 Raio do anion
Quando um atomo ganha elétron, aumenta a repulsao da nuvem eletrénica,
aumentando o seu tamanho.

Portanto: raio do 4&tomo < raio do anion

c0 8 prétons ¢0% 8 protons
8 elétrons 10 elétrons
2 niveis de energia ’e 2 niveis de energia
ﬂ, expansao do nivel de energia
1s% 2s% 2p* 1s% 25% 2p°

3.4.2.3 ions isoeletrénicos

fons isoelétricos sao os que apresentam igual nimero de elétrons e, portanto,
0 numero de niveis € 0 mesmo. Assim, quanto maior for o nimero atémico,
maior sera a atracao do nucleo pela eletrosfera, e menor o raio.

12Mg** Na'™ oF"
12 prétons 11 prétons 9 protons
10 e 10 e 10 e

raio Mg**< raio Na < raio F’
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3.4.3 Energia de ionizacao
E a energia necessaria para retirar um elétron de um atomo (ou ion) isolado

no estado gasoso.

Quando retiramos um elétron de um dtomo eletricamente neutro (12 energia
de ionizacdo), se gasta certa quantidade de energia, a qual, geralmente, é
expressa em elétrons-volt (eV). Se formos retirar um segundo elétron (2% ener-
gia de ionizacao), se gasta uma quantidade maior de energia, pois, a medida
gue cada e- é retirado, o raio atdmico diminui.

a )

>
- >,

Figura 3.5: Sentido de crescimento da enerigia de ionizacdo nos periédos e grupos
Fonte: CTISM

Nas familias e nos periodos, a energia de ionizacdo aumenta conforme diminui
o0 raio atdbmico, pois, quanto menor o tamanho do 4tomo, maior a atracdo
do nucleo pela eletrosfera e, portanto, mais dificil retirar o elétron.
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3.4.4 Afinidade eletronica

a A\

>

- -

Figura 3.6: Sentido de crescimento da afinidade eletronica nos periédos e grupos
Fonte: CTISM

E a quantidade de energia liberada, quando um &tomo neutro isolado no
estado gasoso recebe um elétron.

A afinidade eletrénica pode ser entendida como a medida da intensidade
com gue o atomo captura o elétron.

Nas familias e nos periodos, a afinidade eletrénica aumenta com a diminuicao
do raio atdbmico, pois, quanto menor o raio, maior a atracao exercida pelo

nucleo. Com excecao dos gases nobres.

3.4.5 Eletronegatividade

a A\

>

- >

Figura 3.7: Sentido de crescimento da eletronegatividade nos periédos e grupos
Fonte: CTISM
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Eletronegatividade é a capacidade que um atomo possui de atrair para si o
par de elétrons compartilhado com outro atomo.

Nas familias e nos periodos, a eletronegatividade cresce conforme o elemento
apresenta 0 menor raio atdmico, com excecao dos gases nobres, pois a atracao
do nucleo pela camada de valéncia sera maior.

3.4.6 Eletropositividade

Eletropositividade ou carater metalico é a tendéncia de um atomo ceder
elétrons para outro, no instante de uma ligacao entre eles.
Sentido do crescimento:

e Grupos — de cima para baixo

e Periodos — da direita para esquerda

Figura 3.8: Sentido de crescimento da eletropositividade nos periodos e grupos
Fonte: CTISM

Resumo

Nessa aula foi apresentada a tabela periddica, a qual é utilizada para organizar
todos os elementos conhecidos. Esses elementos podem ser classificados em
metais, semimetais, gases nobres e nao metais. Foram estudadas também as
diversas propriedades periddicas dos elementos quimicos.
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Atividades de aprendizagem
1. Quais os elementos de maior raio: 3Li ou 19K? 11Na ou 17CI?

2. Quais as caracteristicas dos metais?

3. Na mesma familia da tabela periddica dos elementos quimicos, em geral:

a) A eletronegatividade cresce de cima para baixo.

b) A energia de ionizacdo diminui de cima para baixo.

¢) O tamanho dos d&tomos diminui de cima para baixo.

d) A afinidade eletrénica cresce de cima para baixo.

4. Umelemento AtemZ =11 e um elemento B tem Z = 37. Pode-se afirmar que:

a) A e B sao de mesma familia ou grupo.

b) O elemento A pertence a serie dos elementos de transicao.

c) A e B sdo do mesmo periodo.

d) O raio atémico de A é maior que o de B.

e) O elemento B pertence aos metais alcalino-terrosos.

5. O elemento quimico Z = 54 possui em sua camada de valéncia (Ultima ca-
mada) a configuracao 5s2 5p®. Os elementos Z = 52 e Z = 56 pertencem,
respectivamente, as familias dos:

a) Calcogénios e alcalino-terrosos.

b) Halogénios e alcalinos.

) Halogénios e alcalino-terrosos.

d) Calcogénios e alcalinos.

e) Calcogénios e halogénios.
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Aula 4 - Ligacoes quimicas

Objetivos

Entender por que e como os 4&tomos se ligam.

4.1 Ligacoes entre atomos

O planeta Terra tem cerca de 4000 minerais conhecidos. Eles podem ser
constituidos por substancias simples — ouro (Au), diamante (C), grafite (C),
enxofre (Sg), etc. — ou por substancias compostas, como pirita (FeS,), quartzo
(Si0,), 4gua (H,0), etc. A maior parte dos minerais é classificada como silicatos,
substancias constituidas por atomos de silicio, oxigénio e um ou mais metais.

Através da combinacao dos dtomos desses elementos quimicos, em proporcoes
diversas, que se forma a grande quantidade de minerais da crosta terrestre, os quais
sao constituidos principalmente por dtomos de dez elementos quimicos (oxigénio,
silicio, aluminio, ferro, célcio, potassio, sédio, magnésio, titanio, hidrogénio).

Se 4tomos de um mesmo elemento ou de elementos diferentes nao tivessem
a capacidade de se combinarem uns com os outros, certamente nao encon-
trarfamos na natureza uma grande variedade de substancias.

Ha diferentes maneiras pelas quais os &tomos podem se combinar, como, por
exemplo, mediante o ganho ou perda de elétrons, ou pelo compartilhamento
de elétrons dos niveis de valéncia. Essas diferentes formas de se combinarem
serdo exploradas nesta aula.

4.2 Conceitos basicos

4.2.1 Porque os atomos se unem?

Esta € uma pergunta que o ser humano tem tentado responder desde os
tempos de Demdocrito. As respostas, embora ainda parciais, tém mostrado
que as propriedades das substancias sao relacionadas com o tipo de ligacao
existente entre seus &tomos.
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Pode-se entender a ligacdo quimica como uma busca pela estabilidade onde
os atomos dos gases nobres funcionam como padrao a ser imitado.

Na natureza, a maior parte dos elementos quimicos encontra-se ligada a
outros, onde somente alguns desses elementos (0s gases nobres) estdo no
estado atdbmico isolado.

Os cientistas concluiram que os atomos de gases nobres apresentam uma
configuracao eletrénica que Ihes assegura estabilidade.

Os gases nobres apresentam 8 elétrons na ultima camada eletrénica, com
excecao do hélio, que possui 2 elétrons, ja que a camada K comporta, no

maximo, 2 elétrons.

Baseando-se nessa analise os cientistas Lewis e Kossel criaram a chamada
Teoria ou Regra do Octeto.

NiVEL K L M N 0 P Q
3 5 7

n 1 2 4 6

Atomo

,He 2

1oNe 2 8

1gAr 2 8 8

st 2 g 18 8

saXe 2 8 18 18 8
scRN 2 8 18 32 18 8

Tabela 4.1: Configuragao eletronica dos gases nobres
Fonte: CTISM

4.3 Teoria do octeto
Os atomos ligam-se a fim de adquirirem uma configuracdo mais estavel,
geralmente com 8 elétrons na Ultima camada.
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Os atomos, ao se ligarem, fazem-no por meio dos elétrons da Ultima camada,
podendo perder, ganhar ou compartilhar os elétrons até atingirem a confi-
guracao estavel.

A partir disso surgem, assim, as ligacoes quimicas.

4.4 Ligacao idnica ou eletrovalente

E a ligacao que se estabelece entre fons, unidos por fortes forcas eletrostaticas.
Ocorre com transferéncia de elétrons do metal para 0 ametal, ou para o hidrogé-
nio, formando cétions (fons positivos) e anions (ions negativos), respectivamente.

Exemplo: Ligagcao quimica entre um atomo de sodio e um atomo de cloro,
formando o cloreto de sédio.

Considerando 4tomos neutros dos elementos sédio (;;Na) e cloro (;,Cl), per-
cebemos que ambos ndo sdo estaveis, por ndo apresentarem 8 elétrons na
Ultima camada. Devido essa instabilidade ocorre transferéncia de 1 elétron
do sodio para o cloro e ambos atingirdo a estabilidade.

Como os fons Na* e Cl- apresentam cargas elétricas opostas, eles se mantém
unidos, em virtude da forca de atracdo eletrostatica, formando o composto
Na*Cl- (NaCl). Essa ligacdo entre ions é chamada ligacdo ionica, e os compostos
que apresentam esse tipo de ligacao sdo chamados de compostos idnicos, os
quais podem ser representados por:

Figura 4.2: Formacao dos ions Na* e CI-
Fonte: CTISM
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Formula — NacCl
Férmula ibnica — Na‘Cl®
Formula de Lewis — [Na]* [:CIT

Figura 4.3: Representacdo do Na* Cl- e suas férmulas apos a ligagao iénica
Fonte: CTISM

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

Os compostos idnicos (compostos que apresentam ligacdo idnica) sao eletri-
camente neutros, ou seja, a soma total das cargas positivas é igual a soma
total das cargas negativas.

Figura 4.4: Estrutura cristalina do cloreto de sédio (NaCl)
Fonte: CTISM
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As ligacdes ibnicas ocorrem, em regra geral, entre os elementos que tendem a
perder elétrons e que possuem 1, 2 ou 3 elétrons na Ultima camada (metais) e
os elementos que tendem a ganhar elétrons e que possuem 5, 6 ou 7 elétrons
na Ultima camada (ametais).

4.4.1 Notacao ou formula de Lewis
Essa formula representa os elementos através dos elétrons do Ultimo nivel
(elétrons de valéncia), indicando-os por pontos ou cruzetas.

NaCl —> [Na]* [:CI-T

4.4.2 Estrutura cristalina dos compostos idonicos
A férmula NaCl é usada para representar o cloreto de sédio e indica a pro-
porcdo com que os fons participam do reticulo cristalino (1:1), pois ndo existe
uma particula tnica de NaCl, ja que fons positivos tendem a atrair para o seu
redor ions negativos, e vice-versa.

Na pratica, a ligacao iénica ndo envolve apenas dois &tomos, mas sim uma
guantidade enorme de 4tomos.

No solido NaCl, cada Na* tem seis ions Cl- ao seu redor e vice-versa. Os jons,
portanto, dispoe-se de forma ordenada, formando o chamado reticulo cris-
talino, o qual pode ser observado na Figura 4.5.

Figura 4.5: Célula unitaria do cloreto de sédio (NaCl)
Fonte: CTISM
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4.4.3 Caracteristicas dos compostos idnicos
4.4.3.1 Estado fisico

Em condicdes ambientes, sao sélidos, cristalinos, duros e quebradicos. Apre-
sentam elevados pontos de fusao e de ebulicdo.

4.4.3.2 Conducao de eletricidade

Como sélidos, ndo conduzem eletricidade, pois 0s fons se encontram presos
ao reticulo cristalino. Quando fundidos (estado liquido) tornam-se bons con-
dutores, ja que os ions ficam livres para se moverem.

Em solucao aquosa, também sao bons condutores, pois a dgua separa 0s
fons do reticulo cristalino.

4.5 Ligacao covalente

Esse tipo de ligacao ocorre quando os atomos envolvidos tendem a receber
elétrons. Como sao impossiveis que todos 0s atomos recebam elétrons sem
ceder nenhum, eles compartilham seus elétrons, formando pares eletrénicos.
Cada par eletrénico é constituido por um elétron de cada atomo e pertence
simultaneamente aos dois atomos. Como nao ocorrem ganho nem perda de
elétrons, formam-se estruturas eletronicamente neutras, de grandeza limitada,
denominadas moléculas.

Exemplos:

a) H, (férmula molecular do géas hidrogénio)

He + eH ——> He ¢H ——> Formula eletronica ou de Lewis
He + eH —> H — H —— Formula estrutural
H, —> Férmula molecular

Figura 4.6: Formacao da molécula de H, e suas respectivas formulas
Fonte: CTISM
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Falta um elétron para cada dtomo de hidrogénio para ficar com o nivel 1
completo (dois elétrons).

Os dois &tomos de hidrogénio se unem formando um par eletrénico comum
a eles (compartilhamento). Dessa forma, cada 4tomo de hidrogénio adquire
a estrutura do gas nobre hélio (He).

HxeH ——> Formula eletronica ou de Lewis

Quando o par compartilhado é representado por um traco (—), temos a
chamada férmula estrutural.

H, —— Formula molecular
H —H —— Foérmula estrutural

b) HCI (férmula molecular do acido cloridrico)

;H — 1s' —> Ganhar um elétron
1

170l — 15 25° 2p° 35? 3p° —> Ganhar um elétron

2 8 7
[ X J

Hx e Cleg — Férmula de Lewis
[ X ]

H — Cl — Formula estrutural

Portanto, temos:

He + eClg —> He e (Clg — Formula eletrdnica
[ X ) ( I )

H—Cl —— Foérmula estrutural

HCl —— Formula molecular

Figura 4.7: Formacao da molécula de acido cloridrico e suas respectivas féormulas
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¢) H,O (férmula molecular da dgua)

Portanto, temos:

(f

\&

Figura 4.8: Formacao da molécula de agua e suas respectivas formulas

Quando encontramos um Unico par de elétrons compartilhado entre dois
elementos, a ligacao é denominada simples.

Para dois pares de elétrons compartilhados entre dois elementos, a ligacdo
é denominada dupla.

oo oo oe oo
e0s808 ou s0=0¢

Finalmente, para trés pares de elétrons compartilhados entre dois elementos,
a ligacao é denominada tripla.

oo oo oo oo
NeeN ou N=
oo
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4.5.1 Excec¢oes a regra do octeto

a) BeF,
( X J ( X J (X ) ( X J
eFeeBeeeF3 ou QF—Be—F3Q
( X J ( X J ( X J ( X J
b) BF;
([ X} ( X}
ZiFs 3F3
. I
ou
°® ..B..o. .o/B\o.
.. F.. ..F .. .. F.. ..F ..
c) NO
[} [ X ] ® ( 1 ]
eNe 8O ou SN=—O
[ X J ( 1 ]

d) Ocorrem casos em que se verificam camadas de valéncia expandidas, ou
seja, apresentam mais de oito elétrons. Exemplo PCls:

eCle . C|I .

o %® L o0 o o ® o
IR S,
) ° o $ / \ %
Clo. ‘ Cl’ Clo. ..Cl.

4.6 Ligacao metalica

E a ligacdo quimica que ocorre nos metais e nas ligas metélicas. Devido aos
metais apresentarem baixa energia de ionizacao e alta eletropositividade,
possuem grande facilidade em perder elétrons da sua camada de valéncia,
formando cations. Na ligacdo metdlica temos uma quantidade muito grande
destes cations envolvidos por uma quantidade enorme de elétrons livres.
Dizemos que os cations estao envolvidos por um “mar de elétrons”.

Teoria do “mar de elétrons” ou teoria da “nuvem eletrénica”.
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A principal caracteristica dos metais € a eletropositividade (tendéncia a doar
elétrons), assim os elétrons da camada de valéncia saem facilmente do &tomo
e ficam livres pelo metal, o 4&tomo que perde elétrons se transforma num
cation que, em seguida, pode recapturar esses elétrons, voltando a ser atomo
neutro. O metal seria um aglomerado de 4tomos neutros e cations, imersos
num “mar de elétrons livres”.

A teoria do octeto nao explica a ligacao metalica.

4.6.1 Propriedade dos metais

4.6.1.1 Brilho metalico

O brilho sera tanto mais intenso quanto mais polido for a superficie metalica,
assim os metais refletem muito bem a luz.

4.6.1.2 Densidade elevada

Os metais sao geralmente muito denso isso resulta das estruturas compactas
devido a grande intensidade da forca de unido entre &tomos e cations (ligacao
metalica), o que faz com que, em igualdade de massa com qualquer outro
material, os metais ocupem menor volume.

4.6.1.3 Pontos de fusao e ebulicao elevados
Os metais apresentam elevadas temperaturas de fusdo e ebulicdo. Isso acon-
tece porque a ligacdo metdlica é muito forte.

4.6.1.4 Condutividade térmica e elétrica elevadas
Os metais sao bons condutores de calor e de eletricidade pelo fato de pos-
sufrem elétrons livres.

4.6.1.5 Resisténcia a tracao
Os metais resistem as forcas de alongamentos de suas superficies, o que ocorre
também como consequéncia da “forca” da ligacdo metélica.

4.6.1.6 Maleabilidade
Propriedade que permite a obtencao de laminas de metais.

4.6.1.7 Ductibilidade
Propriedade que permite a obtencdo de fios de metais.
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4.6.2 Ligas metalicas
Consiste na uniao de 2 ou mais metais, podendo ainda incluir nao-metais,
mas sempre com predominancia dos elementos metalicos.

QUADRO 4.1: Constituicao de ligas metalicas

Liga Metalica Constituintes
OURO 18K Ouro e Cobre
BRONZE Cobre e Estanho
LATAO Cobre e Zinco
SOLDA Estanho e Chumbo
ACO Ferro e Carbono
Resumo

Estudamos nessa aula os tipos de ligacdo existentes entre os atomos: ligacao
idnica, ligacao covalente e ligacdo metalica. Outro aspecto abordado foram
as formulas quimicas: formula molecular, féormula estrutural plana e férmula
eletrénica. Por fim estudamos as diversas caracteristicas dos metais.

Atividades de aprendizagem
1. Por que os atomos se ligam?

2. Qual é a diferenca entre ligacdo covalente e ligacao idnica?

3. Uma das substancias terrestres mais abundantes e muito utilizadas em
nossa sociedade é o cloreto de sédio (NaCl), o principal componente do
sal de cozinha. Esquematicamente, os ions Na* e CI" mantém-se presos
uns aos outros num cristal de cloreto de sédio. Julgue os itens abaixo a res-
peito dessa substancia, marcando C para os corretos e E para os errados:

() A substancia cloreto de sodio € um amontoado de cations (Na*) e anions
(CI), conhecido como reticulo cristalino ibnico.

() A substancia NaCl em solucdo aquosa conduz corrente elétrica, pois,
ao se dissolver na agua, o reticulo cristalino se destroéi e os fons ficam livres.

() No Brasil, o sal de cozinha é extraido em geral de salinas, onde o sal pro-
veniente de jazidas é evaporado e refinado para o consumo.
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4. Sabendo que o numero atémico de fésforo é 15 e o do cloro é 17, a for-
mula de um provavel composto entre esse dois elementos sera:

a) PCI

b) PCl,

c) PCl5

d) P,Cl

e) P,Cl5

5. Dados os elementos A(Z=1),B(Z=17),C(Z=16)eD (Z=11)e le-
vando-se em consideracao suas capacidades de fazer ligacdes quimicas,

responda os itens a sequir:

a) Quais os tipos de ligacao e as formulas obtidas quando da combinacao de
AcomB, CcomDeAcomC?

b) Que tipo de ligacao ocorre em C,?
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Aula 5 - Geometria e a polaridade
das moléculas

Objetivos

Mostrar como os pares de elétrons das ligacoes estao diretamente
relacionados com a geometria e polaridade molecular e, também,
como esses elétrons interagem entre si, formando algumas forcas
intermoleculares que interferem nos pontos de fusao e ebulicao e
em outras propriedades das moléculas

5.1 Conceitos basicos

Teoria da Repulsao dos Pares Eletrénicos no Nivel de Valéncia (RPENV) per-
mite prever a geometria de moléculas e fons poliatdmicos. Nessas espécies,
um atomo central esta rodeado por dois, trés, quatro ou mais pares de
elétrons (e).

Estes pares eletronicos existentes ao redor do atomo central “orientam” a
geometria da molécula, prevendo angulos entre as ligacdes e determinando
a posicao de outros atomos (representados por seus nucleos) em relacao ao
atomo central.

A teoria — Os pares eletronicos gue envolvem um atomo central, por repulsao,
se afastam ao maximo uns dos outros.

5.1.1 Sequéncia para determinacao da geometria
molecular

Montagem da férmula eletronica da substancia contando os pares de e” ao

redor do nucleo central.

Considere;

e Ligacoes simples (), duplas (=), triplas (=) e coordenadas (—), como um
Unico par de €7;

e Qs pares de e ao redor do atomo central que nao participam das ligacoes.
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Os pares eletronicos se repelem ao maximo para obterem a menor energia
interna possivel, fazendo com que as moléculas assumam diferentes geome-

trias, que podem ser observadas a seguir:

N° de pares de
e~ ao redor do
atomo central

Orientacao

dos pares

XX A XX
(linear)

(triangulo
equilatero)

(tetraedro)

Figura 5.1: Geometria molecular

Fonte: CTISM
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Exemplos:

a) A molécula BeH,

b) A molécula BF;

¢) A molécula CH,

D
®

@ ®
®

d) A molécula NH;

@
D @

e) A molécula H,0O

@
® @

A dupla ou tripla ligacdo é considerada nesta teoria como ligacao simples
(1 par de e).
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f) A molécula CO,

208 3C5 208 —> 0=C=0 —> 2 pares = linear
g) A molécula HCN

HexC% iN¢ —> H—C=N—> 2 pares = linear
Resumindo, temos que:

e Toda molécula diatdbmica é linear;

H—C:
Linear

e Quando o atomo central possui 2 pares de e”, a geometria é linear,

6—c =5

Linear

e Quando o atomo central possui 3 pares de e” e 0s 3 nucleos estao todos
no mesmo plano, a geometria é trigonal plana;

HOH
llz
H/ \H

Trigonal plana

e Quando o atomo central possui 3 pares de e”, porém com apenas outros
2 atomos ligados a ele, a geometria é angular;

Angular
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e Quando o atomo central possui 4 pares de e”, a geometria é tetraédrica;

e Quando o atomo central possui 4 pares de e”, porém apenas outros 3
atomos estao ligados a ele, a geometria é piramidal,

e Quando o &tomo central possui 4 e, porém apenas outros 2 &tomos
ligados a ele, a geometria é angular;

5.2 Polaridade de ligacao
A polaridade mostra como os elétrons que fazem a ligacdo covalente estao
distribuidos entre os dois atomos que se ligam.

5.2.1 Ligacao covalente apolar (nao polar)

E a ligacao que ocorre quando os dois elétrons de ligacao estdo igualmente
compartilhados pelos dois nucleos, ou seja, ndo ha diferenca de eletronega-
tividade entre os dois atomos que se ligam.

Portanto, a ligacao covalente apolar ocorre sempre que dois atomos idénticos
se ligam.
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Exemplo:

5.2.2 Ligacao covalente polar

E a ligacao que ocorre quando os dois elétrons de ligacdo estao deslocados
mais para um dos atomos, ou seja, a densidade da nuvem eletrdnica é maior
em torno do atomo mais eletronegativo.

A eletronegatividade é a tendéncia de o atomo atrair o par eletrénico na
ligacao covalente. A fila de eletronegatividade para os principais elementos
pode ser representada:

FONCBrISCPH
Ordem crescente

Exemplo:

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

O cloro, por ser mais eletronegativo, adquire uma carga parcial negativa (c—)
e o hidrogénio uma carga parcial positiva (c+).

A formacao do dipolo é representada por um vetor mi (i), chamado momento
dipolar, orientado no sentido do 4tomo menos eletronegativo para o mais.

Exemplos:
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5.3 Polaridade de moléculas
A polaridade de uma molécula depende do tipo de ligacao (polar ou apolar)
gue ocorre entre os atomos e da geometria da molécula.

5.3.1 Molécula apolar
Ocorrera quando:

a) Todas as ligacdes entre os &tomos formadores da molécula forem apolares.

Exemplo:

b) A soma total dos momentos dipolares for igual a zero (b = 0).

Exemplo:

O<E CE’O
Iig?g/c")es ir=0 —> molécula
polares SR

F

1w ,

0B Hr=0 —— molécula
F,y H\\‘F apolar
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5.3.2 Molécula polar
Ocorrera quando tivermos ligacdes polares, e a soma total dos momentos
dipolares for diferente de zero (Hiw # 0).

Exemplos:
HCl H,0 NH,
H i, O 1§ i, N F
H=cCl G Za
¢ i N Hel H
H
w70 i #0 i #0

Observacao: todo hidrocarboneto é molécula apolar.
Resumindo temos:

e Uma molécula é apolar quando a soma do vetor momento dipolar resul-
tante for igual a zero.

molécula apolar — 1i, =0

e Uma molécula é polar quando a soma do vetor dipolar resultante é dife-
rente de zero.

molécula polar — i, 20

5.4 Forcas intermoleculares

Sao forcas de atracdo, de natureza elétrica, que ocorrem entre as moléculas
(intermoleculares), mantendo-as unidas. Sdo bem mais fracas, quando compa-
radas as forcas intramoleculares (ligacao ibnica e covalente) encontradas entre
ions e &tomos que formam a substancia. Essas forcas atuam principalmente no
estado sélido e liquido das substancias e sdo denominadas de forcas de Van
der Waals, em homenagem ao fisico holandés que, em 1873, fez a previsao
da existéncia delas.

Sao trés os tipos de forcas intermoleculares que ocorrem entre as moléculas:
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5.4.1 Dipolo instantaneo - dipolo induzido ou
forcas de dispersao de London

Esta forca ocorre entre moléculas apolares e é basicamente de natureza elétrica.
Numa molécula apolar como H,, os elétrons estao equidistantes dos nucleos,
mas num determinado instante, a nuvem eletrénica pode se aproximar mais
em relacdo a um dos nucleos, estabelecendo um dipolo instantaneo, o qual,
por sua vez, induz as demais moléculas a formar dipolos, originando uma
forca de atracao elétrica de pequena intensidade entre elas.

Forca dipolo induzido

Molécula apolar isolada (estado gasoso)

Moléculas apolares proximas (estado sélido ou liquido)

Figura 5.2: Representacao da ocorréncia de dipolo induzido ou forcas de dispersao de London
Fonte: CTISM

As moléculas, unidas por essas forcas, formam, na fase solida, os chamados
cristais moleculares, como cristais de gelo seco (CO,), ou cristais de iodo (l,)
que, por estarem unidos por essas forcas de pequena intensidade, passam
facilmente da fase soélida para a fase gasosa, sofrendo o que chamamos de
sublimacao.

5.4.2 Forcas de dipolo permanente ou dipolo-dipolo
Sao forcas de atracdo de natureza elétrica que ocorrem entre as moléculas
polares.

As moléculas, por apresentarem um dipolo permanente, ou seja, um pélo de
carga positiva e outro de carga negativa atraem-se mutuamente, de modo
que o polo positivo de uma molécula atrai o polo negativo de outra molécula
e, assim, sucessivamente.
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Exemplo:

oO-

H= %~ -- H™=

Forca de atracao

As forcas de dipolo permanente sdo bem mais intensas do que as forcas de
dipolo induzido.

5.4.3 Ligacoes (pontes) de hidrogénio
Sao forcas de atracao de natureza elétrica que também ocorrem entre as molé-
culas polares (tipo dipolo permanente), sendo, porém, de maior intensidade.

Figura 5.3: Ponte de hidrogénio entre moléculas de dgua
Fonte: CTISM

Ocorrem quando um &tomo de H ligado a um atomo de maior eletronegativi-
dade de uma molécula é atraido por um par de elétrons nao compartilhados
no atomo de F, O ou N de outra molécula.
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Exemplo:

H,0
Ligacdo x?x-H
H6+ ...6—_ . H5+_.FO.5_ de H IEI
£0xeH--10xeH- ;- X0 xH
Ligagdo de hidrogénio g H H
xx:x ngagéo
X?’“H de H
H

Figura 5.4: Esquematizacao de como acontece uma ligacao de hidrogénio
Fonte: CTISM

5.5 Pontos de fusao (PF) e ebulicao (PE)
das substancias moleculares
5.5.1 Estado fisico das substancias moleculares
Quando uma substancia molecular muda o estado fisico, as moléculas ten-
dem a se separar umas das outras, rompendo a forca intermolecular. Quanto
mais forte for a forca intermolecular, mais unidas estarao as moléculas, mais
dificil sera separa-las, mais calor serd necessario e, portanto, maiores serao
os pontos de fusdo e ebulicdo da substancia.

Basicamente, dois fatores, massa molecular e forcas intermoleculares, influen-
ciam as propriedades fisicas (PF e PE) das substancias moleculares. Tanto o
ponto de fusao como o ponto de ebulicdo tendem a crescer com o aumento
da massa molecular e das forcas intermoleculares.

e (Considerando-se moléculas de massa moleculares aproximadamente
iguais, teremos:

Molécula < Molécula Molécula polar com
apolar polar ligacoes de hidrogénio

Ponto de fusao e ebulicao crescente

Figura 5.5: Relacdo entre polaridade da molécula com o ponto de fusao
Fonte: CTISM

Aula 5 - Geometria e a polaridade das moléculas 79



Exemplo:

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

Exemplo:

FE < d, < B, < |
MM: (38) (71)  (160) (254)
PE: (-188°C) (-34°C) (53°C) (184°C)

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

Esse caso é observado em cadeias carbonicas (todas as familias de compos-
tos organicos) nas quais o aumento de ramificacées faz com que a molécula
apresente menor area superficial, enfraquecendo as forcas intermoleculares.

Exemplos:

a)
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b)

9

CH,
| Molécula apolar
CH;— CH — CH; MM: 72
| PE: 9,5°C
CH;

5.5.2 Solubilidade

Para que uma substancia (soluto) se dissolva em outra substancia (solvente)
é necessario que ocorra interacao entre as moléculas soluto-solvente. Por
exemplo, o soluto formado por moléculas apolares é facilmente dissolvido em
solvente apolar, pois as forcas de interacdo entre as moléculas do soluto e do
solvente apresentam intensidades préximas, o que facilita a interacdo entre
elas. Soluto apolar nao é dissolvido em solvente formado por moléculas que
apresentam ligacoes de hidrogénio, pois entre as moléculas soluto-solventes
nao existe interacao, e a tendéncia é as moléculas do solvente ficarem agru-
padas formando uma fase de mistura.

Portanto, “semelhante dissolve semelhante”, ou seja, substancias mole-
culares ou ibnicas tendem a se dissolver em um solvente também polar, e
substancia molecular apolar tende a se dissolver em um solvente apolar.

Resumo

Nesta aula verificamos que as moléculas apresentam forma geométrica. A
geometria da molécula esta relacionada com a posicao dos elétrons ligantes
e ndo-ligantes que constitui essa molécula. Para cada forma geométrica existe
uma designacao para a mesma. Outro aspecto importante abordado foi a
relacdo da geometria molecular com a polaridade da molécula. Ao final da
aula podemos estudar as interacdes existentes entre as moléculas.
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Atividades de aprendizagem
1. Em quem consiste a Teoria de Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada
de Valéncia (TRPECV)?

2. Se a molécula SOs é plana, trigonal e apolar, o que se pode prever sobre
a geometria e a polaridade da molécula de SO,?

3. Se a molécula de H,0 é angular e polar, a molécula de H,S também sera
angular e polar? Por qué?

4. Assinale a alternativa que apresente apenas moléculas contendo geome-
tria piramidal:

a) BFs; SO3; CH,

b) SOs; PH3; CHCl;

c) NCl5; CF,Cl,; BF5

d) POCl;; NH;; CH,

e) PHs; NCls; PHCI,

5. Com relacdo a geometria das moléculas, a opcao correta a seguir é:

a) NO - linear; CO, — linear; NF, — piramidal; H,O —angular; BF; —trigonal plana.

b) NO - linear; CO, — angular; NF; — piramidal; H,O — angular; BF; — trigonal
plana.

¢) NO — linear; CO, — trigonal; NF; — trigonal; H,O — linear; BF; — piramidal.
d) NO —angular; CO, — linear; NF; — piramidal; H,0 —angular; BF;—trigonal.

e) NO - angular; CO, — trigonal; NF; — trigonal; H,O — linear; BF; — piramidal.
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Aula 6 — Func¢oes inorganicas

Objetivos

Mostrar as funcdes inorganicas das substancias quimicas, bem
como as principais caracteristicas que definem em qual das funcoes
as substancias se enquadram.

6.1 Dissociacao e ionizacao
As substancias quimicas podem ser agrupadas de acordo com suas proprie-
dades comuns, que sao chamadas de propriedades funcionais.

Devido essas propriedades podemos reunir as substancias em grupos, aos
quais chamaremos de func¢des inorganicas. Trataremos de quatro funcoes:

0s acidos, as bases, os sais e 0s Oxidos.

Para compreender os conceitos das funcdes deveremos distinguir os fenéme-
nos de ionizacao e dissociacao.

Observe o fenémeno:

HCl + H,0 —>H;0"+ Cl
Pela diferenca de eletronegatividade entre os 4&tomos de hidrogénio e cloro
a ligacao covalente é quebrada, produzindo fons. Esse fendbmeno chama-se
ionizacao. A ionizacao ocorre com alguns compostos moleculares.
Veja agora o fendmeno:

NaCl + H,0 —> Nagg + Cliagy

Esse fendmeno em que os ions apenas sao separados é denominado de dis-
sociacao. A dissociacao ocorre com 0s compostos iénicos.
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6.2 Grau de ionizacao ou dissociacao («)
Quando as espécies quimicas estdao em solucao aquosa, nem todas sofrem
ionizacao ou dissociacao. A porcentagem de espécies que sofrem esses feno-
menos é dada pelo grau de ionizacdo ou dissociacao.

Férmula de dissociacao:

n° de moléculas ionizadas ou dissociadas
n° total de moléculas

6.3 Funcao acido (conceito de Arrhenius)

(a)

Figura 6.1: Limao e a laranja sao composto que possuem acidos
Fonte: (a) http:/fatioupassou.com/wp-content/uploads/2008/09/dieta-do-limao.jpg
(b) http://1.bp.blogspot.com/_eq9ae3pzive/tpumpz3isji/aaaaaaaanvo/5xoh Thmktsw/s1600/laranja.jpg

Segundo Arrhenius, toda substancia que em solucdo aquosa sofre ionizacao,
produzindo, como cation, apenas o fon H*, é um acido.

Exemplo:

HCl —2 H* 4 CI

Hoje, sabemos que o ion H* liga-se a molécula de 4gua formando ion H50",
chamado de hidrénio ou hidroxénio.

Exemplo:
H,SO,+2H,0 —> 2H;0'+S0;
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6.3.1 Classificacao dos acidos
Os &cidos podem ser classificados seguindo varios critérios, como veremos
na sequéncia.

6.3.1.1 Quanto ao numero de hidrogénios ionizaveis (H*)
Monoacidos: Possuem 1H*

Exemplos: HCI; HCN; HNO;
Diacidos ou biacidos: Possuem 2H*
Exemplos: H,S; H,COs; H,SO,
Triacidos: Possuem 3H*

Exemplos: HsBOs; HsPO,

Tetracidos: Possuem 4H*

Exemplos: H,SiO,; H,P,0,

6.3.1.2 Quanto a presenca do oxigénio
Hidracidos: Nao possuem oxigénio

Exemplos: HBr; HCN; H,S; Hu[Fe (CN)g]
Oxiacidos: Possuem oxigénio
Exemplos: HClO3; H,SOs; HsPO,

6.3.1.3 Quanto ao numero de elementos
Binarios: Possuem 2 elementos

Exemplos: HBr; H,S; HCI
Ternarios: Possuem 3 elementos

Exemplos: HCN; HNO,; HCIO,
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Quaternarios: Possuem 4 elementos
Exemplo: H,i[Fe(CN)s]

6.3.1.4 Quanto ao grau de ionizacao
Fracos: Possuem a < 5%

Exemplo: H,COs: o= 0,2%
Médio: Possuem 5% < a < 50%
Exemplo: HsPO,: a0 = 27%
Fortes: Possuem o > 50%
Exemplo: HCl: o = 92%

Quando nao conhecemos o grau de ionizacao, podemos aplicar as seguintes
observacbes para classificar o &cido.

Para os hidracidos:
Fortes: HCI; HBr e HI
Médio: HF

Fracos: Todos os demais
Para os oxiacidos:

Fazemos a diferenca (x) entre o n° de 4tomos de oxigénio e o n° de hidrogé-
nios ionizaveis. Se:

X =0 — Fraco

% Exemplo: HsBOs: x=3-3=0

<« bl »
http://www.labvirtg.fe.usp.br/
simulacoes/quimica/sim_qui_
chuvaacida.htm

x =1— Médio

Exemplo: HNO,: x=2 -1 =1
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x =2 — Forte

Exemplo: H,SO,: x=4-2 =2

x = 3 — Muito forte

Exemplo: HCIO4: x=4-1=3

6.3.2 Nomenclatura dos acidos

6.3.2.1 Hidracidos

Acido + elemento formador + IDRICO

Exemplos:

HCl: acido cloridrico

HCN: acido cianidrico

HBr: acido bromidrico

6.3.2.2 Oxiacidos

Usamos os prefixos hipo e per e os sufixos 0so e ico, que dependem do Nox
do elemento central, de acordo com a tabela a seguir.
Seguindo, de cima para baixo, a ordem crescente do Nox.
Exemplos:

HCIO: acido hipocloroso

HCIO,: acido cloroso

HCIO5: acido clorico

HCIO,: acido perclérico

Existem casos em que o mesmo elemento central forma &cidos diferentes,

porém com o mesmo Nox. Nesses casos, a diferenca se encontra no grau de
hidratacdo e usamos os prefixos orto, meta e piro.
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simulacoes/quimica/sim_qui_
indicadores.htm

O prefixo orto é usado para o 4cido com o maior grau de hidratacao.
Exemplo: HsPO, Acido ortofosférico.

O prefixo meta é usado para o acido obtido de uma molécula do “orto” pela
retirada de uma molécula de agua.

Exemplo: H;PO, - H,0 = HPO; Acido metafosforico.

O prefixo piro é utilizado quando de duas moléculas do “orto” retiramos
apenas uma de agua.

Exemplo: 2H;PO, - H,O = H,P,0; Acido pirofosférico.

6.3.3 Propriedades dos acidos

Os acidos possuem algumas propriedades caracteristicas: sabor, condutibilidade
elétrica, acdo sobre indicadores e acdo sobre as bases.

a) Sabor — apresentam sabor azedo.

b) Condutibilidade elétrica — em solucao, conduz a corrente elétrica.

¢) Acao sobre indicadores — algumas substancias, chamadas de indicado-
res, adquirem coloraces diferentes quando estdo na presenca dos acidos.

Quadro 6.1: Acao dos acidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presenca do acido
Fenolftaleina Incolor

Tornassol Roseo
Metilorange Vermelho

d) Acao sobre bases — reagem com as bases, produzindo sal e dgua.
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6.4 Funcao base ou hidroxido (conceito de
Arrhenius)

i
®

S

o

el

b

Figura 6.2: Soda caustica: produto comercial o qual apresenta substancia basica
Fonte: http://www.detercartsennori.net/images/35.jpg

6.4.1 NaOH (Soda caustica)

Para Arrhenius, base ou hidréxido é todo composto que, em solucdo aquosa,
sofre dissociacdo i6nica, libertando como anion, apenas o ion OH", denomi-
nado de oxidrila ou hidroxila.

Exemplo:

H,0 i -1
NaOH _>Na(aq) + OH(aq)

Essas equacoes recebem o nome de equacdes de dissociacao da base.
As bases podem ser classificadas sequindo varios critérios:

6.4.1.1 Quanto ao numero de hidroxilas
Monobases — Possuem apenas uma hidroxila.

Exemplos: NaOH; KOH; AgOH; NH,OH

Dibases — possuem duas hidroxilas. 82?

-l »

Exemplos: Zn(OH),; Pb(OH),; Sn(OH), 2v=92dckpkdt_o&feature=cha

‘ http://www.youtube.com/watch
nnel_page

Tribases — possuem trés hidroxilas.

Exemplos: Au(OH);; Al(OH)s; Ni(OH);
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Tetrabases — possuem quatro hidroxilas.

Exemplos: Pb(OH),; Sn(OH),

6.4.1.2 Quanto a forca

Fortes — Sdo as bases em que a hidroxila se liga a um metal alcalino ou alca-
lino terroso, liberando grande parte das hidroxilas.

Exemplos: NaOH; KOH; Ba(OH),; Ca(OH),.

Fracas — sao as demais bases.

Exemplos: NH,OH; AgOH; Al(OH);

6.4.1.3 Quanto a solubilidade em agua
Soluveis — sdo as bases constituidas pelos metais alcalinos e o NH,OH.

Exemplos: LIOH; RbOH; NaOH

Pouco soluveis — sao as bases dos metais alcalinos terrosos.
Exemplos: Mg(OH),; Be(OH),; Ca(OH),

Praticamente insoluveis — sao todas as demais bases.
Exemplos: Fe(OH);; AuOH; Sn(OH),

6.4.2 Nomenclatura das bases
A nomenclatura de uma base depende da valéncia do cation.

Quando o cation possui uma Unica valéncia, devemos colocar a palavra hidro-
xido seguida do nome elemento que originou o cation.

Exemplos:
KOH: hidroxido de potassio.

LiOH: hidréxido de litio.

90 Quimica |



Se o cation possui duas valéncias diferentes, devemos acrescentar os sufixos
050 e ico, respectivamente, para a menor ou maior valéncia.

Exemplos:

Fe(OH),: hidréxido ferroso.

Fe(OH)s: hidréxido férrico.

Para as bases constituidas por cations com duas valéncias diferentes, pode-
mos substituir as terminagdes 0so ou ico pelas suas valéncias em algarismos
romanos.

Exemplos:

Fe(OH),: hidréxido de ferro |I.

Fe(OH);: hidréxido de ferro |ll.

6.4.3 Propriedades das bases

As bases de Arrhenius apresentam caracteristicas referentes aos ions OH™,
entre elas podemos citar: sabor, condutibilidade elétrica, acao sobre indica-
dores e acao sobre &cidos.

a) Sabor — apresentam um sabor caustico, lixivia ou adstringente.

b) Condutibilidade elétrica — as solucdes basicas, por possuirem ions livres,
conduzem a corrente elétrica.

c) Acao sobre indicadores

Quadro 6.2: Acao dos acidos sobre os indicadores

Indicador Cor na presenca da base

Fenolftaleina Vermelho
Tornassol Azul

Metilorange Amarelo

d) Acao sobre os acidos — reagem com os acidos produzindo sal e agua.

HCl + NaOH — NaCl + H,0
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6.5 Funcao sal

Figura 6.3: Sal extraido do mar (cloreto de sédio), substancia relacionada a fung¢ao sal
Fonte: http://www.iep.uminho.pt/aac/sm/a2005/elisa/images/sal.jpg

6.5.1 NaCl (sal de cozinha)
Sal é todo composto que em solucdo aquosa possui pelo menos um cation
diferente do H* e, pelo menos, um anion diferente do OH™ e que sofrem
dissociacao idnica na presenca de agua.

Podemos também afirmar que sal é um composto obtido pela neutralizacao
de um acido por uma base.

Exemplo: HCl + NaOH — NaCl + H,0
onde o NaCl possui o Na*, que é diferente do H*, e o CI, que é diferente do OH-.

A reacao entre um acido e uma base recebe o nome especial de neutralizacao
ou salificacao.

A neutralizacdo entre um acido e uma base pode ser total ou parcial.
6.5.1.1 Neutralizacao total
Quando o total de hidrogénios ionizaveis do acido é igual ao total de oxidrilas

da base. Nesse caso o sal formado é classificado como um sal normal.

Exemplo: HBr + KOH — H,0 + KBr Sal normal
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6.5.1.2 Neutralizacao parcial
Ocorre quando o numero de hidrogénios ionizaveis do acido é diferente do
numero de hidroxilas da base.

Exemplos:
HCl + Ca(OH), —» Ca(OH)CI + H,0 Sal béasico
HsPO, + AQOH — AgH,PO, + H,0 Sal acido

Podemos também efetuar a reacdo entre dois acidos diferentes e uma Unica base ou
entre duas bases diferentes e um Unico acido, formando, nesses casos, sais duplos.

Exemplos:

HCI + HBr + Ca(OH), — CaBrCl + 2H,0 Sal duplo

H,SO, + NaOH +KOH — NaKSO, + 2H,0 Sal duplo

A nomenclatura dos sais normais é feita citando-se o nome do anion, pro-

veniente do acido (mudando-se a terminacdo) seguido do nome do cation,
proveniente da base.

Quadro 6.3: Terminacées dos acidos e sais

Acido Sal
Idrico Eto
0so Ito
Ico Ato

Exemplos:

HCl + NaQH —>Na|CI +H,0 Hl\|102+ A9|OH—>A9l|\IOz+ H,0

Acido  Hidréxido  Cloreto Acido  Hidréxido Nitrito
cloridrico de sédio  de sédio nitroso  de prata de prata

H2C03 o= Fe(OH)2—> FeCO3 o 2Hzo
| | |

Acido Hidroéxido Carbonato
carbonico  ferroso ferroso
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Os sais obtidos pela neutralizacao parcial de um acido por uma base sao
classificados como:

a) Sais acidos ou hidrogenossais — restaram hidrogénios ionizaveis do acido
Exemplos: NaHCOs; KH,PO,

b) Sais basicos ou hidréxissais — restaram oxidrilas da base.

Exemplos: Ca(OH)Cl; Fe(OH),NO;

A nomenclatura desses sais é resultante da presenca do H* ou da OH-, pelos
termos hidrogeno ou hidréxido agregados ao nome do sal normal, respec-
tivamente.

Exemplos:

NaHCOs: hidrogeno-carbonato de sddio

Fe(OH),NOs: di-hidroxi-nitrato férrico

Para os sais duplos, devemos citar o nome dos dois cations ou dos dois anions.
Exemplos:

CaBrCl: cloreto brometo de célcio

NaKSQ,: sulfato de sédio e potéssio
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6.6 Funcao oxido

Figura 6.4: Oxido de aluminio, bauxita (Al,O5)
Fonte: http://www.profpc.com.br/sais.htm

E o conjunto de compostos binarios onde o oxigénio é o elemento mais
eletronegativo.

Exemplos: Na,O; H,0; Al,O3; SO;

Podemos dividir os 6xidos em dois grupos:

a) Os oxidos moleculares — o elemento ligado ao oxigénio é ametal.
Exemplos: CO,; SO;; CO; Cl,0,

CO,: oxido produzido pelas chaminés e por automoveis

Figura 6.5: Liberacao de fumaca por industria a qual contém grande quantidade de CO,
Fonte: http://julianoramos.files.wordpress.com/2009/08/13_74_24-co2-emissions_web.jpg
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b) Os 6xidos idnicos — o elemento ligado ao oxigénio é um metal.

Exemplos: Fe,03; Na,O; Al,O3

Figura 6.6: Oxido de ferro, hematita (Fe,0s)
Fonte: http://www.profpc.com.br/sais.htm

6.6.1 Nomenclatura dos oxidos
6.6.1.1 Para os oxidos moleculares

oxido + de + nome do elemento
Antes da palavra ¢xido e do nome do elemento colocamos os prefixo mono,
di, tri, tetra, etc., para indicar a quantidade de dtomos de cada elemento na
féormula.
Exemplos:
Cl,0;: heptoéxido de dicloro.
CO,: diéxido de carbono.
6.6.1.2 Para os compostos iénicos
oxido + de + nome do elemento

Exemplos:

Na,O: oxido de sodio
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Zn0O: 6xido de zinco
Al,O5: 6xido de aluminio

Se o elemento forma dois cations diferentes, devemos indicar a valéncia em
algarismos romanos ou com as terminacdes 0so e €o.

Exemplos:
FeO: oxido de ferro Il ou oxido ferroso
Fe,0s: 6xido de ferro Il ou oxido férrico

6.6.2 Classificacao dos oxidos
Podemos classificar os 6xidos em:

6.6.2.1 Basicos

Reagem com agua, formando uma base e reagem com acidos, formando
sal e agua.

Exemplos:

K,O + H,0 — 2KOH

K20 + 2HCI — 2KCl + H,0

6.6.2.2 Acidos ou anidridos
Reagem com &gua, formando acido e reagem com bases, formando sal e 4gua.

Exemplos:
SO; + H,O0 — H,SO,
SO; + 2NaOH — Na,SO, + H,0

6.6.2.3 Neutros ou indiferentes
Sao 6xidos moleculares que ndo reagem com agua, nem com base ou acidos.

Os mais importantes sao CO, NO e N,O anféteros: sao éxidos que se com-
portam tanto como o6xidos acidos quanto como éxidos basicos.
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Exemplos: Al,O3; ZnO; As,05

6.6.2.4 Duplos ou mistos

Sao os 6xidos que se comportam como se fossem formados por dois outros
o6xidos de um mesmo elemento.

Exemplo:

Fe;0, — FeO + Fe,0;

6.7 Funcao peroxidos

Sd0 compostos que possui em sua estrutura o grupo O,

Os peréxidos mais comuns sao formados por hidrogénio, metais alcalinos e
metais alcalinos terrosos.

Sua nomenclatura é feita usando-se a palavra peréxido seguida do nome do
elemento ligado ao grupo O,”.

Exemplos:

Na,O,: peroxido de sodio
Ca0,: perdxido de calcio
H,0,: peréxido de hidrogénio

Os peréxidos reagem com a agua, produzindo uma base e agua oxigenada e
reagem com os acidos, produzindo um sal e dgua oxigenada.

Exemplos:

Na,0, + 2H,0 — 2NaOH + H,0,

Na,O, + H,5S0, — Na,SO, + H,0,

O peroxido de hidrogénio é liquido e molecular. Quando esta dissolvido em

agua, produz uma solucao conhecida como agua oxigenada, muito comum
no nosso dia a dia.
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Resumo

Nesta aula estudamos as diversas funcdes inorganicas: acidos, bases, sais e
oxidos. Diversos aspectos foram explorados como a nomenclatura, classificacao
e propriedades relacionadas as funcbes inorganicas.

Atividades de aprendizagem
1. Como ocorrem os fendmenos de dissociacao e ionizacdo?

2. O &cido que é classificado como oxiacido, diacido e é formado por &to-
mos de trés elementos quimicos diferentes é:

a) H,S

b) H4P,0,

c) HCN

d) H,SO;

e) HNO;

3. Quais sao os nomes das seguintes bases: KOH, Zn(OH),, NH,OH?

4. Considerando as espécies quimicas Ca’*, AI’*, Na*, PO, e NO5, a Unica
substancia formulada de modo incorreto é:

a) Ca(NOs),
b) Al(PO,);
c) NasPO,
d) Cas(PO,),

e) AI(NOs);
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5. Dada a reacao: 2Na + 2H,0 — 2NaOH + X. Podemos afirmar que X é:

a) H,

b) OH

O,

d) NaH

e) H,0,
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Aula 7 - Equilibrio quimico

Objetivos

Apresentar conceito de equilibrio quimico e sua importancia em
relacdo as reacdes quimicas.

7.1 Conceitos basicos

Muitas vezes ao estudarmos as reacdes quimicas observamos que a quanti-
dade de produtos obtidos é inferior a esperada. Tém-se a impressao que em
algum momento a reacdo parece parar, sobrando reagentes.

Isso acontece porque as reagdes podem ser reversiveis, ou seja, podem ocorrer
tanto a reacao direta, quanto a reacao inversa. Essa situacao é chamada de
equilibrio quimico

Em 1863, os quimicos noruegueses Cato Maximiliam Guldberg e Peter Waage,
estudando a hidrélise da sacarose (sacarose + dgua — glicose + frutose),
reconheceram que o equilibrio quimico é uma condicao dinamica, sendo
caracterizado nao pela interrupcao da reacdo, mas pelo fato de as velocidades
da reacao direta e inversa se tornarem iguais.

Para entendermos a importancia dos equilibrios quimicos para nossa vida, basta
lembrarmos as reacbes quimicas que ocorrem em sistemas biolégicos, como
por exemplo, a reacdo que ocorre com a hemoglobina no sangue e nas células.

7.1.1 Reagentes e produtos

Uma reacao quimica é composta de duas partes separadas por uma flecha,
a qual indica o sentido da reacdo. As espécies quimicas denominadas como
reagentes ficam a esquerda da flecha e, a direita, ficam os produtos, ou
resultado da reacao quimica.

Reagentes —— Produtos
A+B—>C+D
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Quando a reacdo ndo se completa e os reagentes e produtos mantém-se em
equilibrio, utilizam-se duas setas em sentidos contrarios ou uma seta dupla para
separar as duas partes da reacao quimica. O equilibrio quimico é dinamico, o
qual indica que a reacdo que se processa em um sentido (dos reagentes para
os produtos, sentido direto) tem a mesma taxa de desenvolvimento que a
reacao que se processa no sentido inverso (dos produtos para os reagentes).

Reagentes == Produtos

A+B==C+D

7.1.2 Reacao balanceada

Ao falar de equilibrio quimico é importante observarmos se a reacao quimica
estad balanceada. Isso acontece quando o nimero de dtomos dos reagentes
é igual ao numero de atomos dos produtos.

Exemplo:

7.2 Equilibrio quimico

A existéncia de um equilibrio quimico significa que a reacao quimica nem
sempre caminha para um final; ao invés disto, alguns reagentes e produtos
coexistem no sistema. Este equilibrio é um estado em que parece que nada
esta ocorrendo, porém é um estado no quais reacdes quimicas estao ocorrendo
freqUentemente e em velocidades rapidas.

O equilibrio quimico acontece apenas em reacdes reversiveis, que sao aquelas
nas quais os reagentes se transformam em produtos, e estes se regeneram

nos reagentes iniciais.

Para caracterizar o estado de equilibrio, é necessario que a transformacao
aconteca em sistema fechado.

Exemplo:
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7.3 Velocidade das reacoes

Ap6s os estudos dos quimicos noruegueses Cato Maximiliam Guldberg e
Peter Waage, observou-se que o equilibrio quimico é o estado no qual as
velocidades das reacdes diretas e inversas se igualam.

"\ Reacdo direta

Equilibrio

Velocidade

Reacao inversa

v

Tempo

Figura 7.1: Relacdo entre a velocidade e o tempo de uma reacao
Fonte: CTISM

7.4 Constante de equilibrio
Observer a reacao:

aA+BB*=—=cC+dD

Como, no equilibrio as velocidades das reacdes diretas e inversas sao iguais,
podemos definir a constante de equilibrio de uma reacdo como:

_[cI. D]

“ AP B

onde: [C], [D], [A] e [B] sdo as concentracoes das espécies no produtos e nos
reagentes.

7.4.1 Informacgoes uteis sobre Kc

As constantes Kc sdo caracteristicas de cada equilibrio a uma determinada
temperatura. Isso significa que o valor numérico da constante sé varia se
houver mudanca da temperatura, para uma mesma reacao.
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Ha um consenso entre 0s quimicos de que a constante Kc deve ser expressa
sem unidade de medida.

Os valores de Kc traduzem a tendéncia do equilibrio. Se Kc > 1, ao se atingir
o equilibrio havia maior quantidade de produtos do que de reagentes, o que
indica que a reacao direta era de maior tendéncia para ocorrer. Se Kc < 1, ao
se chegar no equilibrio havia maior quantidade de reagentes do que produtos,
indicando que a reacao inversa era de maior tendéncia para ocorrer.

As concentracdes das substancias nos estados soélidos e liquidos ndo sao
consideradas na equacao que determina Kc.

7.5 Grau de equilibrio (o)

Pode-se avaliar o rendimento de uma reacao por meio de uma porcentagem,
denominada grau (o), que pode assumir o nome da reacao podendo ser grau
de ionizacao, grau de dissociacao, entre outros. Defini-se grau de equilibrio
da reacao como:

quantidade em mol que reage
quantidade em mol inicial

Esse valor esta compreendido entre 0 e 1, podendo ser expresso em porcentagem.

Resumo

Nesta aula estudamos a definicao de equilibrio quimico e as constantes envol-
vidas nos diversos equilibrios quimicos. As constantes de equilibrio Kc tém
fundamental importancia, pois determinam a tendéncia da reacao ocorrer no
sentido direto ou inverso a uma determinada temperatura.

Atividades de aprendizagem
1. Defina equilibrio quimico.

2. Nas condicbes ambientes é exemplo de sistema em estado de equilibrio
uma:

a) Chicara de café bem quente.
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b) Garrafa de 4gua mineral gasosa fechada.

) Porcao de agua fervendo em temperatura constante.

d) Tigela contendo feijao cozido.

3. Escreva a expressao da constante dos equilibrios abaixo:
a) N,O4) == 2NOy(

b) 3H;(g) + Ny == 2NHs)

4. Dada a reacao: N,Ouq=—= 2NO5

Calcule Kc para esta reacao.

Dados: [N,0,] = 0,75 mol/L

[NO,] = 0,060 mol/L
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