Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica

FRENTE 1
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As methores cabecas

Estrutura do Atomo: Conceitos Basicos

1. DIMENSOES DO ATOMO

Diametro do atomo = .
=108 cm = 1 angstrom = 1A

Didametro do atomo =
= 10.000 x didmetro do nucleo

Nucleo: prétons@e néutrons
Eletrosfera: elétrons(-)

2. MASSAS DAS
PARTICULAS
FUNDAMENTAIS
Massa do préton = massa do

néutron

Massa do préton = 1.840 x mas-
sa do elétron

3. NUMERO ATOMICO (2)

E o nimero de prétons existentes
no nucleo.

Em um atomo, o nimero de proé-
tons € igual ao numero de elétrons.
Como a carga elétrica do proéton é
igual a carga elétrica do elétron, mas
de sinal contrario, o atomo é um
sistema eletricamente neutro (a soma
de todas as cargas € zero).

4. NUMERO DE MASSA (A)

E a soma do nimero de prétons
com o numero de néutrons.

A=2Z+N

Exemplo
O atomo de sodio tem 11 prétons,
12 néutrons e 11 elétrons.

O numero atémico é 11 e o nu-
mero de massa é 23.

5. ELEMENTO QUIMICO

E um conjunto de &tomos de
mesmo numero atémico. O elemento
hidrogénio é o conjunto de atomos
de numero atébmico igual a 1.

Os atomos de um mesmo ele-
mento podem apresentar nimero de
néutrons diferente. Os atomos:

A : 1 préton, 0 néutron, 1 elétron
B : 1 préton, 1 néutron, 1 elétron
C: 1 préton, 2 néutrons, 1 elétron
sdo todos do elemento hidrogénio.

Os elementosde Z=1aZ =92
s80 encontrados na natureza, com
excecédo do tecnécio (Z = 43) e pro-
mécio (Z = 61), que séo produzidos
artificialmente. Os elementos de
Z = 93 em diante séo artificiais.

6. REPRESENTACAO
DE UM ATOMO

Utiliza-se o simbolo do elemento
com um indice inferior (n® atdbmico) e
um indice superior (n° de massa).

Exemplo

z-11
23
1Na {A - 23

7. TEORIA DOS QUARKS

A teoria mais moderna afirma
que ha apenas 12 particulas elemen-
tares, seis chamadas léptons (o

elétron faz parte deste grupo) e ou-
tras seis chamadas quarks.

Quarks e Léptons
Up Charm top
+2/3 Quark | 550 | (3.000) |(360.000)
neutrino | neutrino | neutrino
0 |Lépton |do elétron |do muon| do tauon
(~0) (~0) (~0)
down | strange| bottom
-3 Quark | 600) | (1.000) | (10.000)
~1 | Léoton elétron | muion | tauon
P (1) (200) | (3.600)

Na primeira coluna encontra-se a
carga elétrica da particula e entre
parénteses a massa da particula em
funcao da massa do elétron.

Dois tipos de quarks, o up (para
cima) e o down (para baixo), formam
0s prétons e 0s néutrons.

O quark up tem carga + 2/3, en-
guanto o down tem carga — 1/3. O
préton é um agregado de dois up e
um down, enquanto o néutron é
constituido por um up e dois down.

Atomo

Nucleo
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m Estudo da Eletrosfera e Configuracao Eletronica

1. CONFIGURACAO
ELETRONICA

Os modelos da matéria, construi-
dos até o momento, postulam que ela
€ constituida por particulas.

Consideremos, primeiramente, o
modelo atémico de Dalton, no qual se
julga como a menor porcédo de maté-
ria uma particula indivisivel, impene-
travel e esférica: o atomo. Sucessivas
investigacbes experimentais, aliadas
a novas concepcdes tedricas, leva-
ram aos modelos de Thomson, Ru-
therford, Bohr, modelo orbital.

Neles, o atomo ndo é mais a me-
nor porcdo da matéria, mas ja se
admitem particulas subatdmicas: elé-
trons, protons, néutrons etc.

Modelo
de Dalton
0 dtomo seria uma
bolinha indivisivel.

Modelo de

Thomson

uma esfera
positiva com elé-
trons incrustados.

Modelo de
Rutherford
modelo planetario
do atomo. Os elé-
trons giram ao re-
dor de um nucleo
positivo.

2. CAMADAS ELETRONICAS
OU NIVEIS DE ENERGIA

O volume do atomo é determina-
do pelos elétrons. Como alguns des-
ses elétrons sdo mais facilmente re-
moviveis que 0s outros, isso nos leva a
concluir que alguns elétrons estao mais
préximos do nucleo do que outros.

O dtomo de litio: 3 prétons,

4 néutrons e 3 elétrons. O nucleo é
positivo, a eletrosfera é negativa, mas o
atomo é um sistema eletricamente neutro.

A coroa ou eletrosfera esta divi-
dida em 7 camadas designadas K, L,
M, N, O, P, Q ou pelos nimeros n = 1,
2,38,4,5,6,7.

O numero da camada € cha-
mado numero quantico principal (n).

O Numero maximo de elétrons
em cada nivel de energia
Abaixo mostramos o célculo do

numero maximo de elétrons em cada

camada eletronica.

1 Teérico
Equacao de Rydberg: x = 2n2
K L M| N O P | Q

2 | 8 |18 32|50 | 72| 98

orbita proibida

orbita permitida

Modelo de Bohr —
orbitas permitidas e orbitas proibidas.

1 Experimental

O elemento de nuimero atémico
112 foi fabricado no inicio de 1996,
em Darmstad — Alemanha. Em 1999,
foi sintetizado na Califérnia o elemen-
to de numero atdmico 114, pulando o
elemento de nimero atdmico 113.

Em 2004, foram sintetizados os ele-
mentos de nimeros atémicos 113 e 115
e em 2008, foi fabricado o elemento de
Z = 116.

Até o elemento de numero ato-
mico 118 (fabricado em 2005), tere-
mos 0 seguinte numero de elétrons nas
camadas:

KL M N O|P Q
2 |8 |18 32|32 |18 | 8

3. SUBNIVEIS
DE ENERGIA
OU SUBCAMADAS

Os niveis de energia subdividem-
se em subniveis de energia que séo
designados pelas letras s, p, d, f. Es-
creve-se 0 nUmero quantico principal
antes da letra indicativa do subnivel.

O Numero maximo de
elétrons em cada subnivel

S p d f

2 6 10 14

Um sistemma com baixa energia é
estavel.

Todo sistema tem tendéncia para
ficar mais estavel.

Os elétrons colocados nos subni-
veis de menor energia acarretam um
estado de maior estabilidade para o
atomo. Diz-se que o0 atomo esta no
estado fundamental.

Nos atomos dos elementos co-
nhecidos, os subniveis 5g, 6f, 6g, 6h,
7d, 7f, 7g, 7h, 7i estdo vazios.

4. DISTRIBUICAO DOS
ELETRONS NOS SUBNIVEIS

A medida que se aproxima do nu-
cleo, a energia potencial do elétron,
gracas a atracdo pelo nucleo, dimi-

” M

/7 7/

306 — #>OBIJETIVO

L

\ v
15 25 ' 2p|3s'3p ' 3d

1P[°8)°P

/

@) P
vy AT W WA AT W WA

/7 7 7 A A A A

Q
AW W W W Y

| DI [P I I D [ S D PO PO [P s [ IR [P iy (DR (RS R QRS R
4s,4p'4d'4f 5s'5p'5d15f159 65'6p'6d' 6f' Gg' 6h 7SI 7pl 7d' 7f' 7g' 7h, 7i

A R A A



nui, enquanto sua velocidade e, con-
sequentemente, sua energia cinética
aumentam (tal como a velocidade de
um satélite aumenta, ao se aproximar
da Terra). De um modo geral, a
energia total do elétron aumenta a me-
dida que o elétron se afasta do nucleo.

Energia potencial aumenta

Energia cinética diminui
Nucleo — (5

Energia total aumenta

Como esses elétrons estéo distri-
buidos?

1 O diagrama de Linus Pauling
O quimico norte-americano Linus

Pauling descobriu em que ordem a

energia dos subniveis cresce.

A ordem crescente de energia
dos subniveis coincide com as diago-
nais no diagrama abaixo. Cada linha
horizontal representa uma camada
eletrénica com os seus subniveis. A
medida que se desce pelas diago-
nais, a energia vai aumentando.

Exemplo
Arsénio (As): Z = 33

I. Ordem energética
(ordem de preenchimento)

152 282 2p% 352 3pb 452 3d10 4p3

Il.Ordem geométrica
(ordem de camada)

152 | 252 2pb|3s2 3p3d10| 4524p3
K L M N
2 8 18 5

A camada de valéncia do As é a
camada N.

Configuracao Eletrdnica de ions

1. DISTRIBUICAO
ELETRONICA EM iONS
POSITIVOS (CATIONS)

Os elétrons cedidos por um ato-
mo de um metal sdo os mais exter-
nos. Para fazer a distribuicéao eletrd-
nica de um cation, fazemos primeiro
a distribuicdo do atomo neutro e em
seguida repetimos a distribuicéao, ti-
rando os elétrons mais externos.

2. DISTRIBUICAO
ELETRONICA DO iON Fe3*

O Fe (Z = 26) tem 26 prétons e 26
elétrons.

O Fe3* (Z = 26) tem 26 protons e
23 elétrons.

A configuracéo do atomo de ferro
(26 protons e 26 elétrons) é a seguinte:

Fe (Z = 26)
152 1252 2pb| 352 3pb3d6 |  4s2
K L M N
2 8 14 2

Para obter o fon Fe3*, retiramos
os 3 elétrons mais externos: 2 elé-
trons do subnivel 4s e 1 elétron do
subnivel 3d.

A configuracdo do ion Fe3+
(26 proétons e 23 elétrons) é a se-
guinte:

152 | 282 2pb 3s2 3pf3d°®
K L M
2 8 13

3. DISTRIBUICAO
ELETRONICA EM iONS
NEGATIVOS (ANIONS)

Os elétrons recebidos por um
atomo de um ametal entram nos sub-
niveis incompletos.

Para fazer a distribuic&o eletréni-
ca de um anion, fazemos primeiro a
distribuicdo do atomo neutro e em
seguida repetimos a distribuicéo,
acrescentando os elétrons.

4. DISTRIBUICAO DO iON 02

A configuracdo do atomo de oxi-
génio (8 proétons e 8 elétrons) é a se-
guinte:

O (Z=28)
182 2s2 2p4
K L
2 6

Para obter o fon 02, adiciona-
mos 2 elétrons no subnivel 2p.

A configuracéo do ion 0% (8 pro-
tons e 10 elétrons) é a seguinte:

152 2s2 2pb
K L
2 8

Note que assim o oxigénio fica
estavel, com a camada de valéncia
completa.

O Oxido de aluminio

12 passo - Configuragao eletronica

K L M
2 6
2

= ametal, tendéncia para receber 2 elétrons
8 3 = metal, tendéncia para ceder 3 elétrons
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29 passo — Escrever as tendéncias e inverter

Oxigénio - 1 atomo de O ganha @e— 30 AI3*03"
= A férmula indica 2
(3)e= 2Al (Tons AR* e 3ions 02*)

MODULO 4

Isotopos, Isdbaros e Isotonos

1. I1ISOTOPOS

S&o atomos de mesmo numero
atbmico Z (mesmo elemento qui-
mico), com numero de massa dife-
rente (o nUmero de néutrons é dife-
rente). Apresentam as mesmas pro-
priedades quimicas.

1

1H

ZaS

O,

HIDROGENIO LEVE
Nota

Isétopos do hidrogénio:

— hidrogénio leve (proétio) — ndo
tem néutron: H

— deutério (1 néutron): {H

— tritio, tricio ou tritério (2 néu-
trons): SH

O "I

DEUTERIO

Os isétopos H e 7H apresentam
nacleo estavel. O |sotopo 3H é ra-
dioativo, isto €, o0 seu nucleo se de-
sintegra. Os isétopos ocorrem na na-
tureza em quantidades diferentes. O
hidrogénio natural € uma mistura de
99,985% de (H, 0,015% de ?H e uma
quantidade mU|to pequena de 3H

@ elétron
®
'©

3
1H

préton

néutron

TRITIO

Os trés isotopos do hidrogénio e os trés isétopos do oxigénio podem formar 18 tipos de moléculas de agua, que

diferem na massa:

W §
o
W §

\H

2. ISOBAROS

1 ZH(D 160 17O 180

Atomos de numero atémico Z diferente e nimero de massa A igual.

. 40 40
Exemplo: [ Ar e 20Ca

3. ISOTONOS

«“e \H% 0“0 ¢“c %o
«"o «"¢ ¢ ¢ "o
“ e «"e ¢ ¢ "

Atomos de nuimero atémico Z diferente, nimero de massa A diferente e mesmo niimero de néutrons.

Exemplo: 1;8 e %C
Ambos apresentam 6 néutrons.
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Ligacdes Quimicas: A Ligacgao lénica

D

1. INTRODUCAO

Os atomos ligam-se para adquirir
maior estabilidade.

Gases Nobres - Unicos ele-
mentos que aparecem na natureza
na forma de atomos isolados. O hélio
tem 2 elétrons na camada K. O
nednio, argdnio, criptdnio, xendnio e
radénio apresentam 8 elétrons na
camada de valéncia.

Teoria do Octeto - os atomos
ligam-se, procurando adquirir a con-
figuracao eletrénica de gas nobre.

Metais — menos de 4 elétrons
na camada de valéncia. Tendéncia
para ceder elétrons.

K L M

Exemplo: Mg(Z = 12)

2 8 2

Nao metais — mais de 4 elé-
trons na camada de valéncia. Ten-
déncia para receber elétrons.

K L M
Exemplo: P(Z = 15)

2. LIGACAO IONICA
OU ELETROVALENTE

Regra

Metal (1 a 3 elétrons na camada
de valéncia) com ndo metal (5 a 7
elétrons na camada de valéncia) ou
hidrogénio.

Mecanismo

Transferéncia de elétrons do me-
tal para o ndo metal ou hidrogénio.

No cristal de cloreto de sddio,
cada ion é rodeado por ions com
carga de sinal contrario.

Os compostos ibnicos sdo
sdlidos nas condicbes am-
bientais.

Py

cristalino.

Um composto iénico € sdlido

No cristal de cloreto de
sodio, os ions positivos
e negativos alternam-se.

O cloreto de sédio é formado por cristais com a forma de cubo. A direita temos o arranjo dos fons. Observe que
o fon cloreto (com trés camadas eletrénicas) € maior que o ion sédio (com duas camadas eletronicas).

Na.C\':,; —~Nar [z |

KLM KLM KL KLM
281 287 28 288

Determinacdao da formula
de um composto idnico.
Exemplo

A(Z =12):2,8,2:B(Z=7):2,5.

1 atomo A perde 2 ¢ 3 dtomos A perdem 6 ¢

1 atomo B recebe 3 ¢ 2 atomos B recebem 6 ¢

s (3
i Bl

Todo composto ionico é so6-
lido nas condicdes ambientais.

Os compostos idnicos apresen-
tam-se na forma de cristais, que sdo
aglomerados de um grande numero
de fons.

Exemplo

Na ¢+ %Clx — [Na]* [3CI*T

cloreto de sodio

Exemplos de
compostos ionicos:

e Sais
2+1-
Bal,

+ —

KCl,

» Oxidos metalicos
1+ 2- 2+ 2-

Li,0, CaO

¢ Hidretos metalicos
T+1- 2+1-

KH, BaH,
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MODULO 6

A Ligacao Covalente

1. A LIGACAO
COVALENTE COMUM

Todas as ligacbes quimicas re-
sultam de elétrons que séo atraidos
por dois ou mais nucleos.

Na ligacdo covalente, os atomos
compartilham um ou mais pares de
elétrons. A ligacdo covalente aparece
quando n&o metal (mais de 4 elétrons
na camada de valéncia) se combina
com hidrogénio ou com outro nao
metal. Os atomos emparelham elé-
trons, formando uma particula deno-
minada molécula.

Exemplos

1) Gas hidrogénio

- 1
{H(Z_ DIRCUN
H2 Ve ™

HZ=1) 1s'

Na ligacdo entre dois atomos, ha
diminuicao da energia potencial.

2) Cloreto de hidrogénio (HCI)
He+ +Cl: — He+Cls

Nas condicdes ambientais, o clo-
reto de hidrogénio € um gas formado
de moléculas HCI, particulas que
existem individualmente.

Qe

A férmula eletronica (estrutura de
Lewis) mostra os eletrons da camada
de valéncia dos atomos.

Na féormula estrutural plana, o par
eletrénico de unido é representado
por um tracinho.

H — Ci

2. A LIGACAO COVALENTE
DATIVA OU COORDENADA

Apenas um atomo fornece os
dois elétrons do par.

Exemplo
CO[ = [,x
G- |50
:C::03 C=0
formula formula
eletronica estrutural
(Lewis) plana

a) Na férmula eletrénica do CO,
indicamos os elétrons provenientes
do carbono e do oxigénio por sim-
bolos diferentes, puramente por
questbes didaticas. No entanto, é
bom lembrar que todos os elétrons
s&o iguais. A UNICAMP néao aceita
essa representacéo dos elétrons por
simbolos diferentes. A melhor
representacao é a seguinte:

:C::0:

b) Um composto molecular pode
ser sodlido, liquido ou gasoso nas
condicdes ambientais.

Exemplos

lodo (1,) & solido; agua (H,0) € Ii-
quida; oxigénio (O,) € gasoso.

& L) o0 O 80

AR He | 10+ -N- .C.  s.

é&é - - —

¢ Férmula Formula Eletronica o o Etrutural

‘t&‘t Molecular | (Estrutura de Lewis) ormuia Estrutura

LYY

-..- O - H

lodo (I,) Agua H,0 :0:H I

solido H H
.-c. H _ N _ H

“ S © Aménia NH, HINH |
53 L&&L i |

EELY i
wcgl .

CEo ¢ C o |
L‘é‘u <« Metano CH, H:CtH H—C—H
t Lk tt t' H }|_|

lodo (1.,) o v . -

liquido Gas oxigénio Oz 10220 0= 0

Gas e, _
t ¢ & nitrogénio N2 cN2:N:< N=N
Gés . o o o n.. O — C f— O
CO L) LN ) LN ]
© carboénico 2 C
< - Didxido de 152108 S=0
-« SO, ool |
enxofre O o
t & [ X ]
z o o0 . O —_— O
lodo (I,) Gﬂag 04 :9: 308 0
gasoso 0z6nio O . 0
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MODULO 7

Formulas Eletrdnicas e Estruturais

1. EMPARELHAMENTO
DE ELETRONS

Na ligacao covalente, os atomos
emparelham elétrons, adquirindo
configuracao eletrbnica de géas no-
bre.

A ligagdo dativa ocorre quando
um dos atomos ja estd com o octeto
e 0 outro esta com seis elétrons na
camada de valéncia.

2. VALENCIA DE
ALGUNS ELEMENTOS

oo T oo T oo T
:Clo —Cl— :So «— S _eNe—N—
X \l‘ . | ° |

oo . |
He | H— $0e¢ O — oCo—(|3—
° | °

O atomo de cloro é monovalente,
pois estabelece um par de elétrons e
adquire o octeto. Ele pode ainda for-
necer até trés pares de elétrons, for-
mando trés ligacdes dativas. Na for-
mula estrutural, a ligagao covalente
€ representada por um tracinho, e a
ligac&o dativa, por uma flechinha.

3. FORMULA ESTRUTURAL
DE OXIDOS (E,0,)

a) Geralmente a molécula de um
oOxido é simétrica.

b) Os atomos de oxigénio nao
formam cadeia, salvo poucas exce-

coes.
Exemplos
eCle | 30

1) Monéxido de
dicloro (C/,0)

$0sC1 0—ci
Cle cl

Ill) Pentoéxido de

dicloro (C/,0;)
(@) O
AN /
Cl—0—ClI
/ \
(@) (@)

Ill) Heptoxido de

dicloro (C/,0,)

@) @)

1 1
O<Cl—0—CI—=0
! !

@) @)

4. FORMULA ESTRUTURAL

DE ACIDOS OXIGENADOS

a) O hidrogénio ionizavel esta li-

H . XO,

gado ao oxigénio.

b) Os atomos de oxigénio nao

formam cadeias.

Exemplos
H o :S ° :O ° ° N °

)

Acido nitroso (HNO,)

O

V4
H—0—N

1) Acido nitrico (HNO,)

Ill) Acido sulfureso (H,S0,)

H—

H_—

0
V4
H—O0—N

@)

O H—O
AN AN
S—0 ou S=
/ /
(@) H—O

IV) Acido sulfdrico (H,S0,)

H—O (@) H—O @)
N/ N\ s
/S\ ou /S\\

H—O 0 H—0" O

5. FORMULA ESTRUTURAL
DAS BASES [M(OH),]

a) A ligacdo entre oxigénio e
hidrogénio é covalente.

b) A ligacao entre oxigénio e o
metal é ibnica.
Exemplos

Na x [-6- X H] — Na* [ib.- X H]

Na* [O — H]-, Ba2*+ [0 — H]12—

AB+ [0 — H]j,;

6. FORMULA
ESTRUTURAL DOS SAIS

A estrutura do anion é obtida
retirando-se H* do acido corres-
pondente.

Exemplos

1) Nitrato de sédio (NaNO,)

0 071°
XX /2 XX /
H)”< OxeN ——— [S0OxeN
XX N XX AN
(0] O

L
[Na]® |:O—N ]
N
o)

1) Sulfato de potassio (K,SO,)

0 071%
N/

K]+ S
(K1, N
0 0
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MODULO 8 Teoria da Repulsao dos Pares de Elétrons da Camada de Valéncia

1. INTRODUCAO

A teoria da repulsdo dos pares
de elétrons da camada de valéncia
(RPECV) afirma que o arranjo geomé-
trico dos atomos ou grupos de ato-
mos (ligantes), em torno de um ato-
mo central, € determinado pela repul-
sdo entre os pares de elétrons
presentes na camada de valéncia do
atomo central.

Os pares de elétrons arranjar-
se-8o0 de modo a ficarem o mais afas-
tados um do outro para que a repul-
s&o entre eles seja minima.

2. ARRANJOS DOS
PARES DE ELETRONS

O arranjo geométrico dos pares
de elétrons em torno de um atomo A
€ 0 seguinte:

¢ Dois pares de

elétrons: linear

° °
° A

e Trés pares de
elétrons: triangular

S

¢ Quatro pares de
elétrons: tetraédrico

o0
/\\
2N N
/ \
’ ,‘ \
/ \
// 1 \
1 \
o ti—e
< T T~ TTe
~ -7
~J--

e Cinco pares de
elétrons: bipiramide trigonal
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e Seis pares de
elétrons: octaédrico

3. GEOMETRIA MOLECULAR

A forma de uma molécula é dada
pelo arranjo dos atomos, e n&o pelo
arranjo dos elétrons.

Q Moléculas lineares
A molécula seréa linear quando o
atomo central (A) for do tipo:

a)..A-o b) ceAcse C)"AEE

A repulsdo entre os pares de elé-
trons sera minima quando estes es-
tiverem localizados em lados opostos
com relacdo ao nucleo.

Na teoria da RPECV, o mesmo ra-
ciocinio deve ser feito com relacao a
dupla e tripla-ligacoes.

Exemplos

XX XX

a) XCl x+Be«x CIX

XX XX
b) X0%:CH03

) HxeCiNX

180°

o= =0

Q Moléculas
planas triangulares

X X
a) ° A O b) .
X . .X X ° o oX
Exemplos
<Cls :9:
a) ° B. ° b) o % e o
.. : ...C:l. ° ‘.O.' * :
BCl, SO,

120°

Moléculas angulares

a) SALX
X

Exemplos
a) H,0

20:H

Moléculas

b) sAse X
()
X
~
AN
\
\
\
1
1
\ /
N
\%
A
/7 N\
,/’,l\’— RN

-

piramidais trigonais

XeATX

X

Exemplo: NH,

HINSH

H




Q Moléculas tetraédricas
X
XeASTX
X
Exemplos
a) CH, (metano)
H

H:CSH
H

,;\

/,’ \

/ \

/ \
\
\

- .4

b) NHj (ion aménio)
H +

HeNsH
H

Qd Moléculas com forma

de bipiramide trigonal
X X

A,

X X

>

Exemplo
PCl; (pentacloreto de fésforo)

::C l.. ..C: l :

120°

O Moléculas octaédricas

Exemplo
SFg (hexafluoreto de enxofre)

MODULO 9

Polaridade da Ligacao Covalente

1. LIGACAO
COVALENTE POLAR E APOLAR

Dada uma ligacao covalente A—B,
podemos ter dois casos:

e A e B apresentam a mesma
eletronegatividade. A ligacao € cha-
mada covalente apolar.

Exemplos

|
F-F, 0=0, —C—C—
|

e A e B tém eletronegatividades
diferentes. A ligacao é covalente
polar.

Exemplos

|
H—F,H—O0—,—C=0

Q Escala de

Eletronegatividades
(Linus Pauling)

F 4.0 Sn 1,8
O 35 Pb 1,8
N 3,0 Fe 1,8
Cl 3,0 Co 1,8
Br 2,8 Ni 1,8
| 25 Cr 1,6
S 2,5 n 1,6
© 2,5 Mn 1,5
Au 2,4 Al 1,5
Se 2,4 Be 1,5
Pt 2,2 Mg 1,2
Te 2,1 Ca 1,0
P 2,1 Sr 1,0
H 2.1 Li 1,0
As 2,0 Na 0,9
B 2,0 Ba 0,9
Cu 1,9 K 0,8
Sb 1,9 Rb 0,8
Si 1,8 Cs 0,7
Ge 1,8 Fr 0,7

2. DIPOLO ELETRICO

Consideremos as moléculas F2 e HF.
i

S
GONNGE
,_

d

Na molécula F,, o par de elétrons
€ compartilhado igualmente pelos
dois atomos. Na molécula HF, o par é
compartilhado desigualmente, apa-
recendo no lado do fldor uma pe-
quena carga negativa, &7, enquanto
no lado do hidrogénio aparece uma
carga positiva, 8*. A molécula HF é
um dipolo elétrico.
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3. MOMENTO DIPOLAR

Define-se momento dipolar a
grandeza p =9 . d, sendo d a distan-
cia entre os dois centros de cargas.

Associa-se a0 momento dipolar
um vetor dirigido para o polo negativo.

H

0f—— 0§

HeeF

4. MOLECULA_
POLAR E NAO POLAR

Para uma molécula com mais de
uma ligacdo, define-se o momento
dipolar total (soma vetorial do mo-
mento dipolar de cada ligacao).

* Se g = 0 = molécula polar

Oxup
H H
Hiotal
® S€ Pigtg = 0 = molécula nao
polar

§«— 0"t —— &
O=C=20
Hiotal = O
Verifica-se que as moléculas po-

lares se orientam quando colocadas
em um campo elétrico.

OCCG

bureta

com agua ~
bastao

eletrizado

s ity

=

filete de agua—»| | e

‘—\}

3
\_ 1

Ocorre um desvio no filete de
agua quando esta é escoada
através de um tubo capilar. O
fenémeno é devido a propriedade
da agua de possuir moléculas polares.

314 — D OBIJETIVO

5. EXEMPLOS DE_MOLECULAS
POLARES E NAO POLARES

Q Moléculas lineares

S K, M,
Cl—Be—CI H—C=N
Hiotar = O Hiotal # O
(n&o polar) (polar)

Q Moléculas angulares

S
P
H H O
Hiotal # O
(polar)

Hiotal # O
(polar)

Q Moléculas planas

F H H
7 N\ 7
F<—B C==C
N, £ N
F Cl Cl
Hiotal = 0 Hiotal #0
(n&o polar) (polar)
cis-1,2-dicloroeteno
H Cl
N 7
C==C
4 N
o] H
Miotal = 0
(n&o polar)

trans-1,2-dicloroeteno

Q Moléculas piramidais

%
H H

H
Miotal # 0

(polar)
U Moléculas tetraédricas

¢ Quatro ligantes
iguais: nao polar

Q Moléculas tetraédricas
¢ Quatro ligantes
nao todos iguais: polar

H H
| |
S TS
Cl Cl H Cl
Cl Ci
Colocando-se o tetraedro dentro

de um cubo, 0 atomo de carbono fica
no centro, enquanto os quatro ligan-
tes ocupam vértices alternados. Per-
cebe-se que a resultante é nula
quando os quatro vetores do momen-
to dipolar séo iguais.

Q Moléculas
bipiramidais trigonais

¢ Cinco ligantes
iguais: nao polar

O Moléculas octaédricas
e Seis ligantes
iguais: nao polar




MODULO 10

Forcas Intermoleculares

1. LIGACOES ATOMICAS E
FORCAS INTERMOLECULARES

As ligacdes atdbmicas (ibnica,
covalente e metalica) sdo mais fortes
que as forcas intermoleculares.

A ligacdo que prende os atomos
dentro de uma molécula é a ligacao
covalente. Vamos, agora, analisar as
forcas que existem entre as moléculas.

Essas forcas podem ser dividi-
das em dois tipos: forcas de van der
Waals e ponte de hidrogénio.

2. FORCAS DE
VAN DER WAALS

Existem varios tipos de forcas in-
cluidos neste grupo.

Vamos estudar os dois tipos prin-
cipais:

e Forca entre dipolos

permanentes (FDP)

Dipolo permanente € o dipolo de-
vido a diferenca de eletronegatividade.
Esta forca existe, portanto, entre
moléculas polares (U;qy = 0).

Exemplo

*q -q *q -q

FDP

* Forcas de dispersao
ou Forcas de London
Este tipo de forca existe entre
dipolos temporarios ou induzidos,
que ndo sdo devidos a diferenca de
eletronegatividade.
O dipolo temporario aparece em
razdo de:
- Movimento natural dos
elétrons
Assim, na molécula de iodo, 0s
dois elétrons, em um certo instante,
podem aparecer mais perto de um
atomo do que do outro.

I I—I p=0
-q +q
- Inducao
+q -q +q -q
London

- Colisoes moleculares
3. PONTE DE HIDROGENIO

A ponte ou ligagéao de hidrogénio
é uma forca entre dipolos perma-
nentes anormalmente elevada.

Condicoes:
e atomo pequeno e bastante
eletronegativo (F, O, N);

e par de elétrons ndo compar-
tilhado;

e Hligado a esse atomo.

Exemplos

HF, H,O0, ROH, RCOOH, ArOH,
NH,, RNH,, DNA etc.

Exemplo
+9q -q +q -q
[ X ] [ X ]
H—Og H—O3¢
| * PH. e
H H

A ligacédo de hidrogénio ¢é esta-
belecida entre o &tomo de hidrogénio
de uma molécula e o par de elétrons
de outra molécula.

Substancias que formam ponte
de hidrogénio apresentam valores
elevados para a sua tensdo super-
ficial, solubilidade em agua e ponto
de ebulicéo.

Um acido carboxilico constitui
ponte de hidrogénio de modo sui
generis. As moléculas associam-se
duas a duas, formando dimeros.

Existem substancias que apre-
sentam ponte de hidrogénio dentro
da proépria molécula (ponte de hi-
drogénio intramolecular). Para isso é
necessario haver dois grupos de
atomos bem proximos.

Exemplo
O

I
H ponte de
| hidrogénio

/O intramolecular

. N
ortonitrofenol W o

Na molécula do DNA, uma base
purica liga-se a uma base pirimidica
por ponte de hidrogénio.

No gelo, as moléculas de agua (H,0)
estdo presas por forcas intermoleculares.

@_q(;;@ 7
ow @ .
AN \ -H
@Of\’*) @of\? oV

/ - »
?\ —_6,%% @o'j

As forgas intermoleculares na dgua
(representadas por linhas tracejadas).
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Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica e Quimica Organica -G retiores cabecas

FRENTE 2

9 IVDIEIIVY

Estados de Agregacao da Matéria

1. ESTADOS FiSICOS )
(OU DE AGREGAGAO) DA MATERIA

A matéria pode ser encontrada em trés estados
fisicos: sélido, liquido ¢ gasoso. Através de obser-
vacdes experimentais verificamos que:

Estados Fisicos
Solido Liquido

O solido tem volume O liquido tem volume
constante e forma constante e forma

Gasoso

O vapor tem
volume variavel

constante variavel e forma variavel
Cubos Jarra Vapor-d’agua
de gelo com suco é invisivel
Observacoes

e Forma: configurac&o espacial de um material.

e \olume: espago ocupado por um material.

e Exemplos de sdlidos: aluminio, cobre, ouro, sal,
aco, enxofre.

e Exemplos de liquidos: alcool, mercurio, petréleo,
vinagre.

e Exemplos de gases: ar, hélio, cloro, oxigénio,
metano.

e Solidos apresentam forma constante e volume
constante porque a forca de atracéo entre suas particu-
las € intensa e elas permanecem em posi¢coes
praticamente “fixas”, tendo pequeno movimento de
vibragdo em relacéo a posicdo que ocupam.

Shhhhhhhhhhd

L L L L)
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e |iquidos apresentam a forma do recipiente e
volume constante, porque as particulas de um liquido,
embora consigam movimentar-se umas em relagao as
outras, ainda se atraem e adquirem a forma do
recipiente, mas nao o suficiente para se separarem
completamente uma das outras.

e Vapores ndo possuem forma constante e ocupam
o volume do recipiente porque a forca de atrac&o entre
suas particulas & desprezivel. Assim, as particulas
movimentam-se em todas as dire¢c6es, ocupando todo o
espaco disponivel.

C
. )
() »)
e
ﬁ
P

2. MUDANCAS DE ESTADO FisICO

Ao fornecer ou retirar calor de uma amostra de um
material a press&o constante, irda ocorrer a mudanca de
estado fisico. Cada mudanca de estado recebe um
nome particular.



Observacoes: A vaporizacéo
pode receber outros nomes, depen-
dendo das condicdes em que o
liquido se transforma em vapor.

* Evaporacao: passagem len-
ta do estado liquido para o estado de
vapor, que ocorre predominante-
mente na superficie do liquido, sem
causar agitacdo ou surgimento de
bolhas no seu interior.

* Ebulicao: passagem rapida
do estado liquido para o estado de
vapor, geralmente obtida pelo aque-
cimento do liquido e percebida
devido a ocorréncia de bolhas.

e Calefacao: passagem muito
rgpida do estado liquido para o es-
tado de vapor quando o liquido entra
em contato com uma superficie muito
quente.

e Ponto de Fusao (PF) ou
Temperatura de Fusao (TF):
temperatura na qual determinada
substancia sofre fusdo (durante o
aquecimento) ou solidificacdo (du-
rante o resfriamento).

Agua tem PF = 0°C (durante o
aguecimento a agua sofre fusdo a
0°C ou durante o resfriamento a agua
solidifica a 0°C).

sublimagéo calor absorvido
calor absorvido calor absorvido l
' ﬁ)} ’ vapori_zagéo ' @ ®
«— 088e€6 e g
solidificacéo %%;% condensacéo @ QJ é

sélido calor liberado

liquido

calor liberado vapor

ressublimagéo, calor liberado

¢ Ponto de Ebulicao (PE) ou
Temperatura de Ebulicao (TE):
temperatura na qual determinada
substancia sofre ebulicdo (durante o
aquecimento) ou condensacao (du-
rante o resfriamento).

Agua tem PE = 100°C a 1 atm
(durante o aquecimento entra em
ebulicdo a 100°C ou durante o
resfriamento condensa a 100°C).

3. PREVISAO DO ESTADO
FiSICO A PARTIR DOS
VALORES DE PF E PE

A letra T representa a tempera-
tura em que se encontra uma deter-
minada substancia.

Substancia no estado sélido:

PF PE

® ®
L Vv

no-

Substancia no estado liquido:

PF PE
® L
S \%

e

Substancia no estado gasoso:

PF PE
@ @

S L

<04

Aquecimento e Resfriamento de Materiais

1. DIFERENCIANDO SUBSTANCIAS
DE MISTURAS COM AUXILIO
DAS CURVAS DE AQUECIMENTO

Q Classificacao

Quando aqguecemos uma amostra, podemos
medir durante o experimento a temperatura da
amostra e o tempo transcorrido. Com os dados,
pode-se elaborar um grafico de temperatura da
amostra e 0 tempo transcorrido no aguecimento.
Tal gréafico é conhecido como curva de aque-
cimento.

Temos quatro tipos de curvas de aguecimento
diferentes. Acompanhe o quadro ao lado.
2. CURVA DE AQUECIMENTO

DE UMA SUBSTANCIA

Vamos exemplificar com a agua (PF = 0°C e
PE = 100°C ao nivel do mar).

Temperatura (°C)

Substancia Constante Constante
Temperatura (°C)
Mistura e .,
homogénea Variavel Variavel
>
Tempo
Temperatura (°C)
Mistura ..
o Constante  Variavel
eutética
>
Tempo
Temperatura (°C)
Mistura .,
Variavel Constante

azeotropica

»
»

Tempo
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4 Temperatura (°C)

PE=100°C|- - - - --------
S+L

Ebulicao

PF =0°C
2 patamares

-20°C

TemBo (min)

3. CURVA DE AQUECIMENTO
DE UMA MISTURA HOMOGENEA

Vamos exemplificar com uma solug&o aquosa de
NaCl.

4 Temperatura (°C)

Finaldaebulicdo| - - - _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _ _

Inicio da ebuligdo |~ = = = = = = = = = = — Faixa de

L+V temperatura
Final da fusdo|- — — — — — — _

Inicio da fusdo[ — ~ S+L Faixa de

temperatura
-20°C

»

Temp; (min)

4. CURVA DE AQUECIMENTO
DE UMA MISTURA EUTETICA

Algumas misturas de solidos denominados
eutéticos fundem-se a temperatura constante.

Exemplo

Solda eletrbnica € uma mistura eutética: chumbo
(37%) e estanho (63%).

4 Temperatura (°C)

Faixa de
temperatura \Y

PF = 183°C| - -

»

Temp; (min)

5. CURVA DE AQUECIMENTO
DE UMA MISTURA AZEOTROPICA

Algumas misturas de liquidos denominadas azeo-
tropicas fervem a temperatura constante.

Exemplo

Alcool de supermercado é mistura azeotrépica:
alcool (96%) e agua (4%).

318 — D OBIJETIVO

4 Temperatura (°C)

\%
PE=781°C|- - - - - — - — — — — _ L+V

Faixa de temperatura

»

Temp(; (min)

6. CURVA DE RESFRIAMENTO

Outra experiéncia que pode ser realizada é
acompanhar a temperatura e o tempo transcorrido
durante o resfriamento de uma amostra de um
material.

Curva de resfriamento de uma substancia.

4 Temperatura (°C)

\Y%

PE[------

PF|----
\s

tem;o (min)

Curva de resfriamento de uma mistura homogéna.

4 Temperatura (°C)

faixa de
temperatura

faixa de
temperatura

B

tem'po (min)




A Tahela Periodica

1. HISTORICO

O Dobereiner (1829)

Reuniu os elementos semelhan-
tes em grupos de trés.

Cada grupo recebeu o nome de
triade. Observou que a massa ato-
mica de um elemento da triade era,
aproximadamente, a média aritmética
das massas atdbmicas dos outros dois.

Exemplo
Li | Na K 7 + 39
7 1oz |39 2773

(1 Chancourtois (1863)

Dispds os elementos numa es-
piral tracada nas paredes de um ci-
lindro, em ordem crescente de massa
atdbmica. Tal classificacéo recebeu o
nome de parafuso telirico. Os
elementos semelhantes apareciam
numa mesma geratriz do cilindro.

_—

1
/

$0- - - - -\

!

\

/
!

\

A classificacao, no entanto, fun-
cionou apenas até o calcio.

J Newlands (1864)

Disp0s o0s elementos em colunas
verticais de sete elementos em or-
dem crescente de massas atébmicas.
Observou que, de sete em sete ele-
mentos, havia repeticdo de proprie-
dades, fato que recebeu o0 nome de
Lei das Oitavas.

H F Cl
Li Na K
Be Mg Ca
B Al
C Si
N P
o S

A classificagdo funcionou até o
calcio.

O Dmitri Ivannovitch
Mendeleev (1869)
Apresentou uma classifica-

cdo que é a base da classifica-
¢é&o moderna. Adotou a seguinte
lei periddica: “As propriedades
fisicas e quimicas dos elementos
sdo fungbes periodicas de suas
massas atomicas’.

1 nim|iviv |viivi Vil

1| H

2| L [Be|B|C|N|O|F

3|Na|Mg| Al |Si|P|S|Ci

4| K |[Ca| - |Ti|V |Cr| Mn| Fe,Ni Co
5/CulZn| - | - |As|Se| Br

6 |Rb|Sr| Y |Zr|{Nb|Mo| - | Ru, Pd, Rh
7|Ag|Cd| In |Sn|Sb|Te| |

8 | Cs|Ba| - - - -

©

—
o

Ta
Au | Hg | TI |Pb | Bi
Th

-
-

-
N

Os elementos foram distribuidos
em oito faixas verticais (grupos homo-
logos) e em 12 faixas horizontais (sé-
ries heterélogas), em ordem crescente
de suas massas atémicas. Os grupos
foram numerados de | a VIl e cada
grupo dividido em dois subgrupos.

Na época de Mendeleev, eram
conhecidos, aproximadamente, 60 ele-
mentos. Os gases nobres e as terras
raras (com excecdo do cério) eram
desconhecidos. Mendeleev deixou
lacunas na sua tabela, reservadas para
0s elementos que viriam a ser des-
cobertos.

Entre o célcio e o titanio deixou
uma lacuna para o elemento eka-bo-
ro (abaixo do boro). Mendeleev dei-
Xou essa lacuna, porque o titdnio nao
apresenta propriedades semelhantes
as do boro. Mais tarde, o eka-boro foi
descoberto e é o atual escandio.

Mendeleev previu também a
existéncia do eka-aluminio (abaixo
do aluminio; é o galio) e do eka-silicio
(abaixo do silicio; é o germanio). O
caso do eka-silicio ficou famoso, pois
todas as propriedades previstas por
Mendeleev foram mais tarde verifi-
cadas pelo seu descobridor, Winkler.

Na mesma época, Lothar Meyer,
trabalhando independentemente, ela-
borou uma tabela semelhante a de
Mendeleev, mas o trabalho deste ul-
timo foi mais completo.

2. A LEI PERIODICA

Certas propriedades dos ele-
mentos seguem um esquema repe-
titivo, periédico, quando os elemen-
tos s&o arranjados na ordem cres-
cente de seus numeros atbmicos.
Isso se explica, porque as configu-
racoes eletrbnicas dos elementos
variam periodicamente com 0 au-
mento do nUmero atébmico. Assim,
por exemplo, o litio, o sddio € 0 po-
tdssio s&o trés metais muito se-
melhantes.

Deste modo, aparece a Lei Pe-
riodica, a grande generalizacdo da
Quimica: "As propriedades fisicas e
quimicas dos elementos séo funcdes
periddicas dos seus numeros ato-
micos".

3. CONSTRUCAO DA TABELA

Os elementos sao colocados em
faixas horizontais (periodos) e fai-
xas verticais (grupos ou fami-
lias), em ordem crescente de
ndmero atémico.

Em um grupo, os elementos tém
propriedades semelhantes e, em um
periodo, as propriedades sdo dife-
rentes.

Na tabela ha sete periodos.

H& ainda nove grupos numera-
dos de 0 a 8. Com excec¢ao dos gru-
pos O e 8, cada grupo esta sub-
dividido em dois subgrupos, Ae B. O
grupo 8 € chamado de 8B e é
constituido por trés faixas verticais.

Em 1985, a IUPAC determinou
chamar cada coluna da tabela perio-
dica de grupo. Os grupos s&o nume-
rados de 1 a 18 conforme o esquema:

2 14 15 16 17
13

345678910 112
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4. POSICAO DOS ELEMENTOS
NA TABELA

[ Elementos representativos
ou tipicos

(ultimo elétron colocado em sub-
nivel s ou p): grupos A (1, 2, 13 a 17),
estdo nos extremos da tabela.

O numero de elétrons na camada
de valéncia é o numero do grupo.
Exemplo: Oxigénio, O(Z = 8)

182 282 2p* portanto,
K L grupo
2e” be” 6A ou 16

O Gases nobres
Qito elétrons na camada de va-
léncia. Grupo O ou 8A ou 18.
Excecao: ,He
152

(1 Elementos de transicao

(ultimo elétron colocado em sub-
nivel d): grupos B (3 a 12), estdo no
centro da tabela.

A soma do numero de elétrons
dos subniveis ns* (n — 1) d¥ é o nu-
mero do grupo.

SOMA

GRUPO

7B (7)
8B 12 coluna (8)
8B 22 coluna (9)
8B 32 coluna (10)

1B (11)

2B (12)

—_ L
ol Do © o N oo A w

Exemplo: Vanadio, V(Z = 23)

152 252 2p% 352 3pf 3dS 452

Somax+y=2+3=5—grupo 5B
ou 5.
[ Elementos de transicao

interna

(ultimo elétron colocado em sub-
nivel f). Estdo divididos em duas
classes:

¢ Lantanideos (metais ter-
ras raras): grupo 3B e 6° periodo.
Elementos com Z de 57 a 71.

e Actinideos: grupo 3B e 7°
periodo. Elementos com Z de 89 a
103.

Alguns grupos famosos

1 ou 1A: metais alcalinos

2 ou 2A: metais alcalinoterrosos

17 ou 7A: ndo metais halogénios

16 ou 6A: calcogénios

18 ou 0 ou VIIIA: gases nobres

Separando o0s metais dos n&o
metais, aparecem os semimetais
ou metaloides, de propriedades
intermedidrias as dos metais e n&o

metais.
(5]
Si

Metais «—|Ge| As|—» Ndo metais
Sb|Te
Po

O silicio e 0 germéanio sédo usa-
dos na fabricacéo de transistor.

Alguns ndo metais: enxofre amarelo, iodo
cinzento, fésforo vermelho, carvdo preto
e fosforo branco (imerso em agua).

MODULO 4

Tamanho dos Atomos e ions

1. PROPRIEDADES PERIODICAS E APERIODICAS

e Propriedades periodicas sdo aquelas cujos valores crescem e decrescem sucessivamente, a medida que

aumenta o numero atébmico.

Exemplos: valéncia, eletronegatividade, eletropositividade, energia de ionizacao etc.

Periodicidade dos numeros de combinacao (valéncia) com os nimeros atomicos.

Numero de combinacé&o ou valéncia do elemento é o nimero de atomos de hidrogénio que se combina com um
atomo do elemento. A figura a seguir da os numeros de combinacédo em funcado do numero atémico.

4

3

2

Valéncia

1 2 3 4 5 6
H He Li Be B C

7 8 9 10 1" 12 13 14
N O F Ne Na Mg Al Si

A valéncia é uma propriedade periodica.

Numero atdbmico
15 16 17 18 19 20
B S Cl/ Ar K Ca
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e Propriedades aperiodicas sido aquelas cujos
valores sempre crescem ou sempre decrescem, a @ @@@ @
medida que aumenta o0 nimero atémico.

Exemplos: massa atbmica, calor especifico.

A Z aumenta (tendéncia: diminuir o tamanho)k
Massa g’
Atémica o niimero de camadas permanece constante
"z Tamanho dos
atomos
2. PROPRIEDADES PERIODICAS E e
SUAS VARIACOES NA TABELA PERIODICA Maior
1 Tamanho dos atomos Outros exemplos
Depende: r raio
— da carga nuclear (Z). Quanto maior a carga nu-
clear, menor o tamanho. Fator dominante em um periodo. Li S Lit
- Numero de camadas. Quanto maior o niumero 3 2
de camadas, maior o tamanho. 3p 3p
Fator dominante em um grupo.
Em um grupo, a medida que aumenta o Z, aumenta 36 o

o0 numero de camadas e, portanto, aumenta o tamanho.

S Conclus@o: ry o > .4ion
s__: _ 17Cl < 17Cl
T ®© o
Z=11 I <
g £ g 17p 17p
3T = | & 8
[} i g o
Z=19 $ T | £ £ 17e” 18e”
g 5|3 E
§ ® |~ E c lusio:
7=37 2 g z onclusao: r, ... > rs. .o
o 5 S
= o (qC)
< - - ~ - -
L g ions isoeletronicos: menor Z — maior r
Z=55 £
o _
v v 11Na < 9F
Em um periodo, como os atomos tém o mesmo nu- 11p 9p
mero de camadas, aumentando o Z, aumenta a carga ~ ~
nuclear e, portanto, diminui o tamanho (os elétrons sao 10e 10e

atraidos mais fortemente pelo nucleo).

m Energia de lonizacao, Eletroafinidade e Eletronegatividade

1. POTENCIAL OU ENERGIA DE IONIZACAO

Na*(g) + 22 E.l. = Na**(g) + e~

Primeiro potencial de ionizacdo de um atomo ¢é a Quanto menor o &tomo, maior a energia de
energia necessaria (absorvida) para retirar o elétron de ionizacéo.
ligacédo mais frouxa de um atomo no estado gasoso
isolado.
A energia necesséria para arrancar o 2° elétron é o 12E]
segundo potencial de ionizacéo. o
2° potencial de ionizacdo > 1° potencial de io-
nizacgéao. Observe:
Na°(g) + 17 E.l. = Na*(g) + e Géas nobre — 12 E I elevadissima
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n&o metal — 12 E.l. elevada
metal — 12 E.I. baixa

Na figura abaixo, sdo mostradas da primeira a dé-
cima sexta energia de ionizagao para o enxofre (Z = 16).
O aumento sucessivo e pronunciado das energias de
ionizacdo resulta do fato de que cada elétron deve
deixar um ion que é mais altamente carregado que o ion
deixado pelo elétron anterior. Uma vez que as forcas
atrativas entre o elétron que sai e o ion aumentam, a ener-
gia de ionizacao também aumenta.

Os grandes degraus que aparecem na energia de
ionizacdo do sétimo e de novo no décimo quinto sao
devidos a mudanca de camadas.

1s

it
2s %
2s

80.000,

70.000

337.000- 35z

60.000

2p

Energia de ionizagao, kJ mol!

IS
o
o
o
S3
T

In

(=]

N

o

o

S

=)
T

10.0001 s 3s 3s
3p 3P 30
12 2939 4250 62 7° 8° 9°10°11°12°13914°15°16°
lonizagéo
Energias de ionizagéo para o enxofre.
(A “origem” de cada elétron é mostrada.)

o

5

600
E He
8 ® Ne
< 500
o
S,
R T
c r

n

. * @ Cd 3 Te 2
200 c E
g B o€ Ce__ ﬂ'
o 100 AP 5 PleP tu Mgl
g Li [Na 9k a In
o Rb | Cs
o 0 10 20 30 40 50 60 70 80 90

Numero atémico
2. AFINIDADE ELETRONICA
(OU ELETROAFINIDADE)

E a energia envolvida quando um elétron ¢
adicionado a um atomo neutro isolado.

ClO(g) + e — CI(g) +

Afinidade
eletrénica

Excluindo o grupo 0.

Os atomos que tém grande tendéncia a receber
elétron (halogénios) possuem grande afinidade eletr6-
nica, isto é, liberam grande quantidade de energia.

Geralmente, quando um atomo recebe elétron,
ocorre liberacdo de energia. Em alguns casos, como nos
alcalinoterrosos, a energia é absorvida e n&o libertada.

3. ELETRONEGATIVIDADE E
ELETROPOSITIVIDADE

Eletronegatividade: tendéncia do atomo para
receber elétron.

Excluindo o grupo 0.

Eletropositividade ou carater metalico: tendéncia do
atomo para ceder elétron.

0%
. 2
Metais 3@/
Cs )
Fr

4. DENSIDADE (d)

E a relagdo entre a massa e o volume de uma
amostra do elemento.

m
d= —
v

mais densos
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5. VOLUME ATOMICO (V.A.)

E o volume de 1 mol do elemento no estado sélido.

massa molar

Descendo pelo grupo, a massa atbmica cresce

VA. = - —
densidade no estado solido
Exemplo
56g/mol 3
A, = —— =7cm°/mol
Fe™ gg/cm3

muito e o volume atbmico aumenta. No centro, a
densidade é grande e o volume atdmico é pequeno.

MODULO 6

Introducao a Quimica Organica

1. DEFINICAO

Quimica Organica é a parte da
Quimica que estuda os compostos
do elemento carbono.

2. HISTORICO

Os compostos organicos séo
manipulados pelo homem desde a
Antiguidade, porém somente em
1828 (marco zero) o homem conse-
guiu, por intermédio de Wohler,
fabricar um composto organico em
laboratério. Esse composto é co-
nhecido pelo nome de ureia.

NH,
A /
NH,CNO — O—C
AN
NH,
cianato de ureia
amonio

3. POSTULADOS
DE KEKULE

Kekulé elaborou no século XIX
uma teoria estrutural que se fun-
damenta em principios (ou pos-
tulados gerais).

a) O carbono ¢ tetravalente.

H I
T S c|: “c=o0
DR AR e

H Ci

b) As quatro valéncias do car-
bono s&o iguais. Explica-se o fato de
0 carbono apresentar as 4 valéncias
equivalentes por meio da existéncia
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de apenas 1 composto com férmula
CH;Cl, denominado monoclorome-
tano. Se as 4 valéncias ndo fossem
equivalentes, haveria 4 compostos
com férmula CH5CL.

H Cl
cz----(:lz--- H H----C!)—-— H
u H
H H
H----é)—-— oY H----C!)—-— H
H C

c) Os atomos de carbono podem
ligar-se entre si, formando cadeias.

Outros elementos podem formar
cadeias, mas nao tdo variadas como
as do elemento carbono.

Y
—C—C—C—C—C—C—?—
[ I I

Cadeia carbobnica

4. ELEMENTOS
ORGANOGENOS
E SUAS VALENCIAS

5. LIGACOES ENTRE
ATOMOS DE CARBONO

Entre atomos de carbono, pode-
mos encontrar:

a) Simples-ligacao: dois ato-
mos de carbono ligam-se por uma
unidade de valéncia. A representacéo
simbdlica é feita por um traco simples.

| |
O
| |

b) Dupla-ligacao: dois atomos
de carbono ligam-se por duas uni-
dades de valéncia. A representacéo
simbdlica é feita por dois tracos.

\O :C/
/ AN

c) Tripla-ligacao: dois atomos
de carbono ligam-se por trés uni-
dades de valéncia. A representacéo
¢ feita por trés tracinhos.

6. TIPOS DE CARBONO

a)Primario
Carbono ligado no maximo a um
atomo de carbono.

HsC — C — CH,
N Hy, /

H,C — O — CH,
N /

b) Secundario
Carbono ligado diretamente a
dois outros atomos de carbono.

HaC — C — CHy
/ Hy



c) Terciario

Carbono ligado diretamente a trés outros atomos de

d) Quaternario

Carbono ligado diretamente a quatro outros atomos

carbono. de carbono.
I P
HyC _/(f — CH, H,C — C — CHy
/|
CH, CH,
MODULO 7 Estrutura e Nomes de Compostos Organicos:
Cadeias Carhdnicas: Classificagao
1. CADEIA 0 H
ACIiCLICA OU ABERTA 7 C
H,C —C—C—C PN
H, H, N\ HC CH
QO Quanto a OH | H
disposicao dos atomos INSATURADA (pelo menos uma HC CH
NORMAL (apenas duas extremi- dupla ou tripla-ligacédo entre &tomos \C/
dades em relagao ao C). de carbono). H
Exemplos Exemplos
H,C —C —CHy H—C = C—H
Hy
H,C =C—C—CH
(l:HS 2 H H2 3 ou
CH 0 Quanto a
| 2 natureza dos atomos ALICICLICA (fechada na
_ _ _ HOMOGENEA (sem heteroato- * echada nao aro-
H,C — CH, — CH, — CH, mo). matica).
RAMIFICADA (mais de duas ex- o cmPlos Exemplos
tremidades em relagéo ao C). o~ CH
Exemplos HsC a CHs / \2
A ’ C CH >
H
| H,C —C —C — OH 2 2
H R
cH 2 HETEROGENEA (com heteroato- ou
8 mo).
H CH, CH, Exemplos
| | | Q Het icli
ch - C—C—C—C— CH3 HSC — N — CH2 _ CH3 eterociclicas
CH; H CH, 02
H,C — O — CHj,4 e \
Nota HoC o 3
Existindo carbono terciario e/ou Observacao
quaternério, a cadeia sera ramifi- Heteroatomo € todo &tomo H,C CH
cada. diferente do carbono entre outros Z
atomos de carbono. Nota

O Quanto a ligacao
entre os atomos de carbono
SATURADA (apenas simples
ligagdes entre atomos de carbono).

Exemplos
H,C — C — CHy
H,

2. CADEIA
CiCLICA OU FECHADA

Q Homociclicas
e AROMATICA (fechada com
nucleo benzénico).

Existem autores que consideram
cadeia alifatica como sinénimo de
cadeia aberta. Outros autores usam
o termo alifatica com o significado de
cadeia nao aromatica. De acordo
com estes ultimos, as cadeias alicicli-
cas também seriam alifaticas.
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MODULO 8

Hidrocarhonetos: Definicao e Nomenclatura

1. HIDROCARBONETO

Q Definicao
Hidrocarboneto € todo composto
organico formado exclusivamente de

carbono e hidrogénio.
Exemplos

CH,; CoHy; CgHygr CoHg.
Q Foérmula geral: cxHy
Q Terminacao “o”

Q Tipos de hidrocarbonetos

e Alcanos

Hidrocarbonetos de cadeia aber-
ta, saturada, que obedecem a for-

mula geral | C Hy, , 5 -

Exemplos
HyC — %2— CHg, H;C — CHj, CH, etc.

propano etano metano

metano

e Alcenos (alquenos)
Hidrocarbonetos de cadeia aber-
ta, insaturada (dupla-ligacéo), que

obedecem a férmula geral -

Exemplos
H,C = CH, (eteno)

H,C = C — C — CHj, etc.
| H,

H 1-buteno (but-1-eno)

Pela nomenclatura IUPAC (Uniao
Internacional de Quimica Pura e
Aplicada) de 1979, coloca-se o
ndamero indicativo da posicao da
dupla-ligacéo antes do nome.

Exemplo: 2-penteno

Pela nomenclatura IUPAC de
1993, coloca-se 0 numero antes da
particula indicativa da dupla-ligacéo.

Exemplo: pent-2-eno
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¢ Alcinos (alquinos)
Hidrocarbonetos de cadeia aber-
ta, insaturada (tripla-ligacédo), que

obedecem a férmula geral CoHon o).

Exemplos
H— C = C — H (etino)

H

I
H—C=C—C—CH,

|

H

1-butino (but-1-ino)

EE

etino

¢ Alcadienos (dienos)
Hidrocarbonetos de cadeia aberta,
insaturada (duas duplas-ligagdes), que

CnH2n -2/

obedecem a férmula geral
Exemplos
H,C = C = CH,
propadieno

H,C = C—C = CH,
|
H H
1,3-butadieno (buta-1,3-dieno)

e Ciclanos (cicloalcanos)

Hidrocarbonetos de cadeia fe-
chada, saturada, que obedecem a
féormula geral C.Hap,

Exemplos

Ho
/ C\
HZC—CHZ

ciclopropano

ciclobutano

e Ciclenos
Hidrocarbonetos de cadeia fecha-
da, insaturada (dupla-ligacao), que

obedecem a formula geral |C H,, 5 .

Exemplos

L)

ciclopenteno cicloexeno
(ciclo-hexeno)

e Aromaticos

Hidrocarbonetos de cadeia fe-
chada que apresentam pelo menos
um nucleo benzénico.

Exemplos

anel benzénico @

naftaleno

benzeno
d Nomenclatura
de hidrocarbonetos

com cadeias normais.
Nomenclatura oficial (IUPAC)

‘N °de CarbonosM Ligagao ‘+ O

e Numero de atomos de

carbono
iC MET 5C PENT
2C ET 6C HEX
3C PROP 7C HEPT
4C BUT 8C OCT

* Ligacao entre
atomos de carbono

|
Simples —C —C — AN
|

N /
Dupla cC=C EN
/ N

Tripla  —C=C— |IN



MODULO 9 Nomenclatura de Hidrocarbonetos com Cadeias Ramificadas

1. GRUPOS
SUBSTITUINTES H H

OU ORGANICOS o
H,C — C — C — CH,
|

HsC — METIL H,C  CH,
Hy
H;C —C — ETIL 2,3-dimetilbutano
HsC —C —C— PROPIL
Hy Hy
- el
| H,C —C—C—C—C—CH
HsC — C — CH5 ISOPROPIL 3 1 H, H 3
| H,C CH,

2,2,3-trimetil-hexano
2. NOMENCLATURA

DE HIDROCARBONETOS
COM CADEIAS RAMIFICADAS

(|3H3 (|3H3
o HC —C—C —CH
e Reconhecer a cadeia principal | H  H |
(maior nimero de atomos de carbo- CH, 2 2 CH,
no).

2,5-dimetil-hexano

e Numerar a cadeia principal

(dar 0s menores nNUMeros). Q Escolha da cadeia principal

- a de maior nimero de ato-

e Dar a localizagé&o das ramifi- mos de carbono: HEPTANO.

cac0es (substituintes).

Exemplos
cHC—C—C—CIC
H | |
| C
H,C —C —C—CHy |
H, C

H,C

2-metilbutano ou metilbutano

Numeracé&o da cadeia principal —
primeira escolha: localizando as rami-
ficagdes nos atomos de carbono 3 e 6.

3 4 5

C—C—C—C—
|

2C 7
I
1C

—C

O— 0o

Nome: 3,6-dimetil-heptano (errado)

Numeracéo da cadeia principal —
segunda escolha: localizando as rami-
ficacBes nos atomos de carbono 2 e 5.

5 4 3 2
HyC — CH — CH, — CH, — CH — CH,
| |

6 CH, H;C 1
|
7 CHy

Nome: 2,5-dimetil-heptano (certo),
pois a soma 2 + 5 é menor que 3 + 6,
da numeracéao anterior.

Outros exemplos

i
H,C =C—C—C—C—CH,
L H,

H CH,H

3,4-dimetil-1-hexeno
(8,4-dimetil-hex-1-eno)

|

HsC —C—C —C = C — CHg
| H,
CH,

5-metil-2-hexino
(5-metil-hex-2-ino)

[
HoC — € — CH, — CH,

HC — CH,

cH,

2,3,3-trimetil-hexano

H,C =C—C—C = C—CHg
H, H H
CH,
2-metil-1,4-hexadieno
(2-metil-hexa-1,4-dieno)

Observacao

A dupla e a tripla-ligacdo tém
preferéncia sobre o grupo substituinte
(ramificacao) na escolha dos menores
numeros quando da numeracéo da
cadeia principal.
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MODULO 10 Nomenclatura de Hidrocarbonetos com Cadeias Ciclicas

Nos compostos de cadeia fecha-
da, da-se o prenome ciclo g, em se-
guida, usam-se praticamente as
mesmas regras.

Exemplos
Ho

C
AVCYAN
H,C CH,

ciclopropano

Ho

C CH
AVEYAVa
H,C———CH

metilciclopropano

Hy

H,C——C —— CH,

CHjy
1,1-dimetilciclopropano

ou
CHjy

N

C H
Hy

1,2-dimetilciclopentano
CHjy

ou

CHj
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|
C—oC
/N
H—C C—CHj
\C:
‘.

metilbenzeno (tolueno)

ou CHj

ou HQC5

3-metilciclopenteno

naftaleno

a-metilnaftaleno

“CHS

B-metilnaftaleno

CHjy

1,2-dimetilbenzeno
ortodimetilbenzeno

CHj

1,3-dimetilbenzeno
metadimetilbenzeno

CHj

CHy
1,4-dimetilbenzeno
paradimetilbenzeno




FRENTE 3

Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica e Fisico-Quimica -« nediores cabecas

Y.IVDIRIIVY

Teoria Atomico-Molecular:

Massa Atomica e Massa Molecular

1. u: UNIDADE CRIADA PARA
MEDIR A MASSA DE
ATOMOS E MOLECULAS

Para se medir a massa de ato-
mos e moléculas, foi criada uma uni-
dade compativel com essa massa
extremamente reduzida. E a unidade
unificada de massa atdbmica, u.

Ficou estabelecido que a u é

y
> da massa do is6topo 12 do car-

bono (atomo do carbono com 6
proétons, 6 néutrons; portanto, nimero
de massa 12).

A massa, em grama, da u é
1,66 x 10724g.

12 1
11 2
3
10
9 & [ |
\ 8 5 /
\ 7 |6 /
Atomo de C
isétopo 12

u=—=m(c)=166.10%

2. A MASSA ATOMICA (MA)

E a massa de um atomo expres-
sa em u.

Para poder entender o que é
massa atbmica, vamos considerar

uma balanca hipotética, suscetivel a
massa de atomos. Com ela, “pesare-
mos” 0s atomos.

O atomo mais leve que existe é o
hidrogénio comum, constituido por
um préton e um elétron. Sua massa
atbmica vale 1,008u e € usada nos
calculos como aproximadamente 1u.
Entre os mais pesados, esta o uréa-

nio. Sua massa atbmica é de
238,03u, cerca de 238u.
Atomo de H
MAy = 1u
Atomo de Ca

Ca
40
———1

MAc, = 40u
Atomo de U
U
238
———
MA, = 238u

3. A MASSA MOLECULAR (MM)

E a massa de uma molécula
expressa em u.

E obtida somando-se as massas
atbmicas dos atomos que constituem
a molécula.

Exemplo

H,O —agua. A molécula da agua
¢ formada por dois atomos de
hidrogénio e um de oxigénio. A
massa atébmica do hidrogénio é 1u e
a do oxigénio, 16u. Assim, a massa
molecular da agua é dada por:
I\/IMHZO: 2.1u+1.16u = 18u.

Molécula de H,O

H@H. 18 £\
MMHzO =18u

Molécula de glicose

CeH1206 180
——

MM06H1206=6X 12u + 12 x 1u + 6 x 16u = 180u

Mol e Massa Molar

1. MOL

Como atomos e moléculas s&o
muitissimo pequenos e sua quan-
tidade é extremamente grande numa
dada porcdo de um material, um
sistema conveniente adotado pelos
quimicos é o de conta-los em grupos
de 6,02 . 1023 (numero de Avoga-
dro). Assim, foi desenvolvida uma uni-
dade de contagem cujo nome é mol.

Mol é a unidade de quan-
tidade de matéria que
contém 6,02 . 102% parti-
culas (atomos, moléculas,
ions etc. ...).

Exemplos

1 mol de atomos = 6,02 . 1023 ato-
mos

1 mol de atomos de uranio =
= 6,02 . 1023 4tomos de uranio

1 mol de moléculas = 6,02 . 1023 mo-
léculas

1 mol de agua = 6,02 . 102 mo-
léculas de agua

1 mol de elétrons = 6,02 . 1023 elé-
trons

1 mol de néutrons = 6,02 . 1023 néu-
trons

1 mol de ions SOi’ =

= 6,02 . 10% fons SO;-

#DOBJETIVO — 329



2. MASSA MOLAR
DE UM ELEMENTO (M)

E a massa, em gramas, de 1 mol
de atomos (6,02 . 1023 atomos) do
elemento. Ela € numericamente igual
a sua massa atbmica. Assim, sa-
bendo-se que a massa atbmica do
uranio € 238u, a massa molar do
uréanio é igual a 238 gramas/mol.

Atomo de U

U 238

— —1

Balanga hipotética
1 atomo de U pesa 238u

Balanga digital
1 mol de U pesa 238g

3. MASSA MOLAR
DE UMA SUBSTANCIA (M)

E a massa em gramas de 1 mol
de moléculas (6,02 . 1023 moléculas)
da substancia. Ela é numericamen-
teigual a sua massa molecular.
Assim, se a massa molecular da
agua € 18u, a sua massa molar é
igual a 18 gramas/mol.

NG RTVAN

Balanga hipotética
1 molécula de agua pesa 18u

Balanga digital
1 mol de agua pesa 18g

4. RESUMO

1molde - 6,02.10% 4tomos
atomos

1 mol de — 6,02 . 102 moléculas — MM(qg)
moléculas

— MA(g)

Quantidade de Matéria

1. QUANTIDADE DE MATERIA (n)

Indica a quantidade de particulas em mols numa
determinada massa do elemento ou da substancia.

Pode ser determinada pela relagéo entre a massa
do elemento ou substancia e a sua massa molar.

massa

————— ou
massa molar

Exemplos

— — >
6.02.10%
moléculas 3,01.1 023
moléculas
m - A
M —v —~v
18g 99
1 mol 0,5 mol

1) Se temos 595¢g de urénio, e sabendo que a sua

massa molar é 238g/mol, calculamos:

595¢

Notas

S
1,5 mol de agua

n= ———— =25mol de aomos de uranio.
238g/mol

238gde U 238gde U 119g de U
6,02.10234tomos  6,02.10234tomos  3,01.102%atomos
1 mol 1 mol 0,5 mol
J
v

2,5 mol de uranio

2) Se temos 27g de agua, e sabendo que sua
massa molar € 18g/mol, calculamos:
27
n= g =
18g/mol

1,5 mol (de moléculas de agua).
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1) Ainda existem autores que usam a expressio
obsoleta niimero de mols como sindnimo de
quantidade de matéria.

2) No Brasil, o nome da unidade é mol (plural mols)
e o0 simbolo também é mol. Nos demais paises, 0 nome
da unidade é mole (plural: moles) e o simbolo é mol.
Lembre-se de que o simbolo ndo admite plural.

Utilizando o Utilizando
nome da unidade o simbolo
3 gramas 39

3 mols 3 mol

2. MOL - COLECAO DE PARTICULAS

O termo MOL significa uma colecéo de 6,02 . 1023
particulas, ou seja, o0 numero de Avogadro de
particulas.



1 MOL DE ATOMOS = 6,02 .1023 ATOMOS
1 MOL DE NEUTRONS = 6,02. 1023 NEUTRONS
1 MOL DE ELETRONS = 6,02 . 1023 ELETRONS

3. MOLS DE ATOMOS
NA MASSA MOLAR
DA SUBSTANCIA

Vamos imaginar uma molécula
formada por 3 atomos de carbono, 8
atomos de hidrogénio e 1 atomo de
oxigénio. Sua férmula molecular é
C4Hg0;4.

Admita agora que em um reci-
piente haja 6,02 . 1023 moléculas de
C4HgO, ou seja, 1 mol de moléculas.
O numero de atomos de cada
elemento sera:

C:3.6,02. 1028 atomos = 3 mols de
atomos de C.
H:8.6,02. 1023 atomos = 8 mols de
atomos de H.
O:1.6,02.102 atomos = 1 mol de
atomos de O.

Assim, dada a férmula molecular,
temos a quantidade, em mols, de
cada elemento no mol da substancia.

Uma [3 atomos de carbono
molécula < 8 &tomos de hidrogénio
tem 11 atomo de oxigénio

C.H O 3 mols de atomos
38
Um mol de carbono
de moléculas J 8 mols de atomos
tem de hidrogénio
L1 mol de atomos
de oxigénio

O que se conclui é que em qual-
quer massa de uma substancia a re-
lac&o entre as quantidades, em mols,
dos elementos ¢ igual a relagéo entre
0S respectivos numeros de atomos
na molécula.

Nos exercicios usaremos 0 se-
guinte esquema:

Férmula

Elemento

X mols de atomos

(MM)g x . (MA)g

6,02 . 102 moléculas ~ x.6,02. 10°° atomos

Para entender como isso se
aplica aos exercicios, vamos efetuar
as operagdes passo a passo.

MODELO

Qual o numero de atomos
de carbono em 6g de C;H 0?
Dados: C = 12u, H = 1u, O = 16u,
N°de Avogadro = 6,02 x 1023,

12 Passo

Pela formula, C4HgO, sabemos
que 1 mol do composto tem 3 mols
de atomos de carbono. Podemos
escrever:

C4HgO C

1 mol

3 mols de atomos

2?2 Passo

O problema pede o numero de
atomos de carbono em 6 gramas do
composto. Vamos substituir o mol de
moléculas pela massa molar e o mol
de atomos por 6,02 . 1023 atomos.
MI\/ICSHSO =3.12u+ 8. 1u + 16u =60u

Massa molar = 60g/mol

C5HO C
1 mol 3 mols de atomos
60lg 3. 6,0l2 . 1028
atomos de carbono
3?2 Passo

Finalizando, como a pergunta €
qual o numero de atomos de car-

bono (x) em 6g do composto, ob-
tém-se:
C3HgO C
1 mol 3 mols de atomos
l |
60g —— 3. 6,02 . 1023 4tomos de C
69 X

x = 1,806 . 1023 4tomos de carbono

MODULO 4

Porcentagem e Volume Molar

1. FORMULA PORCENTUAL
OU CENTESIMAL

A férmula percentual de um com-
posto fornece as porcentagens em
massa de cada elemento no composto.

A férmula percentual da agua
(férmula molecular H,0) é:

O :88,89% H:11,11%

Isso significa, por exemplo, que
em 100g de agua ha 88,89g de
oxigénio e 11,11g de hidrogénio.

A quantidade em mols de cada
elemento no mol da substancia per-
mite calcular facilmente a formula
percentual. Na verdade, € sé respon-

der quantos gramas de cada ele-
mento ha em 100g do composto.

MODELO 1

Qual a formula percentual
do C;H;0?
C=12u, H = 1u, O = 16u.

e VVamos comecar lembrando
que em 1 mol de C5HgO ha 3 mols de
atomos de carbono.

Como a massa molar do C;HgO
€ 60g/mol, e a massa molar do C
é 12g/mol, temos:

C3HgO C

1 mol 3 mols de atomos
| I

60g 3.12g

Finalmente, como queremos sa-
ber a formula percentual do C,;HgO,
vamos calcular quantos gramas de
carbono ha em 100g do composto:

CSHBO C
1 mol 3 mols de atomos
{ !
60g 3.12g
100g — X

x =60g = 60% de carbono
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O mesmo sera feito para o
oxigénio e o hidrogénio.

C3HgO O
1 mol 1 mol de atomos
| |
60g 1.16g
100g —— X

X = 26,669 = 26,66% de oxigénio

C;HgO H

1 mol 8 mols de atomos
I I
60g — 8.1g

100g — x

x = 13,33g = 13,33% de hidro-
génio

C = 60,00%
Formula 3 o
Percentual = 13,33%

O = 26,66%

2. PORCENTAGEM

Muitos outros exercicios em Qui-
mica envolvem o conceito de porcen-
tagem estudado em Matematica.

MODELO 2

Qual a porcentagem de
agua no sal de Epson
(MgSO, . 2H,0) ?

Dados: Massas molares em
g/mol:
Mg=24,$=32,0=16,H=1.

¢ Calculo da massa molar da H,O
Massa molar =

= 2.1g/mol + 16g/mol = 18g/mol

e Calculo da massa molar do
MgSO, . 2H,0

Massa molar = 24g/mol + 32g/mol+
+4 . 16g/mol + 2. 18g/mol = 156g/mol

e Como em 1 mol do sal de

Epson existem 2 mols de agua,
temos:
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1 mol de 2 mols
MgSO,2H,0 de H,0
| |
1569 2.18g
100g _ X

x = 23,0g de H,0 = 23,0% de
H,0

MODELO 3

A vitamina A tem 5,6% de
oxigénio, além de carbono e
hidrogénio, e possui um ato-
mo de oxigénio na molécu-
la. Qual a massa molar da vi-
tamina A, aproximadamen-
te? (O = 16u)

Dizer que a porcentagem de oxi-
génio na vitamina A é de 5,6% signi-
fica que cada 100g de vitamina A
contém 5,6g de oxigénio.

1 mol de 1 mol de O
vitamina A
! !
xg ——— 16g
100g 5,69
x = 285,79

M = 285,7g/mol

3. HIPOTESE DE AVOGADRO

Sejam trés recipientes de mesmo
volume (1 litro, por exemplo) contendo,
respectivamente, gas carbénico (CO,),
oxigénio (O,) e metano (CH,). Vamos
supor também que esses gases se
encontrem a mesma temperatura e
pressao.

Avogadro, baseado nas leis pon-
derais e volumétricas, sugeriu que,
nesses recipientes, o nimero de mo-
léculas fosse 0 mesmo. Esta afirma-
cédo tornou-se conhecida como
HIPOTESE DE AVOGADRO, hoje acei-
ta como PRINCIPIO DE AVOGADRO.

“Volumes iguais de gases
quaisquer, quando medidos
nas mesmas condicoes de
temperatura e pressao, encer-
ram o mesmo numero de mo-
léculas.”

4. VOLUME MOLAR

E o volume ocupado pelo mol.
Nas condi¢des normais de tempera-
tura e presséo, 1 mol de qualquer gas
perfeito ocupa o volume de 22,4 li-
tros.

CNTP
{P =1 atm = 760mmHg = 101325Pa

T=273K =0°C

Assim:
1MoL —CN_ oo g
M & 22,41
6,02 . 1023 moléculas 22,41

Nota

Recentemente a IUPAC mudou o
valor da pressdo normal para
100000Pa = 1 bar. O volume de 1 mol
de gas a 0°C e 100000Pa ¢ 22,7 litros.




Formulas

1. AS FORMULAS

As substancias puras tém com-
posicao constante. Isso significa que
uma amostra de agua pura, qualquer
que seja sua origem, tem sempre a
mesma composicao. Isso permite
representar as substancias
por féormulas.

Basicamente, vamos utilizar nos
Nossos estudos 0s seguintes tipos de
formulas:

1 Formula molecular

E a férmula que indica o nimero
de atomos de cada elemento na
molécula.

A férmula molecular da glicose é
CgH4,0¢. Isso significa que na molé-
cula de glicose existem 6 atomos de
carbono, 12 aomos de hidro-
génio e 6 atomos de oxigénio.

O Foérmula minima

ou empirica

E a férmula que indica a propor-
cdo minima de atomos de cada

elemento. Na férmula minima essa
pProporcao é expressa pelos menores
ndmeros inteiros possiveis. A for-
mula minima também é conhecida
como férmula empirica ou este-
quiométrica. A férmula minima é a
férmula molecular simplificada.

Note que, a partir da férmula mi-
nima, conhecendo-se a massa mole-
cular do composto, sabemos a for-
mula molecular.

F. Minima| MM(u) |F. Molecular
CH,O 30 CH,O
CH,O 60 CoH40,
CH,O 90 CsHgO4
CH,O 180 CeH1206

1 Férmula percentual

(em massa)

E a férmula que indica as por-
centagens em massa de cada ele-
mento constituinte da substancia.

No caso da glicose, a férmula
percentual é:

C:40%; H:6,7%: O :53,3%

(] Determinacao

da formula minima

O principio para se determinar a
férmula minima de um composto é a
proporcao em mols de cada elemento
existente em dada quantidade de
substancia. Como ja sabemos que,
com a férmula molecular, temos dire-
tamente a quantidade em mols de ca-
da elemento, vamos usar o raciocinio
inverso. Conhecendo-se a quantidade
em mols de cada elemento, sabemos
imediatamente a férmula do com-
posto. Os problemas geralmente
trazem os dados dos elementos que
formam o composto em gramas,
porcentagem em massa, numero de
atomos ou mols de atomos. Para isso,
vOCé vai utilizar o esquema abaixo.

+6.10%

porcentagem +M.A. =

em massa menor nimero

FORMULA
MINIMA

Substancias Formula Molecular Formula Minima Formula Percentual
glicose CeH1504 CH,0 C: 40%:; H: 6,7%; O: 53,3%
acido sulfdrico H,SO, H,SO, H: 2,04%; S: 32,65%; O: 65,30%
agua H,O H,O H: 11,11%; O: 88,89%
agua oxigenada H,0, HO H: 5,88%; O: 94,11%
eteno C,H, CH, C:85,71%; H: 14,29%
buteno C,Hg CH, C: 85,71%; H: 14,29%
benzeno CgHg CH C:92,30%; H: 7,70%
butano C,Hqo C,Hs C: 82,75%; H: 17,25%

Na tabela acima, vocé encontra substancias com suas formulas. Note que substancias diferentes com a mesma formula minima tém também

a mesma formula percentual.
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MODULO 6

Calculo Estequiomeétrico: Coeficientes:
Proporcao entre as Quantidades de Matéria

1. CALCULO ESTEQUIOMETRICO

E o célculo das quantidades de reagentes e
produtos que participam de uma reacdo quimica ou do
preparo de qualquer produto.

Essas quantidades podem ser expressas de
diversas maneiras:

— massa

— volume

— quantidade em mols

— numero de moléculas

O calculo estequiométrico baseia-se na Lei de
Proust, que permite a aplicagdo de proporcdes (regra
de trés) para sabermos, previamente, a massa ou o
volume necessario ou produzido numa reagdo quimica.

Os coeficientes mostram-nos a proporgéo, em mols,
dos participantes da reagao quimica.

Como sabemos, 1 mol esta relacionado com
diversas grandezas, como se segue:

massa: M.M. em gramas
volume

1 mol { de gas
nas CNTP
moléculas: 6.1023 moléculas

Vejamos, agora, o “quadro” abaixo, que mostra
quantidades envolvidas em uma reacdo quimica. S&o
conhecidas as massas molares: CO(28g/mol);
0,(32g/mol); CO,(44g/mol).

2CO(g) + 10,(g) — 2CO049)
mols 2 mols 1 mol 2 mols

massas 2.28¢g 1.329 2. 449

volumes | 2.224Lou | 1.224Lou 2.224L ou
nas CNTP | 2.22.4dm3 | 1.22,4dm3 | 2. 22 4dm3

2.6.102 | 1.6.10%8 | 2.6.10%8
moléculas moléculas moléculas

> . 22,4dm3

moléculas

2. REGRAS GERAIS PARA
O CALCULO ESTEQUIOMETRICO

e Escrever a equacgéo quimica do processo.

Exemplo: Combustdo do mondéxido de carbono.

CO + 0, — CO,

e Acertar os coeficientes estequiométricos da
equacao.

Exemplo : 2 CO + O, — 2CO,

Assim, vocé tera a proporcdo em mols entre 0s
participantes. Esses coeficientes |he dardo uma ideia
da relagdo segundo a qual as substancias se
combinam.

e Montar a proporcao baseando-se nos dados e nas
perguntas do problema (massa-massa, massa-quan-
tidade em mols, massa-volume etc.).
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e Utilizar regras de trés para chegar a resposta.
Exemplos
1. Qual o volume de gas carbodnico, nas
CNTP, quando empregamos 16g de
oxigénio na reacao com mondxido de
carbono?

Resolucao
massa volume
(CNTP)

2CO(g)+ 10,(g) — 2CO,(9)

1329  2.224L
16g X

16g .2 .22,4L
- 32g

X =22,4L

Resposta: 22 4L de gas carbonico ou 22,4dmq.

2. Qual a quantidade em mols de
monoxido de carbono necessaria para
formar 4,48L de gas carbonico, nas
CNTP?

Resolucao
mol volume
(CNTP)

2 CO(g) + 10,g) — 2 CO,(g)

2 mols 2.22.41

X 4,48L

"= 4 48L . 2 mols — 0.2 mol
2.224L

Resposta: 0,2 mol de monéxido de carbono.

3. Qual é a quantidade em mols de
oxigénio necessaria para produzir 5 mols
de gas carbonico?

Resolucao
mols mols

2C0O(g) + 10,(g) — 2CO,(9)

1 mol 3 2 mols
X ~ 5mols
5 mols . 1 mol
X= ——— =25 mols
2 mols

Resposta: 2,5 mols de géas oxigénio.




MODULO 7

Reagente em Excesso, Pureza e Rendimento

1. REAGENTE EM EXCESSO

Quando o problema fornece as
quantidades de dois reagentes,
provavelmente um deles esta em
€XCesso, pois, caso contrario, bas-
taria dar a quantidade de um deles e
a quantidade do outro seria cal-
culada. Para fazer o célculo este-
quiométrico, baseamo-nos no rea-
gente que nao esta em ex-
cesso (reagente limitante). Pa-
ra isso, o primeiro passo é deter-
minar o reagente em excesso.

Exemplo

Na reacao:
2H, + O, - 2H,0
colocando-se em presenca
3g de hidrogénio e 30g de
oxigénio, qual a massa de
agua formada?

Resolucao

e \Verificar qual a substancia em
excesso.
2mol de H, reagem com 1 mol de O,

49 de H, 32g de O,
3gde Hy, —————— x
3g x 32
x=u=24g de O,

49
Como 3g de H, reagem com 24g
de O,, existindo no recipiente 30g
de O,, conclui-se que sobram
30g - 24g = 6g de O, em excesso
(sem reagir).

e (Célculo da quantidade de agua.

2mol de H, —— 2mol de H,0
! |
49 369
39 y
3 36
y =929 _ 579 de H,0
49

2. PUREZA

Muitas vezes, a substancia rea-
gente esta acompanhada de impu-
rezas. Surge entdo o conceito de
pureza. Por exemplo:

Fe,O5 com 80% de pureza signi-
fica que em 100g de Fe,O5 impuro
(Fe,O, + areia + etc.) existem 80g de
Fe,O; puro e 20g de impurezas
(areia etc.). Assim, se numa reagao
estamos usando 1509 de Fe,O5 com
80% de pureza, significa que a
massa real de Fe, O, € 120g, ou seja,

80
——_ . 150g = 120g.
100 J J

Essa pureza pode ser deter-
minada pelo quociente entre a massa
da substancia pura e a massa total
da amostra.

massa da subst. pura
p= b 100
massa da amostra

Essa porcentagem de pureza
indica qual a real quantidade de uma
substancia na amostra fornecida.

Exemplo

Qual a massa de CaCO,
presente em uma amostra
de 200g de calcario, cuja
pureza é de 80%?

Resolucao
100g de calcério — 80g de CaCO,
200g de calcario — x

x = 160g de CaCO,

3. RENDIMENTO

Quando o problema né&o faz refe-
réncia, considera-se rendimento de
100%, isto &, a quantidade de pro-
duto formada é aquela calculada de
acordo com os coeficientes este-
quiométricos. No entanto, em razéo
de varios motivos, a quantidade de

produto obtida é menor que a cal-
culada. Quando dizemos rendimento
de 90%, significa que na pratica
obtém-se 90% da quantidade cal-
culada de acordo com os coeficientes.

O rendimento pode ser calculado
pelo quociente entre a quantidade
real obtida e a quantidade teo-
ricamente calculada.

R - quar?tidade r<,ea_I « 100
quantidade tedrica

Exemplo

Qual a massa de CaCO,
obtida na reacao de 2 mol de
CaO com 2 mol de CO,, se o
rendimento for 60%?

Ca0 + CO, - CaCO,

Dados
massa molar do CaCOg4 = 100g/mol

Resolucao
1 mol de CaO - 1 mol de CO, — 1 mol de
CaCO,4
2mol de CaO — 2moal de CO, — x

x = 2 mol de CaCO,

1 mol de CaCO; —— 100g
2 mol de CaCOg3 ——

y = 200g de CaCO,

200g de CaCO4 — 100% de rendimento
z —— 60% de rendimento

z = 120g de CaCO,
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MODULO 8

Termoquimica: Reacdes Exotérmicas e Endotérmicas

1. PROCESSO EXOTERMICO E ENDOTERMICO

Todas as reacbes quimicas e todas as mudancas
de estado fisico liberam ou absorvem calor.
Processos exotérmicos — liberam calor
Processos endotérmicos — absorvem calor
Exemplo: mudancas de estados fisicos

endotérmico endotérmico

estado estado estado
sélido liquido gasoso
exotérmico exotérmico
T endotérmico T
exotérmico

Exemplo: reacdes quimicas

e A queima da grafita libera calor para o meio
ambiente (reag&o exotérmica).

C(gr) + O,(g) = CO,(g) + calor

e A decomposigdo térmica do oxido de mercurio
(II) necessita de calor do meio ambiente (reagdo en-
dotérmica).

HgO(s) + calor — Hg(l) + 72 O,(q)

2. CALOR DE REACAO

O calor liberado ou absorvido por uma reacao qui-
mica recebe 0 nome de calor de reacao, podendo
ser medido em joules, quilojoules, calorias ou
quilocalorias.

O calor de reacdo pode ser determinado experi-
mentalmente (com um calorimetro) ou por meios tedricos
(seréo vistos nas aulas seguintes).

Esquema de um calorimetro a volume constante:

Termdémetro

Condutores

de ignigéo
Agitador
Agua

Isolamento  Vaso
externo  de ago
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Capsula Bomba
da amostra de aco

O calor envolvido na reacao faz aumentar ou diminuir
a temperatura da agua, portanto, podemos concluir:

Qreag;éo = C')élgua
Qagua =M. C . At
Q = quantidade de calor
m = massa em gramas cal
¢ = calor especifico da agua | 1
g.°C

At = variacédo da temperatura

3. ENTALPIA (H)

A queima da grafita, representada pela equacéo
quimica a seguir, libera energia na forma de calor.

C(gr) + O4(g) — CO,4g) + calor

De onde veio essa energia na forma de calor?

Resposta: a energia liberada na forma de calor
estava contida nos reagentes (grafita e oxigénio), e
quando eles se transformaram no produto (gas
carbonico), essa energia foi liberada.

E possivel, entdo, concluir que cada substancia
deve apresentar um certo conteldo de energia,
denominado entalpia e representado pela letra H.

C(gr) + O, —— CO,g) + calor

N

inicial |_|final

H

O valor numérico do calor é proveniente da
diferenca: H H

final — " linicial’

Calor =H H

final — " linicial

4. VARIACAO DE ENTALPIA (AH)

N&o é conhecida nenhuma maneira de determinar a
entalpia de uma substancia. Na pratica, o que
conseguimos medir € a variacao de entalpia (AH)
de um processo, utilizando calorimetros.

O AH corresponde ao calor liberado ou absorvido
durante o processo, realizado a pressdo constante. O
calculo da variacdo da entalpia € dado pela expresséo
genérica:

AH = Hyp — H

final — " linicial

AH = calor liberado ou absorvido em qualquer
processo fisico e quimico (pressao constante).



5. AH NAS REACOES QUIMICAS

Em uma reac&o quimica o estado inicial & dado
pelos reagentes e o estado final, pelos produtos. Veja o
esquema:

REACAO QUIMICA

Estado inicial Estado final
Reagentes Produtos
Hinicial = Hreagentes =H, Hiinal = |_|produtos. = Hp
CALOR DA REACAO = AH = Hy - H,
6. AH NAS REACOES EXOTERMICAS
O sistema perde energia, pois calor € liberado.
l_|produtos < Hreagentes
HIO <H,
HIO -H, <0
AH <0
AH = calor liberado
AH < 0 = indica reacao exotérmica
Exemplo
Cr(gr) + O,(g) = CO,(9) AH = — 394kJ
Interpretacao: quando 1 mol de C, ., reage

com 1 mol de O,(g) a fim de originar 1 mol de CO,(g),
a reacéo libera 94 kcal para as vizinhancas.

Outra maneira de representar uma equacao
quimica de uma reacao exotérmica:

Cr(gr) + O,(g) = COL(g) + 394kJ

Graficamente, temos:

AH AH

C(gr) + 0, (9)

AH<O AH = -394kJ

CO,(9) ¥

7. AH NAS REACOES ENDOTERMICAS

O sistema ganha energia, pois calor é absorvido.
Hprodutos > Hreagentes
Hp > H,

Hp—Hr>O
AH >0

AH = calor absorvido

AH > 0 = indica reacéo endotérmica
Exemplo

HgO(s) — Hg(l) + ¥20,(g) AH =+ 91kJ

Interpretacao: quando 1 mol de HgO(s) se de-
compde em um 1 mol de Hg(/) e 1/2 mol de O,(g), a
reac&o absorve 91kJ das vizinhangas.

QOutra maneira de representar uma equacao
quimica de uma reacéo endotérmica:

HgO(s) + 91kd — Hg(l) + 20,(g)

Graficamente, temos:

AH AH

Hg(l) + 0, ()
p Y Y

AH>0O AH = +91kJ

HgO (s)

AH depende

e da quantidade das substancias
Cgraﬂta + 02(9) - Coz(g)
1mol 1mol 1mol

AH = - 94keal (25°C, 100 kPa)

libera 94kcal
ZCgraﬁta + 20,(g) — 2C0O,(g)
2mol 2 mol 2 mol

AH = -188kcal (25°C, 100 kPa)
libera 188kcal

A quantidade de calor de um processo (AH)
é diretamente proporcional a quantidade de
matéria (mols) de seus participantes.
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e do estado fisico das substancias

e do estado alotropico

o) Comiia +05(9) = COLQ)
AH = — 58kcal AH = - 94kcal
Ho9) + 17 OZ(g)(EﬁO(/) 68Keal Caiamantet O2(9) = CO4(g)
AH = - 94,5kcal

»

H(kcal) 4

Assim, a sintese da &agua solida libera mais calor
que a sintese da dgua gasosa e agua liquida.

Hy(9) + 5 O, (9) .

A substancia simples diamante tem um conteldo
energético maior que a substancia simples grafita, pois
na sua combustéo libera mais calor.

reacéo)

da temperatura e da pressao (se houver gas na

A temperatura é fixada em 25°C.

A presséo ¢é fixada em 100 kPa.

Nota

Quando a reagao é realizada a 25°C e 100 kPa, o

AH ¢é chamado de padréo e é simbolizado por AHO.

Exemplo

Cyrafia + O2(9) = CO,(g) AHO = — 394k

MODULO 9

Lei de Hess: Calculo de Calor de Reacao

1. INTRODUCAO

Existem reac6es em que é muito
dificil medir o AH da reacédo. Ha
varios motivos para essa dificuldade;
algumas séo explosivas, outras muito
lentas e h&a também aquelas que
apresentam rendimento muito baixo
ou que formam outros produtos além
dos desejados.

2. LEI DE HESS

Hess descobriu um método de
calcular o AH de uma reagédo sem
realiza-la, desde que se conhecam
alguns outros valores adequados de
AH.

Vamos examinar a oxidacédo do
carbono, na forma de grafita, re-
presentada por C(gr), a didoxido de
carbono.

C(gr) + O4(g) — COL(g)
AH = — 393,5kJ

Pode-se imaginar que essa rea-
cado aconteca em duas etapas. A
primeira é a oxidacao do carbono a
monoxido de carbono.

C(gr) + 1/20,(g) — CO(g)
AH, =7
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Ndo é facil fazer a medida
experimental, pois ndo se consegue
impedir a combustédo da grafita a
dioxido de carbono.

A segunda etapa é a oxidacéo

do mondxido de carbono a diéxido
de carbono:

CO(g) + 1/20,(g) — COL(9)
AH = — 283kJ

Somando as duas etapas, temos:

C(gr) + 1/20,(g) — CO(g)
AH, =7
CO(g) + 1/20,(g) — CO4(0)

AH, = — 283kJ

C(gr) + O4(g) — COL(q)
AH = — 393,5kJ

AH = AH, + AH,
~393,5kJ = AH, + (- 283,0kJ)

AH, = - 110,5kJ

Representando em um diagrama:

C(s)
+10,(9)
2 2
AH1= ?
+0,(g)
CO(g)
AH =-393,5kJ
+10,(g)
2 2
AH2= -283,0kJ
v
CO,(9)

Concluimos que o enunciado da
Lei de Hess é:

A variacao de entalpia de
uma reacao é igual a soma das
variacoes de entalpia das eta-
pas intermediarias.

AH = AH; + AH, + ...

Vamos ver outro exemplo de
aplicacéo da Lei de Hess.

Considere a equacéo:

2C(gr) + 3H,(g) + 1/20,(g) —

— C,H;0(I) AH =7



O valor do AH dessa reacédo
pode ser calculado a partir de outras
trés equacoes:

I C(gr) + O,(g) = COL(9)

AH = — 394kJ

. Hy(@) + 1/20,(g) = H,0()
AH = — 286kJ

Il C,HO() + 30,(g) —
— 2C0,(g) + 3H,0()
AH = - 1368k/

Vamos trabalhar com as equa-
coes |, Il e lll, de modo que a soma
delas nos permita obter a equacéo
termoquimica desejada. Para isso,
devemos:

a) multiplicar a equacéo | por 2
para obter 2C(gr);

b) multiplicar a equacéo Il por 3
para obter 3H,(Q);

c) inverter a equacédo Ill para
obter C,HgO(!) no produto.

Entao, obtemos:

2C(gr) + 25(g) = 25Qy(Q)

AH = - 788K/
3H,() + 318Qy(@) — 3HQY)
AH = - 858kJ

25Q,(0) + QY —
— C,HgO() + 395(Q)

AH = + 1368kJ
2C(gr) + 3H,(g) + 1/20,(g) —

— C,HO(l)  AH =-278kJ
Observacoes
e Quando uma equacédo termo-
quimica é multiplicada ou dividida
por um determinado valor, seu AH
também sera multiplicado ou dividido
pelo mesmo valor.

e Quando uma equacéo termo-
quimica for invertida, o sinal de seu
AH também sera invertido.

e A Lei de Hess aborda a varia-
cao de entalpia de combustéo, as-
sunto que sera estudado a seguir.

3. ENTALPIA-PADRAO
DE COMBUSTAO: AHg

E a variagao de entalpia (AHY)
por mol de uma substéncia que é
gueimada em uma reagdo de com-
bustdo em condigdes-padrao (100
kPa, 25°C).

Exemplos

Combustao da grafita

Clgr) + Oy(9) = CO,(9)
AHY, = - 393,5kJ

Combust&o do etanol

C,HgO(I) + 30,(g) —

— 2C0,(g) + 3H,0(1)

AHY, = - 1368kJ

Observacao

As entalpias-padrédo de reacéo,
simbolizadas por AH?, indicam rea-
¢des nas quais 0s reagentes e pro-

dutos estdo em seus estados-padréo
(100 kPa e 25°C).

Nota
AHY = pode também ser cha-
mado de calor de combustdo

MODULO 10 Calculo do AH a partir dos Calores de Formacgao

1. ENTALPIA-PADRAO DE FORMAGCAO: AHY

E a variagdo de entalpia (AH?) na reacao de

Clon =

formacao de 1 mol de uma substancia a partir de subs-

grafita — padréo

O5;(9) — né&o e padrao

tancias simples no estado-padrao (100 kPa, 25°C). C(d) = diamante — n&o € padrao
O estado-padrao de uma substancia simples é a Ssmpico — Padréo
forma fisica ¢ alotrépica mais abundante em que
ela se apresenta a 25°C e 1 atm. Stmonoclinico ™ Na0 € padrao
Exemplos

H,(g) — padréo
Fe(s) — padréo
Bry(l) — padrao
H,() — né&o ¢ padréo
Fe(l) — nao é padréo
Br,(v) — né&o é padréo
O, (g) — padréo

1

H,(@) + — O,(g) = H,0()

2

Clgr) + 2S

S, omp: €nxofre rombico

rom

romb

AHY = - 68kcal

[ —

entalpia de formacao
da agua liquida

AHY = + 19kcal

——

entalpia de formacao
do sulfeto de
carbono liquido

— CS, (I
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AHY = + 34kcal

8
— 0,(9) = O5(9)
2 R —
entalpia de formacao

do ozénio gasoso

20(gr) + 3H,(g)+ 1/20,(g) > C,HO(l) AHY = - 278kJ
—_—

entalpia de formacao
do etanol

AH(fJ . pode também ser chamado de calor de
formacéo.

Importante
Substancia simples no estado-padréo — AH? =0

AH? de H,(g) = 0 AH? de H(l) = 0

AH? de Ny(g) = 0 AH? de Ny(l) = 0
AH? de Bry(l) = 0 AH? de Bry(g) = 0
AH? de Na(s) = 0 AH? de Na(l) = 0
AH? de O,(g) = 0 AH? de O4(g) = 0

AH? de C(gr) = 0 AH? de C(d) = 0

Tabela de AH; (kcal/mol)

C(gr) | zero | CH;OH(1) | -57,0 NaCli(s)|-98,6 CH,(g)| -17.,0

C(d) [+0,5| O,(g) |zero | Nyg) | zero |H,O(/) -68

CO4(9)-94,0 0O4(g) |+34,0/ NH5(g) |-11,0/CS,())| +19
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2. CALCULO DO AH PELO METODO
DAS ENTALPIAS DE FORMACAO

As entalpias de formacgéo das substancias podem
ser usadas para calcular o AH de uma reacé&o. Para isto,
aplicamos a seguinte férmula:

AH® = 3 AH? produtos - Y AH? reagentes

3 somatdria

Seja uma equacédo genérica:

aA  + bB —= ¢cC + dD AH =7

aAH?A  b.AHOB  c.AHIC  d.AHD

AHO = 3 AH? produtos - 3 AH?reagentes

AHO = [c . AHOC + d . AHID] - [a . AHOA + b . AHIB]
3. EXEMPLO

Calcular o AH do processo:

CH4(@) + 2049) = CO4Qg) + 2H,0(])

Reacao CH,(g) + 2 O,(g) — COL(g) + 2 H,0O(I)
AHY(kcal/mol) -17 0 -94  2(-68)
-17 - 94 - 136 = - 230

AHO = 3 AH%produtos — 3 AHCreagentes
AHO = — 230 - (-17)

AHO? = - 213kcal



FRENTE 4

Ciéncias da Natureza e suas Tecnologias
Quimica Geral e Inorganica

Y.IVDIRIIVY
/@ﬂw%wwmém

Substancia e Mistura: Substancia Simples,
Substancia Composta e Mistura

1. CONCEITO DE QUIMICA

Quimica ¢é a ciéncia que estuda a
constituicdo, as propriedades e as
transformacdes das substancias.

A Quimica é o ramo da ciéncia
que procura responder as seguintes
questbes: de que se compdem as
substancias? Qual a relagdo entre as
suas propriedades e sua compo-
sicdo? Como reage uma substancia
com outra? “E importante para o qui-
mico saber a resposta a essas per-
guntas, ndo porque precise desco-
brir novos pléasticos, novos remédios,
novas ligas, mas sim porque quer
entender o mundo que o rodeia.”

2. TEORIA ATOMICA CLASSICA

1803, John Dalton, em sua teo-
ria, supos:

e toda matéria é fundamental-
mente constituida de atomos;

e atomos n&o podem ser subdi-
vididos nem transformados e sdo ma-
CiCOs.

e Transformacgdes quimicas na-
da mais s&o que unido ou separagao
de atomos.

3. MATERIA

E tudo o que ocupa lugar no
espaco fisico e tem massa.

Exemplos: Agua, madeira, fer-
ro, petroleo, ar etc.

4. ELEMENTO QUiMICO

Elemento é o conjunto de atomos
iguais.

Elemento Simbolo
Hidrogénio H
Carbono C
Sodio Na (Natrium)
Cloro Cl

5. MOLECULA

Molécula ¢ um agrupamento de
atomos, iguais ou diferentes, ligados.

®+0—-00

—_—
2 atomos de 1 molécula de
nitrogénio nitrogénio
2N = N,

Formula molecular

Fornece o nimero de atomos de
cada elemento existente na molécula
da substancia.

Substéncia Formula
agua H,O
(szg:(r:c?s:e) C12H22044
amonia NH5
alcool CoHgO
fosforo P,
0zonio O3
agua oxigenada H,0,

indice: indica o nimero de ato-
mos do elemento na molécula.

6. SUBSTANCIA PURA
E a espécie de matéria constituida

por moléculas quimicamente iguais.
Exemplos: Agua: H,0

o ()
o

Gas cloro: Cl,

Substancia {Slmpées: Cl
pura Composta: H,O

Substancia simples

E formada por um Unico ele-
mento quimico.

Exemplos: H, (hidrogénio), O,
(oxigénio), |, (iodo), Fe, (ferro), Og4
(0zbnio), Sg (enxofre) etc.

Substancia composta ou

composto

E formada por mais de um
elemento quimico.

Exemplos: CzH,,0O4 (glicose),
CO, (gas carbobnico), CyyHg (naf-
taleno), CgHg (benzeno), H,SO, (acido
sulfdrico) etc.

7. MISTURA

E a reunido de duas ou mais
substéncias diferentes.

Exemplos:ar (N, + O, + Ar+ CO,),
alcool hidratado (C,HgO + H,0), ga-
solina (mistura de hidrocarbonetos,
CXHy), agua do mar (agua + sais),
ouro 18K (75% de Au e 25% de Ag ou
Cu), latdo (Cu + Zn), aco (Fe + C) etc.

Observacao
Mistura ndo tem férmula.
Normalmente, é indicada a for-
mula dos componentes.
Q

03
Mistura ( \12 + HCl) S (4]

As moléculas de gas nitrogénio
(N,) e de cloreto de hidrogénio (HCI)
permanecem inalteradas, embora
estejam juntas.
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Elemento e Substancia Simples — Alotropia

1. ALOTROPIA

Um elemento quimico pode dar ori-
gem a diversas substancias simples
diferentes, chamadas de alétropos.

Exemplos: Carbono:

C,, grafita (arranjo hexagonal dos
atomos).

C, diamante (arranjo cubico dos
atomos).

Diamante e grafita apresentam
estruturas cristalinas diferentes.

Oxigénio:

deles apresenta maior estabilidade
que o outro.

Observacao: Outros elemen-
tos, além de carbono e oxigénio, po-
dem apresentar o fenémeno da alo-
tropia. Como exemplos, podemos
citar:

fosforo branco —= P,

fosforo { fosforo vermelho =P,

enxofre a. (rémbico) — Sg

enxofre L
{enxofre f (monoclinico) — Sg

2. FULERENOS

Em 1985, foi divulgada em uma
publicacao cientifica a descoberta de
uma molécula tridimensional de car-
bono, na qual 60 4tomos formam uma
esfera com 12 pentagonos e 20
hexagonos, como uma bola de futebol.
Em homenagem ao arquiteto e pen-
sador norte-americano Buckminster
Fuller, a molécula foi denominada
buckminsterfullerene ou simplesmente

0, oxigénio (atomicidade igual a | Elemento | Variedades Alotropicas |  pyckyball ou futeboleno.
2), incolor. _ . _ Oxigénio (O) | Oxigénio (O,) | Ozénio (O,)
O4 ozbnio (atomicidade igual a Carbono (C) | Grafia (C) | 01 o (C) Qutras moléculas de carbono
rarita lamante
3), azul. " " foram descobertas (Cgy, Cy €1C.), €
. Os alotropqs apresentam pro- Fosforo (P) | Vermelho (P,)| Branco (P,) a elas deu-se o nome de fulerenos-
priedades quimicas semelhantes e Erofre (S o .
propriedades fisicas diferentes, e um nxofre (S) | Rombico (Sg) Monoclinico(Sg)
- —:) . _":L. - A
oSS, e
-‘: —:)s‘:)—::h » ).
¢ _:,L\. 0 00 o,
Diamante Grafita =0 Futeboleno

As formas alotrdpicas do carbono.

Materiais Homogéneos e Heterogéneos

1. FASE

Exemplo

Fase é cada porcao homogénea de um
material.

Exemplos

LI

agua agua + alcool agua + areia
1 fase 1 fase 2 fases

) 3 pedacos de ouro
1 fase

Observacoes
e A fase pode ser uma substancia pura (agua) ou
uma mistura (agua + alcool).

e O numero de fases ndo é obrigatoriamente igual
ao numero de componentes.
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agua + alcool: 1 fase, 2 componentes.

e Uma fase ndo precisa ser continua.

3 pedacos de ouro: 1 fase

2. MATERIAL HOMOGENEO OU MATERIA
HOMOGENEA OU SISTEMA HOMOGENEO

E qualquer material monofasico (1 fase), mesmo ao
ser examinado ao ultramicroscopio. Pode ser uma
substancia pura ou uma mistura homogénea
ou solucao.



& k
/\.) Q
00 %
\99-52

agua agua + alcool agua + sal dissolvido -
solugéo gasosa

material homogéneo (1 fase) / material homogéneo (1 fase) / material homogéneo (1 fase) / material homogéneo (1 fase)/mis-
substancia pura mistura homogénea ou solugdo  mistura homogénea ou solugcdo tura homogénea ou solug&o

Nota
As propriedades fisicas dos materiais homogéneos s&o iguais em toda a sua extenséo.

Observacodes
. e Mistura homogénea ou solucao: toda
1 = d, =d, mistura que apresenta uma unica fase.
| | 4 = densidade e Liquidos misciveis: liquidos que formam uma

solucéo.

3. MATERIAL HETEROGENEO OU MATERIA HETEROGENEA OU SISTEMA HETEROGENEO

E qualquer material polifasico (2 ou mais fases) a olho nu ou ao ultramicroscépio. Pode ser uma substancia
pura em mudanca de estado fisico ou mistura heterogénea.

s, :
Sistema heterogéneo =

(2 fases) vapor de agua : -

Le—t’:-wjﬁ— dleo = 1 fase
gelo ]
agua |
B i <+——4gua = 1 fase
— 1fase
']
agua liquida !' __

—— 1 f;
ase Sistema bifasico

enxofre + limalha de ferro
material heterogéneo (2 fa- material heterogéneo (2 fa- material heterogéneo (2 fa- material heterogéneo (2 fases) /
ses) / substancia pura ses) / substancia pura ses) / mistura heterogénea mistura heterogénea

® escuro: mica
e esbranquicado: quartzo

e marrom: feldspato

Observacodes

* Mistura heterogénea: toda mistura que apre-
senta pelo menos 2 fases.
granito
¢ Liquidos nao misciveis (imisciveis): sio li-
material heterogéneo quidos que formam uma mistura heterogénea.

(3 fases) / mistura heterogénea
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cobre em pd ouro em po

* As misturas formadas por n sélidos apresentam n fases, desde que estes sélidos nao formem uma solucéo
solida.

Exemplos

Sal + acucar = mistura heterogénea bifasica.

Sal + acucar + areia = mistura heterogénea trifasica.

aquecimento resfriamento _
liga ouro 18k
solugéo solida (1 fase)
k = quilate
75% Au em p6 + 25% Cu em po mistura liquida de Au + Cu
¢/ Resumo importante
Matéria
(materiais)
) Processos fisicos _
Substancias |- I | Misturas
N . Misturas 4
Substancias A Misturas
. Compostos homogéneas 2

simples P (soluggées) heterogéneas
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MODULO 4 Separacao de Misturas Heterogéneas

1. ANALISE IMEDIATA

Processos fisicos usados para separar 0s componentes de uma mistura heterogénea ou uma mistura homogénea
(solucao).

substancia A

analise
A+B

imediata )
substancia B

2. PRINCIPAIS PROCESSOS DE SEPARACAO DOS COMPONENTES DE UMA MISTURA HETEROGENEA

Estados fisicos dos componentes Método e procedimento Exemplos

. » Separacao magnética )
Solidos com um componente magnético _ o Separar a limalha de ferro do
, Aproximando um im&, o compo- )
(Fe, Co, Ni). L ) po6 de enxofre.
nente magnético € atraido.

Sublimacao
Aquecendo a mistura, um dos
componentes sublima-se.

iodo + areia
naftaleno + areia

Solidos com um componente que se
sublima com facilidade.

agua + areia
coar café (adicionamos

- o Filtracao 5
Solido + liquido , ) agua quente para fazermos
Usa-se um filtro que retém o B .
(2 fases) . a extracdo de substancias
componente solido. o )
soluveis presentes no p6 de
café).
Decantacao com funil de ) 5
o . . ) N 6leo + agua
Liguidos ndo misciveis bromo (funil de separacao) i ;
, , , o gasolina + agua
(2 fases) Abrindo a torneira do funil, o liquido ) i
éter + agua

mais denso escoara.

Dissolucao fracionada
A mistura € colocada num liquido
que dissolve um s6 componente; o | Separar o sal da areia, utili-
componente insolluvel é separado | zando agua.
da solucéo por filtracéo; por aque-
cimento, separa-se o liquido do
componente dissolvido.

Solidos (solubilidades diferentes num certo
liquido).
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Observacoes * Decantacao com
¢ Separacao magnética U funil de bromo

perfurado sobre (funil de separacao)
o qual se coloca
o papel de filtro

funil de
Buchner

EORD
250 ml.

T
puear

trompa_ "

de vacuo |

« jato de agua + ar retirado do
kitassato

¢ Filtracao simples

baqueta * As vezes a filtracdo simples &
muito lenta, como no caso da

mistura agua e farinha. Para

—
\ béquer

N ) . - N — funil de
acelerar esse tipo de filtracao, I L decantacao
i = = z suporte ,/ \\ -
utiliza-se a filtracao a va- s < Oleo
'y cuo ou a pressado redu-  funide -
A papel ae - decantacao agua
\) /flltro Zlda \ (g
E——" i
su\pone de. - funil de e A filtracdo também ¢é utilizada _
funil ' ‘ vidro torneira
\ para separar 0s componentes
A A/Erlenmeyer . L , t >
/ \ de uma mistura sélido—gas. suporte g Py
7 suporte universal equer
N universal S

Exemplo
aspirador de po.

agua -
dissolugéo i’ sal dissolvido
fracionada (solugéo)

‘ filtragdo

e Dissolucao fracionada

W =sal

. «———— areia retida no papel de filtro
= areia

evaporagao
porac filtrado

sal solido solucao
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3. OUTROS PROCESSOS
DE SEPARACAO DOS
COMPONENTES DE UMA
MISTURA HETEROGENEA

Q Levigacao

Processo utilizado para separar
solidos de diferentes densidades, ge-
ralmente por meio de corrente de agua.

Exemplo: A levigacéo é apli-
cada para separar areia do ouro nos
garimpos: a areia € menos densa e,
por isso, é arrastada pela agua cor-
rente, 0 ouro, por ser mais denso,
permanece no fundo da bateia.

Q Flotacao

Processo que também se baseia
na diferenca de densidades. Utiliza
um liquido que né&o dissolve o0s
solidos e apresente densidade inter-
mediaria entre os valores das
densidades dos soélidos presentes na
mistura.

Exemplo: Adicionando dgua na
mistura serragem + areia, a ser-
ragem flutua na agua e a areia
deposita no fundo do recipiente.

serragem

agua

areia

Q Decantacao

Processo usado para separar
uma mistura heterogénea entre um
solido e liguido. A mistura é deixada
em repouso para que o solido de-
posite no fundo do recipiente.

- _—agua
Na mistura agua e barro, apos
a decantacéo, utiliza-se o sifao
para transferéncia da fase liquida.

Q Centrifugacao

A decantacdo pode ser acele-
rada usando aparelhos denominados
de centrifugas (a mistura gira a
uma grande velocidade, a fase mais
densa deposita no fundo do

L evigacao. Exemplo: Agua barrenta recipiente).
Exemplo: Separacédo da manteiga do leite.
P —
> 4—— Manteiga
<4—— Leite

\ 7/

Antes da centrifugacédo

Q Cristalizacao fracionada

@

Apos a centrifugagao

A mistura dos sdlidos é dissolvida completamente em um solvente. Por evaporagéo do solvente, o sélido menos
soluvel se cristaliza deixando o outro sélido dissolvido no solvente.

Exemplo: NaNO; + KIO4

H,O
evaporagao da agua
- - a g :

NaNO, + KIO,

Q Fusao fracionada

KlO;+ agua

NaNO,

A mistura dos solidos € aquecida até a fusdo do sdélido de menor ponto de fuséo.
Exemplo: areia (maior PF) + enxofre (menor PF)
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m Separacao de Misturas homogéneas (Solucdes)

1. PRINCIPAIS PROCESSOS DE SEPARACAO
DOS COMPONENTES DE UMA MISTURA HOMOGENEA (SOLUCAO)

Estados
fisicos dos componentes

Método e procedimento

Exemplos

Solido dissolvido em um
liquido (1 fase).

Destilacao simples
Por aguecimento da mistura em aparelhagem
adequada, o liquido vaporiza-se e, a sequir,
condensa-se.

Separar a agua do sal dissol-
vido.

Liguidos misciveis

Destilacao fracionada
Os liquidos destilam a medida que seus pontos

Separar 4gua da acetona. Fra-

{1 TS de ebulicdo vao sendo atingidos. (38 EO FENEIED:
Liquefacao fracionada
Gas e gas Resfriando-se a mistura, os gases vao-se lique- 0. + Cl
(1 fase). fazendo a medida que seus pontos de li- 2 2
quefacéo véo sendo atingidos.
Observacoes:

e (Os componentes do ar s&o separados por destilacao fracionada do ar liquefeito.

ar
compressao
resfriamento
A4
-200 °C ar liquido

destilagado fracionada

'
N2
PE =-195 °C
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v

Ar
PE =-190 °C

}
02
PE = -185 °C




e Quando s6 ha interesse em se obter o soélido, a destilacdo simples é substituida pela vaporizacao do
liquido da mistura.

aquecimento

v

« sal

agua + sal

¢ Nas salinas (tanques onde temos a agua do mar), 0 componente que 0 pProcesso visa obter esta no estado
sélido (NaCli).

* Destilacao simples

saida de agua

\

garra

/ condensador

/(refrigerador)

produto
destilado

baldo de
destilagcao
com a

= solucéo
aser entrada de
destilada agua fria

& S

tripé
de ferro

\ N suporte universal .
bico de Biinsen béquer

universal
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* Destilacao fracionada

termoémetro

saida de

agua
destilada

[

entrada de agua

C

baldo de destilag&o: o liquido vira vapor (vaporizacéo).
condensador: o vapor vira liquido (condensacéo).

Nota: Duas situacées em que a destilacéo fracionada n&o funciona.
e Mistura azeotroépica

Os vapores sdo destilados com a mesma composicdo da mistura. A mistura azeotrépica alcool + agua, por
exemplo, é destilada a 78,1°C com a mesma composicao original 96% de éalcool e 4% de agua.

e Mistura de liqguidos com pontos de ebulicdo proximos.

MODULO 6 Fendmenos Fisicos e Quimicos

1. FENOMENO OU TRANSFORMACAO Exemplos
* Mudancas de estado fisico.

) 2. FENOMENO FisICO
E toda alteracao (mudanca) que ocorre em
um sistema (objeto de estudo).

E todo fenémeno em que nhdo ocorre
formacao de novas substancias.

W S m
_—s
fisico

agua liquida vapor-d’agua Nesses fendbmenos, a forma, o tamanho, a
aparéncia e o estado fisico podem mudar, porém a
constituicdo da substancia nédo sofre alteracoes.

fenébmeno
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Veja alguns exemplos:

Mudancas Exemplos

Transformagao
de barra de
cobre em fios,
producao de
joias de ouro.

Forma

Transformacéo
de tecido em
roupas, obtencao
de carvéo ativo
(pS) por
trituracéo.

Tamanho

Dissolucéo de

Aparéncia . ,
acucar em agua.

Congelamento
da agua,
formacéao de
neblina.

Estado

3. FENOMENO QuiMICO
OU REACAO QUIMICA

E todo fenémeno em que
ocorre a formacao de uma
ou mais substancias.

material fenémenog material
X quimico Y
Exemplos

e A combustdo (queima) dos
materiais.

e O azedamento do leite.

e A formacao de ferrugem.

e A transformacéo do vinho em
vinagre.

As substancias iniciais envol-
vidas em uma reacdo quimica sao
denominadas de reagentes, en-
quanto as substancias formadas
apdés a reacdo sdo denominadas
produtos.

4. EQUACAO QuiMmicA

E a representacao grafica
de uma reacao quimica.

aA + bB — cC + dD

A, B = reagentes

C, D = produtos

a, b, ¢, d = coeficientes

2H,+0,—>2H,0

H,, O, = reagentes
H,O = produto

2, 1, 2 = coeficientes

Os atomos dos elementos
permanecem inalterados
nas reacdes quimicas; nes-
tas ha apenas um rearranjo
dos atomos.

H,

v
U,

" ho0

H,0 / J )

antes da reacédo: 6 atomos.
depois da reacéo: 6 atomos.

2. SIMBOLOS MAIS
COMUNS USADOS
NAS EQUACOES QUIMICAS

Simbolo Significado

produz (aponta para
0s produtos)

colocado entre as
substancias

calor (escrito
sobre a seta)

solido (escrito
apos a substancia)

liquido (escrito
apos a substancia)

gasoso (escrito
apos a substancia)

substancia
dissolvida em agua
(escrito apos a
substancia)

(aq)

Exemplo

CaCo4(s) 2 Ca0(s) + COL(g)

6. NOMES PARTICULARES
DE ALGUMAS REACOES
QUIMICAS

O Reacao de sintese
Formacao de um unico produto.
N, + 3H, — 2NH, sintese de

amonia

Q Reacao de analise
Um unico reagente produzindo

dois ou mais produtos.
2KCIO4 — 2KClI + 30,

Q Pirdlise ou calcinacao
Decomposicao pelo calor

CaCo, -2 Ca0 + CO,

Q Fotodlise
Decomposicao pela luz.

luz
2H,0, — 2H,0 + O,
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MODULO 7 Compostos Inorganicos: Conceito de Acido e Hidrogénio lonizavel

1. INTRODUCAO

Os &cidos sédo conhecidos ha bastante tempo,
como, por exemplo, 0 vinagre, que € uma mistura de
agua e acido acético. A seguir, apresentamos algumas
caracteristicas importantes sobre os acidos:

e Sabor azedo.
e (Os acidos avermelham o papel de tornassol azul.

e S&0 compostos hidrogenados, pois todos 0s &ci-
dos reagem com o metal zinco, liberando gas
hidrogénio.

e (s acidos conduzem a corrente elétrica em solu-
¢ao aquosa, € no polo negativo ha liberacdo de gas
hidrogénio.

+ d_yd_»'

A ionizacdo do HCI.
Os ions livres fecham o circuito e a lampada acende.
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e Quando adicionados ao marmore e a outros
carbonatos, produzem uma efervescéncia com
liberagcé&o de géas carbodnico.

Efervescéncia observada
apos se adicionar uma solugdo
aquosa de HCI a outra de Na,CO,,

2. CONCEITO DE ACIDO
SEGUNDO A TEORIA DE ARRHENIUS

Fundamentado em experiéncias de condutividade
elétrica de solucbes aquosas de acidos, o quimico
Arrhenius propods, em 1887, a seguinte definicéo:

Acido é todo composto hidrogenado que,
dissolvido em agua, libera H* como unico
tipo de cation.

H,O

acido H* + &anion

Exemplos de acidos
HC/, HNO,, H,S0,, H3PO,

As moléculas dos acidos sdo quebradas ao entrar
em contato com a &gua, originando ions. Esse evento é
chamado de ionizacao.

H,0
S
< +

HC/ Cl”



[ X ) H2O o0
H%"Cl: = 4+ 4+ 208

(X ] (X ]
quebra
Exemplos
H,0O
HCI —— H* + CI~; HCI: monoacido (libera 1H")
H,0O

HNO; —— H* + NO5; HNO4: monoécido (libera 1H*)

H,0
H,50, == 2H* + SOZ"; H,S0,;: di4cido (libera 2H+)

H,0
H,PO, —— 3H* + PO H4PO,: triacido (libera 3H*)

Assim, para Arrhenius, o ion H* é o responsavel
pelas propriedades dos acidos.

3. HIDROGENIO IONIZAVEL

O hidrogénio do acido, que se transforma em H*, é
chamado hidrogénio ionizavel.

Nos acidos nao oxigenados, todos os hidrogénios
s&0 ionizaveis.

Exemplos

o0 H2O oo
H%/OOBr: —= H* + $Bre

(X ] o0
[ X ) HZO ..2_
Ss o 2H*+3S3

H\.' .%H (X

Nos &cidos oxigenados, apenas o hidrogénio ligado
ao atomo de oxigénio é ionizavel.

Exemplos
1H ionizavel 2H ionizaveis 3H ionizaveis
(@) O—H O—H
N4 -
O=N—O—H /S\ OHP<O—H
| 0 O—H O—H
O
1H ionizavel 2H ionizaveis
H O
\ V /O —H
H—?—C\ 0O—P—0—H
O—H |
Ho H
(monoécido) (diacido)

H,0
CHsCOOH < H* + CH,COO-

4. IONIZACAO EM ETAPAS

Quando um &cido libera mais de 1 H*, na verdade,
ele o faz em etapas, liberando 1 por vez. Assim, pode-
MOS escrever uma equacao quimica para cada etapa
da ionizacéo.

Por exemplo:

H,S0, — H* + HSO, Primeira etapa

HSO, — H* + SOZZ[ Segunda etapa

H,SO0, — 2H* + SOi_ Soma das etapas

5. CATION HIDRONIO OU HIDROXONIO: H,0*

Pode-se afirmar que um ion H* ndo é estavel, uma
vez que o hidrogénio necessita de dois elétrons para se
assemelhar ao gas nobre hélio e, na forma de H*, n&o
possui nenhum. Para se estabilizar, um fon H* liberado
pelo &acido liga-se a molécula de agua (ligagéo dativa),
formando o ion H;0O*.

0o s N oo oo + oo
H2OS +H:CI:Z[H:O:H] i
S ' oo

| | —
H3O* Cr
cation anion
() (. <
+@ — DO Dot ©
() (™ ()

Assim, a maneira mais correta para representar a
ionizac&o dos acidos é:

HCl+ H,0 —— H,0* +CI
HNO, + H,0 —— H,0* + NOj
H,S0, + 2H,0 —— 2H,0* + SO;

A definicdo de acido pode ser reescrita assim:

Acido é todo composto hidrogenado que,
dissolvido em agua, origina H,;0* como
unico tipo de cation.
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MODULO 8

Nomenclatura de Acidos

1. INTRODUCAO

Para facilitar a nomenclatura, os acidos podem ser
divididos em dois grupos: os que ndo contém oxigénio
€ 0S que contém.

2. ACIDOS NAO OXIGENADOS
OU HIDRACIDOS

As substancias HF, HC/, HBr, HI, H,S e HCN sé&o
gases. Quando dissolvidos em agua, s&o denominados
acidos, pois se ionizam liberando ions H*.

Para denominar esse tipo de &cido, basta escrever
o nome do elemento, seguido da terminacéo idrico:

HE acido............. idrico
HCI:  &cido cloridrico

HF: acido fluoridrico

HBr:  é&cido bromidrico

HI: acido iodidrico

H,S:  acido sulfidrico

HCN: &cido cianidrico

3. ACIDOS OXIGENADOS OU OXOACIDOS

Uma das maneiras mais simples de dar nome a
esses acidos € a partir do nome e da férmula dos
acidos-padréo de cada grupo da tabela periédica.

17 (Cl1, 16 (S,

Br. I Se) 15 (N, P, As) 14 (C) 13 (B)
HCIO, | H,SO, HNO; H,PO, H,CO; | HiBO,4
acido acido acido  acido acido acido
clérico | sulfurico | nitrico fosférico | carbdnico | bérico

Perceba que todos os nomes terminam em ico. A
partir deles, acrescentando ou retirando oxigénio,
conseguimos a formula de outros &cidos oxigenados.
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“acima” «— per (€lemento) g
) +0
padrao (elemento) g
| t ;>_O
(elemento) o
- . (elemento) ) -0
“abaixo” «— hipo X7 7T 0S0
Exemplo
acido HCIO, — — —
perclorico
acido HCIOg4 H,SO, HNO4 H,PO,
clérico sulfarico  nitrico fosférico
4cido HCIO, H,SO4 HNO, HsPO4
cloroso sulfuroso nitroso  fosforoso
acido HCIO — — H,PO,
hipocloroso hipofosforoso

4. PREFIXOS ORTO, META E PIRO

Hé& alguns acidos que podem ser encarados como
provenientes da desidratacdo (perda de &agua) de
outros acidos. Nesse caso, utilizam-se os prefixos orto,
meta e piro para fazer a diferenciacéo.

Exemplos
acido ortofosférico: HyPO,
acido metafosférico: HPO4

H;PO, - H,0 = HPO, Meta = orto - H,0O

acido pirofosforico: H,P,0,

2(H,PO,)~H,0 = H,P,0,  Piro=2 (orto)—H,0

Nota
A utilizacéo do prefixo orto é facultativa:

H,;PO, — acido ortofosférico ou acido fosférico



. OCORRENCIA, USO E PROPRIEDADES DOS PRINCIPAIS ACIDOS

PRINCIPAIS ACIDOS

Acidos Caracteristicas

H.SO principal &cido; usado na fabricacado de fertilizantes; acido da bateria; desidratante
2= 4 (absorve agua); responsavel pela chuva acida.

HNO4 usado na fabricacdo de explosivos e de fertilizantes; responsavel pela chuva acida.
HCl componente do suco gastrico; usado na limpeza de pisos e metais; acido muriatico (co-

mercial).
H,CO4 agua com gas, refrigerantes e certas bebidas.
H;PO, acidulante e conservante.
H,CCOOH acido acético, componente do vinagre.

HF gravacao de vidros.
H,S téxico, tem cheiro de ovo podre.
HCN toxico, usado em camaras de gas.
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MODULO 9

Conceito e Nomenclatura de Bases

1. INTRODUCAO

As bases, antigamente, eram
chamadas de alecalis. Essa palavra
vem do arabe al-gali, que significa
“cinza”, pois encontramos bases
(como KOH) nas cinzas da madeira.
Dessa palavra resulta também a
expresséo “aguas alcalinas”, empre-
gada para designar as aguas mi-
nerais com caracteristicas basicas. A
palavra base surgiu no século XVIII.
A seguir, mostraremos algumas des-
cobertas importantes sobre as
bases:

e Sabor adstringente, isto é, que
“prende a lingua”, como acontece ao
se comer uma fruta verde.

e As bases azulam o papel de
tornassol vermelho.

2. CONCEITO DE
BASE SEGUNDO A
TEORIA DE ARRHENIUS

Fundamentado em experiéncias
de condutividade elétrica de
solucbes aquosas de bases, o0
quimico Arrhenius prop6s, em 1887,
a seguinte definic&o:

Base é toda substancia que,
dissolvida em agua, libera
OH- (anion hidréxido) como
o unico tipo de anion.

. H,O

Base

- -

e
- ’--—

cétion + OH~

Exemplos de bases

NaOH, Ca(OH),, Al(OH)5, NH,OH

As bases dos metais sdo com-
postos idnicos e, em solucdo aquosa,
sofrem dissociacao idénica, isto ¢,

e Tornam a pele lisa e escor-
regadia.

® As bases conduzem a corren-
te elétrica em solugcdo aquosa, e no
polo positivo liberam géas oxigénio.

a agua separa 0s ions, destruindo o
reticulo cristalino da base. Os ions
ficam rodeados pelas moléculas po-
lares da agua.

Esquema da dissociacéo idnica
do NaOH:

Na forma de equacéo quimica:
H,O

NaOH Nat + OH~
Outros exemplos
H,O
—— Na* + OH-
H,0O

KOH

Ca?*t + 20H-

Ca(OH),

Assim, para Arrhenius, o ion OH~
€ 0 responsavel pelas propriedades
das bases.

3. UMA BASE
DIFERENTE: NH,OH

O hidroxido de aménio (NH,OH),
que néo € uma base de metal, resulta
da ionizacdo em &gua da amodnia
(NH,3), que € um composto molecular.

NH4(g) + H,0() = NH,OH(aq) = NH,(aq) + OH-(aq)

hidroxido
de amdbnio
e Essa solugdo aquosa recebe o nome comercial de amoniaco.

* NH,OH s0 existe em solugéo aquosa.
— (-
0

NH, H, NH,*
H
H :N: H + :0: N
H H H
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O ifon NH, € denominado amo-
nio. Vocé nao deve confundir amonia
(NH3), que € uma molécula, com
amonio (NH,), que € um cation.

4. NOMENCLATURA
DAS BASES OU HIDROXIDOS

Para escrever ou dar o nome de
uma base, é necessario que o leitor
familiarize-se com a tabela dos
principais cations.

Tabela dos principais cations

Alcalinos, prata

NOX = + 1 2 Ir
e amonio
Alcalinoterrosos,
Nox = + 2 : 1050
zinco e cadmio
Nox = + 3 Aluminio e
bismuto
Nox = + 1 0ou + 2 Cobre e
mercurio
Nox = + 1ou + 3 Ouro
NoxX = + 2 ou + 3 Ferro,/cobalto e
niquel
NOX = + 20U + 4 Chumbo e
estanho

M com Nox fixo: hidréoxido
de nome de M.

M com Nox variavel: hidro-
xido de nome de M. Nox em
algarismo romano e entre
parénteses.

Exemplos

NaOH - Hidroxido de sodio
Mg(OH), - Hidréxido de magnésio
Al(OH), — Hidroxido de aluminio
Fe(OH), — Hidréxido de ferro (11)
Fe(OH), — Hidroxido de ferro (l11)

5. USOS E PROPRIEDADES DAS PRINCIPAIS BASES

Bases Aplicacoes
soda caustica, principal base; producéo de sabao e
NaOH o A
papel; limpa-forno (desentupir pias e ralos).
Mg(OH), leite de magnésia, antiacido estomacal.
cal hidratada, pintura a cal, preparacéo de argamas-
Ca(OH), R RS .
sa; adicao aos solos para diminuir a acidez.
NH,OH produtos de limpeza, como Ajax, Furia; producao de
(NH; + H,0) fertilizantes e HNO,.
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MODULO 10 Reacao de Neutralizacao e Sais

3
5
=
H
5
re)
(=]
2
&
O indicador azul de bromotimol fica amarelo em meio acido e azul em meio basico.
Em meio neutro (pH = 7), esse indicador é verde. Na figura da direita, ocorreu a neutralizacdo do HCI pelo NaOH.
1. REACAO DE NEUTRALIZACAO Unindo-se 0 OH~ da base e o H* do &cido, obtém-
) se a agua.
E a reacéo entre uma base e um acido, a qual Exemplo
origina um sal e agua. Reacao entre NaOH(aq) e HCl(aq):
Base + acido — sal + agua NaOH + HC/ — NaCl + HOH (H,0)
Unindo-se o céation da base e o anion do acido,
obtém-se o sal.
Esquematicamente, temos:
. . Na" CI” | Evaporando-se
Na~ OH H ci |— 5
HOH a agua
NaCl/ (sélido)
Quando misturamos as duas solugbes conforme Exemplos
esqguema acima, ocorre uma reacao entre os ions OH" e
H*, formando &agua. Essa reacdo é chamada de 1Mg(OH), + 2HNO; — Mg(NO;), + 2HOH
neutralizagao. 20H" 2H* sal normal
2. REACAO DE NEUTRALIZACAO TOTAL Ba(OH), + H,SO0, — BaSO, + 2HOH
20H" 2H* sal normal
A proporcdo em mols da base e do acido é de tal
formalque a quantidade err] mols de ions OH™ é igual E/a 3NaOH + 1H4,P0, — Na,PO, + GHOH
guantidade em mols de fons H*. O sal formado é
classificado como sal normal. 30H" 3H* sal normal

358 — #DOBIJETIVO



3. REACAO DE NEUTRALIZACAO PARCIAL DO ACIDO

A proporcao em mols da base e do acido é de tal forma que nem todos os H* serdo neutralizados. O sal formado

é classificado como hidrogenossal.
Exemplo.
Reacéo entre hidroxido de sédio e &cido sulfurico na propoc¢éo 1 : 1.

+

. ) H o Na~ H* sof' Evaporando-se
Na~ OH " SO, |— HOH a agua
NaHSO, (s¢lido)
NaOH + H,SO, — NaHSO, + HOH

hidrogenossal

4. REACAO DE NEUTRALIZACAO PARCIAL DA BASE

A proporgdo em mols da base e do acido € de tal foma que nem todos os OH™ ser&o neutralizados. O sal formado
€ classificado como hidroxissal.

Exemplo

Reacéo entre hidroxido de calcio e acido cloridrico na propocgéo 1 : 1.

OH . ca®* OH cI | Evaporando-se
ca”’ H* CI a agua
OH HOH ST

CaOHC/ (sdlido)

HOH

+

Ca(OH), + HC! — CaOHCI!
hidroxissal

Conclusao
Podemos definir sal como um composto idnico que contém cation proveniente de uma base ¢ anion
proveniente de um acido.

5. REACAO DE NEUTRALIZACAO COM NH,

NH, + acido — sal de aménio (NH;) Acido Anion
Exemplos
NH, + HCl — NH,CI idrico i
2NH, + H,S0, — (NH,),SO,

ico ato

6. NOMENCLATURA DOS ANIONS

A nomenclatura dos &nions é feita substituindo-se a .
terminacdo do nome do acido pela terminag&o do nome 080 Ito
do anion, conforme a seguinte regra:
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Exemplos 7. NOMENCLATURA DOS SAIS

A nomenclatura dos sais é feita escrevendo-se o

Acido | Anion| Acido | Anion Acido Anion nome do anion, a palavra “de” e o nome do céation.
idrico eto ico ato 0S0 ito ( do anion) ( d stion)
nome ao anion nome Ao cation
HC! Cr | H,S0, Sley H,SO, SO% | de oo
cloridrico | cloreto | sulfdrico | sulfato sulfuroso sulfito Pt
NaCl: cloreto de sodio
HBr Br- HNO4 NO3 HNO, NO;
bromidrico|brometo| nitrico nitrato nitroso nitrito CaCOg: carbonato de calcio
s e FIEHO, S5 FIEHO, G5 NaHCOg: hidrogenocarbonato de sodio ou bicarbo-
fluoridrico | fluoreto | clérico clorato cloroso clorito
HI - | HCio, | cio; HCI0 Cio- hato de sodio
iodidrico | iodeto |perclérico |perclorato| hipocloroso  |hipoclorito Ca3(PO4)2: fosfato de calcio
H,S 52 H,PO, PO3 H,PO, HPO%’ Fe.(SO i de 1 "
sulfidrico | sulfeto | fosférico | fosfato fosforoso fosfito €,(SO,)5: sulfato de ferro (I11)
= o ~
HCN CN H,CO4 CO3 H4PO, H,PO,

cianidrico | cianeto | carbénico |carbonato| hipofosforoso |hipofosfito

Outros anions importantes:
MnQOj: anion permanganato

CrOi’: anion cromato
Ni(NOg),: nitrato de niquel (Il) (verde)

BO3 : anion borato

HCO; : &nion hidrogenocarbonato K,Cr,07:  dicromato de potassio (laranja)

Cr,0%": &nion dicromato CuSO, . 5H,0: sulfato de cobre (11) penta-hidratado (azul)

8. PRINCIPAIS SAIS E SUAS APLICACOES

Sais Aplicacoes

NaCl alimentacao; soro fisioldgico (0,9% de NaCl); conservacédo de carnes e peixes.

Caco calcario, marmore; obtencdo da cal (CaO); adicdo aos solos para diminuir acidez;
3 fabricagéo de vidro e cimento; formac&o de cavernas.

NaNO5 salitre do Chile; fertilizante e componente da pélvora (NaNO3 + C + S).

NaHCO bicarbonato de sodio, antiacido estomacal (Sonrisal, Eno etc.); extintor de incéndio tipo
3 espuma; fermento de bolos, pées etc.; componente dos talcos desodorantes.

Na,CO4 barrilha ou soda, fabricag&o de vidro; tratamento da agua.
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