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Prefacio

A intensidade com que a Quimica tem modificado a nossa vida é evidente um
pouco por toda a parte.

Este livro permite a aproximacio entre os dois intervenientes do processo de ensino
e aprendizagem, o professor e o estudante. O estudante constitui o principal interve-
niente na aquisicdo do conhecimento.

O nosso objectivo é o de satislazer as necessidades basicas dos alunos que, na maio-
ria pela auséncia de fontes, ndo tém aprofundado o saber no campo da Quimica. Por
isso, os conteuidos sdo tratados de forma elementar e concisa, de modo a permitir uma
aprendizagem clara e com [rutos a longo prazo.

Os contetdos do livro encontram-se subdivididos em sete capitulos, a saber:
» Conceitos Fundamentais
e Estrutura Atémica
* Leie 0 Sistema Periédico dos Elementos. Tabela Periddica
e Ligacdo Quimica
» ['uncoes Inorganicas
s Solucoes
¢ Termoquimica
Na elaboracao do presente manual tivemos em consideracao os contetidos progra-

madticos preconizados no sistema nacional de Educacdo para o 2.° Ciclo de Ensino
Secundario Geral.

"

Ill e
|"| o |

|
€

|
,
Al

f

f
" Bl

1



Programa da 112 classe

T nidade 1 ¢ Conceitos Fundamentais

A Quimica. As ciéncias. O método cientifico. Propriedades das substancias.

Estados fisicos da matéria e fenémenos fisicos e quimicos.

— Matéria. Classificacao da matéria. Substancia pura (simples e composta).

odos de separacdo de misturas. Misturas de Fe e S; composto FeS (como experién-

- Linguagem quimica (simbolos e férmulas).

22Ccdo quimica e equacdo quinica.

— Classificacao das reaccoes quimicas. Reaccoes de sintese, de andlise e de deslocamento.
coes quantitativas.

— Lizss3 atémica e molecular, unidade massa atomica (uma).

— Iole. Massa molar. Lei de Avogadro. Volume molar de uma substancia gasosa.

- _zlculos estequiométricos. Lei da conservacdo da massa e da proporcao fixa.

— Sistematizacao.

_=idade 2 * Estrutura Atémica

- _z teoria atomica de Dalton a teoria moderna do atomo. Radioactividade. Ensaio de
=utherford.

— “zriiculas fundamentais do atomo. Numero atomico (Z), nimero de massa (A). Is6topos,
=o0aros e Isotonos. Massa isotopica. Energia de ionizacao. Tao.

— Zstutura electronica como determinante das propriedades quimicas. Modelo de Bohr.

- " weis de energia. Subniveis s, p, d, f, com base na mecénica quantica. Nuvem electronica.

- —=tribuicao dos electraes pelos varios subniveis de energia.

|§

“dade 3 e Lei e o Sistema Periodico dos Elementos. Tabela Periodica
~ szsumo histérico. A lei periddica de Mendeleev. A importancia da lei periddica para o
volvimento da Quimica. Caracteristicas do quadro peridédico moderno.

NI

- “=2C30 entre a distribuicdo electronica dos elementos e a sua posicdo na Tabela Periodica.
- = Z=mibuicao electronica dos gases nobres, halogéneos e metais alcalinos.
= .-_-_‘-_“.;‘_a de ioes em rela(;ﬁo a poqicﬁo do elemen tono quach‘o periéd'lco e 0s gases nobres.
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— Sectrone Uat‘mdadt Periodicidade de electronegatividade.

~=czde 4 » Ligacao Quimica

- ~==icdo de ligacdo quimica. Ligacdo covalente apolar. Regra de octeto. Estrutura de
_===s de moléculas diatomicas. Ligacdo covalente polar e os mecanismos da sua [orma-
Estrutura de Lewis de moléculas simples. Mecanismo coordenado-dativo da forma-
== ligacdo covalente.
- “=2= molecular e rede atémica. Alotropia. Amorfia.

- =230 ionica e rede idnica.




— Ligacdo metalica e rede metalica.

— Pontos de fusio e ebulicdo de substancias com rede idnica ou rede metalica em relacao
a0 raio ionico e a carga do ido.

— Estrutura espacial de moléculas simples com base na estrutura de Lewis.

— Dipolo e conceito de momento dipolar.

— Relacao entre ligacdo covalente e ligacdo ionica. Mudanca de tipo de ligacio e proprieda-
des de compostos do mesmo elemento ao longo de um periodo do quadro periddico.

— Forg¢as intermoleculares.

— Miscibilidade. Hidratacao.

Unidade 5  Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

— Introducao.

— Oxidos. Definicdo. Classificacio. Nomenclatura. Oxidos de metais e 6xidos de nao-
-metais. Propriedades. Reaccdo com dgua. Obtencao.

— Acidos. Definicao. Propriedades. Teoria de dissociagao electrolitica de Arrhenius. Elec-
trolitos [ortes e fracos. Tonizacio por etapas. Classilicacao. Nomenclatura. Propriedades e
aplicacoes dos dcidos mais importantes. Obtencao laboratorial e industrial do H,SOy,
HCL e HNO;.

— Bases. Definicao. Propriedades. Hidroxidos de metais. Hidroxido de amonio. Solubilida-
de e ionizacao. Obtencio dos hidroxidos. Obtencdo industrial e aplicacoes do NaOH e
do Ca(OH),. Reaccao de neutralizacdo.

— Sais. Definicio. Nomenclatura. Classificacao. Solubilidade e ioniza¢ao. Ocorréncia na
natureza. Propriedades e aplicacoes dos sais mais importantes.

— Reaccoes entre substancias inorganicas.

Unidade 6 ¢ Solucoes

— Definicéo.

— Tipos de solu¢oes, componentes principais de uma solucao.

— Solucoes em termos quantitativos: concentracao, solucoes diluidas, concentradas, satura-
das e supersaturadas, solubilidade, unidades de concentracdo: grama por litro, percenta-
gem. Molaridade.

— Equivalente de acido, de base e de sal. Normalidade.

— Calculos de diluicao de solucoes e mistura de solucoes.

Unidade 7 » Termoquimica

— Conceitos de energia, trabalho, calor e temperatura. Lei da conservacao de energia.
Entalpia. Tipos de reaccao quanto ao efeito energético. Equacdo termoquimica.

— Determinacdo experimental da entalpia da reaccao.

— Diagramas de entalpia. Lei de Hess.

— Varios tipos de entalpia de formacio, decomposicao, combustao, ligacao e dissociacao.

— Cilculos de entalpia de reaccdo.
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E DIDACTICA 1

Conteudo e Desenvolvimento
da Exposicao

Quimica

Definigao
Quimica é uma ciéncia natural e experimental que estuda a substancia, a sua
constituicdo, as suas propriedades, ¢ a transformacdo dela noutra, assim como as

leis que regem essas transformacoes.

A Quimica, como ciéncia experimental, concentra a sua investigacao no chamado
método cientifico.

Objectivos da Quimica
* Dominar as leis que regem as transformacdes quimicas.

e Produzir bens de consumo para os varios ramos da economia.

Importancia da Quimica

A Quimica é importante porque melhora as condicdes de vida do Homem, através
da producao de:

* Adubos sintéticos, medicamentos, insecticidas, plasticos, etc.

* Sem a Quimica, certos avancos tecnolégicos seriam impensaveis, tais como o melho-
ramento de uma vasta gama de matéria-prima qualificada como o combustivel, varia-
dos avancos tecnologicos como a energia nuclear, voos espaciais, etc.

Relacado da Quimica com as demais ciéncias

Ao desenvolver o estudo da Quimica, o estudante verificara que ela recorre a conheci-
mentos da Matematica, da Fisica e da Biologia e que, por outro lado, no estudo destas
sao muitas vezes necessarios conhecimentos de Quimica.

O filosofo franceés Auguste Comte, fundador do positivismo, fez um ensaio de clas-
sificacao das ciéncias numa ordem de complexidade e dependéncia crescentes; primeiro.
as ciéncias mais abstractas (Matematica, Astronomia, Fisica e Quimica), depois, as
ciéncias da vida (Biologia) e, em ultimo lugar, as ciéncias do Homem, as mais complexas
e aquelas que ele se propos a fundar — a Sociologia e a Moral.

[sto nao significa em absoluto que algumas ciéncias sejam melhores do que outras.
Cada qual tem as suas especificidades e tem o seu lugar dentro do conjunto do conhe-
cimento humano.

Pode afirmar-se que nao existe praticamente nenhum ramo de producio que na-
necessite da Quimica. Contudo, esta ciéncia tem uma vasta ligacdo com outras, a citar




Conceitos Fundamentais

* Geogralia
No estudo e andlise da camada de ozono, referente ao meio ambiente.
* Fisica
No estudo e calculo do desvio em campos magnéticos dos raios catodicos devido as
radiacoes.
* Biologia

A ligaciio estreita existente entre os processos biologicos e as transformacoes quimicas
Jue ocorrem nos organismos vegetais e animais como, por exemplo, a [otossintese que €
=m processo bioldégico mas € expressa com base nas reaccdes quimicas.

* Medicina

Utilizam-se substancias quimicas para a conservacao diversificada dos orgaos e até
mesmo de caddveres.

* Agricultura

Os adubos sintéticos e insecticidas sao substancias quimicas que tém um papel pre-
~onderante na quantidade de produtos alimentares a extrair da terra.

Propriedades quimicas

Sao aquelas que estao relacionadas com os fenomenos quimicos, ou seja, com a
apacidade que as substancias possuem de reagirem com outras ou quando submeti-
—2s a certas condicoes formarem novas substancias.

Exemplos:

+2C () + 0, () —>2CO(g)  +CaCO;(s) —B » Ca0 (s) + CO, (g)

Meétodo cientifico

O método cientifico é baseado no estudo de modelos cuja formulacao é executada a
oartir de:

» Observacdo cuidada do [enémeno a ser estudado

.egisto dos factos observados

* Organizacdo das observacdes

* ~nalise da informacao

* Procura de regularidade

* Conclusao logica, baseada na prova experimental

* Reflexao por criacao de modelos e teorias
* Tnunciacdo clara e conclusdes concisas (concretas)
Este método tem como objectivo criar poucas teorias mas que expliquem muito factos.

Colocam-se hipoteses que sdo postas & prova com experiéncias e observacdes que,

b

&




UNIDADE DIDACTICA 1

se tiverem o mesmo resultado fard com que a hipétese se torne uma teoria que passara
a lei caso passados anos ela nio seja contestada a partir de outra experiéncia que revele
0 contrario.

Propriedades da matéria ’

Uma espécie quimica ¢é classificada de acordo com as suas propriedades que podem
ser especificas, gerais e funcionais.

Propriedades especificas das substancias

Sao aquelas que sdo peculiares a cada substancia pura. Podem ser fisicas, quimicas
e organolépticas.

Propriedades fisicas

Sao aquelas que tém relacao com todos os fendmenos fisicos.
Sao as constantes fisicas que se encontram tabeladas.

Ponto de fusio

Temperatura a que a substancia passa do estado sélido ao estado liquido.

Ponto de ebulicao

Temperatura a que a substancia passa do estado liquido ao estado gasoso.

Calor especifico

Substiancia pf (°C)
Agua 0
Alcool etilico =112
Oxigénio —218.8
Tungsténio 3410

Substancia pie.(2@)
Agua 100
Alcool etilico 78,4
Oxigénio —195.,8
Tungsténio 5930

E a quantidade de calor necessdria para elevar de 1 °C a temperatura de 1 grama de

substancia.
Substancia Calor especifico medido a 15 °C (cal/g °C)
Agua 100
Alcool etilico 0,540
Oxigénio 0,218
Tungsténio 0,215

10




Conceitos Fundamentais

As tabelas indicam a que temperatura foi medida a grandeza porque o calor especi-
fico varia com a temperatura.

Densidade/Massa especifica

E a massa da unidade de volume de uma substancia. Esta varia com a temperatura
sois geralmente os corpos com o aumento da temperatura dilatam-se e com a sua
Ziminuicdo contraem-se. Caso nao seja mencionada a temperatura a que foram sub-
metidas as substancias, deve entender-se que ocorreu a 25 °C.

Substancia Densidade (g/cm?)
Agua 1,000

Platina 214
Hidrogénio 0,071
Oxigénio 1,140

Coeficiente de solubilidade

Coeficiente de solubilidade de uma substancia, a uma certa temperatura, € a quanti-
dade maxima de massa dessa substincia capaz de se dissolver totalmente em uma
quantidade de solvente (normalmente, € a agua). Quando ultrapassados estes limites,
2 solucao fica supersaturada e a substancia deposita-se no fundo do recipiente.

Substancia CS (g/l) a 20 °C | CS (gi) a 100 °C
Actcar 420 3470
Soda cdustica 170 400
Sal de cozinha 357 398

Propriedades quimicas

Propriedades quimicas sao as propriedades relacionadas com fenomenos quimicos,
Jue serdo estudados mais adiante.

Propriedades organolépticas

Sao aquelas que impressionam o0s nossos sentidos.
Estado de agregacao
Dependendo das condicdes de pressdo e de temperatura temos os estados:
Sélido: pode encontrar-se em pedacos, em po ou compacto.
Liquido: pode encontrar-se pastoso como o «melado» ou fluido como a dgua.

Gasoso: pode encontrar-se normalmente na forma de vapor ou de gas.

11



UNIDADE DIDACTICA 1

it Coe:
* A dgua e o dlcool sdo substancias incolores, Eq

* O sal de cozinha que € branco e o iodo que é violeta sdo substéancias coloridas.

Odor
* Se a substancia apresentar cheiro, como € o caso do NHj, é odorifera.

e Se a substancia nao apresentar cheiro, como € o caso do O,, é inodora.

Brilho

E a capacidade que possuem certas substancias de reflectir a luz.

e Um metal polido ¢ brilhante, pois reflecte luz.
* Uma tdabua de madeira é baca, pois nao reflecte luz.

E habitual dizer-se, erradamente, que uma substancia que nio tem brilho ¢ opaca.
Opaca € a substancia que nao deixa passar a luz como, por exemplo, o espelho que
também ¢é brilhante, pois reflecte na totalidade a luz.

Sabor, Paladar
 Uma substancia pode ser insipida, como ¢ o caso da dgua.

* Uma substancia pode ser sipida, como € o caso do sabor salgado do sal (cloreto de sodio).

Propriedades gerais das substancias

Sao as que se podem observar em toda a espécie de matéria.
Exemplos:

A massa, extensao, impenetrabilidade, divisibilidade, compressibilidade e elasticidade.

Propriedades funcionais das substancias

Sdo as propriedades comuns existentes em certos grupos de substancias que consti-
tuem as funcoes quimicas.

Exemplos:

Os oxidos, dacidos, bases e sais.

Estados fisicos

O estado lisico de uma substancia depende da temperatura e da pressao.

Definigaoe
Estado fisico ¢ o modo como a matéria se apresenta na natureza, conforme a
coesdo das suas moléculas.

12




Conceitos Fundamentais

Coesao
E a ligacao reciproca das moléculas.
Estado fisico Forca de coesao | Forca de repulsao
Solido Sdo maiores Sao menores
Liquido Equilibrio Equilibrio
Gasoso Sao menores Sdo maiores

Mudancas de estado

Sublimacao Progressiva

Vaporizacao/

Fusao Ebulicao
Solido < »| Liquido > (Gasoso
A T .
Solidificacao Condensacio/
Liquefaccao

Sublimacao Progressiva

Caracteristicas dos estados
Estado solido: por ter forma propria e volume praticamente invariavel.
Estado liquido: pela auséncia de forma propria e por ter volume constante.

Estado gasoso: pela auséncia de volume proprio, assim como de forma.

Conceitos das mudancas de estado

Fus3o e solidificacao
Susado: é a passagem da substancia do estado solido ao estado liquido.

Solidificacdo: é o inverso da fusao, isto é, a passagem do estado liquido ao estado

“orante estas duas mudancas de estado, a temperatura do sistema (substancia
mantém-se constante, assim como a pressdo. Chama-se ponto de [usio e ponto

2 saidificacdo.
13



UNIDADE DIDACTICA 1

Vaporizacao e condensacao
Vaporizacao: é a passagem da substancia do estado liquido ao estado de vapor.
Podemos distinguir:

1.° Evaporacao: é a vaporizacao lenta que ocorre espontaneamente a temperatura
ambiente.

2.° Calefacao: é a vaporizacio que ocorre quando se borrifa um liquido numa chapa
bem quente — formam-se goticulas que se movimentam sobre a chapa.

3.° Ebulicao: ¢ a vaporizacao que ocorre quando aquecemos um liquido sem variar
a pressao.

Condensacao: é a passagem da substancia do estado gasoso ao estado liquido.

Consoante o lipo de substdncia teremos designacdes diferentes:

1.° Condensacao: se a substancia no estado gasoso ¢ o resultado de um liquido que
foi vaporizado, o retorno a esse estado liquido denomina-se condensacao.

2.° Liquefaccao: se a substancia que passa ao estado liquido é um gds.

Durante estas duas mudancas de estado, a temperatura do sistema (substancia
pura) mantém-se constante, a pressao constante. Chama-se ponto de ebulicdo e ponto
de condensacao.

Sublimacao

E a passagem directa (sem passar pelo estado liquido intermedidrio) do estado sélido
ao estado gasoso e vice-versa.

Exemplos:
—1, em contacto com o ar quando aquecido.

— Bolinhas de naftalina quando nao embaladas.

Esquema geral

Matéria

!

(Molecular) ——— Substancia <—— (Ionica)

e

Molécula Agregado
Atomo loes

14
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Conceitos Fundamentais Esemecscsni
Fenoémenos fisicos e quimicos
“um fenomeno fisico, a substancia nio se transforma e as propriedades nao se alteram.
—==mplos:

* Pisar graos.

+ Dilatacao dos corpos.
* Queda dos corpos.
» Elasticidade.

Num fenémeno quimico, a substancia transforma-se e novas propriedades se formam.

*» Combustao de uma substancia.
* Reaccoes quimicas.

* Digestdo dos alimentos.

Matéria

Definicgcao

Matéria é tudo aquilo que tem peso e ocupa espaco e pode de alguma forma ser
medido. Exemplos: ferro, ar; dgua, etc.

Propriedades
=s duas propriedades da matéria sao a massa e o volume.

Tudo o que ocupa lugar no espaco possui volume e se for colocado numa balanca
Zziermina-se a sua massa.

Movimento

Definicido

Movimento é uma propriedade da matéria.
Nao hd matéria sem movimento.

=-rmas de movimento
» Llovimento mecanico.
= Llovimento social.
* Llovimento fisico.

* Llovimento bioldgico.

Zstas formas de movimento sao estudadas pelas diferentes ciéncias.
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Substancia

16

Pefinigao

Substancia ¢ qualquer espécie da matéria homogénea de composicdo quimica

definida.

Substancia pura elementar

E formada por atomos do mesmo elemento.
E aquela que ndo pode ser separada nos seus componentes por meio de métodos
fisicos.

Exemplos:

Diamante, Enxofre, Cobre, Oxigénio, Hidrogénio, etc.

Substancia pura composta ou molecular

Relere-se a molécula que ¢é formada por atomos de elementos diferentes.
Elas podem ser transformadas em oultras, simples ou compostas, por processos qui-
micos.

Exemplos:

Sal, Agua, Madeira, Acticar, etc.
Substancia iénica

Algumas substancias nao siao formadas por moléculas, mas sim por ioes.
Exemplos:

Nat (aq) + €L~ (aq) —— Nall (s)

Classificacao das moléculas

As moléculas podem ser classificadas em:
Moléculas mono-atomicas

Sdo constituidas por um s6 atomo.

Exemplos:
C, Mg, etc.

Moléculas di-atomicas
Sao constituidas por dois dtomos do mesmo elemento ou elementos diferentes.

Exemplos:
0;, H,, HCL, etc.
Moléculas tri-atomicas
Sao constituidas por trés dtomos do mesmo elemento ou elementos diferentes.

Exemplos:
03, NaOH, etc.




“oléculas poli-atomicas
530 constituidas por quatro ou mais dtomos.

“zemplos:
C]EHZZOJ_I (a(;flcar), A1-203, oo e

Propriedades das moléculas

As moléculas encontram-se em constante movimento:
= 30 divisiveis.

» Difundem-se.

“=fusao
= uma mistura automatica dos dilerentes gases, devido a diferenca de densidade.
=—==mplo:

D ar.

Misturas

Definicao

Mistura € a juncdo de duas ou mais substancias, sem composicdo definida.

Classificacdo das misturas
~= misturas classilicam-se em:

~=turas homogéneas
~=m composicao uniforme e monofasica.
“.=sias € impossivel distinguir os componentes.
E=emplos:

—05(g) + 0, (g); Ty (g) + HyO (0); Hy (g) + 0, (g); HyO () + CiHyp044(s).

“=ruras heterogéneas

“20 polifdsicas, nao apresentando as mesmas caracteristicas em toda a sua extensao.

seus conslituintes sao visiveis a olho nu.

=

Es=mplos:

sziroleo + H,0; Pedras + Sal; Oleo + H,0; Leite + Limio.

~=ma mistura, cada substancia mantém-se inalterada conservando as suas propriedades.

17
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UNIDADE DIDACTICA 1

Métodos de separacao de misturas

Os métodos de separacao de misturas baseiam-se nas propriedades fisicas da maté-
ria que envolvem fenomenos fisicos para separar os componentes, sem alterd-los.
Separacao de misturas heterogéneas

Tendo em conta os sistemas difdsicos, realcam-se:
Sistema solido-sélido

Pode ser separado a partir dos seguintes processos:

Catacao

E o processo mais rudimentar. E empregue quando os componentes sao particulas
bem distintas que podem ser separadas com as maos ou com uma pinca.

SA MBI

Peneiracdo ou tamisacio

Outro processo rudimentar empregue quando os componentes tém diferente granu-
lacdo.
Separacao magnética

Empregue quando um dos componentes ¢ uma substancia metdlica que pode ser
atraida por um iman.

Exemplo:
Separar a mistura de limalha de ferro e enxofre.

Ventilacao

Empregue no beneficiamento de cereais para separar as cascas — uma corrente de ar
arrasta o componente menos denso.

Levigacao
Neste processo uma corrente de agua arrasta o componente menos denso.

Dissolucao fraccionada

Quando se usa um liquido que dissolve um dos solidos e em seguida emprega-se
outro processo de separacao de misturas liquido-sélido.

Sistema soélido-liquido | &V
Pode ser separado a partir dos seguintes processos:

Filtracao

A mistura é colocada sobre uma superficie porosa (papel de filtro)
que retém o sdlido, deixando passar a fase liquida. O papel de filtro &
pode ser de papel ou de porcelana.

Se a substancia a filtrar for corrosiva (dcidos concentrados) usa-se Fig. 1.1 Proces=-
algoddo de vidro, amianto ou um filtro de porcelana. de filtracao.

18



Conceitos Fundamentais

Decantacao

Deixa-se a mistura em repouso € por accio da gravidade o componente mais denso
zeralmente o solido) deposita-se no fundo. Transfere-se com cuidado o liquido para

Sistema so6lido-gas

Pode ser separado a partir dos seguintes processos:
Siltracdo

Este € 0 processo empregue no aspirador do po — o componente gasoso atravessa o filtro
= 2 solido fica retido.
_Zmara de poeira

- mistura é forcada a passar pelo interior de uma
~=mara onde encontra uma série de obstdculos
—olunas) que retém a poeira e deixam passar o ar.

Este € um processo usado na industria.

Fig. 1.2 Camara de poeira.
Sistema liquido-gas
' processo de separa¢do dos componentes desta mistura é de fdcil compreensiao

TS estes separam-se espontaneamente ou empregando agitacdo, aquecimento ou sim-
= =smente diminuindo a pressao do sistema.

===mplo:

~odos estes processos podem ser verificados a partir de uma garrafa de refresco.

Sistema liquido-liquido
“ode ser separado pelos processos:
~znil de decantacao

= um funil especial que tem uma torneira na haste. Depois de decantada a mistura,
s==mos cuidadosamente a torneira deixando sair o liquido de baixo.
Nota: Também se pode usar a centrifugacao.

Separacao de misturas homogéneas

~zui destacam-se 0s sistemas:

Sistema liquido-sélido

=ode ser separado a partir dos processos:
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UNIDADE DIDACTICA 1

Evaporacao

Esta serd mais eficiente se houver boa verificacdo e se a superficie de contacto da
mistura com o ar atmosférico for muito grande.

Destilacao simples

Aplica-se quando os pontos de ebulicio dos componentes sdo muito distantes.

Este método ¢ utilizado quando se deseja aproveitar ambos os componentes. Supondo
que queremos separar os componentes da mistura de agua salgada, aquece-se esta mistura
no balio de destilacio, a dgua passa ao estado de vapor quando atinge o ponto de ebuli-
cio e ¢ conduzido ao condensador ou refrigerador arrelecendo e retornando ao estado
liquido. Assim, todo o sal ficara no baldo e toda a 4gua no recipiente de recolha (béquer).

Exemplos:
Alcool (78 °C) e Agua (100 °C).

~lermometro

Condensador

Telade &
amianto /

Saida de dguall &
o
Tripé @

Entrada de agua Destilado -

Bico
de Bunsen

Fig. 1.3 Aparelho de destilacao.

Sistema liquido-liquido

Os componentes podem separar-se a partir dos processos:

Destilacao fraccionada

Este método ¢ aplicado para separar substancias liquidas com pontos de ebulicao diferentes.

Quando os componentes a serem separados sao apenas dois, usa-se 0 mesmo mate-
rial da destilacdo simples, na qual deve ser incluido um termémetro no interior do
baldo.

Quanto menor for a diferenca entre os pontos de ebulicao dos liquidos da mistura.
mais dificil é a separacdo dos mesmos.

Exemplos:

1.° Numa mistura de dgua e éter, quando o termémetro indicar aproximadamente
34 °C (o p.e. do éler) sabe-se que o éter estard em ebulicdo e que a temperaturz
permanecera nesse valor enquanto o éter existir. Quando a temperatura comecas
a subir ¢ sinal que o éler esta praticamente todo destilado.

2.° Uma mistura de dgua e benzeno dificilmente pode ser fraccionada na totalidade.
pois a diferenca dos respectivos pontos de ebulicao € pequena. Assim, uma par=
do vapor de dgua serd arrastada juntamente com o benzeno.
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Quando os componentes da mistura tém valo-
== de p.e. muito proximos, torna-se bastante
=~ icil a sua separacéo, assim, utiliza-se:

[.°Uma coluna de fraccionamento simples,
onde os vapores sao obrigados a subir por
um caminho mais dificil entre os cacos de
ceramica ou bolinhas de vidro, de forma
que somente o mais volatil vence os obsta-
culos.

2.7 Uma coluna de fraccionamento mais deta-
lhada por onde irdo subir os vapores de
diferentes componentes consoante os pon-
tos de ebulicao diversificados.

“xistem casos de misturas que nao podem ser

radas por processos apenas fisicos, como a
acdo. Isto deve-se ao facto de tais misturas se

ilarem em proporcoes fixas e constantes como se se tratasse de uma substancia
“-r2. A esse lipo de misturas denomina-se misturas azeotropicas.

—=emplo:

<[ermometro

Condensador
de Liehig

Entrada

de a’igu&Q

Fig. 1.4 Coluna de fraccionamento.

2 alcool etilico (95,5 mf) forma com a dgua (4,5 ml) uma mistura azeotrépica que

a temperatura de 78,1 °C.

=-mente o dlcool serd destilado.

“rocesso de Cracking

2 chamado dlcool absoluto ¢ obtido a partir de métodos quimicos. Adiciona-se a
=2 mistura azeotropica cal viva ou oxido de calcio que ird absorver a dgua e, assim,

A destilacao constitui uma separacao puramente fisica das diferentes substancias
= sturadas no petrdleo bruto. Deste modo, a destilacao nao altera a estrutura das
= eculas e, assim sendo, as substancias conservam a sua identidade quimica.

“ara a obtencao de maior nimero e variedade de produtos, as fraccdes mais pesadas
20 partidas em fraccoes leves pelo processo de Cracking. [ste processo consiste,

=sencialmente, em decompor pelo calor e/ou por catalise (uso de um catalisador) as
=oleculas grandes das substancias pesadas, cujo ponto de ebulicdo ¢ elevado, para

ter substancias constituidas por moléculas de tamanho menor e que corresponde a

s=bstancias mais volateis, logo com ponto de ebulicio mais baixo. Deste modo, por

==mplo, o fuel-6leo (6leo combustivel pesado) pode ser convertido em gasolina.
s processos de destilacao do petroleo variam conforme a procura no mercado dos
~crentes produtos. As [raccoes obtidas podem ser, posteriormente, misturadas umas
= as outras para a obtencao de produtos com as propriedades desejadas.
O petréleo bruto tem que passar por uma refinacio antes de ser utilizado. A refina-
= consiste numa séria de tratamentos fisicos e quimicos que visam a separacao do
“=roleo bruto em numerosos componentes, os chamados derivados. De acordo com as
—r=cteristicas do petréleo bruto, escolhe-se um entre os varios processos de refinacao.
_ontudo, ha passos obrigatorios que devem ser seguidos por qualquer processo.
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O petroleo bruto ¢ inicialmente submetido a destilacdo fraccionada. Esta técnica,
de forma sumdria, consiste em aquecer o petrleo bruto e conduzi-lo a parte inferior
de uma torre denominada torre de fraccionamento ou coluna de destilacédo bruta que
dispoe de uma série de pratos ou vasos colocados a diferentes alturas. Quando o
petréleo ¢ aquecido até a sua temperatura de ebuli¢ao liberta vapores que sobem pela
coluna através de tubos soldados aos pratos e cobertos por campanulas de maneira que
os vapores sdo forcados a borbulhar através do liquido que hd nos pratos. O nivel de
liquido de cada prato é determinado pela altura de um tubo de retorno que conduz o
excesso de liquido ao prato imediatamente inferior.

Os componentes mais volateis (substancias mais leves) de baixo ponto de ebulicéo,
ascendem continuamente pela coluna de fraccionamento em direc¢do 2o topo da coluna,
que ¢é a parte mais fria, até condensarem. Os componentes de elevado ponto de ebulicao
condensam-se em diferentes alturas da coluna e refluem para baixo. Desta maneira
consegue-se que, a uma determinada altura da coluna, a temperatura seja sempre a
mesma, e que o liquido condensado em cada prato tenha sempre a mesma composi-
cdo quimica.

Esses produtos de composicdo quimica definida chamam-se fraccoes e sao forma-
dos, principalmente, por gas metano, gasolina, petroleo e gasoleo.

Na base da coluna de fraccionamento, onde a temperatura é mais elevada, fica um
residuo que ainda contém fraccoes volateis. Se, para estas serem recuperadas, o residuo
for aquecido a temperaturas ainda mais elevadas, ele decompde-se.

Por isso, para que a destilacdo prossiga, o residuo é retirado por meio de bombas
para outra coluna, onde, sob uma pressao reduzida proxima do vacuo (diminuindo 2
pressdo diminui a temperatura de ebulicdo), continua em ebulicdo a uma temperaturza
mais baixa, nao destrutiva, e as fraccdes vaporizam-se. Esta destilacao adicional
decompoe o residuo em 6leo diesel (fuel-6leo), 6leo lubrificante, asfalto e cera parafi-
nica.

) ) RECUPE;‘E‘?EO de Tintas, fibras sintéticzs
Recuperador Industria Petroquimica aromaticos cosmeéticos, dissolver=

toilaci de vapares plésticos, detergentes
Alquilacao i a medicamentos

Gasolinas

i

Oleo diesel
e petroleo
| de iluminacio

Combustivel

Combustivel industrial

para avides

Extraccio > relh Massas lubrificanzes
solvente T} ;
Betume Cristalizacdo

Fig. 1.5 Coluna de fraccionamento de petroleo.
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romatografia
A cromatogra{'ia é uma técnica da quimica analitica utilizada para a separacdo de
—isturas homogéneas. Esta técnica baseia-se no principio da adsorcao selectiva (que
=22 deve ser confundida com absorc¢ao), um tipo de adesdo. A técnica foi descoberta
1906 pelo botanico italiano naturalizado russo Mikhail Tswett, mas néo foi larga-
—=nte utilizada até aos anos 30. Tswett separou pigmentos de plantas (clorofilas) adi-
~onando um extracto de folhas verdes em éter de petréleo sobre uma coluna com
=zroonato de cdlcio em poé. Enquanto a solucdo percorria a coluna, os componentes
—Zividuais da mistura migravam para baixo em taxas diferentes de velocidade, e,
=20, a coluna apresentou-se marcada com gradientes horizontais de cores. A esses
A cromalografla € um processo de separa(;ﬁo de andlise qualitativa, através da qual
== separam componentes de uma mistura devido a sua distribuicao por duas fases: uma
=<-zciondria (fixa) e outra mével.
= escolha do processo a usar depende do tipo de equilibrio estabelecido entre as fases
“zciondria e movel, e a mistura que se quer separar, sendo o mais importante o equili-
==o entre a fase estaciondria e a mistura.
=s técnicas cromatograficas sao:
_romatografia de adsorcdo: nesta, a fase estacionaria é sdlida e a fase movel pode
=T :::uida ou gasosa. Ela baseia-se nas diferentes afinidades adsorventes da superficie

“2se estaciondria pelas moléculas da mistura a separar.

*omatograﬁa de particdo: nesta, a fase estaciondria é liquida. Este processo ¢ baseado
: ""ﬂfente solubilidade dos componentes da mistura nas duas fases liquidas.

romatografia em camada fina (plana): a retencao das substancias deve-se a adsor-
B ‘“‘rlda na superficie da fase estaciondria, colocada sobre um dos lados de uma

=222 de vidro ou metal.
:romatografia em papel (plana): a retencdo das substancias é devida a parti¢cao das
== fases liquidas, uma movel e outra estaciondria, sendo esta constituida pelo liquido
s==orvido no papel. Encontra-se bastante divulgada devido a sua facilidade experimental
= 2 seu baixo custo.
:?omatografia em coluna: utiliza-se uma coluna de vidro aberta na parte superior e
===da de uma torneira na extremidade inferior por onde sai o liquido (fluido). Dentro da
—mz encontra-se a fase estaciondria constituida por um enchimento solido, no caso da
——mazrografia de adsorcao, ou por uma fase liquida, no caso da cromatografia de particao. A

== movel ¢ liquida em ambos os casos.

Sistema liquido-gas
Zzra separar os diferentes componentes usa-se 0 processo:
Lagmefaccio

=1 Processo consiste em aumentar a pressao do sistema e retirar o calor.
= seguida faz-se a destilacao, separando-se os componentes.

Tm—r ]

—s LU

= obtencio do O, (g) e do N; (g) a partir do ar atmosférico.
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UNIDADE DIDACTICA 1

Linguagem da Quimica

Cada disciplina cientifica tem a sua linguagem técnica que maioritariamente tem
como base as palavras de origem grega. Com a Quimica acontece o mesmo, ainda que
as suas palavras nem sempre tenham proveniéncia de idiomas antigos, mas sim, mais
frequentemente, de linguas actuais.

A Quimica desenvolveu uma linguagem que lhe é peculiar. Trata-se de linguagem
ou escrita de formulas quimicas — sem aprender essa linguagem nao se pode aprender
Quimica. A intima unido existente entre o dominio dessa linguagem e o conhecimento
da Quimica torna-se evidente quando se sabe que ¢ possivel formular os mais diversifi-
cados fenomenos mediante simbolos quimicos. Como toda a lingua, a linguagem qui-
mica tem os seus simbolos e a sua sintaxe. Aprendendo-os, estaremos a dar os primeiros
passos para entrar no reino colorido, fascinante e encantado da Quimica.

Teoria atomica de Dalton

Em 1803, o cientista inglés Dalton, baseado em resultados experimentais, enunciou

a sua teoria que pode ser assim resumida:

A matéria é constituida por pequenas particulas chamadas atomos.

» Os dtomos sio considerados como esleras macicas, homogéneas, individuais e indes-
trutiveis.

e Os dtomos que possuem as mesmas propriedades sao do mesmo tipo (mesmo ele-
mento quimico).

e Os dtomos combinam-se entre si numa relacao de numeros inteiros para formar com-
posLos.

e Durante a sua combinacio, 0s atomos nao sdo criados nem destruidos, apenas modi-
ficam a sua constituicao.

Atomo

Definigao

Atomo é a unidade fundamental da matéria.

Elemento quimico

Definigao
Elemento quimico sdo todos os dlomos que possuem o mesmo numero atomico
(Z), ou seja, o mesmo nimero de protoes.

Simbolo quimico

Defifii1cad o
Simbolo quimico é a representacao abreviada de um elemento. O simbolo quimice
de um elemento ¢ universal.
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Conceilos Fundamentais

Elemento - simbolo quimico

< simbolos quimicos dos elementos derivam dos nomes desses elementos em grego

-z em latim.
« “.ormalmente, o simbolo do elemento é a letra maitscula inicial desse elemento.
=—==mplo:
_arbono — C
* *.o caso de existirem dois ou mais elementos cuja primeira letra ¢ a mesma, utiliza-se

: s=gunda, terceira ou a quarta letra do nome do elemento em letra mintscula.
===mplos:

(alcio— Ca
_2dmio - Cd
Cloro — CF

~=iros simbolos quimicos dos elementos

Elemento Simbolo quimico Elemento Simbolo quimico
Oxigénio @ Estanho Sn
Hidrogénio H Enxofre S
Platina Pt Magnésio Mg
Fosforo P Manganés Mn
Chumbo Pb Iodo I
Mercurio Hg Cromio Cr
Hélio He Cobre Cu
Prata Ag Cobalto Co
Argon Ar Rubidio Rb
Ouro Au Radao Rn
Aluminio Al Raodio Rh
Bario Ba Radio Ra
Bromo Br Litio Li
Cripton Kr Xenon Xe
Potdssio K Zinco Zn
Flior F Francio Fr
Ferro Fe
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Valéncias

Para se poder manter as formulas é necessdrio recordar a

mentos:

Compostos - formulas quimicas

valéncia de alguns ele-

Simbolos Valéncia Simbolos Valéncia
| [ 4 Fr S i S
Li Rb Ag 1 Se —-2.4 6
Na CS Te H_21 41 6
E =
Br ey AL 3
ct ] b e B
Pt Pb -
C Sn 2,4 Ni 2,3

Co

BeaiBa N Sh
Mg Zn 2 P Bi 3,5
Eas cd A
Sr
Cu 12 Si 4
e
Vv 54,32 Er: 25,6
Mn S T 0 =2
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Compostos — formulas quimicas sao expressoes simbdlicas ou representacoes
grdficas que traduzem a composicao qualitativa e quantitativa dos compostos e

dao-nos as proporcoes de combinacao dos dtomos.
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Composto Formula quimica
Hidréxido de potassio KOH
Hidroxido de calcio Ca(OH),
Hidréxido de magnésio Mg(OH),
Hidréxido de aluminio AL(OH);
Oxido de aluminio Al,O;
Oxido de bério BaO
Oxido de ferro (111) Fe,05
Monoxido de carbono CcO
Dioxido de carbono CcO,
Dioxido de enxofre SO,
Amoniaco NH;5
Acido cloridrico HCl
Acido nitrico HNO;
Acido sulftirico H,S0,
Acido acético CH;COOH
Acido oxalico € HEOy
Acido carbénico H,CO5
Acido fosférico H;PO,
Acetileno (Etino) CyH,
Metano CH,

Reaccao quimica

efinicao

Qcacgao quimica é qualquer transformacdo quimica, em que uma ou mais

=szancias se transformam em uma ou mais substancias diferentes.

=

Equagoes quimicas

Reacg¢do quimica

traduzida por uma

= substancias que sdo transformadas chamam-se reagentes (as do 1.° membro da
230 guimica) e as que sdo obtidas chamam-se produtos da reaccao (as do 2.° mem-
guacao quimica).

zpresentacoes simbolicas das substancias que intervém na reaccdo quimica. Ela
gualidade e quantidade das substancias reagentes e produtos respectivos.
reaccdo quimica possui uma representacdo grafica que se chama equacéao

» Equacdo quimica
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UNIDADE DIDACTICA 1

CondicOes necessarias para uma reaccao quimica

1. Conhecer os reagentes e os produtos da reaccao e as respectivas formulas ou simbo-
los quimicos.

2. Organizar o esquema situando:
a) no 1.° membro os reagentes separados pelo sinal +;

b) no 2.° membro os produtos separados também pelo sinal +;
¢) a separar os dois membros poe-se uma seta dirigida no sentido em que a reacc¢ao
se desenvolve.

Reagentes ————» Produtos

A+ B —» C+D

Alguns tipos de reac¢oes quimicas

Reaccao de deslocamento ou simples troca

E aquela em que uma substancia simples reage com uma substancia composta for-
mando outra substdncia simples, assim como outra substancia composta.

Exemplo:
Zn (s) + H,S0, (aq) — ZnSO, (aq) + H, (g)

Reacc¢ao de decomposicao ou analise

E aquela em que um composto € fraccionado em duas ou mais substancias simples
ou compostas.

Exemplos:
CaCO5(s) —B 4 CaO (s)+ CO,(g)
2H0 (W) —22H, (g + 0,(g)
NH,OH (aq) —2— NH; (aq) + H,0 (®)

Compostos

Existem substancias puras que podem ser decompostas por meio de métodos quimic==
Chamamos a este tipo de substancias, compostos ou substancias compostas.

Os métodos para decompor compostos sio:

-
Método Forma de energia envolvida "l

i §
Termolise Calor |
Electrolise Energia eléctrica |
Fotolise Luz
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F=2ccdo de sintese, composicao ou adicao
= aquela que origina a lormacao de um composto a partir de dois ou mais elemen-
= ou substancias simples ou compostas.
===mplos:
2 Na (s) + C&, (g —— 2 NaCl(s)
Zn (s) + 1, (s) g D TT (8]
N, (g) + 3 H, (g) —_— 2 NH (g)

Percentagem

Definicao

I Percentagem ¢ a massa de um elemento em 100 gramas do composto.

Exemplo
1.0 CaCO; tem 40% de cdlcio e 12% de carbono.

Em que proporcoes se encontram combinados os elementos C e Ca em 250 g de
carbonato?

2 Calcule a percentagem do elemento central nos seguintes compostos:
a) H2504 b) HNO3 C} I‘I3P(:)L1r
onde: A, (H)=1 A (S)=32 A (0)=16 A (N) =14 A (P)=31

Ee solu¢ao
1.100 g de CaCO;——12gC
250 g de CaCOs % x=30gC
100 g de CaCOs4 40 g Ca
250 g de CaCO3— y y=100gCa
Proporcao 100 + 30 ou 10 + 3

2 a) 98 g H;50,—100% b) 63 g HNO; —— 100%
32gS P—— 14 g N — ¥
x = 32,6% y=222%
C} 98 g I—I3PO47 100(%)
31gP —= 2
£=31,6%
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Massa atomica de um atomo

O padrao actual de medida das massas dos 4tomos € o is6topo de carbono que pesa
12,000 uma (unidade de massa atomica).

A unidade de medida serd uma ou unidade de massa atomica, correspondendo a
1/12 da massa do atomo do isétopo de carbono-12.

Fig. 1.6 Atomo de Carbono-12 Fig. 1.7 Unidade de massa atomicza
12,000 uma. (area sublinhada).

Exemplo:

Se verificarmos que a massa atomica do elemento S é 32 uma, isto significa que 1
atomo de S «pesa» 32 vezes mais que 1/12 do atémo de carbono.

Massa atomica de um elemento

Definigao

E a massa do dtomo desse elemento, expressa em uma.

Massa molecular

E a massa da molécula, expressa em uma.
Na pratica para obter a massa molecular de uma substancia, basta somar as massas
atomicas dos elementos constituintes da molécula.

Exemplos:

Massa molecular do gds O, é: 16 + 16 = 32 uma
Massa molecular da H,O é: 1-2 + 16 = 18 uma

Mole

E a quantidade de substancia que contém o numero de moléculas, atomos. iGes.
electrdes ou outras unidades estruturais que esta contida em 12 g do isotopo do carbonz.
carbono-12.

Para cilculos praticos usa-se o nimero de Avogadro que ¢é igual a 6,02 x 10%.

Pode dizer-se que 1 (uma) mol de uma substancia contém 6,02 x 10** unidadz
estruturais dessa substancia.
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“w=mplos:

- mol de He contém 6,02 x 10+ dtomos de He.

- mol de H,S04 contém 6,02 x 1023 moléculas de H,SO,.

= massa de uma mole de uma substancia é numericamente igual 2 massa molecular
===z substancia expressa em gramas.

= massa molecular do H,S0, é:

M. =2+1)+32+ (4-16) = 98 uma

- mol de H,S0; tem massa igual a 98 g.

~rescentemos que para substdncias diatémicas, simples e compostas, a massa molar
- 22! a massa molecular do elemento ou composto, respectivo, em gramas.

_ mol = 6,02 x 10* particulas = 22,4 £ (CNTP)

mol H, = 6,02 X 10%> moléculas = 2 g

mol O, = 6,02 x 10? moléculas = 32 g

I mol Na = 6,02 x 10%3 dtomos = 23 g Em 22,4/
“ mol HCL = 6,02 x 10?®> moléculas = 36,5 g

Massa molar

= 0 quociente entre a massa da substancia (m) e o nimero de moles (n) dessa subs-
=2 E expresso em g/mol.

m
n

M =

onde;

. —massa molar
= — massa da substincia
© — numero de moles

Lei de Avogadro

‘olumes iguais de quaisquer gases, medidos nas mesmas condicoes de temperatura e pres-
ontém o mesmo numero de moléculas,

- S

Volume molar

_ volume molar de qualquer substancia gasosa nas CNTP (0 °C e 1 atm) é o volume

v
Vi, = 7
onde:
— —volume molar (m*/mol)
— volume

* —numero de moles
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Exemplos:
Molécula |Massa molar (g/mol)| Volume (CNTP) ()
H, 2 224
0, 32 04
Cco, 44 22 4

Leis ponderais

Estas leis tratam das relacoes entre as massas dos reagentes e as dos produtos numa
reaccao quimica.
Flas foram comprovadas experimentalmente.

Lei de Lavoisier (lei da conservacdo da massa)
O cientista francés lLavoisier (1743-1794) verificou que, num sistema quimico
fechado, a massa total permanece constante, ou seja:

Numa reac¢iio quimica, a soma das massas dos reagentes € igual a soma das massas
dos produtos.

Esquematicamente:
A+B.___ 45 C+D

my + mg me + mp my + mg = me + Mmp
- —
Reagentes Produtos

Lei de Proust (lei das proporcoes constantes ou definidas)

Entre 1754-1826, Proust verificou que a proporcao com que determinados elemen-
tos reagem pard formar um composto € constante, ou seja:

Um composto é sempre formado pelos mesmos elementos, combinados na mesma
propor¢io, independentemente do processo de obtencao.

Esquematicamente:
A+B —— 4B
my + my ——» myy 1.7 experiéncia My _ My M
my +mp 5 Mg 2.* experiéncia Ui my m

Dados da experiéncia feita e resultados:

2 Mg (s) + 0, (g) — 2 MgO (s)
1.% exp. 60 g 40g 100 g
2.2 exp. 18¢ 12 ¢ 30¢g
3.7 exp. 6g 4g 10 g
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Para se preparar 100 g de MgO sao necessarios 60 g de Mg e 40 g de O, (1.7 experién-

A propor¢do entre as massas de Mg e O, que se combinam é:

60 g

40 ¢

3
5

Calculos estequiométricos

Zstes sao os cdlculos que envolvem as quantidades de reagentes e produtos numa

=2.Cao quimica.
“estes cdleulos aplicam-se as leis até agora aprendidas, assim como o numero de

¥

Os calculos de quantidades exactas, delinidos como cdlculos estequiométricos, pos-
== muitas aplicacdes na industria e no laboratério. Qual o rendimento de um pro-
=<0 industrial? Qual é o grau de pureza da matéria-prima? Que volume de gds

:ssara pela chaminé? Estes sdao exemplos de questoes para as quais o cdlculo este-

~—ométrico oferece respostas.

Para resolvermos problemas de estequiometria, regra geral, temos que:

L

“onhecer a equacao representativa da reaccao quimica.

<olicar calculos de proporcoes, como regras de trés simples, lembrando que a pro-
~orcao entre os coelicientes € uma proporcao entre moléculas. Por sua vez, esta pro-
corcdo é a que existe entre moles das substancias.

Havendo excesso de reagente numa reaccdo deve retirar-se o excesso para poder tra-

har com a proporcio constante, ou seja, observar a estequiometria da reaccao.

Exemplo
1. Considere a formacao da dgua a partir de H, e O,.

a) Qual é o numero de moles de agua formado a partir de 5 mol de O,?

b) Qual é a massa de H,O formada a partir de 16 g de H,? '

¢) Qual é o volume de O,, medido nas CNTP, necessdrio para reagir com
32 g de Hy?

d) Qual é o numero de moléculas de H,O formado a partir de 224 £ de H,,
medido nas CNTP?

Resolucgcao
1. a) 10 mol H;O (2H, + O ——— 2 H,0)

b) 2H, + O —— 2 H,0
4¢H, — 36gH,0
36 - 16
16 g —i X = = 144 g H,0

Il
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Conceitos Fundamentais

sabendo que as suas massas atémicas sio:

Zn = 65 uma H=1uma Al = 27 uma
Fe = 56 uma Pb = 207 uma N = 14 uma
S =32 uma O =16 uma

. Qual é o volume ocupado nas CNTP por 84 g de gas nitrogénio?

. Quantos gramas de gds carbonico sdo necessarios para ocupar o volume de 56 £,

nas CNTP?

- Qual é o numero de moléculas existentes em 336 £ de gds oxigénio, nas CNTP?
. Quantos moles estdo contidos em 1 g de H,0?

. Quantas moléculas de H,O estdo contidas nessa quantidade de H,O? (referente

a questdo anterior)

. Qual a massa molar de 1 mol de Af, sabendo que tem massa atémica igual a 27 g.

20. Quantos gramas ha em:

a) 2 mol de enxofre
b) 0,2 mol de HgO

21 Queimando-se 60 g de C, forma-se 220 g de CO,.

Qual é a massa de O, que interveio na reaccao?

. Quando o H, reage com o O, para formar H,0O, verifica-se que:

2H,(g) + 0,(g) ——— 2H,0 )

Calcule as massas de H, e O, necessarias para formar 36 g de H,0.

. O Fe e o S reagem formando FeS (II). A proporcao fixa das massas dos reagentes

é de 7:4, respectivamente.

a) Quantos gramas de Fe sao necessdrios para reagirem com 32 g de S e quantos
gramas de FeS se formam apoés a reac¢do?

b) Quantos gramas de S podem reagir com 84 g de Fe?

c) Quantos gramas de Fe e de S sdo necessdrios para formar 99 g de FeS (I1)?

1+ As substancias Ca e O, ao reagirem formam CaO. A proporc¢do das massas dos

reagentes € de 5:2. Temos 25 g de Ca e 12 g de O, para reagir.
a) Qual é a substancia que esta em excesso e quantos gramas sao?

b) Quantos gramas de CaO teremos apos a reaccao?

. Calcule a massa de ZnCl, que se produziu a partir da reac¢ao de 10 g de Zn com HCL.

'2. Quantos gramas de ZnC{, podem formar-se a partir de 10 g de Zn e 5 g de HCL?
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17. A termoélise de CaCQ5 dd CaO e CO,. Quantos gramas de CaO se formam a par-
tir de 11 kg de CaCOs e quantos litros de CO, se libertam?

18. A termolise de clorato de potassio da O, e KCL.
a) Quantos gramas de KCLO3 sa0 necessarios para a producdo de 19.2 g de Oy?
b) Quantos gramas de KCZ se [ormarao?

19. Qual ¢ 0 volume de H, medido em CNTP que se forma na reaccio de 26 g de Zn com
quantidade suficiente de HCL?

20. Um composto contém: 27,06% de Na: 16,4% de N e 56,47% de O.
Determine a [érmula do composto.

21. Qual é o volume de cloro necessario para a cloracio completa de 10 £ de metano?

22. O aluminio reage com oxido de ferro (111), formando 6xido de aluminio e ferro.

a) Tendo-se 10,0 g de aluminio e 50,0 g de oxido de ferro (111).
Existird alguma substancia em excesso? Justifique através de cdlculos.

b) Quantos gramas de ferro sao produzidos?
23. Quantos gramas de N, eslao contidos em 20 g de Ca(NO3),?

24, Das seguintes alirmacoes:

1) Todas as espécies quimicas podem ser representadas por formulas quimicas espec=
cas.

[1) Uma solucio ou mistura homogénea também pode ser representada por ums
formula quimica.

111) A [6rmula de uma espécie quimica € a representacao da sua molécula.
Quais sdo correctas?

a)y Lell

b) llelll

¢) Lelll

d) apenas |

e) apenas II1
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Historia sobre a Constituicio Atémica
da Matéria

Comecou por ser uma hipétese que remonta, pelo menos, ao tempo da Grécia Antiga.
especialmente com os filésofos Leucipo (Séc. V a.C.) e seu discipulo Democrito
(460-370 a.C.), contra a opiniao de Aristoteles (384-322 a.C.) e de Platao (427-347 a.C.)
que a matéria ndo seria continua, mas constituida por unidades ou dtomos. Esta visao
atémica da matéria foi adoptada filosofica e praticamente pelo romano Lucrécio (53-95 a.C.)
mas ¢ s6 17 séculos depois que é retomada por R. Boyle (1627-1691) e 1. Newton (1642-
-1727), sendo apenas em 1803, com J. Dalton (1766~ 1844), que a teoria atémica se liga forte-
mente 4 observacdo experimental. Dalton elaborou a primeira lista de massas atémicas.
numa escala em que o hidrogénio era considerado padrao. Postulando que, durante
uma reaccio quimica, no se destroem nem se criam atomos, justificou a lei da conser-
vacdo da massa durante as reaccoes, devida a A. Lavoisier (1743-1794).

A lei das proporcoes definidas previamente estabelecida por um outro quimico fran-
cés J. L. Proust (1754-1826) ficou também racionalizada, ja que cada composto seria for-
mado sempre pelos mesmos dtomos numa relacio constante. Estava em concordanciz
com esta teoria, a das proporcdes multiplas devida ao proprio Dalton.

Um outro problema se colocaria entretanto, ao verificar-se que os «dtomos» podiam=
combinar-se e, no entanto, produzir o mesmo numero de particulas. Hoje temos dificu™
dades em compreender a confusio que uma reac¢do simples como H, (g) + Cl, (g) —
—»2 HCI (g) pudesse ter causado; o conceito de molécula nao havia sido ainda criado. ©
problema foi resolvido pelo quimico italiano A. Avogadro (1776-1850) em 1811, mas o=
beneficios s6 comecaram a ser notados 5 anos mais tarde, com o trabalho de S. Canx’=
Zaro (1826-1910).

Dalton e os seus contemporaneos consideravam o atomo como uma particula inc=
visivel, tal como os filésofos gregos Leucipo e Democrito. Os trabalhos sobre descargz
eléctricas através de gases a pressdo reduzida iniciados por W. Crootes (1832-191=
em 1879 e culminados com a determinacio da relacio carga/massa do electrao por I. ©
Thomson (1856-1940) em 1897 na Inglaterra viriam a demonstrar que o dtomo pocs
ser dividido em partes de carga negativa e de carga positiva; a particula de carga nez=
tiva o (electrao) apresentava-se comum a todos os dtomos, mas a parte de carga posi=-
va era diferente. Entretanto, em 1896, H. Becquerel (1852-1908) em Franca descoz==
que sais de uranio emitiam radiacOes, assim se reforcando a ideia de que os dtomos =&
eram indivisiveis; ao fenomeno chamou radioactividade. Em 1902, E. Rutherfcss
(1871-1937) mostrou que um tipo de radioactividade — radiacdo X — era derivacs
dtomos de hélio carregados positivamente. Discipulos de Rutherford, em 191L =
Geiger e E. Marsden estudaram os desvios experimentais pelas particulas, ao bom=as
dearem folhas do metal ouro. Com base nestas experiéncias, Rutherford conclui ==
rectamente que o dtomo € constituido por um nucleo de carga positiva, o 2
concentra quase toda a massa do 4tomo num pequeno volume rodeado por electraesy

O nucleo seria constituido por particulas de carga positiva — depois chamados ==
tdes — conjuntamente com um certo niimero de electroes. Entretanto, em 1909, o ===
ricano R. Millikan (1868-1954) havia determinado a carga do electrio, permiz=zs
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zssim, conhecer-se também a sua massa, uma vez que a relacio entre carga e massa
=zvia jd sido determinada por Thomson. Continuando os trabalhos de Thomson,
= Aston (1877-1946), determinando as massas atémicas com elevada precisao (a partir da
zcnica do espectrometro de massa), descobriu em 1919, que os dtomos de um mesmo
=zmento podem ter massas diferentes. Na realidade, em 1932, J. Chadwick (1891-1974),
== Inglaterra, descobriu o neutrao.

Bohr afirmou que o atomo é uma particula estruturada com nticleo que contém protoes e
== clectrosfera giram os electroes.

Thomson afirmou que o atomo é uma particula electricamente neutra com aspecto de
-ma esfera uniforme que possui igual nimero de cargas positivas e negativas, que se
==contram desordenadamente distribuidas por todo o volume do dtomo. Assim, segundo
T=omson, 0 dtomo é uma particula neutra e inteiramente solida. Esta teoria nao subsistiu
~_rante muito tempo, pois outro cientista inglés, Rutherford realizou uma experiéncia que
== permitiu concluir que tal modelo n&o correspondia a realidade. Essa experiéncia s6 foi
-ossivel realizar-se apds a descoberta da radioactividade que é a propriedade que certos ele-
—entos possuem de emitir espontaneamente raios com efeitos fisicos e fisiologicos.

Marie Curie, fisica francesa, realizou uma investigacio sistemadtica da radiacao e mos-

—ou que alguns sais podem emitir a radiacdo. Alguns deles eram mais activos do que os
sz:s de uranio.

= Becquerel, em 1899, mostrou que a radiacao do radio (elemento radioactivo des-
“=oerto por Marie Curie) podia ser desviada por um iman.

=utherford, também em 1899, anunciou que a radiacdo de uranio ¢ composta por pelo
==m0s dois tipos diferentes de radiacdo que chamou de radiacao alfa (a) e radiacao beta ().

2 Villard, um investigador francés, pouco depois, confirmou a existéncia de um ter-

~=o tipo de radiacdo, que é também emitida por sais de uranio e ridio, a radiacao y
zzma). Mais tarde foi mostrado que:

madiacdo « — € constituida por particulas cuja massa € igual a massa do dtomo de
=0 (carga positiva). E a maior, a mais pesada e a mais lenta das emissoes radioactivas.

=zdiacdo - representa um feixe de electroes (carga negativa) de alta velocidade.

=zdiacao vy — sdo ondas electromagnéticas mais curtas e mais penetrantes do que os
“=os X (sem carga).

~ accdo sobre estas emulsoes resulta da decomposicido quimica dos sais da prata que
~=—zm na sua constituicao. Fotografando as radiacdes, depois de previamente separadas
—-= campo magnético, a fotografia apresentara tantas manchas distintas quantas as radia-

== diferentes que compdem o feixe. Portanto, quer os raios «, 8 e y tém accao quimica,
=0 embora com intensidades diferentes. Os mais energéticos sao os raios 7.

/

I' l. .. .. l. .. '. .. .... ...... ..

Fig. 2.1 Eleito das radiacoes.
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Experiéncia de Rutherford

Uma fina lamina de ouro é bombardeada com particulas @ que sao emitidas por um

elemento radioactivo. Por trds dessa lamina de ouro ha um anteparo recoberto de sul-

fureto de zinco, que tem a propriedade de detectar as particulas a, pois torna-se fluo-
rescente sob o seu impacto.

\,

-A!/_ \
A

z Y

\i.l

Fig. 2.2 Experiencia de Rutherford.
Resultado da experiéncia
Rutherford verificou que:
1.° A maior parte das particulas a nao se desvia.

2 ° Poucas sofrem um desvio brusco.
3.° Um numero reduzido retrocede violentamente.

W
—=£0 )
e

Fig. 2.3 Parriculas a.

Conclusoes da experiéncia
a) O atomo é quase que inteiramente constituido por espacos vazios. Esta conclus
advém do facto de que a maioria das particulas atravessa a lamina de ouro se=

desviar.
b) O dlomo apresenta um pequeno nicleo relativamente macico, com o qual ape
um namero reduzido de particulas a choca, sofrendo retrocesso.

¢) Em tal nucleo concentra-se a massa do dlomo.

d) Como ja se sabia que as particulas @ eram carregadas positivamente, conclui=
que os desvios dessas particulas decorriam da repulsao pelo micleo que seriz =

bém positivo.

e) O reduzido numero de particulas a desviadas permitiu que se calculasse a pro-
porcio entre as dimensoes do nicleo em relacio ao dtomo. O niicleo ¢ muito
pequeno em relacao ao diametro do atomo. Essa proporcdo varia de 1/10 000 até
1/100 000. Finalmente, Rutherford admitiu que os electroes estariam girando em

orbitas circulares.
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= nocao do modelo atomico de Rutherford resumida é:
b = matéria é constituida por pequenas particulas chamadas dtomos que apresentam
- ~ozs regioes: o nucleo e a electrosfera.

Particulas fundamentais do atomo

Particulas Carga Massa (kg)
Protoes + 167107
Nucleo
Neutroes 0 16710
Electrosfera Electrio = 9109 -10

Numero atoémico (Z)

= o namero de protdes existentes no nucleo do dtomo e é sempre um numero inteiro.
“iumero atomico = numero de protdes = numero de electrdes (pois o dtomo é elec-
T.zmente neutro).

Numero de massa (A)

= massa do protao é 1836 vezes maior que a massa do electrao.
= massa do protao ¢ igual a massa do neutrao.

mp" + mn® >>me" (< 0,1% da massa do dtomo)

o7 isso, podemos desprezar a massa dos electroes em drbita e dizemos:
“umero de massa = numero de protdes + numero de neutroes

A=Z+N
0
e ISOtOpOS
s Definigcao
+ Isotopos sdo dtomos do mesmo elemento quimico com diferente nimero de

massd.
e Estes atomos sao quimicamente semelhantes pois possuem igual nimero atémico.
3 “=emplos:

Isotopos do cloro
1 35 37
> 17¢t 17l
3 |
a A=357=17 A=37,Z=17
1

17p*; 17e 7;18n° | 17p";17e7;200°
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Is6baros C3
DPefinigcao .
Isébaros sdo dtomos de elementos quimicos diferentes que possuem o mesmo
ntimero de massa e diferente nitmero atomico. s
Exemplos: -
19p* 5
40 A =40 Frvalm oo e
10K 19e spCa 20e
z=19 z Z=20
20 n° 20 n°
Is6tonos &
Definigao =
=

Isotonos sdo dtomos de elementos quimicos diferentes que possuem numeros
atomico e de massa diferentes, mas igual nimero de neutroes.

Exemplos:
19p* 20 p*
; = A =40
19K ; ig 19e” | 3icCa z ;g 20
20 n° 20 n°

Massa isotépica

A palavra isétopo tem origem grega e significa no mesmo lugar, pois os dtomos iso-
& topos localizam-se no mesmo lugar da classificacao periodica dos elementos.

A descoberta da existéncia de diferentes dtomos com o0 mesmo numero atomico
deve-se a Frederich Soddy, ao estudar certas desintegracdes radioactivas. Soddy deu =z
estes dtomos o nome de isotopos, e chegou-se a pensar inicialmente que somente os
elementos radioactivos apresentavam isétopos. Entretanto, J. J. Thomson, em 1918,
verificou que o néon, elemento nao radioactivo, € formado por dois isotopos yNe €
,,Ne e, posteriormente, em 1921, Fwaston demonstrou que é extremamente frequents
a ocorréncia de is6topos e que estes participam sempre na mesma propor¢ao na cons-
tituicdo de um elemento quimico.
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Calculo da massa atomica

Com base nas massas isotopicas e respectivas percentagens de ocorréncia pode
=zlcular-se a massa atémica do elemento em causa.

Calculo do peso atémico ou massa atomica

O peso de um elemento quimico é o valor médio das massas atémicas dos dtomos
=>topos desse elemento. E expresso em uma.
Calcula-se através da férmula:

Arl.Pl+AT2'P2+AI'3'p3+
100

A, (ditomo) =

onde:
<. — massa atdmica relativa do elemento
<., A, A,y — massas atomicas relativas dos seus elementos isotopos
Z.. Py, Py — % dos seus dtomos isotopos (abundancia relativa)

=xemplos:

A partir dos dados a seguir, calcule a massa atémica relativa do oxigénio.

Atomo | Massa atomica | Abundancia relativa (%)
20 15,9949 99,759
'50 16,9991 0,037
@) 17,9992 0,204

(15,9949 - 99,759) + (16,9991 - 0,037) + (17,9992 - 0,204)
100

A‘T (O) =

_ 1599,9354

100 = 15,9994 uma

Energia de ionizacdao

Definigado

I Energia de ionizacdo ¢ a energia necessdria para remover electroes de um dtomo.
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Exemplo:

Al(g) + Eiy — A,fi+ (g} e
A (@) +Eiy — > AU (@ +e

A (@) + Eiy——— AL () + e

A medida que aumenta o tamanho do dtomo aumenta também a facilidade para a
remocio de 1 electrdo, logo a energia de ioniza¢io sera menor. O tamanho do sistema
vai diminuindo 2 medida que os electroes vao sendo retirados. Isso € devido ao facto
de a nuvem electrénica restante ficar mais atraida pelo nucleo.

Com isto conclui-se que o segundo electrao sai mais dificilmente que o primeiro electrao, ou
seja, a segunda Ei é maior do que a primeira energia de ionizacdo. O terceiro electrao saira
com maior dificuldade do que o segundo electrao, e assim por diante. Assim teremos:

1LAEi< 2>Ev= 37 L]

Atomo 1.2 Fi 2.2 Fi 3.2 Fi
Hélio 567 1254 L
Litio 124 1744 2823
Berilio 214 419 3548
5500 e
? He | N
2000 [} & . S

LA A A

Cs

2
zZ
oo
=
&
=]

Energia da 1.* ionizacao (kJ/mol)

O 10 20 30 4 3 & 0 0 D
Numero Atomico (Z)
Fig. 2.4 Variacao da energia de ionizacdao com o NUMero alomico.

v

Da andlise do grifico pode concluir-se:

e Os elementos com menor valor de energia da primeira ionizacio sdo os metais alcali-
nos.

e Os elementos com maior valor de energia da primeira ionizacao sao os gases nobres.

» Os valores da energia de ionizacio diminuem ao passar do gas nobre para o metal alcalino.

e A energia da primeira ionizacao aumenta da esquerda para a direita ao longo de um
periodo, mas, no entanto, verificam-se algumas excepcoes, e decresce ao longo de
um grupo da Tabela Periodica. A energia de ionizacao ¢ uma propriedade periodica
do numero atémico, Z.

r—‘
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Estrutura Atomica

L= Energia de ionizacao

Definigao

Energia de ionizacdo ¢ a energia necessdria para arrancar de um mol de atomo
no estado gasoso, um mol de electroes.

=xemplo:

Diao do Na (Z = 11) tem 11 p™ no nacleo e 10 electroes em volia dele. E possivel
srancar mais do que um electrio ao atomo de Na. A energia necessaria para tal chama-se
szzunda energia de ionizacdo. O valor desta energia diz respeito a uma mole de Na*,
=o estado gasoso, ao qual sio retirados uma mole de electroes segundo:

+ « 2+ -
Na + Elj ——— Na~ +e

Também existem as lerceira e quarta energias de ionizacao até a ultima que para o
=2so de Na ¢ a 1 1.7, pois o seu atomo neutro possui 11 electroes.

Os resultados das determinacdes das energias de ionizacdo do Na representam-se
zraficamente por:

) (Camada interna
6
Lf[ligm
a
Ei —"Camada
3 _..../A____stxt@ma _____________________________
7
T Licis s e it e e i e e
e
0123458678 9101

N.° de ionizaci
; zacio

Fig. 2.3 Energia de combustao do sodio.

N.° de ionizacdo Log;, da Ei
25
3,6

3.9
41
H
i,
4T
4,8
4.9
5.8
5.9

|

H|S (O oo |~ O]

= =
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Ioes

No atomo livre, o nimero de cargas positivas (protoes) € igual ao nimero de cargas
negativas (electrdes), logo diz-se que € neutro. Contudo, em circunstancias especiais,
ele pode perder ou ganhar um ou mais electroes.

Classificacao

Sao particulas carregadas positiva ou negativamente.

Se o atomo perde electrdes fica com excesso de carga positiva, transformando-se
assim num ido positivo ou catiao.

N ——— i Na™ &

Se o dtomo ganha electroes fica com excesso de carga negativa, transformando-se
assim num id0 negativo ou aniao.

D gl e—

Tipos de ides

I6es simples: sdao constituidos por apenas um elemento.
Exemplos:
Na™, K. Aet, (O, OF, B, Fe’t, etc.

Ioes compostos: sao constituidos por mais do que um elemento.
Exemplos: _
NH), OH-, NO3, CH;CO0~, PO3~, CO3, SO; , etc.

Estrutura electréonica como determinante das
propriedades quimicas

Postulados de Bohr

Entre 1885 e 1962, as pesquisas de Bohr fizeram ver certas falhas no modelo atomico
de Rutherford e mostraram a necessidade de aprofundar o estudo da estrutura interna
da electrosfera. Apoiado na teoria quantica, Bohr enunciou o seguinte:

1.° Os ides giram em redor do nucleo, em regides bem definidas, onde nio ha

4 ganho nem perda de energia. 530 0s chamados estados estaciondrios.

O estado estacionario menos energético chama-se estado fundamental. Aos restan-
tes estados dd-se o nome de estados excitados, os quais sao instaveis.

Nio ha emissdo nem absorcdo de energia enquanto os electroes estiverem em movi-
mento numa orbita.

2.2 Quando um electrao recebe energia, ele podera passar para uma 6rbita mais
externa, ou seja, mais afastada do nucleo. No entanto, essa orbita é uma posi¢ao insta-
vel e o electrio tende a voltar a 6rbita original. Neste retorno, o electrao emite energia.

30 Para um electrio ¢ mais facil mudar de érbita ou até mesmo sair do atomo,
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Estrutura Atomica

==nto mais longe estiver do nicleo. Cada orbita é caracterizada por um numero n
s== definido que recebeu o nome de numero quantico principal. Segundo Bohr, para a
mmmeira Orbitan = 1, para a segunda n = 2, elc.

Distribuicao electrénica

Os diferentes niveis energéticos designam-se pelas letras K, L, M, N, O, P, Q ou as
~“zrentes camadas sdo designadas por numerosde 1 a 7,
J numero maximo de electroes que cada camada pode conter até ao nivel n ¢ dada

Tel2 equacao:

(

e” =2n’
onde:

= —numero maximo de electroes

= —numero da camada
Camada Teorico Pratico

o0 e = 2n? e = 2n’

nivel
K= 2 2
L= 8 38
M=3 18 18
N=4 32 32
0=5 50 32
P=6 72 18
Q=7 98 2

A ultima camada de qualquer dtomo contém no maximo 8 electrdes, excepto os ato-
mos de iridio (Ir) e paladio (Pd).
Os electroes da ultima camada determinam as propriedades quimicas dos elementos.

Exemplo:
Configuracao electrénica do sédio 13Na

KL M
A tendéncia do e™, na ultima camada, é ser cedido, o que lhe
confere propriedades metalicas.
2 81

Mecanica Quantica

A Mecanica Quantica surgiu como um melhoramento da teoria de Bohr. Bohr refe-
riu-se a orbita de um electrdo, como sendo a trajectéria bem definida que o electrao
percorre, enquanto gira em volta do nucleo.
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Segundo a Mecanica Quantica, nao € possivel localizar num determinado ponto o0s
electroes que se movem a grande velocidade. Assim, na Mecanica Quantica fala-se em
orbital, como sendo a regiao do espaco onde ¢ maior a probabilidade de encontar um
electrao. A orbital tem o aspecto de uma nuvem electronica.

Nuvem
Electrao clectronica
Orbita Orbital
Fig. 2.6 Modelo de Bohr. Fig. 2.7 Modelo da Mecanica Quantica.

i
Orbitais s, p, d, f

O electrio possui energia diferente dependendo da orbital em que se encontra.

No modelo de Bohr os niveis de energia foram indicados pelas letras K — Q ou pelo
ntmero n. Na Mecanica Quantica fala-se em ntmero n para indicar o nivel de energia.
Chama-se a este nimero, nimero quantico principal.

Segundo o cdlculo da Mecanica Quantica, 0 nivel de energia com nimero quantico
principal, n, possui n* orbitais diferentes.

O nivel com:

n =1 tem | orbital

n = 2 tem 4 orbitais

n = 3 tem 9 orbitais

As orbitais do mesmo nivel diferem entre si de duas maneiras:

a) pela sua forma;

b) pela sua orientacao relativa no espaco.

Forma geométrica das orbitais dos subniveis

1.° No nfvel K ou camada | existe apenas um tipo de subnivel, cuja orbital ¢ chamada
1s e que tem forma geométrica circular. Na realidade, a orbital nao possui um limite
nitido, mas a representacdo geométrica exige figuras com limite definido e nitido, facili-
tando-se, desta maneira, a visualizacao espacial.

Esférica: tipo s

Fig. 2.8 Diagrama das orbitais de tipo s para um dado nivel de energia.

No centro esta o nucleo e, em torno dele, a nuvem electronica que apresenta 2
maior densidade electronica nas proximidades do nuicleo.
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2. No nivel L encontramos mais um tipo de subnivel cuja orbital é chamada 2p que
tem em cada eixo distinto o formato de dois ovos.

Oval: tipo p

R
[prenp—

I

1
4 1
pX 1 P}"
Fig. 2.9 Diagrama das orbitais de tipo p para um dado nivel de energia.

3.° Nos niveis M e N encontramos os subniveis cujas orbitais sido 3d e 4f, respecti-
vamente, que tém formatos complexos.

Orientacdes das orbitais

As diferentes orientacdes dependem da lorma:
* Tipo s — uma so orientacao.
* Tipo p — trés orientacoes diferentes (p,, Py p.)-
* Tipo d — cinco orientacdes diferentes.
* Tipo f— sete orientacoes diferentes.

Representa-se cada orbital por um quadrado (ou caixa).

s P d I
0 -1 0 +1 -2 =1 0 +1 42 =3 =2 -1 0 +1 +2 +3
Esquema dos niveis de energia com diferentes orbitais
Numero de
orbitais

16

|=
Il
&

48 4y, H4p. 4P 4 s Af

I=
Il
e

O

el e G I = S 3 |

o
I=
Il
]
o
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Cada orbital ¢ identificada pela mesma letra do subnivel correspondente. Assim:
o Subnivel s — contém 1 orbital s.
« Subnivel p — contém 3 orbitais p.
o Subnivel d — contém 5 orbitais d.
» Subnivel f— contém 7 orbitais f.
Sabendo que cada orbital pode conter s6 dois electroes, segundo a equagdo de
Rydberg teremos:

N.° maximo
Subnivel n.° de orbitais de electroes
no subnivel

2
6
10
1

W=

el w
Ut

Numeros quanticos

Dado um atomo de nimero atémico Z, ele possui x protoes no seu nucleo e y elec-
troes na electrosfera. Entre os electroes de um dado dtomo nio existem dois que
tenham as mesmas caracteristicas: todos eles sao distintos entre si. Todos eles tém
igual massa e a mesma carga eléctrica, mas existem outras caracteristicas individuais
que distinguem cada electrao de todos os demais electroes do mesmo atomo.

A individualizacdo de qualquer electrdo da electrosfera é feita a partir de quatro
nimeros quanticos:
n — ¢ onumero quantico principal
[ — éonumero quantico azimutal ou secunddrio
m, — € o numero quantico magnético
m, — € 0 nimero quantico de spin

Numero quéantico principal (n)

Este nimero estd associado aos niveis de energia do electrdo e delimita a regido
onde ele pode ser encontrado com maior probabilidade.
A expressio que fornece o valor da energia de cada nivel €

. . et Z?
T Bk
onde:
m — massa de um electrao g, — permissividade no vacuo
e — carga de um electrao 1 — nimero quantico principal 1, 2,3, 4, .
Z — numero atomico E - energia de uma camada

I — constante de Planck = 6,625 X 107%*]:s
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Nesla equacdo, n pode assumir valores inteiros arbitrariamente grandes, n = 1, 2, 3,
= 5. etc., indicando que, teoricamente, poderemos ter infinitos niveis de energia.

A espectroscopia, entretanto, mostra que um atomo pode possuir, no maximo,
" niveis de energia que sdo designados pelos numeros de 1 até 7 e pelas letras K até Q.

Nivel Letra Valor de n Valor de E (keal)
Ji62 K 1 —313,6
242 —78,4
32 —348
4.° —19,6
i =l
62 —8.,7
752 =03

le

ves Rl el el 1l e )
||| k| W]

A partir dos dados no quadro nota-se que o 1.° nivel é o menos energético e o sétimo
< 0 mais energético. A energia pode ser calculada a partir da formula:

3 (2,18 - 10718) z2
[ E=- nz

Numero quantico azimutal ou secundario (2)

o Os niveis energéticos, pelo facto de possuirem varios electrées, dividem-se em niveis

menores chamados subniveis de energia.

Assim, este numero quantico estd relacionado, matematicamente, com o subnivel de
znergia do electrao, dentro do nivel especificado pelo numero quantico principal.

Como ja anteriormente vimos, nos dtomos dos elementos podem ocorrer quatro subni-
veis ou orbitais, designados, de dentro para fora, pelas letras s, p, d e f que sdo as letras ini-
ciais das palavras inglesas sharp, principal, difuse e fundamental.

Como o numero quantico principal, cada letra de um subnivel pode ser associada a
um numero, que € o0 numero quantico azimutal ou secundario. Assim teremos:

s=0;p=1;d=2;f=3, ouseja:

£=0,1.. (A= 1)

onde:
7 — numero quantico principal

Cada valor de £ indica a existéncia de um subnivel.

Em cada orbita hd um numero diferente de subniveis ou orbitais. Para saber quan-
tos subniveis existem em cada érbita ou nivel, utilizamos a férmula:

O=<L{=n~-1

onde:
£ —numero quantico secundario
7 —numero quantico principal
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Numero maximo de electroes existentes em cada subnivel
Pode ser calculado a partir da formula:

e = 4L +2
onde:

e~ — numero maximo de electroes em determinado subnivel
£ — nimero quantico azimutal ou secunddrio

Exemplo

O nivel L, quantos subniveis possui?

- o ]
Resolucgao
Dados Formula
L=2:n=2 g =f=n—1
0=¢=2-1
0=/s=1

Os valores possiveis sao 0 e 1 que correspondem aos subniveis s € p.
Assim, conclui-se que no nivel 2 existem dois subniveis: um do tipo s e outro do
tipo p.

Exemplo

Qual é o numero maximo de electroes no subnivel £ = 0?

—

Resolugao

Dados Formula

e ? e”=4L+ 2 e =4-0+2
£=0 g = 2
Graficamente teremos:

4\ n=~6
n=>5
n=%u

11i\’{:1 1\’1 n= 3
ni\’el ]_, n= 2
nivel K W=

A medida que nos afastamos do nucleo, a distancia entre as camadas vai gradati-
vamente diminuindo.
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Numero quantico magnético (m,)

Este indica qual a orientacdo ou inclinacio do plano orbital no espaco.
A variacao algébrica de m;, compreende os valores inteiros que vao desde (—¢) até
—{), passando inclusive por zero, isto é:

Big 5= =l e Wi —i—d

Cada valor m; vai indicar a existéncia de uma orbital. Para cdlculos empregamos a
“ormula:

tfﬁ m, =< +/

Subnivel |N.° de orbitas | Valor de /£ Valor de m,
S 1 0 0
12 3 1 =10l
d 5) 2 2l 0eak] o)
i 7 3 —3,-2,-1,0,+1, 42, 43

Exemplo

Quantas orientacoes existem para as orbitais cujo numero azimutal é 1?

Resolucgaao
Dados Formula

m; =1 —] B EE 4] —=1=0=+1

Se se representar cada orbital por um [_], teremos:

s 4 d f
L] L] LT 1 [T
my =10 mp—=1 0 —1 mp= =2 =101 +2 W= =3 —=2—1.0+1 +2.43

Basta conhecer-se a orbital do electrdo para se conhecer o valor de m; e vice-versa.
No nivel 2 existem duas formas de orbitais s e p.

Precede-se a letra do subnivel pelo ntimero quantico principal, entao temos 2s e 2p.
A orbital 25 ¢ uma coroa esférica que envolve 1s.
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se orientam no espaco, em treés

As orbitais 2p sao de trés tipos: 2py, 2py, 2p, que

eixos triortogonais: X, y € Z.

Z
1
]
1
1
1
1

'
:
1 Px

Fig. 2.10 Diagrama das orbitais de tipo p para um dado nivel de energia.

Se um electrdo estiver na orbital py, a sua direcgao preferencial, em relacdo ao
nicleo, estard apenas no eixo x. Acontecera 0 Mesmo com as orbitais py € p.

P y

Px

p:

Fig. 2.11 Visualizacao espacial das trés orbitais 2p.

Numero quintico magnético de spin (mj;)

Este indica o sentido de rotagio do electrdo em torno do seu eixo hipotético.
Para s existem apenas dois valores; +1/2 que graficamente € representado por + e
—1/2 cuja representacao grafica € H_—l

Sendo D a orbital e asH os spins dos electroes. Também se pode representar a orbi-

tal com O Logo teremos, @@

—1/2

m, = +1/2 my

54
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~zando temos dois electroes com spins contrarios, dizemos que estao emparelhados

= em antiparalelo — estes electroes atraem-se: N .

Distribuicdo dos electroes pelos varios subniveis
de energia

A sequéncia de preenchimento dos varios subniveis é indicada pelo diagrama de
_inus Pauling.

energia aumenta

Fig. 2.12 Diagrama de Linus Pauling.

A sequéncia de preenchimento é:

1525 2p 3s 3p 45 3d 4p 55 4d 5p 65...

oo

Energia aumenta

Os conceitos energia de nivel e energia de subnivel sdo diferentes.

Exemplo:
O 4.° nivel é mais energético que o 3.° nivel. Porém, o subnivel 4s tem menos ener-
gia que o subnivel 3d.

Distribuicado electrénica

O electrao procura sempre instalar-se num subnivel de menor energia.

Regras de distribuicao

1.* Construir o diagrama de Pauling.

2.% Verificar quantos electrées o sistema contém.

3.% Preencher a partir do subnivel de menor energia.

4.* Nunca ultrapassar o numero de electroes de um subnivel.

5.* Uma vez preenchido um subnivel, passar para o subnivel de energia imediata-

mente superior.
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Exemplo:
Hidrogénio Z=1

Distribuicéo eléctrica é: 1s' — Electrao

Nivel  Subnivel

15! significa: 1 electrdo do subnivel s no 1.° nivel.

Principio de Pauli (exclusao)

Uma orbital contera no maximo dois electrdes, os quais apresentardao spins contra-
rios (rotagcoes opostas).

A representacio das orbitais ¢ feita por um quadrado.

Cada electrio é representado por uma seta.

Exemplos:
182 4H 1s' | 4
20 He 122 MY
3 B 15 2 )

S 2p
M 4]

Para entender a distribuicao dos dtomos maiores ¢ necessario conhecer a regra de Hund.

Regra de Hund ou regra da maxima multiplicidade

A distribuicdo dos electroes nas orbitais de um mesmo subnivel faz-se em duas etapas:
1.% Colocar inicialmente 1 electrdo em cada orbital.
Neste caso, estes electroes deverdo apresentar spins iguais ou paralelos.
2.* Depois de cada orbital apresentar 1 electrao, iniciar o emparelhamento, isto €,
colocar o segundo electrao em cada orbital.

Exemplos: 2p?

L
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A regra de Hund explica-se pelo facto de existir repulsao entre os electroes, fazendo
~om que ocupem, se possivel, orbitais vazias de um mesmo subnivel. Isto diminuird a

==pulsdo entre eles.

Principio da incerteza de Heisenberg

E impossivel determinar, simultaneamente e com exactidio, a posi¢do e a velocidade
e uma particula (electrao) que gira em redor do ntcleo. A posicéo e a velocidade sao
“zdos imprescindiveis 4 determinagao de uma trajectoria.

Exercicios de consolidaciao

L. Preencha os espacos vazios da tabela.

I~

ZizizEe

Estrutura Atomica !wﬁmmaﬂmzm'

Atomo Z A p* n’ e
A 1 1
B 8 3
C 44 57 44
D 238 146
E 70 140
F 39 50

a) Qual a configuracio electrénica em ordem energética crescente e em ordem

quantica crescente?

b) A camada de valéncia e o respetivo numero de electroes.

qual € e justifique a sua escolha.

aAn=2 £=0
bbn=2 £=0
coon=2 F=90
dn=3 4£=0

eln=2 £=2

B

[~

. Dado o elemento «X» que possui Z = 35, indique:

m, = —i—i
2
R
m, = ME
mg = —l—i
: 2
1
My = ———
) 2
1
My = +E

. Dado o elemento silicio, apresente a sua configuracao electronica e diga quais sdo
0s nimeros quanticos do seu electrdo com maior energia.

. Quantos electroes tem o nimero quantico azimutal igual a 1, num dtomo cujo Z = 30?

. Na relagao abaixo, apenas um conjunto de numeros quanticos ¢ possivel. Diga
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6. Se um electrio se move de um nivel de energia de um atomo para outro nivel cz
energia mais afastado do nucleo do mesmo dtomo, pode afirmar-se que:

a) ha absorcéao de energia;

b) hd emissdo de energia;

N NS EIRNrerE——

¢) ndo ha variacao de energia,
d) o nimero de oxidacao do atomo varia;
e) hd emissao de luz de um comprimento de onda definido.
7. Um dtomo que possui configuracao 1s%, 2s%, 2p°, 3s%, 3p°, apresenta na camadz
mais externa:
a) 5 electroes
b) 7 electroes
¢) 1 electrao
d) 3 electroes
e) 13 electroes

f) 15 electroes

8. O ultimo electréolde um dtomo no estado fundamental apresentan = 6, £ = 0.
my=0em, = +E' Quantos protdes tem o nucleo deste dtomo?

9. Num subnivel de nimero quantico azimutal igual a 2, os valores que o numero
quantico pode ter sdo:

a)0,1
b)0,1,2
c) apenas —1, 0, +1
d) apenas 0, +1, +2
e} —2, =L, 0,+1,+2
10. Considere um elemento cujo Z = 56.
a) Indique todos os numeros quanticos dos electroes de maior energia.
b) Posicione o referido elemento na Tabela Periddica, indicando o periodo e o grupo.

¢) Quantos electroes possui no seu penultimo nivel?
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Resumo Historico

Doebereiner: 1780-1849

Entre 1816 e 1829, Doebereiner agrupou os elementos em séries de 3, com base na
semelhanca e na diferenca das massas atomicas, sendo assim chamadas triades de
Doebereiner.

Triades de elementos de Doebereiner

Elemento Massa atomica
Ca 40,07
|82 ST 87,63
Ba 13747
B 30,97
e 74.92
Sb 121,75
S 32,06
3 Se 79,2
Te 1275
L 35,46
4 Br 79,92
1 126,92
Chancourtois: 1820-1886 141210
: 0 ! 024 6 810121416
Colocou em 1862 os valores do peso 5 g ] ] 7
atomico numa linha helicoidal, dividida 1 4 il
em dezasseis partes iguais, chamada 6 6 L1
- 3 Sy | Be.
parafuso teltrico e verificou que ele- _ ]g - 1% B »
mentos com propriedades semelhantes £ 13 12 C g
aparecem numa linha vertical. 214 RSl
5 16 E 3 En; 16
18 w18 =
= 20| = 20
22 22 [= +Nat-
24 24 RS
26 26 ; =
28 28+ .o
30 30 :

Fig. 3.1 Parafuso telurico.
Newlands: 1837-1898
Colocou, entre 1863 ¢ 1866, os elementos na ordem crescente das suas massas ato-
micas e verilicou que na sucessdo, o oitavo elemento era uma espécie de repeticdo do
primeiro (Lei das oitavas).
Esta classificacio «funcionava»s bem até ao cdlcio, apresentando deficiéncias a partiz
deste elemento.
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Lei e o Sistema Periodico dos Elementos. Tabela Periddica

| H | 8| E 15| ¢4 |22| Co |29|Br 36|Pd [43 | 1 |50|PiIr
| Li | 9| Na |16/ K |23| Ni |30|Rb [37|Ag |44 | Cs |51|Ti

- |10| Mg |17] Ca [24| Cu |3l|St 38| Ca [45 | Ba |52|Pb
' B |11| AL |18| Ti 25| Zn |32|Cela [39|U |46 | Ta |53|Th
VI Tl st V19 ar 26 “in 38| Zr 40| Sn |47 | W |54 |Hg
13| P |20| Mn (27| As |[34|Di-Mo|41|Sb |48 | Nb |55|Bi
O (14| S |21| Fe [28| Se |[35|/Rh-Ru{42|Te (49 | Au |56|0s

s W B e
od
&)

o [ o A R O
Z

1o grupo; 2.° grupo | 3.° grupo | 4.7 grupo | 5.° grupo |6.° grupo | 7.° grupo | 8.° grupo

_other Meyer: 1830-1895

Colocou um sistema de coordenadas: os volumes atémicos em ordenadas e os pesos
z2omicos em abcissas e obteve curvas periodicas. Os metais alcalinos encontravam-se
=0 pico das curvas.

B0 ﬂ
RS .
o T
RN TIET I
Rl ; )
JLLFXL]’MQ ‘ H‘;‘ \vf

Q 10 20 30 40 20 60 70 80 a0 100
Nuamero atomico

Mendeleev: 1869

Por volta de 1869, Mendeleev colocou a existéncia de alguns elementos por ordem
crescente das suas massas atomicas e verificou que existia uma periodicidade nas pro-
oriedades dos elementos e enunciou a Lei Periddica:

«As propriedades dos elementos sao uma funcao periodica dos seus pesos atomicos. »
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UNIDADE DIDACTICA 3

Classificacao periodica de Mendeleev (primitiva) (1869)

Grupo I |Grupo 11| Grupo 111 {Grupo IV | Grupo V [Grupo VI|Grupo VII Grupo VIII
1| H=1 B=Il |[C=1|N=14 |0=16 | F=19
2| Li=7 |Be=94| Ar=27|si=28 | P=31 | S=32 |Cr=355
3|Na=23|Mg=24| ?2=27 |Ti=48 | V=51 [Cr=52|Mn=55
4l k=39 [ca=40| 2=68 | 2=72 |As=75|5e=78 | Br =280 E‘Z::Z%El::;
5|{cu=63|zZn=65| Y=88 |Zr=90 |Nb=94|Mo=96| ? = 100
6|Rb =855 =87 |In=113|Sn=118|Sh = 122(Te = 128| 1 = 127 iﬁiigi:i‘;i;g‘;
7 |ag = 108|cd=112| 2 = 137 |ce = 138| 2 ? ?
8 |Cs = 133|Ba = 137
9
10 Ta = 182 |W = 184
11|Au = 197|Hg = 200| Ti = 204 |Pb = 207 |Bi = 208
12 Th = 231|U = 240

Moseley: 1913

Lancou o conceito de nimero atémico e a tabela de Mendeleev foi reorganizada.
Os elementos foram dispostos por ordem crescente de ntimero atémico e chegou-se,

entdo, a tabela actual.
Se seguissemos a Tabela Periodica de Mendeleev encontrariamos um problema.

Exemplo:
O Ni e o Co ficariam em posicdes contrarias as actuais, se fossem colocados por
ordem crescente das massas atomicas.
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Importancia da lei periédica

Ela serve para:

1. Classificacao de todos os elementos.
2. Previsdo das propriedades dos elementos nao conhecidos.
3. Correccéo dos pesos atomicos.
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Lei e o Sistema Peridodico dos Elementos. Tabela Periddica

Caracteristicas do quadro periédico

As propriedades dos elementos dependem da estrutura do atomo e variam de uma
—=neira sistemdtica com o nlimero atomico (em ordem crescente).

Na vertical encontramos o grupo ou familia e na horizontal o periodo ou série.

Nele encontramos:

Zlementos representativos

N.? de electroes
Grupo na Nome
ultima camada
I 1 Familia dos metais alcalinos
11 2 Familia dos alcalino-terrosos
111 3 Familia do boro (metais terrosos)
v 4 Familia do carbono
N 5 Familia do nitrogénio
V1 6 Familia dos calcogéneos
VII 7 Familia dos halogéneos
VIII 8 Familia dos gases nobres, inertes ou raros.

O numero de electrées na tltima camada indica-nos o grupo e o numero da ultima
czamada indica-nos o periodo em que o elemento em causa se encontra.

Exemplo:
13AL 1s? 252 2p® 32 3p!

O aluminio encontra-se no III grupo B, pois tem 3 electrées na ultima camada, e no 3.°
periodo, pois a sua tltima camada ¢ a terceira (3p).

Elementos de transicio Z = 58 até 71: Lantanideos

Z = 90 até 103: Actinideos

Giivho Ultimo subnijrel i
(n.° de electroes)
111 d (1) Familia do escandio
143 v d () Familia dos metais tetravalentes
v d (3) Familia do vanadio
VI d ) Familia do crémio
Vil d (5) Familia do manganés
d (6) Familia Fe, Co, Ni
VIII d (7) Familia Ru, Rh, Pd
d (8) Familia Os, Ir, Pt
1 d (9) Familia dos metais nobres
11 d (10) Familia do zinco
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UNIDADE DIDACTICA 3

Relacdo entre a distribuicdo electronica dos elementos
e a sua posicdo na Tabela Periodica

A classificacao periodica mostra-se particularmente 1til quando se estabelece a cor-
relacio entre as variacoes das configuracoes electronicas dos atomos dos elementos e a
sua posicdo no Quadro Periddico. Pode, assim, relacionar-se o comportamento dos
dtomos com a respectiva estrutura e pode compreender-se a periodicidade das proprie-
dades em funcao da periodicidade das suas configuracées electronicas.

Os atomos tendem a ganhar ou perder electroes, para adquirirem configuracao do
gas nobre mais proximo, Lo rnando-se assim estdvel.

Halogéneos Gases nobres Metais alcalinos

OF 2 He 1H
Iial 10 Ne 3L

35 Br 18 Ar 11 Na
531 36 Kr 19 K

85 At 54 Xe 37 Rb

86 Rr 55 Cs

87 I'r

s Os metais alcalinos ao perderem o electrio na tltima camada ficam com a estrutura
electronica idéntica a do gas nobre mais proximo.
O K fica com a configuracdo do gds nobre Ar tornando-se assim estavel.
¢ Os halogéneos ao captarem um electrdo preenchem a sua ultima camada ficando assim
com oito electroes e adquirindo a estrutura electronica do gds nobre mais proximo.

Exemplo:
O iodo, captando um electrao, fica estavel e adquire a estrutura electrénica do gas
nobre Xe.

Distribuicdo electrénica dos gases nobres

2 He 1s?

10 Ne 1s? 2s% 2p°

18 Ar 1s? 2s> 2p5 3s> 3p°

36 Kr 1s? 252 2p® 3s2 3p® 452 340 4p°

54 Xe 1s? 25 2p® 3s? 3pS 452 3d'0 4pb 5% 4d'° 5p°

86 Rn 152 25> 2p5 352 3pS 4s* 3d'0 4p° 552 4d'0 5p° 6s* 4f'* 5d'° 6p°

bad

Os gases nobres sao caracterizados por terem oito electrdes na ultima camada,
exceptuando o He que tem apenas uma camada que se satura com dois electroes. Eles
s30 pouco reactivos, pois a sua camada de valeéncia tem a configuracao ns* np®,

O Ne e Ar usam-se nas lampadas de iluminacéo.
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Lei e 0 Sistema Periodico dos Elementos. Tabela Periddica

Distribuicdo electronica dos halogéneos
OF 1s? 262 2p°
B [5* 26 2p® 3s* 3p°
35Br 1s? 252 2p® 352 3pb 452 340 4p°
5351 1s* 2s* 2p°® 3s? 3p°® 4s* 3d'0 4p® 552 4410 5p°
35 At 1s> 25% 2p° 35 3p® 4s? 3d1° 4p5 552 4d10 5p° 65 4% 5410 6p°

A configuracao electrénica de valéncia é ns? np’, por isso tém tendéncia a formar
znioes.

Os halogéneos sao caracterizados por possuirem 5 electrdes no subnivel p e 7 elec-
oes na ultima camada; sdo moléculas diatomicas e voldteis no estado livre.

Tém grande reactividade quimica em relacdo aos metais e ao hidrogénio.

Os compostos formados a partir dos halogéneos com o H, sio também voldteis e as

suas solucoes aquosas tém propriedades acidas.
Nas reaccoes entre os halogéneos com os metais formam-se sais.

2Na(s) + Ci(g) —= 2 NaCl (s)

O halogéneo mais reactivo ¢ o F, que € também o elemento com propriedades nio
metdlicas mais acentuadas.
Distribuicdo electrénica do hidrogénio e metais alcalinos
1H 1s'
3Li 1s? 2s!
11 Na 1s? 2s% 2p® 3s!
19K 1s? 252 2p® 3s? 3p® 4s!
37 Rb 1s* 25 2p® 3s* 3p5 452 3d'0 4p% 55!
55 Cs 1s* 2% 2p® 3s? 3p® 4s% 3d'° 4p5 552 4410 5p° 65!
87 Cs 1s* 25> 2p°® 352 3p® 4s? 3d!0 4p® 552 4pl0 5p0 652 4f1* 5410 6pb 7'

fﬁL configuracao electronica de valéncia ¢ ns', por isso tém tendéncia a formar
catides.

Todos os elementos do grupo IA tém como ultimo subnivel o s, e a ultima camada

preenchida por um electrao.
Os metais alcalinos reagem com a dgua formando bases.

K (s) + H,0 ({) — KOH (aq) + % H, (g)T

Sdo todos sélidos excepto o hidrogénio que é um gés.
O hidrogénio localiza-se no grupo IA s6 pelo lacto de ter um electrio na ultima
camada, mas nao ¢ metal.
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UNIDADE DIDACTICA 3

Propriedades aperiodicas dos elementos

Sao aquelas cujos valores crescem ou decrescem a medida que o numero atomico
aumenta. Sio propriedades que nao se repetem em ciclos ou periodos.
Exemplo:

Massa atémica e calor especifico dos elementos.

Propriedades periddicas dos elementos

Sao as propriedades que variam periodicamente com o aumento do nUMETo atomico.
atingindo valores maximos e minimos em colunas bem determinadas da Tabela Periodica.

1.* Energia de ionizacao (Ei)

A energia de ionizacao diminui ao longo do grupo a medida que 0 nimero atomico
cresce. Num dado grupo, os electroes de valéncia do dlomo de um elemento ocupam
um nivel de energia mais elevado que os electroes de valéncia do dtomo do elemento
anterior. Dai resulta que, apesar do aumento de carga nuclear, a energia de ligacao do
electrdo no niicleo diminui, logo aumenta de baixo para cima num grupo.

Ao longo de um periodo, o dtomo de um elemento difere do dtomo do elemento ante-
rior pela presenca de mais um electrao no mesmo nivel n de energia e pelo acréscimo de
mais um protdo na carga nuclear. A lei de ionizacdo para electres do mesmo nivel de
energia aumenta sensivelmente com a carga nuclear, logo aumenta da esquerda para 2
direita num periodo.

X (g) + Ei — X' (g) + electrao

el

L __I

Energia de ionizacdo

2.* Raios atomico e i6nico

Em qualquer grupo da Tabela Periodica, os raios crescem com o aumento do numero
atémico, isto deve-se as variacoes que solrem as estruturas electronicas dos dtomos
quando se passa de um elemento a outro, no mesmo grupo: os electroes de valéncia
ocupam orbitais do mesmo tipo mas em niveis de energia crescente, entao encontram-se
a distancias do nucleo cada vez maiores, logo aumenta de cima para baixo num grupo.

Ao longo de um mesmo periodo, os raios diminuem a medida que cresce o nimero
atémico. A carga nuclear cresce ao longo de todo o periodo enquanto o nivel de ener-
gia dos electroes de valéncia é sempre 0 mesmo; a carga nuclear crescente faz com que
a nuvem electrénica se apresente menos expandida, logo no periodo aumenta da direi-
ta para a esquerda.

Sempre que um dtomo perder electroes (tornando-se um iao positivo), o raio diminui.

Sempre que um atomo ganhar electroes (tornando-se um iao negativo), o raic
aumenta.
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Lei ¢ 0 Sistema Periddico dos Elementos. Tabela Periodica

Zxemplos:
Atomos ldes™ Atomos loes ™
SRy N — —>
E52
Na \ = /Nat -
1.86 0,95
K Y —» (KT Br % —» { Br~
@ 1,33 1,14 1,95
"Rb 1
244 ) —>» L33} —>»

Raio atémico

A variacdo do raio i6nico nas familias 1A, 1IA, VIA e VIIA é;

nos grupos — aumenta de cima para baixo

nos periodos — aumenta de VIIA para VIA

aumenta de ITA para [A

Esquematicamente:
IA

2A
LiF  |Bet®
0,60 |0,31

Na* Mg;f
0,95 0,6

1,33 (099
¥ Rb+ /Sr"' 2
1,48/]1,33

Gt/ Bast

1,89 1,35

VIA

VIIA

=
1,40

=
15

P
1,84

1

Se
1,98

B8
e

1,95

Te=
2,21

=
2,16

/

3.% Electronegatividade ou caracter ndao-metalico

Esta € a capacidade que possuem certos dtomos de receber electroes transformando-se
em anides. A electronegatividade ¢ tanto mais acentuada quanto maior for o ntimero de

clectroes na camada de valéncia e quanto menor for o tamanho do dtomo.

Esta capacidade aumenta:

—do canto inferior esquerdo para o
canto superior direito;

—nos grupos: de baixo para cima;

—nos periodos: da esquerda para a
direita.

sl Bl e Y

|

]

Electronegatividade
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4 * Pontos de fusio e de ebuli¢ao

Os elementos de p.f. ¢ p.e. mais baixos encontram-se nas extremidades da Tabela
Periédica nos gases nobres, halogéneos, metais alcalinos e os p.[. e p.e. mais elevados

encontram-se no centro. P

Estes aumentam. —‘__‘ .

— das extremidades para o centro em J_—
cada periodo;

—de cima para baixo nos grupos ou
familias da direita;

_ de baixo para cima nos grupos ou
familias da esquerda.

aumenta
numenta

auwmenta aumenta

5.2 Densidade

A densidade dos elementos aumenta das
extremidades para 0 centro nos periodos e
de cima para baixo nos grupos. =

Assim, o metal mais leve € 0 litio e o0s
mais pesados sao 0O 6smio, irfdio e platina,

sendo o 6smio o mais denso. A _ 4

Exerciciosde consolid
1. A primeira Tabela Periodica foi feita por:
a) Doebereiner
b) Newlands
¢) Mendeleev

d) Chancourtois

2. Quais as orbitas que preenchem os elementos representativos de transicao € de
{ransicao interna?

3 Um elemento que apresenta 5 electroes na camada de valéncia deve pertencer ac

grupo:
a) VB

b) 111B
c) VA

d) VIA
e) [MIA
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Lei e o Sistema Periodico dos Elementos. Tabela Periddica

4. Como podemos saber, através da Tabela Periodica, quantos electroes periféricos
possuem os elementos representativos e também em quantos niveis se dispoem
os electroes dos seus dtomos?

o]l

. O elemento quimico (Z = 13) é gds nobre? Nio-metal? Metal? Elemento de tran-
sicdo? Porqué?

6. Consultando a Tabela Periodica responda:
a) Qual dos elementos tem maior raio atomico: O, Ge, Ag, HI, La?
b) Qual dos elementos tem maior energia de ionizacao: Ar, K, Se, Cr, Zn?
¢) Qual dos elementos tem maior densidade: Lu, Zn, Ca, Hg, Au?

d) Quais dos elementos tem menor p.[. e p.e.: Na, Mg, Ti, Fe, Ba?

7. Sem fazer calculos, diga a que grupo e a que periodo pertencem os elementos:

A A(Z=18)
b) B (Z = 16)
¢) C(Z =19)

8. Em relacdo ao dtomo do elemento representado por 37X, assinale as afirmacaes falsas:
a) O seu electrao monovalente é negativo.
b) O seu subnivel mais energético é 5p.
c) Pertence a familia dos calcogéneos.

d) Pertence ao Grupo IA.

9. Considere as seguintes configuracoes electronicas correspondentes aos alomos
seguintes (1), (II), (IIT) e (IV):

(D) 1s% 24!

D ks 2x* 2p
(III) 1s* -2¢% 2p°
(IV) 1s* 252 2p® 3s!

Com base nelas seleccione as afirmacoes verdadeiras:

a) O dtomo (IT) pertence ao Grupo I11A da Tabela Periodica.

b) O raio atémico do dtomo (1) é superior ao raio atémico do dtomo (11).

c) A energia de ionizacdo do atomo (II) é inferior a do atomo (1).

d) O dtomo (I) e o dtomo (IV) apresentam propriedades quimicas semelhantes.
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UNIDADE DIDACTICA 3

10. Considere a seguinte Tabela Periodica, onde cada letra representa um elemento
quimico (as letras nao sao simbolos quimicos):

10.1 Assinale as afirmacoes verdadeiras e as falsas:
a) A electronegatividade de D é maior que a de Z.
b) J e B sdo respectivamente metal e ndo-metal.
¢) B e ] apresentam (ré€s camadas energéticas de electroes.
d) A energia de ionizacao de Z ¢ menor que a de B.
¢) E é um elemento de transicdo externa e G de transicao interna.
0 O elemento E faz parte da série dos lantanideos.

g) X pertence ao grupo [1IB.

10.2 Complete as [rases:
a)Bé (menos ou mais) metalico do que Z.
b) D tem (maior ou menor) raio atéomico que Z.
¢) O numero atomico do B ¢ :
d) X pertence ao bloco :
e)A,B,D,JeZsao elementos .
f) Um gas nobre esta representado pela letra ;

g) A valéncia maxima do elemento ] € e a do ele-
mento B é ;
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UNIDADE DIDACTICA 4

Lisacao Quimica
gacao Quimi
Muito poucos elementos na natureza se encontram como alomos isolados (livres).
Os atomos associam-se entre si ou com atomos de outros elementos. Assim, molé-
culas dos elementos como H,, O,, N, e halogéneos existem como associacoes de dois
stomos (elementos diatomicos). O carbono encontra-se Na forma de gralite ou dia-
mante: existe fosforo vermelho, como branco: a molécula de H,0 € o resultado da liga-
cdo entre dtomos de oxigénio e hidrogénio.

-

Definigcao
A ligacdo quimica ¢ a unido estabelecida entre dtomos para formarem as molé-
l culas que constituem a estrutura bdsica duma substancia ou composto.

' Na lormacio de uma ligacao quimica ha sempre libertacdo de uma certa quantidade
de energia (energia de ligacao). Todos os elementos quimicos tendem a ganhar, perder

! ou compartilhar os electrdes para atingir a configuracio electrénica do gds nobre mais

i proximo, isto €, 8 electroes na dltima camada, exceptuando o hidrogénio que se esta-

b B E ~

I biliza com 2 electroes.

: Exemplo:

‘ . 3 s = . o

' Na molécula de H,, cada dlomo tem um electrio na sua orbita 1s, com electroes que

correspondem a configuracao electronica do gas nobre mais proximo o Heélio (1s%).

Estrutura de Lewis

A representacdo dos pares de electroes com tracinhos — foi proposto pelo Prof.
Lewis (1875-1946) e em sua homenagem chama-se Estrutura de Lewis. Um tracinho
; entre dois dtomos representa um par de electroes compartilhados, que ao mesmo
tempo pertencem aos dois dtomos. A estrutura de Lewis da molecula de H; entao ¢ H-H
ou He oH. O par de electroes compartilhados € responsavel pela ligacdo entre dois atomos.

Exemplo

T Represente a estrutura de Lewis de: a) gO b) O, c) F;

Resolucgao

a) ;O;_. O|
B e = O

C) -%:+:.F.-—>.;—F'
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Ligacao Quimica

Determinacao da estrutura de Lewis
Somente para substancias covalentes)

1.? Passo: Determinar o niumero de electroes existentes na particula.

Para tal deve conhecer-se 0 ntmero de electroes da tltima camada de cada atomo
componente da substancia.

I

% Passo: Determinar o numero de electrdes necessdrio para cada dtomo se tornar estével.
— O H precisa de 2 e para ser estavel.

— Os outros dtomos precisam de 8 e .

L

.? Passo: Determinar o numero de electroes compartilhados.

+.” Passo: Determinar o ntiimero de electroes nao-compartilhados.

1.7 Passo — 3.° Passo

Electroes necessarios — Electrdes existentes)

Zxemplos:
NH,
1.*Passg 1+5e +3«1e& =B8e& (Hpares)
2°Passo 1-8e +3:2e = 14e (7 pares) e R =
3.°Passo  14e” —8e = 6e” (3 pares) p';

4°Passo 8e” —6e =2e” (1 par)

H,0
1%Passg 2+1le +1-6e =Be (4pares)
2°Passo 2-2e” +1-8e =12e (7 pares)
3°%Passo 12e” —8e” =4 e (2 pares)
4°Passo 8e” —4e” =4e (2 pares)

H—0—H

Teoria ou regra do octeto

Esta regra afirma que os atomos ganham, perdem ou compartilham electraes, de tal
‘orma que a sua camada de valéncia fique sempre com oito (8) electroes. Esta teoria
surgiu devido ao facto de os gases nobres, em condicdes normais, nao se ligarem a
nenhum dtomo. Esta aplica-se essencialmente  maioria dos elementos representativos
familia A).

Actualmente conhecem-se muitas excepcoes a esta regra.
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UNIDADE DIDACTICA 4

Excepcoes
1. Se atomos com menos de 4 electroes de valencia formarem ligacoes covalentes.

nio terdo um octeto de electrdes.
Vejamos a [ormagao de um composto com valéncia, o trifluoreto de boro:

2B+ 3F,— 2BF; SEL
L] L R} o0 L] | a8
Bse + 3 SF* *Fs —» 2 iF —B — F:
L] L] LR LR :‘ * 8
Neste composto o B s6 tem 5 electroes.
Na formacéo do cloreto de berilio teremos:
E BE""CEZ_)BEC;E)_ P se ae s 0 e
$ Bee + SCL* QX —» A — Be — Cla
" o0 *9 LN ] : ae

Neste composto o Be so tem 4 electroes.
2. Também alguns nio apresentam 8 electroes na ultima camada de valéncia. Veja-
mos as suas configuracdes, comecando pelo atomo neutro.

oFe | 152 252 2p° 352 3p° |42 3d°

Retirando os ultimos 2 electroes leremos Fel™

Fe?t JL 152 252 2p° | 3s73p° 3d°

Veremos que este ido tem 14 electroes na tltima camada.
Retirando 3 electroes teremos Fe’ "

]l : =
Fel™ {1s? 22 2p° | 3s23p°3d°
O ido Fe3* também nao segue a regra de octeto porque tem 13 electroes na ultima

camada.

Tipos de ligacao quimica

Existem trés tipos de ligacao quimica: covalente, ionica e metdlica.

Ligacdao covalente

Este tipo de ligacao caracteriza-se pela diferenca de electronegatividade, que €
pequena, entre atomos ligantes e pelo compartilhamento de um ou mais pares de elec-
troes, durante a interaccdo entre nao-metais.

Ligacdo covalente apolar
Nesta ligacdo, o par de electroes compartilhado distribui-se simetricamente entre 0s
dois atomos. Ocorre entre dtomos de nao-metais do mesmo tipo.

Exemplo:
H,, todas as outras moléculas diatomicas, assim como todas as moléculas que for-

mam substancias simples.
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Ligacdo Quimica L “é!

Nota: Dependendo da geometria da molécula, mesmo a ligacao de atomos diferentes
oode ser apolar.
Zxemplos:

CHy, BeH,.

Ligacao covalente polar

Nesta ligacao, o par de electroes compartilhado desloca-se parcialmente para o ele-
mento mais electronegativo, formando uma carga parcial positiva no elemento menos
zlectronegativo.

Ocorre entre dtomos de nao-metais diferentes.

Exemplo:
S-i-[{ s CES—
2,1 30

A diferenca de electronegatividade é: 3,0 - 2,1 = 0,9

A molécula ¢ polarizada e as duas cargas sao iguais em valor absoluto, mas diferem
no sinal.

A carga do poélo negativo nao ¢ a carga de um electrdo, pois o deslocamento do par
electronico nao € suficiente para formar o ido cloreto.

Quando a diferenca de electronegatividade é aproximadamente 1,7; a molécula sera
considerada mais polar.

Para a ligacdo covalente polar, a diferenca de electronegatividade deve ser menor que 1,7.

Ligacao covalente coordenada ou dativa

Até agora vimos que para a formacido da ligacdo covalente, cada atomo interveniente
contribui com um dos electrées da ligacéo.

Casos ha, porém, onde esta ligacdo é caracterizada pelo facto de ambos os electroes,
serem fornecidos pelos mesmos atomos ou por um dos atomos ligados.

A ligacao covalente, assim formada, diz-se coordenada ou dativa.

Por exemplo: O ido amonio, NH;, forma-se a partir de uma molécula de NH; e o
iao H™. O atomo de N, no amoniaco, tem um par de electroes nao-compartilhado,
enquanto que o ido H™ tem a orbital livre. Entao, os dois electroes do N sdo comparti-
lhados entre o H e o N, formando, assim, uma ligacdo covalente. Ao atomo de N
chama-se o dtomo doador enquanto que ao dtomo de H, o dtomo receptor. Assim,
teremos:

75



_— e — =

UNIDADE DIDACTICA 4

Ligacao ionica

Ocorre entre dlomos de metal e ndo-metal.
f Esta ligacao ¢é caraclerizada pela transferéncia de electroes entre os alomos que
participam na ligacdo quimica. Um dos alomos perde electrdes, enquanto que o outro
; ganha os electroes libertados.

Exemplo:

NaCL
11 Na @) ) ) Perde um electrao 17 ¢t ) ) ) Ganha um electrao

2 8 1 2.8 1

A ligacao i6nica ocorre entre o cerne atomico de um metal e a camada de valéncia
de um nao-metal (entre ido positivo e id0 negativo).

A este tipo de compostos ou substancias da-se o nome de substdncias ionicas ou
composto ionico.

Um composto é ionico quando a diferenca de electronegatividade for superior a 1.7.

Cerne atomico

E o atomo sem os seus electroes de valéncia, isto €, 0s nticleos positivos e os electroes
das camadas internas. Em geral, numa reaccao quimica o cerne nao sofre mudancas.

11 Na @) ) Cerne atéomico
2 8

Ligacdo metalica

Esta ligacao ¢ caracterizada pela existéncia de electroes livres. Os metais tém elec-
tronegatividade baixa, pois, a atrac¢ao nucleo — electroes é fraca, logo, ocorre entre
stomos de metais. Os electroes movem-se formando um par de electroes. Quanto
maior for o numero de ides livres, menor serd a intensidade da ligacdo metalica.
Exemplos:

Barras de ferro, utensilios de aluminio, fios de cobre, anéis de ouro, etc.

Tipos de rede cristalina

Rede molecular/rede covalente

E constituida por moléculas.

Dentro das moléculas, os dtomos estdo fortemente unidos por ligacoes covalentes.

Substancias com rede molecular, em geral, apresentam pontos de fusao e de ebuli-
cdo mais baixos, em relagao as substancias com redes metdlicas ou ionicas.

Em geral, as substancias sdo relativamente moles.

Como nio existem electroes livres ou ides que se podem mover, estas substancias
nio conduzem a corrente eléctrica e sao isoladores.
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Ligacao Quimica

Exemplos:

Canfora, gelo, acucar, iodo solido, todos os tipos de 6leo, paralina. Também as subs-
tdncias que sdo gases a temperatura normal (H,, O,, Cl,, N,), gases nobres, etc.

rn

Lo
(8] O
[l /'
[
By
)

4

. S

A

Fig. 4.2 Representacio
simplificada para

a orbital molecular

do Hs.

RO C0000
™,

X
.

&

Fig. 4.1 Forcas electrostaticas
na molécula H,.

@]

Rede atémica

Esta € constituida por dtomos que estao ligados
entre si, por ligacdes covalentes.

Tém pontos de fusao muito elevados e sdo substan-
u cias durissimas. Sdo também isoladores de corrente
eléctrica, exceptuando a grafite (a rede atomica encon-
ra-se principalmente em dtomos de nao-metais).

n

Fig. 4.3 Estrutura cristalina da gralite.
Exemplos:

Fosloro (vermelho e branco), carbono (diamante e grafite).

1

Alotropia

Cerlos elementos existem na natureza em formas cristalinas diferentes, com pro-
priedades fisicas e quimicas diferentes. A este fenémeno chama-se alotropia. As dife-
rentes formas cristalinas chamam-se estados alotropicos.

Assim, o carbono apresenta ou pode existir na forma de diamante e de grafite.

O enxofre apresenta dois estados alotropicos e chamam-se enxofre ortorrombico e
enxofre monoclinico.

O oxigénio forma duas moléculas diferentes, O, e O3, que também siao considera-
das alotrépicas.

Também o f6sforo existe na forma de [6sforo branco e fosforo vermelho.

Dos varios estados alotrépicos, a uma certa temperatura e pressio, existe sempre so
um estado estdvel; os outros tendem a transformar-se no estado estdvel: assim o
2 branco lentamente transforma-se em P vermelho.

Amorfia

Substancias que permanecem com uma estrutura desordenada, parecida a dos liqui-
“os, embora apresentem propriedades mecanicas de rigidez e incompressibilidade que
-aracterizam o estado solido, possuem estados amorfos.

Sob o ponto de vista estrutural, o estado amorfo assemelha-se ao estado liquido e, por
=s0, cientificamente ¢ considerado como um liquido de viscosidade extremamente elevada.

Exemplos:

Plastico, vidro, selénio, arsénio.

O carvao, o coque ¢ o negro de fumo sao todos formas de carbono quase puro, onde
= s dtomos de carbono nao estiao nitidamente organizados numa rede cristalina, razao
=zla qual, sdo considerados como carbono amorfo.
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Rede ionica

E formada por ides positivos e ides negativos.

Cristais ionicos sao formados pelas subs-
tancias ionicas e sdo solidos. Os ides ligam-se
através de forcas electroestdticas. As substan-
cias com rede iénica tém pontos de fusdo e
ebulicio muito elevados. Sao isoladores, pois
os ides nao se movem na rede, no estado solido;

a0 se fundir um solido com rede iénica, os 16es Fig. 4.4 Modelo da rede cristalina de cloreto
. 5 de sodio solido: os ides ligam-se uns ao0s
passam a mover-se, sendo assim destruida a AR R T i _
. } outros por forca eléctrica, dispondo-se regu-
rede, consequentemente sais fundidos condu- |armente. O cloreto de sodio (sal de cozinha)

zem a corrente eléctrica. ¢ composto por ides sodio e 10es cloreto.

Rede metalica

£ formada por catides e electroes livres.

A presenga de electroes livres na rede metdlica significa que existem cargas que s€
deslocam facilmente, através da rede, quando sob a accao de uma dilerenca de potencial
eléctrico: os electroes, movendo-se ao longo do metal, constituem a corrente eléctrica.

As forcas de atraccdo, em geral, entre os cernes € o0s electroes livres sdo fortes, e.
consequentemente, 0s metais apresentam pontos de fusio e ebulicdo elevados. O bri-
lho metalico deve-se a existéncia de electroes livres.

Pontos de fusdo e ebulicio de substancias com rede
i6nica ou metalica em relagdo ao raio i6nico € a carga
do iao

Substancias Catido Raio(%nico P"m(’(:lé)fﬂﬁo
NaCl Na' 0,95 808
MgCL, Mg~ 0,65 712
ALCL, APt 0,50 180

Quanto maior lor a carga dos ides, menor serd o ponto de fusao.
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Halogéneos Ponto de fusdo Raioslibmicos
de rede solida (°C)
NaF 995 ‘:g
NaCl 808 :
NaBr 750 &
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Ligacdao Quimica

Quanto maior for o raio id6nico, menor serd o ponto de fusao.
Substincias com maior raio i6nico tém caracter idnico mais acentuado.

Rede metalica Raio ionico Ponto de fusao

(A) (°C)

o A

N

1<Z1 2 e
2 E

Rb E’ E

Cs )

B A |

Quanto maior lor o raio iénico, menor serd o ponto de fusao.
Para os metais alcalinos, o ponto de [usao diminui de cima para baixo.

Estrutura espacial (estrutura das moléculas)

As moléculas tém formas caracteristicas. Cada forma tem inflluéncia nas proprieda-

des fisicas e quimicas.
* Moléculas diatomicas tém estrutura espacial linear.
* Moléculas triatomicas tém estrutura linear ou angular.

Os angulos formam-se devido a existéncia de pares electronicos livres em torno do
atomo central. Estes pares de electroes orientam-se de tal modo que a repulsdo entre
eles seja minima.

* Quando a molécula é formada por quatro (4) dtomos situados no mesmo plano, diz-se
que € triangular plana.

* Quando os quatro dtomos nao estdo no mesmo plano, tendo trés (3) dtomos no
plano base e um (1) dtomo no vértice, chama-se piramidal triangular.

* Quando um atomo se encontra no centro do tetraedro e quatro atomos nos vértices, a
sua estrutura (forma) é tetraédrica.

Geometria molecular

A geometria das moléculas é a forma como os dtomos que constituem uma determi-
nada molécula se dispoem no espaco.

A geometria das moléculas é determinada pelo dtomo central e 0 nimero de pares
Ze electroes livres que ocorrem na molécula.

L. Substancias formadas por dois atomos
Sao sempre lineares.
Zxemplos: o———=0O
HCE, NaH, HBr, etc. Fig. 4.5 Estrutura linear.
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2. Substancias formadas por trés atomos

Podem ser lineares ou angulares.
o Lineares — quando o dtomo central ndo apresenta pares electrénicos livres.

Exemplos:

VR
CSs, £O,, ete, © il )

Fig. 4.6 Estrutura linear,

» Angulares — forma-se quando o dtomo central possui par(es) electronico(s) livre(s’.

Exemplos: /J\
st, H2 Se, SOZ, etc. Q

Fig. 4.7 Estrutura angular,

3. Substancias (ou particulas) formadas por quatro atomos
Podem ser triangular plana ou piramidal.
o Triangular plana — o dtomo central (ligado a trés dtomos) nao apresenta nenhum par

de electroes livres.
Exemplos:

503, BF3, .BCR_:,, CO3_ . NOE e <
5]
Fig. 4.8 Estrutura triangular plana.

e Piramidal — o datomo central (ligado a trés dtomos) apresenta um par de electrées
livres.

Exemplos:

AsH5, PHs, SO%‘, ete.

Fig. 4.9 Estrutura piramidal.

4. Substancias (ou particulas) formadas por cinco atomos
Sio tetraédricas — pois o dtomo central (ligado a quatro dtomos) ndo possui pares
electronicos livres.

Exemplos:
PO, SO, CCL,, CHy, ete.

Fig. 4.10 Tstrurura tetraédica.

Ao existir um dtomo rodeado por dois atomos que se orientam pelos vértices =

molécula tem forma angular.
Uma ligacao dupla ou tripla é considerada como tendo um unico par ligante o=
eles ocupam um tunico lugar na estrutura.
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Ligacao Quimica

N?mero Eeerilo Polaru‘iade Geom{?trla Modido damoleils
de atomos da molécula | da molécula
2 LiH Polar Linear HO——Li
H ; H
3 BeH, Apolar Linear O % ©
Be
3 H,0 Polar Angular
4 NH; Polar Piramidal
Triangular
4 BH; Polar i
5 CH, Apolar Tetraédrica

Dipolo e momento dipolar

20 conjunto de cargas eléctricas iguais e de sinais opostos, a determinada distancia

=ma da outra denomina-se dipolo eléctrico.

Para se exprimir a polaridade de uma molécula recorre-se a0 momento dipolar f.
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Momento dipolar (/i)

O moédulo do momento dipolar ¢é igual ao produto da carga, q, pela distancia dos

centros positivo e negativo, d.

Direccao: linha entre os centros das duas cargas sempre com o mesmo sentido.

Sentido: da carga positiva para a carga negativa.

Quanto maior for o valor de u, tanto maior sera a polaridade da ligacao ou da molé-
cula.

Nas moléculas mono-atémicas, a polaridade da molécula é igual a polaridade da liga-
cao.
O p depende da diferenca de electronegatividade (AEn).

Para moléculas poliatémicas com mais de dois dtomos, o u serd a soma vectorial dos
momentos dipolares individuais de cada uma das ligacoes covalentes polares.

Exemplo:
.
O
YH HY

Fig. 4.11 Movimento dipolar.

Mudanca do tipo de ligacao

Substancia N aCf. Mgct{{}_ MCE; SiC£3 PC£4 S Cf.l CtEZ
AEn 2.1 23 15 fe2: 0.9 0,5 0

Ligacao (tipo) | Iénica | I6nica | Iénica | Polar Polar Polar | Apolar

AEn = 1,7 ligacao iénica
0,4 < AEn = 1,7 Ligacao covalente polar
AEn = 0,4 Ligacao covalente apolar

Ao longo de um periodo da Tabela Periodica, o caracter ionico diminui da esquerda
para a direita, enquanto que o caracter covalente, de compostos do mesmo elemento.
aumenta. L

Relacdo entre ligacdo covalente e ionica

Tipo Electronegatividade e E 1
de ligano (En) aracteristicas xemplos |
Cov. apolar =04 Par de electroes simétrico | Cl, AEn =0
_ i Par de electroes deslocado| HCL  AEn = 0,9
Coy. polar 04 <En<1.7 |40 elemento + En H,0 AEn=14
Ionica =l Transferéncia de electroes | CaCl, AEn = 1,82
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Ligagdo Quimica

Tipo de molécula: Cf, — Molécula apolar
HCL — Molécula polar
H,O — Molécula polar
NaCl — Composto i6nico

Polaridade das moléculas

A primeira vista entende-se que ligacoes polares estio na origem de moléculas pola-
res e ligacoes apolares na de moléculas apolares. Contudo, isso nem sempre acontece
em relacao aos compostos que apresentam ligacao covalente polar, pois estes, em
alguns casos, apresentam moléculas polares e, em outros, moléculas apolares.

Para se chegar ao conhecimento da polaridade de uma molécula é necessario conhecer
a sua geometria, porque € a partir dela que € possivel determinar o momento dipolar.

— Se 0o momento dipolar for w # 0 = a molécula é polar
— Se 0o momento dipolar for 4 = 0 = a molécula ¢ apolar
Exemplo:
. é— &+ 6 &
CO,=20=C=0=20«C>0=u=0
Como se pode verificar, a molécula de CO, tem i = 0 e, por isso, é uma molécula
apolar, embora possua ligacoes covalentes polares. Isto explica-se pelo facto do CO,

ser uma molécula simétrica, em que os momentos dipolares das ligacoes individuais se
anulam na soma vectorial.

Forcas intermoleculares

Estas sao forcas de coesdo que existem entre moléculas, dtomos e compostos com
ligacoes covalentes.

Forcas de van der Waals

Existem entre moléculas apolares. Sao as mais fracas das ligacoes intermoleculares,
por conseguinte as substincias apolares apresentam pontos de fusao e de ebulicio bai-
x0s. Estas forcas formams-se devido:

1.° A inducdo: que ¢ a interaccao entre dipolos ou polos induzidos flutuantes e
moléculas neutras: .

2.° A forca de dispersdo: que sao forgas que actuam em todas as moléculas, ou seja,
a atracc¢do reciproca entre todas as moléculas com pélos induzidos.

Exemplos:
Halogéneos, H,, CO,, CCL, etc.

= e / *
LR d R
\\\L_J_))/ \<\ 4 _L___,\/>/
Fig. 4.12 Forcas de van der Waals.
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Interaccéo, ligagdo ou atracgao dipolo-dipolo

E caracterizada por formar dois polos (polo positivo e polo negativo).

As moléculas polares tém extremidades com cargas parciais opostas. Num conjunto
dessas moléculas, os dipolos individuais tendem a orientar-se de forma que a carga par-
cial negativa de uma molécula esteja perto da carga parcial positiva da outra moléculz

Esta atraccido é mais forte do que a que se verifica entre as moléculas apolares, onds
s6 hd atraccao entre dipolos flutuantes (instantaneos). Por esta razao, as substanciz=
polares geralmente tem p.f. e p.e. mais elevados do que os das substancias apolares c=
massa molecular equivalente.

Exemplos: s B
HCL, HE etc. HaCt H-C

Ligacdo ou pontes de hidrogénio

Esta ¢ uma ligacao que ocorre entre moléculas polares, nas quais o polo posites
encontra-se invariavelmente no atomo de hidrogénio, e o negativo nos ATOMOS ==
electronegativos: flaor, oxigénio e nitrogénio, dai a razao de as pontes de hidrogem=
seremn mais fortes do que as forcas de van der Waals, pois estes possuem 0S pontos de
fusio e de ebulicio bastante elevados. Existem 2 lipos:

1.° Pontes de hidrogénio intramoleculares: ocorrem na mesma molécula.

Exemplos: o

B, L s .
Acido acético. e .

3 ° pontes de hidrogénio intermoleculares: ocorrem entre duas ou mais moléculas
Exemplo: O v H—DO

W
CHy—C C — CH;
c T s i

O—Hees 0=C

Miscibilidade

[ a capacidade de certas substancias se misturarem.

—H,0
Liquidos polares ) Substancia i6nica | —CuSO4
—Alcool
—Benzina
Liquidos apolares
—CCE4

&4




Ligacao Quimica

CuSO, + Benzina — imisciveis

As moléculas de benzina chocam com os ides da rede de CuSOy, porém as forcas de
alraccao entre estes ides e as moléculas de benzina sao [racas, ao passo que na rede a
atraccao entre 0s ides é forte.

Conclusao: a rede de CuSO, ndo pode ser desfeita.

CuSO4 + H,0 — misciveis

H>O + Alcool — misciveis

As moléculas de H,O possuem dipolos fortes que sdo atraidos pelos ides da rede,
Ao chocarem com os ides da rede destroem-na e o sal dissolve-se na solucdo. Os ides

Cu®* e SOF™ sdo hidratados, isto quer dizer que tém uma camada de moléculas de
H,O0, relativamente [orte, ligada a sua volta.

Benzina + Alcool — imisciveis
Sendo liquidos de polaridade completamente diferentes, nio conseguem misturar-se
(pois sao moléculas apolares e polares, respectivamente).

Benzina + CC{, — misciveis

Ao dissolvermos um solido num liquido encontramos mais uma vez duas tendén-
cias opostas do mundo atomico-molecular: atraccio entre particulas (organizacao) e a
agitacdo térmica (desorganizacao).

Na rede do sélido ha organizacdo, e no movimento confuso e caotico das moléculas
do liquido hé desorganizacao. O balanco destas duas tendéncias determina se a subs-
tancia se dissolve no liquido ou nao.

Conclusao:

— Liquidos polares dissolvem substancias polares e i6nicas.

— Liquidos apolares dissolvem substancias apolares.

— Liquidos polares e apolares, em geral, sao imisciveis.

Observacoes:
| — Substancias com rede metalica ou atomica geralmente nio se dissolvem em
nenhum liquido sem que haja uma reac¢ao quimica.
Exemplos:
Metais em dcidos (Si + HF).
2 — A solubilidade ¢ directamente proporcional 4 temperatura.
3 — Existem substancias ionicas insoliveis em H,0, pois a agitacao térmica e a que
se liberta nao ¢ suficiente para desfazer a rede iénica.
Exemplos:
Oxidos metalicos, AgClL, BaSQy, Pbl,, CaCOs.
4 — Os gases sao soluveis em liquidos, seguindo o padrao acima dado.
Exemplo:
Nadgua, a 0 °C, dissolvem-se cerca de 1000 £ de NHs.
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2.

10.

11.

12.

Onde sera maior o ponto de fusao, no NaF ou no KI?
Ponha por ordem crescente de p.f.

a) NaCl; Cly; Fy; H;O; KF; NaF

b) Fy; Cly; H,0; KF; NaCl;, NaF

. Como se explica a formacao dos ioes:

a) H;0" b) NH; ¢) BFy

_a) Qual a férmula resultante da combinacio entre {H e ;;Na? O composto sera

i6nico ou molecular? Porque?

b) Qual a férmula do composto resultante da combinacao entre 13AL € oF? O
composto serd iénico ou molecular? Porqué?

¢) Qual a formula do composto resultante da combinacio entre 13AL e (7CL? O
composto serd ionico ou molecular? Porqué?

Escreva as formulas de Lewis para os seguintes atomos:

JH; 17CL; 05 oF; 1655 35BI; 33AS; 515b; 5050

Escreva as formulas de Lewis para as seguintes substancias:

HF, Fz, ;QLSCE:JJ, SHC«EL HEOQ, st

Escreva as formulas estruturais dos compostos do exercicio precedente.

. Sabendo que os alomos do fosforo, iodo e hidrogénio apresentam, respectivamente,

as configuracoes electronicas:

P (ns? np*); 1 (ns?> np?); H (1sH)

Escreva a formula electronica de Lewis e a formula estrutural dos compostos
formadosde PeHedeHel

. Sabendo que a formula quimica do acido hipocloroso é HCLO, e que a formula

electronica deste composto €, H 0, % CL %, escrevaas [6rmulas electronicas dos
seguintes compostos: HCLO, (4cido cloroso), HCLO, (acido perclorico). Classifi-

que as ligacoes entre 0s 4t0mos.

Indica qual das seguintes substancias apresenta caracter ionico mais acentuado
(mais polar): H — H: H— F He1: B~ § H — &8

| |
H H

Indica qual dos compostos abaixo tem o cardcter covalente mais acentuado:
KBr: NaC{; CaCl,; BaS; SnCly

Considerando a reaccdo representada pela equacao € licito supor-se que 2 liga-
cdo existente no composto XY serd do tipo: X' + Y' —— XY
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Ligacdo Quimica

a) Exclusivamente ionico.

b) Exclusivamente covalente.

c) Covalente com cardcter polar.
d) Acentuadamente metilica.

e) Acentuadamente nao-metalica.

Qual dos compostos abaixo ¢ o melhor exemplo de composto i6nico?
a) CaCﬂz h) Bl—'j C) (:CE4 CD S|C£4 e.) SnC‘E‘}

Qual dos seguintes elementos apresenta ligacao metalica?
a)S b) Te c) Cu d) 1 e) P

NaCZ, HCL e CZ, sdo, respectivamente:

a) Composto ionico, molécula nao-polar, molécula nao-polar.

b) Composto ionico, molecula polar, molécula nao-polar.

¢) Composto i6nico, molécula polar, molécula polar.

d) Molécula polar, composto i6nico, molécula polar.

¢) Molécula nao-polar, composto iénico, molécula nao-polar.

Qual seria a melhor representacio da distribuicao de cargas na molécula do
composto BrCL?

al = +] b) [+ =] ey =] d) G==F] &) [ ]

Na formacao de HgF verilica-se, entre os atomos de H e E uma ligacao do tipo:

a) Electrovalente.  b) Dativa.  ¢) van der Waals.  d) Pontes de hidrogénio.

18. A existencia de pontes de hidrogénio em compostos s6 ¢ possivel quando:

19.

a) Ha um elemento fortemente electropositivo ligado a um dtomo de H.

b) Ha dois elementos, um fortemente electropositivo e outro fortemente electro-
negativo, ligados entre si.

¢) Ha um elemento fortemente electronegativo, dotado de pares electronicos
nao compartilhados, ligado a um dtomo de H.

d) Ha dois elementos de polaridade diferente ligados entre si.

e) Nenhuma das alternativas satisfaz.

Indica qual a ligacao existente entre as moléculas de d4gua num cristal de gelo:
a) Covalente polar. d) Iénica.

b) Metalica. e) Através de pontes de hid rogénio.

¢) Covalente pura.
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20.

2l

22

25,

24,

A ligacdo quimica existente entre os alomos de iodo e hidrogénio no HI ¢ predo-
minantemente:

a) Ionica.

b) Covalente.

L]

¢) Metalica.
d) Dativa.

¢) van der Waals.

Qual das seguintes substancias apresenta cardcter polar mais acentuado?

a) H-H b)H-F c)H-1 d) Hy5 e) H,Se

Dadas as proposicoes:
1. Todo o composto formado pela combinacao entre dois ndao-metais ¢ molecular.
IL. Todo o composto formado pela combinacao entre um metal e um nao-metal
¢ ionico.
111. Todo o composto resultante da combinacio entre dois nao-metais € molecu-

lar, desde que a diferenca de electronegatividade entre eles seja pequena.

V. Todo o composto resultante da combinacio entre um metal e um nio-metal
¢ iénico, desde que a diferenca de electronegatividade entre eles seja sufi-
cientemente grande.

a) Somente [ e IT estdo correctas.
b) Somente 11 e TV estdo correctas.
¢) Somente 1 e 1V estdo correctas.
d) Somente II e 11l estao correctas.

e) Todas estdo correctas.

Os compostos formados por covaléncia sao:
a) lonicos.

b) Electropositivos.

¢) Em geral moleculares.

d) Electronegativos.

¢) Metdlicos.

Qual a alternativa que apresenta ligacao covalente coordenada?
a) KBr b) H,S ¢) BaCl, d) CH, e) NHj
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Quimica Inorgdnica: Oxidos, Acidos,
Bases e Sais

Funcoes inorganicas sao funcoes quimicas caracterizadas por apresentar um con-
junto de substancias com propriedades quimicas semelhantes, denominadas proprie-
dades funcionais.

Uma funcdo quimica apresenta dtomos ou grupos de dtomos responsaveis pelas
propriedades semelhantes, denominada radical funcional. Assim, as principais funcoes
existentes da quimica inorganica sao:

e Funcao oxido ou simplesmente Oxido
« Funcao acido ou simplesmente Acido
e Funcio base ou simplesmente Base

e Funcao sal ou simplesmente Sal.

Oxidos

Definigao
Oxidos sao compostos quimicos bindrios em que um dos elementos ¢ 0 oxigenio,
sendo ele, ao mesmo tempo, o elemento mdis electronegativo.

Consequentemente, 0s compostos binarios oxigenados do fluor, OF, (difluoreto de
oxigénio) e 0 OF (monofluoreto de oxigénio) nao sao oxidos pois o fluor € mais elec-
tronegativo que o oxigénio. Tao pouco sao conhecidos oxidos dos gases nobres, com
excepeio do XeOs (trioxido de xenon).

Estes obedecem a seguinte formula X,0,
onde:
X — ¢ o elemento que se combina com oxigeénio
n — ¢ a valéncia do elemento X
2 — é a valéncia do oxigénio

Exemplos:
Ca0, H,0.
Oxidos mais oxigenados: X,0,, (n = numero do grupo), CL,05.
Oxidos menos oxigenados: X,0,, (numero do grupo - 2), CL,0s.
Estes oxidos sio formados por 6xidos de nao-metais do grupo A.
Em geral, um elemento possui mais de um o6xido. Isso ocorre por dois motivos:

1. O elemento que se liga ao oxigénio apresenta numero de oxidacao variavel.
Exemplos:

Cloro: CL,0, CL,0s, CLO5 (nox do CL, respectivamente, +1, 43, +3).
Manganés: MnO, MnO,, Mn,0s, Mn,05, MnOs;.

2. O oxigénio apresenta numero de oxidacao varidvel.
Exemplos:

Oxidos de sédio: Na,O, Na,0,, NaO,.

Oxidos de bério: BaO,, Ba(O,),, BaO.
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Classificacao

A classificacdo dos 6xidos obedece a dois critérios:
* Quanto as propriedades quimicas.
* Quanto a estrutura.

Quanto as propriedades quimicas, os 6xidos podem ser:
» Oxidos dcidos ou anidridos.
» Oxidos bdsicos.
* Oxidos anféteros.
* Oxidos neutros ou indiferentes.
* Oxidos salinos, mistos, compostos ou duplos.
* Peroxidos (03 7).
¢ Superoxidos, hiperoxidos ou polioxidos (O3 ).

Quanto a estrutura, os 6xidos podem ser:

» Oxidos iénicos.
¢ Oxidos covalentes.

Oxidos acidos

iDefini(;éio

Oxidos dcidos sdo aqueles em que o oxigénio estd ligado a um ndo-metal ou
metal de valéncia igual ou superior a IV.

Exemplos:
503, COZ, MHEO?, Cro_g.

Estes oxidos ao reagirem com a dgua [ormam dcidos.
De acordo com este conceito temos dois tipos de oxidos acidos ou anidridos: sim-
ples e mistos ou duplos.

Propriedades
Oxidos acidos simples: sao 0s que, ao reagirem com a agua, 56 [ormam um 4cido.

SOZ + Hzo —l- HlS()g
Mn207 + I]__)_O —_— ) HM”O4

Oxidos acidos mistos ou duplos: sdo os que, ao reagirem com a agua, formam dois
acidos.
2 (L0, + HyO ——— HQLO, + HCLO;
2 NO, + H,0 —— HNO, + HNO;

A nomenclatura destes 6xidos acidos duplos especiflica os acidos que sao produzi-
dos na reaccao com a agua:

CLO, — oxidos acidos ou anidrido cloroso-clorico
CLO5 — 6xidos dcidos ou anidrido clérico-perclorico
NO, — 6xidos acidos ou anidrido nitroso-nitrico
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Os 6xidos acidos ao reagirem com a dgua formam dcidos. Consequentemente apres==
tarao algumas propriedades destes. Assim, reagem com as bases formando sal e dgua:
Oxidos dcidos + bases — sal + dgua
CO, + Ca(OH); — CaCO; + H,0
SO5 + 2NaOH  —— Na,50; + H,;O
N,O3 + 2KOH  —— 2 KNO, + H,0
P205 3 Bd(OH))_ —_— B33(PO4)2 +3 HZO
Reagem ainda com os oxidos basicos formando sal:
Oxidos acidos + oxidos basicos —= sal
SO, + MgO —— MgSO,
SO; + KO — K504
CO; + Ca0 —— CaCO;
P,0s + 3 Na,O — 2 Na3POy,
Os 6xidos acidos sdo sempre covalentes.

Oxidos basicos

Definigao
Oxidos bsicos sdo aqueles em que o oxigénio estd ligado a um metal do I e IT
Grupo A e formam ligacao ionica.

Exemplos:
NaZO, CaO.

Propriedades
Estes oxidos ao reagirem com a agua formam bases:

Oxidos basicos + agua —— bases
MgO + H,0 —» Mg(OH),
Ca0O + H,0 —— Ca(OH),
K,0 + H,0 —» 2KOH
Na,O + H,0 —» 2 NaOH
Devido ao facto de reagirem com a agua, formando bases, os 6xidos bdsicos apresen-
tam algumas propriedades das bases. Assim, reagem com 0s dcidos formando sal e dgua:

Oxidos basicos + dcidos — sal + dgua
Na,O + 2 HOL ——» 2 NaCt + H,0

Ca0 + H,S0, —— CaS04 + H,0

CaO+ 2 HNO; ——» Ca(NO;3); + Hy0
Na,O + H,0 —— 2 NaOH

3 MgO + 2 H;PO, ——> Mgz(PO,); + 3 H,0

Nota: Esta reaccio com H,O acontece, facilmente, apenas com oxidos dos metais do
[ eIl grupo A.

Os o6xidos basicos sio i6nicos, sendo assim, quanto mais electropositivo for o ele-
mento combinado ao oxigénio, maior serd o cardcter ionico da ligacdo e, portanto.
mais bésico serd o 6xido. O Na,O é mais ionico que o AL,O5 e terd maior cardcter basico
que este.




Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos Bases € Sais

Oxidos anféteros

Definicdo ~(
Oxidos anfoteros sao aqueles que possuem oxigenio ligado a semi-metais e ’
metais de transicdo (centro da Tabela Periddica). |
Exemplos:
Semi-metais Metais
szO}, ASQO}. f'\aﬂgo_g, ZIIO, CTJO}
Sh,0s5, As,05. PbO, PbO,, SnO, Sn0O,.
Propriedades

Dizem-se anfoteros porque reagem como acidos perante uma base forte, e reagem
como bases perante um 4cido forte.

Exemplos:

ZnQ + 2 HCE — ZnC{, + H,0

Zno #+ 2D0H  —— Na,Zn0O, + H,0

805 2 H50 i AL (SO4); + 3 H,0

AO3 + 2 NaOH —— 2 NaALO, + H,0

Os oxidos anloteros, nos quais 0 nox do metal ¢ baixo, apresentam predominante-
mente caracter bdsico, enquanto aqueles em que o nox do metal ¢ alto apresentam pre-
dominantemente cardcter dcido.

Oxidos indiferentes

Definicao
Oxidos indiferentes sao aqueles que nao apresentam propriedades de oxidos dci-
dos nem de oxidos bdsicos.

Nao reagem com dcido e agua. Sao neutros.

Exemplos:
CO, NO, N,0.

Oxidos mistos ou duplos (6xidos salinos)

Definigdo
Oxidos mistos ou duplos (6xidos salinos) sao aqueles em que o oxigénio estd
ligado ao mesmo metal com electrovaléncias diferentes numa proporcao fixa de 3:4.

Nestes casos, quando se trata de 6xidos metalicos, o 6xido correspondente a valén-
<1a mais baixa tem em geral cardcter basico mais acentuado do que o outro. Pode acon-
«ecer que os dois oxidos se combinem entre si ¢ o resultado desta combinagio é
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também um 6xido. Assim, o PbO, pode-se combinar com o PbO formando Pb;0.
(tetroxido de chumbo). Este tipo de 6xido é chamado de oxido salino, misto, composto

ou duplo.
Exemplos:
Oxido de ferro (11, I1I) ou 6xido salino de ferro. Fe;04
FeO + F€203 —_— Fe_:,O4 FeO F6203
Oxido de chumbo (11, IV) ou éxido salino de chumbo. }b(h\
Propriedades

Estes 6xidos reagem com dcidos formando sais e agua.

F€3O4 + 4 HzS()_; —_— Fez(S(}4)3 = FE.SO_/[, + 4 Hzo

Peroxidos (03)

Definicao
Peroxidos (037) sao oxidos onde o grupo perdxido se encontra ligado aos
metais alcalinos e alcalino-terrosos.

Alguns oxidos tém, aparentemente, mais oxigénio do que ¢ admissivel pela valéncia
do outro elemento. Todos os 6xidos que aparentam ter excesso de oxigénio em relacdo
a valencia do outro elemento chamam-se peroxidos.

Explica-se 0 aparente excesso de oxigénio nos peroxidos pela combinacao dos dto-
mos de oxigénio e entre si, isto é, pela ligacao simples (O — O).

De modo que cada oxigénio fica com apenas uma das suas valéncias para se combinar
com o outro elemento. Na pratica, tudo se passa como se 0 oxigénio tivesse nox igual a —1.

Propriedades
Todos os 6xidos que reagem com acidos diluidos produzindo sal e agua oxigenada
sao peroxidos.
Reacciao com dcidos formando sal e H,0;:
N.azoz + 2HC, —— 2 Nall + Hzol
BaOE + H_)_SO.gr . BaSO4 i HZOZ

Reacc¢io com dgua formando base e H,O:

Nazoz = 2 Hzo —_ 2 NaQOH + HZOE
Ca0, + 2 H,0 — Ca(OH), + H,0,
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Superoéxidos ou poliéxidos (03)

Definigao
Superoxidos ou polioxidos sao oxidos onde o grupo polioxido se encontra ligado
aos metais alcalino ou alcalino-terrosos.

Os superéxidos ou polioxidos sdo uma variedade dos peroxidos e sdo identificaveis
pela formula onde o oxigénio se comporta como tendo nox igual a—1/2.

Propriedades
Reagem com os acidos diluidos produzindo sal, dgua oxigenada e oxigénio:
2Na0; + 2HO — 2 NaCt + H,0, + O,
Ba(0,), + H,S04 —— BaSO, + H,0, + O,
Reagem com a dgua formando hidroxido, dgua oxigenada e oxigénio:
2KO, +2H,0 ——— 2KOH + H,0, + O,
Ca(0,); + 2 H,0 —— Ca(OH), + H,0, + 0O,

Oxidos iénicos

Definicao
Oxidos ionicos sdo aqueles em que predomina a ligacao ionica entre o oxigénio

e 0 elemento, isto é, em que a diferenca de electronegatividade entre os elementos é
igual ou superiora 1,7.

Exemplos:
BaO —— as electronegatividades sio Ba = 0,9 ¢ O = 3 5.
Portanto, o BaO ¢ um oxido iénico.

Outros exemplos sao: Na,0, Ca0, Af,Os, Na,0,, Ca0,, etc.
Pertencem ao grupo dos oxidos i6nicos os seguintes tipos de oxidos:

1 — basicos 4 — peroxidos
2 —anfoteros 5 — superoxidos
3 —salinos

Propriedades

Os oxidos i6nicos sao solidos de elevado ponto de fusio, reagem fortemente com a
4gua e com os 4cidos. Sdo todos de metais, apesar de existirem oxidos de metais que
nao sao ionicos.

Oxidos covalentes ou moleculares

Definicao
Oxidos covalentes ou moleculares sio oxidos em que predomina a ligacao

covalente entre o oxigeénio e o elemento, isto ¢, a diferenca entre as electronegativi-
dades dos componentes ¢ diferente de zero e menor que 1,7.
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Exemplos:

CO — As electronegatividades sio C =2,5e¢ O = 3,5,

Portanto, o CO é um oxido covalente.

Outros exemplos sdo: CO,, H,0, CL,0, N,05, Hy0,, ete.

Os 6xidos covalentes sao todos de metais (ndo-metais) ou de semi-metais. Perten- l
cem ao grupo de oxidos covalentes os seguintes tipos de oxidos:

1 —acidos 2 — neutros 3 — anfoteros

Propriedades

Os oxidos covalentes de baixo peso molecular sdo gasosos, os de peso molecular médio
sao liquidos e os de peso molecular elevado sao solidos.

Nota:

1. Entre esses dois grupos extremos surgem o6xidos que apresentam caracter ionico e ‘
molecular equivalente.

Exemplos:
Zn0, Fe,O3, SnO; PbO.
2. Os 6xidos pouco ionicos praticamente nao reagem com a dgua, sendo insoluveis nela.
3. Quando um elemento apresenta muitos oxidos, ¢ considerado ionico aquele em
que o metal esta com a maior valéncia.
Exemplos:

MnO - 6xido de manganés 11; Mn,05 — oxido de manganés [11; MnO, — oxido de
manganés VII é i6nico. Os demais apresentam cardcter ionico e molecular equivalente.

Nomenclatura

Oxidos dos metais com uma s6 valéncia

Para os elementos de nox constlante, forma-se o nome dos 6xidos usando a palavrz
«6xido», seguida da preposicao «de» e do nome do elemento que se combinou com ¢
oxigénio:

e e e

CaO - oxido de calcio
BaO — oxido de bario

B,0; — oxido de bhoro
AL, O — oxido de aluminio

' Com mais de uma valéncia

Vs

Ha metais que possuem mais de uma valéncia e por consequéncia mais de um
oxido. Sio substancias completamente diferentes que sio formadas de maneiras dife-
rentes. Portanto, um s6 nome nao basta.

Se o nox for variavel ha necessidade de indicar esta variacio. Isto é feito de dois modos:

LR
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L. pelos sufixos oso ou ico empregues no elemento que se combinou com oxigénio,
reservando-se o primeiro ao nox menor e o segundo a0 nox maior:

FeO - oxido ferroso Cu,0 — oxido cuproso
Fe,0; — oxido ferrico CuO - éxido cuprico

2. Pela palavra «oxido», seguida da preposicio «de», do nome do elemento que se com-
binou com o oxigénio e do algarismo romano indicativo do nimero de oxidacio do mesmo:

FeO — oxido de ferro (1I) Cu,0 - oxido de cobre (1)
Fe,05 — oxido de ferro (I1I) CuQ - oxido de cobre (11)

Segundo as regras estabelecidas pela IUPAC, neste caso aplicamos o chamado sistema
de stock que consiste simplesmente em por a valéncia do metal em algarismo romano,
entre parénteses, depois do nome:

5n0O - oxido de estanho (1I)
Sn0, — oxido de estanho (IV)

Salino — esta palavra ¢ reservada para designar os 6xidos salinos, também chamados
de mistos ou compostos. A nomenclatura é feita do seguinte modo: a palavra «oxido», seguida
de «salino», da preposicao «de» e do nome do elemento que se combinou com o oxigénio:

Fe;04 — oxido salino de lerro
Pb;0. — 6xido salino de chumbo

Oxidos dos niao-metais
O sistema de nomenclatura de compostos de ndo-metais entre si, utiliza os conheci-

dos prefixos gregos para indicar o n.° de dtomos de cada elemento presente na molécula,
(ue sao:

1-Mone 2-Di 3-Tn 4 — Tetra 5 — Penta 6—Hexa 7-— Hepta, etc.

Muitos oxidos apresentam-se no estado gasoso. Para formar o nome de tais oxidos,
usa-se a palavra gés, seguida do nome do elemento que esta em combinacio com o0 oxi-
génio, com a terminagao 0so ou ico, de acordo com o seu niumero de oxidacio:

50, — gas sulluroso
N,O3 — gds nitroso
N,Os5 — gds nitrico

Anidrido — o termo anidrido é sinénimo de 6xido cido. Portanto, podemos formar
0 nome de um 6xido dcido usando a palavra anidrido, seguida do nome do elemento
que estd em combinagdo com o oxigénio, com a terminacio oso ou ico, de acordo com
0 seu numero de oxidacao:

CO, — anidrido carbénico
SO; — anidrido sulfuroso
SO5 — anidrido sulltrico
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Perdxidos

O nome ¢é formado pela palavra «peroxido», seguida da preposicao «de» e do nome
do elemento que se combinou com o oxigenio:
H,0, — peroxido de hidrogénio
Na,O, — peroxido de sédio
Ba0, — peroxido de bdrio

Superoxidos
O nome ¢é formado pela palavra «superoxido», seguida da preposicao «de» e do
nome do elemento que se combinou com o oxigenio:
KO, — superoxido de potdssio
Ba(0O,), — superoxido de bario
Ca(0,), — superoxido de calcio

Nota: Existem 6xidos que tém nomes particulares. 530 conhecidos por determinado
nome que nio segue nenhuma regra de nomenclatura.
N,O — 6xido nitroso ou gas hilariante
710 — 6xido de zinco, branco de zinco ou 1a filosofica
CaO - 6xido de calcio ou cal viva
H,O — monoxido de hidrogénio ou dgua
H,0, — peroxido de hidrogénio ou agua oxigenada
PbO — monoxido de chumbo, litargirio ou massicote
Ph;0, — 0xido salino de chumbo ou minio

Métodos de obtencao

Reaccdo de um elemento quimico com oxigénio

4K +0, —=2K,0 S+ 0; — 50,
2Ba + 0, — 2Ba0 C + 0, — CO;
Decomposicao

Decomposicdo de sais oxigenados
CaCOs (s) — Cal (s) + CO, (g)
ZnCO; (s) — Zn0 (s) + CO, (g)

Decomposicao de bases
Ca(OH), (aq) — Ca0 (s) + CO, (g)
Zn(OH), (aq) — ZnO (s) + CO, (g)

Decomposicao de acidos oxigenados
2 H3P0‘|. (aq) —_— P205 (S) A+ Hz() (/E)
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Combustio de compostos

CH, (g) +2 0, (g —— CO, (g) + 2 H,O (1)
2 H,S (aq) +3 0, (g) — 250, (g) + 2 H,0 ()

Reducgdo de 6xidos superiores

Podemos ter dois oxidos de um mesmo elemento com diferenca no teor de oxigénio.

+4 +2
CO, +C—— 2CO

oxido oxido
superior inferior
+3 +2
Fe; O3 + C ——»FeO + CO
6xido superior oxido inferior

Extraccao de jazidas naturais

E muito grande o nimero de ¢xidos existentes em jazidas naturais, podem ser
extraidos da jazida por um processo de purificacio.

Exemplos:
Si0, - quartzo MnO, — pirolusite
Fe,0; — hematite SnO, — cassiterite
Fe;04— magnetite Al,O5 - corindon

Oxidacao de um 6xido inferior
Eo processo inverso do anterior, ou seja, a transformacdo de um 6xido inferior em

oxido superior, por meio de oxigénio.

+4 +6
SOZ + O-z —_— S()3
oxido inferior oxido superior

Acidos

Definigawo

Um acido, no final do século XIX e segundo o sueco Svante August Arrhenius,
passou a ser definido como uma substancia que, em solucdo aquosa, liberta ides
H* como unico tipo de catido.

Para o acido cloridrico, Arrhenius fornecia a seguinte equacio de dissociacao:
HCZ (aq) —— H™ (aq) + CL™ (aq)

Formula geral

Estes obedecem a seguinte férmula: | H,A

onde:
n — numero de atomos de H
A —radical acido com valéncia n
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Radical dcido (negativo) ou aniao
Com auxilio da tabela abaixo (tabela de anides), torna-se [acil escrever as formulas
dos dcidos mais usuais. Basta lembrar a formula geral de um 4cido inorganico

Anides Anioes
Carga Formula Nome Carga Férmula Home
S ulfuret
B fluoreto — Sl
- SO; sulfato
ct cloreto 503 Siliito
Br > brometo -2 COF carbonato
{57 iodeto CrO3 cromato
clo; tlorato CrRoy dicromato
= MnO3~ t
Cclo, clorito n3 i hro ol o
- - — PO; fosfato
7 cto hipoclorito AsO2~ arseniato
NO; nitrato ASO% 7 arsenito
NO; nitrito =3 ShO; antimonito
CN~™ cianeto Sh 03 = antimonito
OCN™ cianato BO.'3 = bEnio
Fe(CN )3 ferricianeto
SCN™ tiocianato e 73
il SiO; silicato
MnOy4 permanganato Fe(CN) g_ ferrocianeto
Nomenclatura

Uma regra pratica referente 2 nomenclatura dos acidos ¢é:

Terminacao do anidao Terminacao do acido

-ato -ico
-eto -idrico
-ito -080
Exemplos:
1.0 CLO; <——s HCLO; 2° I «— HU

anizo clorato 4cido clorico anido cloreto dcido cloridrico

4° SO} «—» H,S0,

acido sullurico

3° O, =—s HCO,

anizo clorito  4cido cloroso aniao sulfato

100

(211

I



Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Existem somente dois tipos de dcidos: 0s que nao contém oxigénio (hidracidos), e
0s que contém oxigénio, (dcidos oxigenados ou oxidcidos).

Nomenclatura dos hidracidos

Emprega-se a palavra acido seguida do nome do elemento ou radical electronegativo
com a terminacio -idrico.

Exemplos:
HF — acido fluoridrico
H,S — acido sulfidrico
H,Se — 4cido selenidrico
H;Fe(CN), — dcido ferricianidrico
H,Fe(CN)g — dcido ferrocianidrico

Nomenclatura dos oxiacidos

Emprega-se a palavra dcido seguida do nome do dtomo central e completa-se com a
terminacao -ico ou -o0so.

O 4dcido recebera a terminacdo -ico quando o nimero de oxidacdo (nox) do dtomo
central for maximo.

Exemplos:

H,S0O, — dcido sulfarico
HNO; — acido nitrico
HCLO; — dcido clorico
H,CrO,4 — dcido cromico

Quando o elemento central [or halogéneo receberd também a terminacéo -ico, o que
apresentar nox igual a +5.
Exemplo:

HCEO; — acido clorico

Quando o elemento central for manganés recebera também a terminacéo -ico, o que
apresentar nox igual a +6.
Exemplo:

H,;MnO, — dcido manganico

O dcido recebera a terminacdo -0so quando o dtomo central apresentar nimero de
oxidacio com duas unidades a menos do que o terminado em -ico.
Exemplos:

1,505 — dcido sulfuroso
HNO; — dcido nitroso
H;PO; — dcido losforoso
HCLO, — dcido cloroso
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UNIDADE DIDACTICA 5

Os prefixos hipo e per

Hipo significa abaixo, e per significa acima
* Quando o 4tomo central estiver com o nox menor que -0so, serd acrescentado o pre-
fixo hipo.

Exemplos:

HIO; — acido iodoso H;PO; — 4dcido fosforoso

HIO - 4cido hipoiodoso H3PO, — acido hipofosforoso
« Quando o atomo central estiver com o nox maior que o -ico, sera acrescentado o pre-
fixo per
Exemplos:

H;BO; — dcido bérico (nox do B = +3)
H,S0, — 4dcido sullirico (nox do S = +6)
HBO; — 4cido perbérico (nox do B = +5)
H,SO5 — dcido persullurico (nox do S = +7)
« Nos 4cidos do cloro, iodo e manganés, quando o nox for +7 empregamos o prefixo per

Exemplos:

HCLO, — dcido clérico (nox do CL = +5)
H,MnQO, — dcido manganico (nox do Mn = +6)
HCLO, — 4cido perclérico (nox do CL = +7)
HMnO, — 4cido permanganico (nox do Mn = +7)

O prefixo peroxi
Usa-se para os acidos que tém grupo peroxi (— O — O -). Sao derivados do peroxido
de hidrogénio (H,0,). Estes dcidos, por hidrélise, fornecem dgua oxigenada.

Exemplo: T

: (@]
H3POs — dcido peroxifoslorico [pe—

e iy ;
H—O0—P0—0;-H

Q
Prefixos orto, meta e piro
Estes prefixos referem-se a um maior ou menor grau de hidratacao de um dcido.
O acido que pode sofrer desidratacao serve de padrio e ¢ precedido do prefixo orto.
Muitas vezes, no entanto, tal prefixo nao ¢ utilizado, subentendendo-se que o acido
sem prefixo é o orto.

Exemplos:

H;ShO, — dcido ortoantimonico ou dcido antimonico
H;SbO, — H,O0 —— H,5b,05 — dcido metoantiménico
| 2 H;ShO, — H,0 — H,Sb,0; —dcido piroantiménico
Prefixo tio
Este prefixo ¢ usado para os dcidos resultantes da substituicao de oxigénio por enxofre.
Exemplos:
H,504 — H,5,0; —dcido tiossulfiirico
HOCN —— HSCN -dcido tiocianico
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Quimica Inorgénica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Classificacao

A classificacao dos acidos pode ser feita de acordo com vdrios critérios.

1. Quanto a presenca ou auséncia de oxigénio na molécula:

* dcidos oxigenados ou oxidcidos: HCNO, H,SO,, HsIO,, HNO;.
* 4cidos nao-oxigenados ou hidracidos: H,S, HI, HCN, HCL.

2. Quanto a presenca ou auséncia de carbono na molécula:
* dcidos inorganicos sem carbono: HCL, HNO;, HyPO., H,SiFs.
* dcidos organicos com carbono: CH;COOH, H,C,0.,.

Excepcdo: existem dcidos como HCN, H,CO5, HOCN que, apesar de possuirem car-
bono na molécula, sao estudados na (quimica mineral ou inorganica.

3. Quanto ao ntmero de hidrogénios ionizaveis (substituiveis) na molécula:

(Nos hidracidos, os atomos de H sdo normalmente substituiveis por metais, por
exemplo o HCL pode trasformar-se em NaCZ Nos oxiacidos, os hidrogénios ionizdveis
(substituiveis) sao geralmente os que se ligam directamente aos dtomos de Q).

e monoacidos, dcidos monobdsicos ou dcidos monoproténicos: HCL, HBr, HCN, HI,
HE HNO;, HyPO,.

Nota: No dcido hipolosforoso, H3PO,, 56 um dos trés dtomos de hidrogénio é subs-
tituivel, por isso, é considerado um monoacido.

e biacidos, acidos dibdsicos ou acidos diproténicos: H,SO,, H,S, H3PO5.

Nota: No dcido fosforoso, HyPOs, s6 dois dos trés dtomos de hidrogénio sao substi-
tuiveis. Por isso, é considerado um diacido.

* tridcidos, acidos tribasicos ou dcidos triproténicos: HyPO,, HyAsO., H;Fe(CN),.
* tetracidos, dcidos tetrabasicos ou dcidos tetraprotonicos: HySi0,, H4Fe(CN)q.

4. Quanto ao numero de elementos diferentes na molécula:
e bindrios: HCZ, H,S, HBr, HE HI.
® ferndarios: HCN? H\]C).Z HNO3 I"].ESO% HJSO,:],, HgPO;F
* quaternarios: HCNO, HSCN, H3Fe(CN)g, H,Fe(CN)j.

5. Quanto a0 desprendimento de vapores a temperatura ambiente:
* acidos fixos: 0s que nao desprendem vapores a temperatura ambiente: H,SO.,, HyPO,.
* acidos volateis: os que desprendem vapores a temperatura ambiente: HBr, HCL,
HNO,.

6. Quanto ao grau de dissociacao ionica (a):
* Todo o 4cido em solugao dissocia-se num catido (o iao hidrogénio H*) e num aniio
(o restante da molécula).
* Quando esta dissociacao ocorre em larga escala, o dacido € considerado forte e
quando € pequena o acido € fraco. Quando se situar na [aixa intermedidria. o dcido
serd médio ou semiforte.
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UNIDADE DIDACTICA 5

Para esta classificacio serve de base a ionizacao do acido em solucio 0,1 N e a 25 °C.
Quando se dissocia mais de 50%, o acido sera forte: se se dissocia de 5 a 50%, serd médio
ou semiforte e se se dissocia menos de 5%, sera fraco.

Exemplos: z
Fortes Médios Fracos
HALO, 97% H,505 30% H,CO;  0,18%
HI 95% H;PO, 27% H,S 0,15%
HBr  93% HF  85% H;BO;  0,075%
HCL 92% HCN 0,008%
H,50; 61%

Nos oxidcidos podemos deduzir a categoria do dcido subtraindo o nimero de ato-
mos de hidrogénio do numero de atomos de oxigénio. A categoria do acido depende da
diferenca obtida:

Exemplos:
HCLO, 4—1=3 dcido muito forte
H,50, 4 —-2=2 acido forte
H;PO, 4-3=1 dcido médio ou semiforte
H3BO; 3~ 3=10 acido fraco
H-0 1 —2=—-1 4cido [raco

Série de reactividade dos elementos

@@ G- Q*@*@f
*@@@0»@*&.

(]
@'@‘@’@‘.’.‘5
(o))

Fig. 5.1 Série de reactividade.

Ionizag¢ao por etapas

Os 4cidos polipréticos sdo aqueles que podem ceder mais do que um protao dz
molécula, mas esses ioes H nio sdo cedidos com a mesma facilidade; o 1.° protdo sa:
com mais [acilidade que o 2.°, ¢ este que 0 3.°, ¢ assim por diante. O H™ é retirado por
elapas:
Exemplo:

1.2 lonizacdo H,S (aq) — H' (aq) + HS™ (aq)

2.2 Tonizacio HS™ (aq) — H' (aq) + §* (aq)

Equacao final H,S (aq) — 2 H* (aq) + $* (aq)
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Quimica Inorgédnica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Propriedades fisicas

* Sao soltiveis em H,0.

* Sado electrolitos.

* Tém sabor azedo.

* Numa electrolise liberta-se sempre no catodo ides H* .

* Accédo sobre os indicadores: os dcidos modilicam a cor de determinadas substancias,
chamadas indicadores. Tais substancias adquirem coloracao diferente conforme se

encontrem numa solug¢do dcida ou numa solucao basica. Os indicadores mais utilizados
$d0 0s seguintes:

Indicador Meio dcido Meio basico
Azul de Tornassol Vermelho Azul
Fenolftaleina Incolor Vermelho
Alaranjado de metilo Vermelho Amarelo

Propriedades quimicas

Reacg¢ao com bases
Acido + Base —— Sal + Agua
2HCL + Ca(OH); — CaCi, + H,0
H,SO4 + 2 NaOH —— Na,SO, + 2 H,0

Reaccao com metal
Acido + Metal —— Sal + Hidrogénio

H,504 + Fe ——— FeSO, + H,
HC{ + Zl'] —_— Zﬂcll + Hz
Reacc¢do com sal
Acido + Sal —— Acido + Sal
* O sal formado deve ser insoluvel
HCL + AgNO; —» AgCL + HNO;
H,504 + BaCl; ——» BaSO, + 2 HCA
* O dcido reagente deve ser fixo e o formado deve ser volatil
HESCL]_ I AgNO_:J —— Ag2504 i HNC)@
H3PO, + 3 NaC{ —» Na,PO, + 3 HCZ
» Acido lorte + Sal ——= Sal + Acido fraco
2HCL + Nay§  —— 2 NaCl + H,$
HZSO._} + NQ.}SOB —— N3250+ + 1125()3

Reaccao com oxido

Os 4cidos apresentam a propriedade de reagirem com 6xidos: basicos, anféteros,
peréxidos e superoxidos.

Na,0 + 2 HO{ ——» 2 NaCt + H,0
;.Y.-__)
oxido bdsico
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UNIDADE DIDACTICA 5

ZnO + 2 HOl —— ZnCe, + H,O

;Y_a—,
6xido anfotero

Na,O; + 2 HCL — 2 NaC{ + H,0,
%_——J
peroxido

CaO4 + 2 HCJE e CaCf.z = 1"1202 I OZ

%(_n’
superéxido

Métodos de obtencao

Os processos existentes para produzir os dcidos sdo muitos.
Estudaremos apenas os principais:

1.2 Método sintético.

2.° Combinacio de 6xido dcido com dgua.

3.° Reaccdo de um sal com um acido.

Método sintético

Basta combinar directamente hidrogénio com determinados ndo-metais como cloro,
bromo, iodo, enxofre. Dessa combinacao obtém-se os hidretos correspondentes. Esses
hidretos sao gases, e, quando recebidos em agua, [ornecem-nos o dcido.

H, + Cl; — 2 HUL H, + 1, —— 2 HI
H, + Bry —— 2 HBr H, +S ——= H5S

Combinacao de 6xido acido com agua
E suficiente colocar um 6xido dcido em dgua, conforme jd se aprendeu anteriormente.
SOZ - Hzo —— HESOLJ,
503 + Hzo e HzSO.q.
COZ == HzO —_— H2C03

Reaccdo de um sal com um acido
Esta reaccdo j4 foi estudada nas propriedades quimicas dos acidos.

Assim, para obter, por exemplo, o dcido cloridrico, temos:

NaC{ + H,S0, — NaHSO, + HCL

Cloreto  Acido Hidrogeno-  Acido
de sodio sullurico -sulfato  cloridrico
de sadio

Lembre-se que esla reaccdo € possivel porque o HCL formado € volatil e o reagente
H}SO;} é ﬁXO.
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Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Classificacdo
Quanto a presenca de carbono

Acidos inorganicos

Sdo todos aqueles que ndo contém o elemento «C», com a excepedo do dcido carbo-
nico (H,COs5), dcido cianidrico (HCN), e alguns menos importantes.
Acidos organicos

530 todos os dcidos que contém o elemento «Cx, excepto H,CO5; e HCN.

Quanto a presenca de oxigénio
Oxiacidos: contém oxigénio na molécula.
Exemplo:
H,SO,
Hidracidos: nao contém oxigénio na molécula.

Exemplo:
H,S
Quanto ao numero de ides H' que a molécula do acido pode
ceder na ionizacao
Acido monoprético
Pode ceder H.
Exemplo:
HNO; (aq) ——» H* (aq) + NO3 (aq)
Acido diprotico
Pode ceder 2 H™.
Exemplo:
H,50, (aq) ——— 2 H" (aq) + SO.%_ (aq)
Acido triprético
Pode ceder 3H".
Exemplo: _
H3PO4 (ag) —————> 3 H" (aq) + POi (aq)
Aos acidos que podem ceder mais do que 1 H* chamam-se acidos polipréticos.
Quanto a temperatura de ebulicdo

Acidos fixos
Sao solidos ou liquidos ndo voldteis 2 temperatura ambiente, e normalmente tém
maior peso molecular.

Acidos voldteis
Sao gases ou liquidos voldteis 4 temperatura ambiente.
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Quanto ao grau de ionizacao
avariade 0—1,is10é, 0 =a =1
0% = a = 100%
n.° de moléculas ionizadas 1

a = T N = Shf-— T
n.° de moléculas inicialmente dissolvidas ng

Acidos fortes

lonizam-se quase completamente em H,O.
a = 50%

Acidos semifortes

O grau de ionizagao varia entre: 5% < o < 50%.

Acidos fracos

lonizam-se parcialmente.

Acidos mais importantes
Acido sulfirico (H,SO,)

Este dcido ¢ a substancia quimica de maior aplicabilidade na industria.

Propriedades fisicas

¢ Liquido incolor e oleoso.

e Soluvel em dgua.

* Corrosivo.

» Ponto de ebulicio de 338 °C.

Obtencao industrial

O dcido sulfirico ¢ produzido industrialmente pelo processo de contacto, segundeo
as etapas:

1.* Combustao do enxofre ou saturacao da pirite:
S + 02 _— 502
FCSZ + 11 Oz — ) F€203 + 8 SO_}_
2.* Oxidacdo do dioxido de enxolfre: V,0,/ Pt
280y +@; — ™ 280,

3.% Dissolucao do triéxido de enxofre em acido sulfurico:
. 5O5 + H,504 — H,S5,0; (dcido sulftirico fumegante)
4.* Dissolucao do H,5,0; em agua:
H,S,0; + H;O ——— 2 H,S0,
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Quimica Inorgénica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Propriedades quimicas

Este dcido é muito reactivo.
Pode reagir como oxidante, quando concentrado e quente, formando sal, dgua e
dioxido de enxofre. De entre vérias reaccdes, cila-se:

1.* Pode reagir com metais pouco activos:

Cll £ ZH80 ——u CuSO4 + 2 H,0 + SO,

2.% Pode reagir com metais mais reactivos que o hidrogénio, libertando gas hidrogénio:

Zn + H;50; ——» CuSOy + M, 1

3.% Pode reagir com nao-metais:

Os acidos apresentam a propriedade de reagirem com sais, desde que formem:
acido volatil, sal insoluvel, acido fraco.

Conhecemos as condicoes para que ocorra a reaccao de um dcido com um sal.

K
H|A + C[X ——CcA + HX
M - /ﬁ
acido sal sal acido

Fig. 5.2 Reaccao quimica de um 4cido com um sal.

As condicdes sio:

L. O dcido formado deve ser volatil e o dcido reagente deve ser fixo.

H2504 + NaCE —_— NaHSO_} —+ HC:IE
S — e
dcido [ixo acido fixo

]

. O sal formado deve ser insoluvel.

H2504 + Ca(:ﬁl —_— CaSO4 T HC{E
e e b= & SRS

soluvel  insoluvel insoluvel soluvel

(W]

- O éacido formado deve ser mais fraco que o 4dcido reagente.

H,SO,4 + 2 NaCN ——» Na,SO, + 2 HCN
—_— o PR
acido forte acido fraco
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e

Acido nitrico (HNOj)

Este dcido também se usa em boa escala na industria.

Os metalurgicos empregam o acido nitrico na relinacao de metais nobres e preciosos
e como agente de gravacdao. Os operadores com aco usam-no na preparacao do aco,
para remocao de crostas em aco inoxidavel e para gravacdo. A industria de impressao
usa-o como agente de gravacao em litografia e fotogravura.

As industrias de ouro, tintas e vernizes, corantes e plasticos dependem do acido
nitrico devido a nitracio.

A industria téxtil utiliza a nitracdo na produc¢io de rayon, bem como na fabricacdo
de nylon.

O dcido nitrico tem aplicacao na industria de borracha, como reagente de borracha
sintética e como solvente para borracha composta e vulcanizada.

Os distribuidores de produtos quimicos embalam o dcido nitrico em embalagens
menores para o uso em laboratorios e manufacturadores de produtos organicos especiais.

Os fotografos dependem do dcido nitrico devido aos filmes de nitrocelulose.

Na industria farmacéutica, o dcido nitrico é usado na composicdo de medicamentos

e lambém para destrui-los.

Propriedades fisicas

* Liquido incolor, mas quando em contacto com a luz adquire a cor vermelha.

e Toxico e corrosivo — muito corrosivo para a pele, olhos, aparelho digestivo e trato
respiratorio. Os fumos e os vapores do dcido nitrico podem constituir-se de uma
mistura de varios 6xidos de nitrogénio, dependendo da sua reaccdo com outros mate-
riais (metais) ou compostos organicos. Os oxidos de nitrogénio produzidos por essas
reacoes quimicas, particularmente o diéxido de nitrogénio (NO,) quando aspirado

em maiores concentracoes, causam dificuldade respiratoria, edema agudo do pulmao.

perda de consciéncia e morte.
e Muito soluvel em dgua.
¢ Ponto de ebulicao de 83 °C.

Obtencao industrial

Este acido é produzido industrialmente, segundo as etapas:
1.? Sintese de Haber — Bosch:
Cal.

N5 (g) + 3 H, (g) — 2 NH; (g)
e > J0eC s
Pressao alta

2.* Combustdo do amoniaco com platina como catalisador — processo de Ostwald:

4N, 4 50,50 Cu NG+ 51,0
Pt

3.* Combustao do mondxido de nitrogénio:

2NO + O3 —» 2NO,

4.7 Dissolucao do diéxido de nitrogénio em dgua:

3NO, + H,0 — 2 HNO; + NO
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Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Propriedades quimicas

De entre varias reaccoes podemos destacar a reaccdo deste acido como:
e Acido forte.
» Agente oxidante.

» Agente de nitracao.

Como 4cido forte, o acido nitrico reage com os produtos alcalinos, os oxidos e as
substancias bdsicas, formando sais. Um destes, o nitrato de amoénio, junto com outras
solucoes de nitrogénio, feitas a partir do acido nitrico, é usado em larga escala na
industria de fertilizantes.

O dcido nitrico também esta gradualmente a substituir o dcido sulftrico na tecnolo-
gia dos fertilizantes de fosfato.

As reaccoes de oxidacao do dcido nitrico tornam possivel as suas aplicacdes mais
espectaculares. E um oxidante forte relativamente barato. Os materiais organicos sio
prontamente (as vezes violentamente) oxidados pelo dcido nitrico concentrado: usou-se
acido nitrico a 100% como oxidante com a anilina, o dlcool furfurilico e outros produ-
tos organicos e em combustivel para foguetes.

3 Cu + 8 HNO3 —— 3 Cu (NO3), + 2 NO + 4 H,0

As reaccoes de nitracdo incluem a nitracio comum (reaccoes com hidrocarbonetos)
e a esterificacao (reaccdo com dalcoois). Estas reaccoes do dcido nitrico com compostos
organicos possibilitam a producao de explosivos organicos como nitroglicerina, nitro-
celulose e fulminato de mercurio e corantes que cobrem todo o espectro de cores.

Captura de um protao e Ataque do carbonido ao nitrogénio
formacio do carboniio e saida de uma molécula de agua

H (\ H He i NO.
| | R I H,0 (2

<o =y
HC—C—H + H—{=NO; ——> M=~ + H— 0¥ NO, —— HyC— C—H
CH, e CH,

nitro-isopropano

Acido cloridrico (HCt)

O composto quimico dcido cloridrico é uma solucdo aquosa, altamente 4dcida, de
cloreto de hidrogénio (HCL). E extremamente corrosivo e deve ser manuseado apenas
com as devidas precaugoes. O acido cloridrico é normalmente utilizado como reagente
quimico, e ¢ um dos dcidos fortes que se ioniza completamente em solucio aquosa. O
acido cloridrico concentrado tem um pH menor do que 1. Uma solucdo aquosa de HCL
1 M tem pH = 0.
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Obtencao laboratorial

Pode ser preparado no laboratério por aquecimento de cloreto de sodio com dcido sul-
farico concentrado.

2 NaCt + H,50, —— Na,S0, + 2 HCL

Obtencao industrial
Industrialmente é obtido directamente a partir da reaccao entre gas hidrogénio e gas
cloro, a temperatura elevada.
Hy, + Cl, —— 2 HUL
Propriedades fisicas
e Liquido fumegante claro.
* Ligeiramente amarelado.
* Com odor pungente e irritante.
* Ponto de ebulicdo de 326,15 K (53 °C).
Propriedades quimicas
Pode reagir com varias substancias.
Seguem-se exemplos:
1. Reaccio de neutralizacio:
NaOH + HC? —— NaCl + H,0
2. Reaccao com metal:
25n + 2 HCL —— SnCl, + H,
3. Quando o sal formado for insoluvel:
HCL + AgNO; —— AgCl + HNO,
4. Reaccoes com oxidos:
Os dcidos reagem com os oxidos: bdsicos, anfoteros, peroxidos, superoxidos.
Na,O + 2 HCL — 2 NaCl + H,0
Zn0 + 2HCL —— 7nCL, + H,O
Na,O0, + 2 HCL —— 2 Nal{ + H,0,
CaO4 + 2 HCOL —— CaCl; + H,0, + O,

Aplicacoes:
E utilizado principalmente para:

e Limpeza e tratamento de metais ferrosos.

* Flotagdo e processamento de minérios.

* Acidificacao de pocos de petréleo.

* Regeneracao de resinas de troca ionica.

* Na construcao civil.

e Neutralizacao de efluentes.

e Fabricacdo de produtos para a industria de alimentos e farmacéutica.
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Quimica Inorganica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Estados fisicos

H,S50, Liquido oleoso incolor.

HNO;, Liquido volatil incolor.

H5PO, Sélido de cristais incolores,

HCLO, Liquido volatil incolor, ¢ o dcido mais forte. E a primeira substancia
instavel que tende a explodir.

HIO, Solido de cristais incolores.

HC!{, HE HBr, HI Sao gases.

HF Reage com o vidro, por isso ¢ guardado em recipientes de plastico ou de cera,

H,S Gas venenoso com cheiro a ovos podres.

HCN Liquido muito voldtil, muito venenoso, com cheiro a ameéndoa amarga.

CH;COOH Liquido incolor com forte cheiro a vinagre. O vinagre usado possui mais
ou menos 5% deste 4dcido.

H,G0, Sélido incolor. Encontra-se em algumas plantas como, por exemplo, na

planta de caju e na planta de anands.

Bases

[Definigﬁo

Bases ou hidroxidos, segundo Arrenhius, sdo substancias que ao dissolverem-se
em H,O dissociam-se num catiao metdlico e num iao hidroxido.

A [ormula geral das bases pode ser representada por:

X(OH),

onde:
X — qualquer catiao simples ou radical
(OH) — o grupo hidréxido (OH™)
Yy —avaléncia do catiao

Como vemos, a formula de uma base ¢ electricamente neutra.

Propriedades
Propriedades fisicas
* Solucao alcalina.

* Confere cor azul ao indicador azul de tornassol, vermelho 2 fenolftaleina e amarelo
ao alaranjado de metilo.

* Conduz a corrente eléctrica — electrélise: as bases ionicas podem conduzir a corrente
eléctrica quando fundidas, pois a fusao de um composto ionico destréi o reticulo e os
10es passam a movimentar-se.

* Uma solucéo concentrada de base ¢ escorregadia ao tlacto.
* Tem sabor idéntico ao do sabdo, tem sabor amargo, caustico, denominado sabor bdsico.
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« Dissociacio electrolitica: as bases dos metais alcalinos e alcalino-terrosos dissociam-se
em ides quando dissolvidos em dgua.

Exemplos:
NaQOH — Na™ + OH™
s Ba(OH); ——» Ba’™+ 2 0OH™

As bases dos outros metais dissociam-se fracamente, pois sao insoluveis em agua. Sao
bases fracas.

Propriedades quimicas
Reaccdo com acidos
e Base + Acido —» Sal + Agua (reacc@o de neutralizacao)
NaOH + HCZ — Nall + H,0
Reaccdo com oxidos
e Base + Oxidos acidos — Sal + Agua
2 NaOH + CO; —— Na,CO; + H,;0

e Base + Oxidos anfoteros — Sal + Agua > Base reage
2 KOH + ZnO — K;Zn0, + H,0

Reaccdo com sais
Esta reaccdo ¢ possivel desde que o sal formado seja pouco soluvel.
Ba(OH), + Na,S0; — BaSO, | + 2 NaOH

Esta reaccio ¢ possivel desde que a base formada seja insoluvel.
3 KOH + Bi(NO3); — 3 KNOj; + Bi(OH);{

Ocorre a reaccio se a base reagente for forte.
KOH + NH,Cf —» NaCl + NH,OH
Base forte Base fraca
Classificacao
De acordo com o numero de hidréxidos:
e Monobases ou bases monohidroxidadas.
Exemplos:
KOH, NaOH, NH,OH, LiOH.
 Dibases ou bases dihidroxidadas.
Exemplos:
Ca(OH),, Ba(OH),, Zn(OH),.
s Tribases ou bases trihidroxidadas.
Exemplos:
Bi(OH)s, Fe(OH)3, AL(OH)5.
e Tetrabases ou bases tetrahidroxidadas.
Exemplo:
Ti(OH)..
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De acordo com a ligacio quimica:
® [Onicas.
* Covalentes.
As bases ionicas sdo as dos metais alcalinos e alcalino-terrosos.

Exemplos:
LiOH, KOH, NaOH, Ca(OH),.
As bases covalentes sio as demais.

Exemplos:

Zn(OH),, Se(OH),, AL(OH);.

Nota: No hidroxido de amonio, NH,OH, nao existe predominancia de um tipo de
ligacdo quimica sobre o outro.

De acordo com o grau de dissociacio iénica:

Toda a base, em solucéo, divide-se num anidao (o iao hidréxido, OH ) e um catido
(o restante da molécula). Quando esta dissociacio é grande, a base é considerada forte,
€ quando € pequena, a base é considerada fraca.

Para esta classificacio usa-se a ionizacdo da base em solucao 0,1 N. Quando se dis-
socia mais de 50%, a base serd forte; quando se dissocia menos, sera fraca.

Fortes Fracas
KOH 919% Pb(OH), 9.8%
NaOH 90% NH,OH 1,.3%
Ca(OH), 90%
Ba(OH), 80%

Em geral podemos afirmar que as bases ionicas sio bases [ortes e que as demais sdo
bases [racas.
De acordo com a presenca de metais:
* Metdlicas: NaOH, Ca(OH),, Pb(OH)s, etc.
* Nao-metdlicas: NH,OH e aminas (bases orgdnicas).
De acordo com a solubilidade:
* Soldveis: sao soltveis as bases dos metais alcalinos, alcalino-terrosos e amonio. Sio
soltiveis as bases [ortes.
* [nsoluveis: as bases dos demais metais.
Bases anfoteras:
580 bases que perante um dcido, comportam-se como bases, e perante bases fortes,
comportam-se como dcidos.

Nomenclatura

Esta baseia-se no sistema de Stoch como nos oxidos dos metais.
Para designar uma base, usa-se a palavra «hidroxido», seguida da preposicdo «de» e
do nome do metal ou radical positivo.

Com metais monovalentes ou amonio

Exemplos:
NH4OH — hidroxido de amonio; Ca(OH), — hidroxido de cdlcio; KOH - hidréxido
de potdssio.
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Com metais polivalentes

Quando o elemento metdlico apresentar variacao de valéncia, para que se conserve a
exactiddao da denominacao, a nomenclatura serd [eita do seguinte modo: a palavra
«hidréxido» seguida da preposi¢ao «de», do nome do metal e do algarismo romano
que indique a valéncia do metal, ou entao, a palavra «hidroxido» seguida do nome do
metal com a terminacao -o0so ou -ico, de acordo com o numero de oxida¢ao do metal.

Exemplos:
CuOH - hidroxido de cobre (1) ou hidroxido cuproso.
Cu(OH), - hidroxido de cobre (I1) ou hidroxido ctprico.

Nota: Estes nido seguem a regra de nomenclatura:
* Amoniaco: NHs;.
e Amonio: NHJ.
e Agua amoniacal ou hidroxido de amoénio: solucao de NH; em H,0.

Métodos de obtencao

1.° Reaccao de metais alcalinos e alcalino-terrosos com agua:

2 Na + 2 H,0 — 2 NaOH + H,
Ca+2H,0 — Ca(OH),+ H,

2.° Reaccao de oxidos bdsicos com agua:
K,O + H,O0 — 2 KOH

3.° Reaccido de uma base com um sal:

As bases reagem com os sais de modo semelhante aos dcidos. Esta propriedade das
bases pode ser assim equacionada:

r"-_--_
OH + [p]a —ca + poH

base sal sal base

Porém, esla reaccao so é possivel desde que:
* O sal formado (CA) seja insoluvel.

- -
~

s
Ba(OH), + Na,50O, —— BaSO; + 2 NaOH
S /“ —————
T 2  sal
msolivel

e A base formada (DOH) seja insoltvel.
Verificar, de acordo com a tabela seguinte, se a base é ou ndo insoluvel.

Solubilidade das bases

Excepcoes
Todas as bases

As bases de metais alcalinos, alcalino-
-terrosos e amonio,

sdo insoliuveis
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3 KOH + Bi(NO3); — 3 KNO, + Bi(OH),
L_.Y_)
Base insoluavel
* A base formada (DOH) seja fraca e a base reagente (COH) seja forte.
Para verificar essas duas condicoes, basta consultar a tabela da forca das bases.

Forca das bases

Base forte Base fraca
Hag G i NH,OH
(L‘E =091 = 100 ou9 !6) (ﬂf =0,013 = z ou 1}3%)
100
KOH 01 ;
(=091 = 100 ou 91%)

Ca(OH), i

i L o
(e = 0,90 100 OV 909%)
| Ba(OH)z 77
(a=077= ou 77%)

100

NaON + NH,CZ — NaC{ + NH,0H
L S RS

Base forte Base fraca

Sais

Definigcae
Sais sdo todas as substancias que apresentam um metal ou radical positivo no
lugar do hidrogénio ionizdvel dos dcidos.

TJ,

Uma reaccao da qual resulta um sal recebe o nome de salificacao:

Verifica-se a substituicdo equivalente de um ou mais hidrogénios ionicos do dcido

por outros catides.

onde:
X — qualquer catiao simples ou radical positivo
A — qualquer aniao simples ou radical negativo
n —avaléncia de A

m — a valéncia de X
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Nomenclatura dos sais

O nome dos sais deriva do nome dos dcidos.

O nome de um sal derivado de um hidrécido (acido terminado em -idrico) é formado
da seguinte maneira: substitui-se a terminacao -idrico do hidracido por -eto, em seguida,
coloca-se a preposicao «de» e o nome do catido. Portanto:

-idrico —— -¢to + de + nome do catido

Assim, o dcido cloridrico dara cloretos: KCL (cloreto de potéssio), NaCl (cloreto de
sédio), NH4CL (cloreto de aménio). O dcido bromidrico dard brometos: KBr (brometo de
potdssio), NaBr (brometo de sodio).

Quando o catiao tiver valéncia varidvel, em lugar da preposiciao «de» seguida do
nome do catifo, aplica-se outro tipo de nomenclatura para maior exactidao.

A primeira alternativa consiste em seguir o nome do sal completo com um algaris-
mo romano, mostrando o nox do catido.

Exemplos:

FeCl, (cloreto de ferro I1), FeCl; (cloreto de ferro 111), HgCL (cloreto de mercurio 1),
HgCl, (cloreto de mercuirio I1).

A segunda alternativa consiste em substituir a preposicio «de» seguida do nome do
catido, unicamente pelo nome deste com a terminacao -0so ou -ico, de acordo com 0 nox.

Exemplos:

FeCl, (cloreto ferroso), FeCls (cloreto férrico), HgCL (cloreto mercuroso), HgCl, (clo-
reto mMercurico).

O nome de um sal derivado de um oxidcido (4cido terminado em -0s0 ou -ico) é formado
da seguinte maneira: substitui-se a terminacao -0so ou -ico por -ito ou -ato, respectivamente;
em seguida, coloca-se a preposicao «de» e 0 nome do catido. Portanto:

-0s0 —» -ito + de + nome do catiao
-ico —— -dato + de + nome do catiao

Assim, o 4cido nitroso dara nitritos: NaNO, (nitrito de sodio), KNO, (nitrito de
potdssio), etc. O dcido sulforoso dard sulfitos: Na,SO5 (sulfito de sodio), K,SO5 (sulfito de
potdssio), etc. O dcido nitrico dard nitratos: NaNO5 (nitrato de sodio), KNQOj; (nitrato de
potassio), etc.

Se os oxidcidos dos quais derivam os sais estiverem com os prefixos -hipo ou -per.
tais prefixos acompanharao a nomenclatura dos sais:
NaCLO — hipoclorito de sodio
KMnO, — permanganato de potdssio

Nos didcidos oxigenados podem ocorrer duas situacoes:

o A primeira, em que todos os hidrogénios ionicos foram substituidos por equivalente.
sd0 0s sais neutros:

H,505 + 2 NaOH —— Na,50; + 2 H,0
H1CO3 + 2 NaOH ———= N32503 -+ 2 Hzo
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* A segunda, em que somente um hidrogénio foi substituido por equivalente sao os
sais dcidos:
H,S0; + NaOH —» NaHSO; + H,0
H2C03 + NaOH —— NaHCO3 = Hzo

Nos casos em que temos a formacao de sais neutros, o nome total dos mesmos ser4,
respectivamente:
* sulfito neutro de sédio, sulfito monodcido de sodio, ou simplesmente sulfito de sodio.
* carbonato neutro de sodio, carbonato monodcido de sédio ou carbonato de sédio.

Sais acidos provenientes de didcidos:

Nos casos em que temos a formacao de sais acidos com um hidrogénio ionico rema-
nescente, o nome total dos mesmos serd, respectivamente:
e sulfito monodcido de sodio, sulfito acido de sodio, bissulfito de sodio, hidrogenos-
sulfito de sodio, ou sulflito monossodico.
* bicarbonato de sodio, hidrogenocarbonato de sédio. carbonato cido de sodio, ou
carbonato monossodico.

Sais acidos provenientes de tridcidos:

Neste altimo caso, podem ocorrer duas situacoes: aquela em que foram substituidos
dois hidrogénios, restando um, e aquela em que foi substituido apenas um hidrogénio,
restando dois dtomos de hidrogénio a substituir.

H3PO4 = KOII — KH2P04 + HEO

Assim sendo, temos:
* hidrogenoarseniato dipotassico e arseniato monodcido de potassio.
* dihidrogenofosfato monopotassico e fosfato didcido de potassio.

Excepcoes:
A particularidade dos acidos H3POs (fosforoso) e H3PO, (hipofosforoso):

* No dcido fosforoso, H;PO5, somente 2 hidrogénios sio iénicos e, portanto, s6 podem
formar 2 tipos de sais: 0 monodcido como, por exemplo, o Na,HPO; (fosfito monoa-
cido de s6dio) e o didcido como, por exemplo, NaH,POj; (fosfito didcido de sodio).

* O dcido hipofosforoso, H3PO,, s6 possui um hidrogénio i6nico e, em consequéncia,
s0 formara sais do tipo NaH,PO,, (hipolosfito diacido de sédio ou, por nao ocorrer a
formacao de outros tipos, simplesmente hipofosfito de sodio).

Sais hdsicos:
Além dos sais neutros e dos sais dcidos, existem ainda os sais bésicos. Uma reaccio

de salificacdo produz um sal basico quando uma polibase, ao reagir com um acido, nio
tiver todos os seus hidroxidos neutralizados.

Exemplos:
Mg(OH), + HI ——» Mg(OH)I + H,0
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A nomenclatura destes sais serd feita intercalando entre o nome do anido e o do catiao
a palavra «basica», precedida dos prefixos indicativos do ntimero de ioes hidroxidos.
Uma variante na nomenclatura destes sais é o emprego da palavra «hidroxi», antecedida
de particulas indicativas do nimero de hidroxidos, precedendo o nome do sal.

Fe(OH)NO; — nitrato monobasico de [erro I ou monohidroxinitrato de ferro 11

Bi(OH),NO; — nitrato dibasico de bismuto 11T ou dihidroxinitrato de bismuto III

Bi(OH)(NQ3), — nitrato monobasico de bismuto II ou monohidroxinitrato de bis-
muto [11

Sal neutro, sal acido e sal basico:
Um sal neutro é proveniente da neutralizacao total de um acido por uma base:
H,SO. + 2 NaOH — Na,SO, + 2 H,0

Um sal neutro pode ser representado genericamente pela férmula:

onde:

X — qualquer catido simples ou radical positivo
A — qualquer anido simples ou radical negativo
n — valénciade A
m — valéncia de X
Um sal dcido ¢ proveniente da neutralizacao parcial de um dcido por uma base:
H,S0, + NaOH —— NaHSO,4 + H,0

Um sal acido pode ser representado genericamente pela [6rmula:

XH (H) W“%ﬂl

onde:

n— valéncia de X que indica o nimero total de cargas positivas do catido
w — nuimero total de cargas positivas dos H™
m— valéncia de A que indica o nimero total de cargas negativas do aniéo

Um sal basico ¢ proveniente da neutralizacdo parcial de uma base por um 4cido:
Ca(OH), + HOL —— Ca(OH)CL + H,0

Um sal bésico pode ser representado genericamente pela formula:

X, (OH), Ay,

onde:

n — valéncia de X que indica o numero total de cargas positivas do catiao
w — numero total de cargas negativas dos OH™
m — valéncia de A que indica o numero total de cargas negalivas do aniao

Classificacao dos sais
Quanto ao niumero de elementos constituintes:
e bindrios — NaC{, KI, KBr.

e terndrios — NaCLO, KCLO5, CaCOs.
* quaternarios — K3[Fe(CN)g|, Ky [Fe(CN)g].

120




Quimica Inorgédnica: Oxidos, Acidos, Bases e Sais

Quanto a presenca ou nao de oxigénio:

* Oxigenados ou oxissais — CaSO,, NH,;NO;, NaCLO.

* Nao-oxigenados — NaF, NaC/{, KBr, Mgl,.
Nota: Os cianetos e os carbonatos, apesar de possuirem carbono, sdo sais inorganicos.
Quanto a salificacio:

* Neutros — NaC{, BaSOy, ALPO,, Na,SO,.

* Acidos — NaHCOs, KHSO,, KH,PO,.

* Basicos — Cu(OH) LI, Ca(OH)Ct, AL(OH),NO;.

Sais duplos

‘ Definicao
Sais duplos ou mistos sao os que contém catives provenientes de duas bases
diferentes ou, entdo, anioes provenientes de dois dcidos diferentes.

Como exemplos de sais duplos que possuem catices diferentes, podemos citar;
NaK50, - sulfato duplo de sodio e potdssio

MgNH,PO, - fosfato duplo de magnésio e amonio

CaKAsO, ~ arseniato duplo de calcio e potdssio

Como exemplos de sais duplos que possuem anioes diferentes, podemos citar:
CaCL(CiO) — cloreto-hipoclorito de cilcio

CaBrl — brometo-iodeto de cdlcio

CalF(PO,); — fluoreto-fosfato de calcio

Alimens

5a0 os sais que obedecem a seguinte férmula geral:

RIRB(S()‘})E' lezo

Sendo que R; representa um dtomo de um metal ou radical monovalente (potdssio,
sodio, amonio, rubidio, césio, litio e tdlio) e R3 representa um datomo de um metal tri-
valente (aluminio, ferro, crémio, manganés, cobalto, rodio, indio, gdlio e talio).

Os alumens sdo sais duplos de catioes. O seu representante, mais tipico, ¢ o sulfato
duplo de aluminio e potdssio ou alimen de potassio e aluminio: KAL(SO,),+12H,0

Outros exemplos de alimens:

NaCr(504),°12H,0 — alumen de sédio e cromo

NH,Fe(Sis),:12H,0 — alimen de ferro e aménio

LiCr(SO4); -12H,0 — alumen de litio e cromo

Sais hidratados

Os sais hidratados sao os que apresentam moléculas de agua intercaladas no reticulo
ionico. Esta dgua recebe o nome de dgua de cristalizacio.

Acredita-se que esta propriedade ¢ devida a estrutura electrénica da molécula da dgua
contando com dois pares solitdrios de electroes que podem formar Ii gacoes coordenadas.
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O nome dos sais hidratados ¢ formado juntando ao nome do sal a palavra «hidratado»
precedida do prelixo indicativo do nimero de moléculas de dgua:

Na,S50,410H,0 - sulfato de s6dio decahidratado
Na,$,05-5H,0 — tiossulfato de sédio pentahidratado
MgSO,-7H,0 — sulfato de magnésio heptahidratado
CaCl,-6H,0 — cloreto de calcio hexahidratado
CuS0,4-5H,0 — sullato de cobre pentahidratado
Exercicios de consolidacao

1. Oxido ¢ um composto que:

a) E constituido por um atomo de oxigénio e um metal.

b) E constituido por dois atomos diferentes.

¢) E constituido por um ou mais oxigénios e um ou mais elementos electropositivos.

d) Todas as proposicoes anteriores estao erradas.

e) As resposta a, b, ¢ estdao correctas.

2. Assinale a resposta correcta:
a) Oxido dcido + Base — Sal + Agua
b) Oxido basico + Acido —— Sal + Agua
¢) Oxido salino + Acido — Sal + Qutro composto + Agua
d) Bioxido + Acido — Sal + Outro composto + Agua
e) Todas as respostas estdo correctas.
3. Os oxidos anfoteros, quando tratados pelos hidroxidos, formam:
a) sal e dgua d) oxido basico e dgua
b) sal e oxido basico e) oxido acido
¢) oxido basico
4. O hidreto de sodio ¢ um composto ionico ou molecular?

5. Quantos hidretos de oxigénio conhecemos? Quais sdo?
Deé as suas férmulas moleculares, electronicas e estruturais e os respectivos nomes.

6. Assinale 0o nome incorrecto:
a) SnO, — 6xido estanoso d) SnO, - cassiterite
b) Sh,05 — éxido antimonioso e) SO, — dioxido de enxofre
c) SO; — trioxido de enxofre
7. Sao considerados acidos inorganicos:
a) HCL, HBr, CH,COOH, H.S.
b) H,50,, HCN, H,CO5, CH;COOH.
¢) H;CCOOH, HCOOH, H,CO5, HOCN.
d) H,S0,, HCN, H,CO;, HOCN,
¢) H,505, HyPO,, HCN, CH;COOH.
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8. Coloque uma letra do nome de cada composto, relacionando-o com um dos
seguintes COnceitos:

a) Monodcido (monoprético) ¢) Tridcido (triprotico)

b) Diacido (diprotico) d) Tetracido (tetraprotico)
1 — H3AsO,

2 - H,PO,

3 —H;PO,

4 — H3PO,

5—-HC!L

6 — H,S

7 —H,Si0, .
8 — H3Fe(CN)q

9.~ HyFe{CN),

10 - H,SO,

11 -HCN

9. O prefixo orto corresponde a0 acido que apresenta:
a) Maior teor de dgua na molécula.
b) Menor teor de 4gua na molécula.
¢) Teor de dgua menor que o prefixo piro.
d) Teor de dgua menor que o prefixo meta.

e) Teor de dgua intermedidrio entre os prefixos meta e piro.

10. Dizemos que um 4cido € forte quando:
a) Apresenta elevado poder corrosivo.
b) Apresenta um elevado valor de «.
¢) Reage com os metais desprendendo hidrogénio.
d) Apresenta mais de um hidrogénio ionizavel.
e) Reage facilmente com as bases.
l1. Quando dizemos que um iao ou uma molécula é um 4cido, isto significa que
eles terao tendéncia de:
a) Se combinar com protoes.
b) Ceder pares electrénicos,
¢) Libertar ides hidréxidos como Unico aniao.
d) Combinar-se com ides hidroxidos presentes num solvente qualquer.
e) Nenhuma das respostas anteriores.
12. Assinale o anidrido correcto:
a) SO, — sulfurico ¢) CO, — carbénico e) SO; — sulfidrico
b) PO; — [osforico d) PO, — fosforico
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13,

14

1e6.

i i

18.

19.

20.

Em relacao ao numero de ides hidroxidos, as bases Ti(OH)4, Pb(OH),, Ni(OH);
e KOH sao denominadas, respectivamente:

a) Tetra, tetra, mono, tribase. d) Tetra, tri, tetra, monobase.
b) Tetra, tetra, tri, monobase. ¢) Mono, tetra, tri, tetrabase.

¢) Tri, tetra, tetra, monobase.

Comparando as estruturas das substancias Ca(OH); e Zn(OH), podemos dedu-
zir que:

a) Ambas sao bases fortes.

b) A primeira ¢ covalente e a segunda € ionica.
¢) A primeira é ionica e a segunda é covalente.
d) Ambas sdo ionicas.

¢) Ambas sao covalentes.

. Qual dos seguintes 6xidos nao é basico?

a) Na,O b) AL,O4 ¢) MgO d) Li;O e) BaO

Assinale o grupo que so contém bases [ortes:
a) Ba(OH),, Zn(OH),, AgOH, Pb(OH)s.

b) KOH, NaOH, Ca(OH),, AL(OH);.

¢) Ca(OH),, KOH, NaOH, Ba(OH),.

d) Zn(OH),, Ph(OH),, Ca(OH),, Ni(OH),.

e) Nenhuma das respostas anteriores.

Dos dcidos abaixo indicados, qual ¢ o mais lorte?

a) HyPO, c) H;PO, e) Sdo todos igualmente lortes.

b) H;PO5 d) H,0

A formula do sullito de bario é:

a) BaSO ¢) Ba(S503); e) Nenhuma das respostas anteriores.
b) BaSO3 CD BEQ(SL}3)3

O composto CaS denomina-se:
a) Sulfato de calcio. d) Sulfidreto de cdlcio.
b) Sullureto de calcio. e) Todos os nomes sdo correctos.

¢) Sulfito de calcio.

O sal KMgPQ, é classificado como:
a) Complexo. c) Normal. e) Nenhuma das respostas anteriores,
b) Hidratado. d) Duplo.
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Solucoes

Uma solucdo € uma mistura homogénea de vdrias substancias/componentes. Uma
mistura homogénea ¢ aquela cuja composicdo ndo varia de ponto para ponto. Uma
solucdo constitui uma tnica fase.

Quando se dissolve cloreto de sédio em dgua obtém-se uma solucao. Na realidade
obtém-se uma mistura homogénea, nao sendo possivel distinguir a agua do cloreto de
sodio. Em contraste, quando se adiciona um pouco de 6leo a dgua, nao se obtém uma
solucdo. Neste caso, a mistura ndo é homogénea, podendo sempre distinguir-se (se
necessario ao microsc6pio) zonas em que hé s6 6leo e zonas em que existe s6 agua,
mesmo que a mistura seja fortemente agitada.

Por que é que ocorre esta diferenca?

Condicao

Para que duas substancias formem uma solucdo é necessdrio que se estabelecam, entre
as suas moléculas/ides, forcas suficientemente [ortes para que se vencam as forcas inter-
moleculares inicialmente existentes entre as particulas das substancias a misturar.

E deste facto que resulta a ideia empirica de que «semelhante dissolve semelhantes.

Componentes principais de uma solucao

Estas sdo as partes que constituem a mistura: soluto e solvente.

Soluto: designa normalmente a parte que se encontra em menor quantidade.

Solvente: é o do mesmo estado que a solucdo resultante e aquele que contribui para
a solucao com maior quantidade, ou seja, a substancia mais abundante.

Exemplo:

Prepara-se uma solucédo por dissolucao de 10 g de NaCL em 1 litro de agua. Aqui, o
soluto é o NaCl e o solvente é a H,O.

Tipos de solugodes
As solucoes podem ser classificadas de acordo com vérios critérios:

1. Quanto ao estado fisico do soluto e do solvente:
- Solucodes liquidas — estas podem formar-se a partir de uma mistura de um liquido com
um gas.
Exemplo:
Bebidas gaseificadas (sao solucdes de CO, (g) em dgua).
Solucodes liquido-liquido
Exemplo:
Agua oxigenada (H,0,) que se usa como desinfectante (solucao de peroxido de
hidrogénio em dgua).
Solucoes liquido-sélido
Exemplo:
Agua do mar (solucio de NaCl (s) e outros sais minerais em dgua).
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Nota: Nas solucoes liquido-liquido pode surgir a seguinte duvida: qual €é o soluto e qual
€ o solvente? Estabeleceu-se uma convencao: considera-se como solvente, o componente
que existe em maior quantidade ou, em caso de igualdade, o componente mais volatil.

#Solucées solidas — estas sio aquelas que resultam da mistura de dois ou mais s6lidos.
Sélido em sélido
Exemplo:

Ouro das joias (solucio de cobre em ouro). Diz-se «ouro de 18 quilates» quando
contém 18 g de ouro em cada 24 g de mistura.

Liquido em solido
Exemplo:

Amdlgama de dentista (solucio de cobre em mercurio — 30% de cobre e 70% de
mercurio).

Solucoes gasosas — os gases sao misciveis em todas as proporcoes, [ormando misturas
homogéneas que podem considerar-se solucdes gasosas, nas quais, dificilmente, se
pode determinar qual o soluto e qual o solvente.

Gas em liquido
Exemplo:

Ar em agua.

Gas em gas
Exemplo:

Metano e propano.

Para o nosso estudo ¢ de salientar que trabalhamos apenas com solucoes aquosas.
A dgua € o solvente universal e o soluto € a substancia que nela estd dissolvida. Caso
tenhamos como solvente outro liquido, isto serd mencionado a partir da informacio
da nota anterior.

Ao se preparar uma solucdo utiliza-se dgua destilada ou desionizada, pois qualquer
agua ja € uma solucdo devido aos sais nela dissolvidos.

Gds em solido
Exemplo:
Hidrogénio em platina.
2. Quanto ao estado fisico da solucio:

* Solidas — latdo, bronze, certas ligas metdlicas (por exemplo: Cu/Ni).
* Liquidas — 4gua do mar, dlcool em dgua.
* Gasosas — ar atmosférico (seco e sem poeira).

3. Quanto a natureza quimica das particulas dissolvidas, as solucées classificam-se em:

* Moleculares (por exemplo, acticar em dgua).
* Ionicas (por exemplo, sal em dgua).
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Note que, para classilicar as solucoes segundo este ultimo critério, nao basta, como
nos outros casos, uma simples observacao visual da solucao. O aspecto do actcar em
dgua e do sal em dgua é o mesmo. Como fazer, entao, para dilerenciar as solucoes
moleculares das i6nicas? A maneira mais simples de dilerencia-las é através do teste de
condutibilidade eléctrica das solug¢oes, ou seja, testando a capacidade de conducao da
corrente eléctrica que as solugdes apresentam.

A figura mostra um esquema da aparelhagem utilizada neste teste:

P

it

tomada
= B | |- solucaol | 1 | .
_| 1= i e Z| |- omica [ |} | e
eléctrodos e st o R i b -
. eléctrodos Fig. 6.1 Condutibilidade eléctrica das solucoes.

Na aparelhagem, o circuito esta interrompido entre os [ios de cobre, por isso,
mesmo ligada 2 tomada, a lampada nao acende, pois nao ha passagem de corrente eléc-
trica. Para que ela acenda é necessdrio que o circuito esteja fechado.

Colocando os eléctrodos da aparelhagem numa solucao ionica — por exemplo, sal
em dgua — a lampada acende. Se o0s eléctrodos lorem colocados numa solucao molecu-
lar — por exemplo, dgua e acticar — a lampada nao acende. Como a passagem da corren-
te eléctrica ocorre quando h4 cargas eléctricas em movimento, pode concluir-se que ha
cargas eléctricas (ides) em movimento na solucao de sal em dgua, mas nao na solucao
de acucar em dgua. No entanto, se testarmos a condutibilidade do sal sélido, constata- S
remos que a lampada ndo acende, ou seja, no sal solido nao ha cargas eléctricas em
movimento. Entdo, pode-se concluir que a dgua age sobre o sal, fazendo com que
sejam libertados i0es. Pode representar-se este fenomeno, através da equacao:

L
4]

I

NaCl (aq) — Na™ (aq) + CL™ (aq)

Nesta equacao, o simbolo entre parénteses (aq) quer dizer aquoso e signilica que os
ioes estao solvatados, isto é, envolvidos por uma camada de moléculas de agua.

Portanto, numa solucao de sal em dgua ndo temos particulas nio dissociadas de
NaCZ (s), que nao conduziriam a corrente eléctrica, mas sim ides solvatados Na™(aq) e Cc
CL (aq) (dai o nome de solucoes ionicas).

Do facto de a solucio de acticar em agua ndo conduzir a corrente pode concluir-se que dis
0 actcar, apoés a dissolucdo, continua na forma de molécula. Numa solucio de acucar em

da

o

Ex

dgua temos moléculas de acticar (daf o nome solucdes moleculares).
4. Quanto a relacao entre o soluto e o solvente, as solucoes podem ser: ser
Solucoes diluidas SOC

Quando a quantidade de soluto € pequena em relacao ao seu coeficiente de solubilidade.

Exemplo: urn
3,75 g de NaCl em 1 £ de H,O. rets
Soluc¢odes concentradas
Quando a quantidade de soluto é elevada, mas nao atinge o valor maximo de solubilidade.

Exemplo:

335 g de NaClL em 1 £ de H,O.
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Solucées saturadas

E aquela cujo soluto atinge o valor méximo de solubilidade.
Exemplo:

357 g de NaCl em 1 £ de H,0.

Note-se que a solucio saturada, para um determinado soluto, nao perde a capacidade
de solubilizar outros solutos.

Solucées supersaturadas
E aquela cujo valor de solubilidade do soluto ¢ ultrapassado.

Exemplo:
358 g de NaCl em 1 £ de H,O.

Esta solucdo ¢ instdvel na presenca de soluto nio dissolvido. Consegue-se uma solucio
supersaturada por abaixamento lento de temperatura de uma solucdo saturada.

Solucées tituladas

E aquela cuja concentraco é conhecida.
Exemplo:

0,1 N de NacC{.

Solubilidade

Definicao
Solubilidade ¢ a propriedade que apresentam certas substancias de se dissolverem
noutras.

Diz-se que uma substancia se dissolveu quando «desaparece» totalmente no interior
da outra, formando uma mistura homogénea.

Coeficiente de solubilidade (CS)

O coeficiente de solubilidade (CS) ¢ a quantidade maxima de soluto que pode ser
dissolvida numa dada quantidade de solvente, 2 uma determinada temperatura,
Exemplo:

Verifica-se experimentalmente que a quantidade méxima de cloreto de sodio que pode
ser dissolvida em 1 litro de 4gua, a 20 °C, ¢ 358 g. Se adicionarmos 370 g de cloreto de
sodio a 1 litro de dgua, a essa temperatura, 12 g de NaCl permanecerio no estado solido,
contituindo o corpo de fundo da soluco. Nessa situacao diz-se que a solucdo estd saturada.

O cloreto de sodio, que é considerado uma substancia muito soluvel em dgua, tem
um elevado coeficiente de solubilidade: 358 g/t de agua, a 20 °C. Por outro lado, o clo-
reto de prata ¢ tido como um sélido praticamente insoluvel em dgua e o seu coeficiente
de solubilidade ¢ de 0,0014 g/ 100 g de dgua, a 0 °C.

O coeficiente de solubilidade pode ser apresentado em diferentes unidades. As mais
comuns sao: — gramas de soluto/ 100 g de solvente:

— gramas de soluto/ 1000 g de solvente:
— gramas de soluto/ litro de solvente.
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Variacao do coeficiente de solubilidade com a temperatura

Na tabela seguinte apresentam-se os valores do coeficiente de solubilidade do nitrato
de bdrio em dgua, a diferentes temperaturas:

CS do Ba(NO3), Temperatura
(g/ 100 g de H,0) (°C)

60 30

70 40

80 50

A andlise desta tabela indica que a solubilidade do Ba(NO;), aumenta com a tempe-
ratura, Isto acontece quando a dissolugdo da substancia se dd com absorcao de calor. A
maioria das substancias apresentam esse comportamento. Por outro lado, se a substan-
cia liberta calor quando se dissolve, a sua solubilidade diminui com o aumento da tem-
peratura.

A variacdo da solubilidade de uma substancia com a temperatura pode ser expressa
graficamente por meio de curvas de solubilidade. Algumas curvas deste tipo sdo apre-

sentadas na figura:
140+ KNO;

NaCt

20"'< Cey(504)5

e T L (N e [y St RN I R

200 40 60 80 temperatura (°C)
Fig. 6.2 Variagio da solubilidade em funcao da temperatura,

Coeficiente de solubilidade
(g/ 100 g de agua)

A figura ilustra modos diferentes de variacdo da solubilidade com a temperatura:

A solubilidade do nitrato de potdssio (KNO;) em dgua cresce consideravelmente
com o0 aumento da temperatura.

A solubilidade do cloreto de sédio (NaCl) varia muito pouco com a temperatura, é
praticamente independente da temperatura.

A solubilidade do sulfato de cério (Ce,(SO4)3) diminui com o aumento da tempera-
tura,

Portanto, é sempre necessario mencionar a temperatura na indicacdo de um coefi-
ciente de solubilidade.

Concentrac¢ao de uma solucao

Para caracterizar uma solug¢ao nao basta especificar qual é o soluto e qual é o sol-
vente, precisamos conhecer também a composi¢do da solucdo. Uma solugdo de dcido
cloridrico em dgua tanto pode servir de remédio para o estdbmago como para corroer
metais, dependendo da composi¢éo da solucéo utilizada.

Pode exprimir-se a composi¢do de uma solucdo especificando as quantidades de
soluto e solvente usadas na sua prepara¢do. Porém, a maneira mais pratica de caracteri-
zar uma solucdo é através da sua composi¢do relativa ou concentracao.
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Definicdo
Concentracdo de uma solucdo é a razao entre a quantidade ou a massa de uma
substancia e o volume do solvente em que esse composto se encontra dissolvido.

A concentragdo de uma solucdo pode ser expressa em termos de quantidade de
soluto/quantidade de solvente ou quantidade de soluto/quantidade de solucdo. As
quantidades de soluto e de solvente em solugdo, por sua vez, podem ser expressas em
massa, volume ou nimero de moles. Assim, hd vdrias formas de se expressar a concen-
tracdo de uma solucio:

Percentagem
e Massa por volume: m/V

Exemplo:
10 g de NaCl em 1 £ de H;0.
» Massa por massa: m/m

Exemplo:
100 g de NaC{ em 100 g de solugéo.
¢ Volume por volume: V/V

Exemplo:

10 m! de dlcool em 100 mi de H,O;
Z«EdEOZ em 1£dCN3,

Moles por volume

Exemplo:
1 mol de NaCl em 1 £ de H,O.

Molaridade

Exemplo:
Solugdo 0,1 M de H,S0.,.

Normalidade

Exemplo:
Solugdo 2 N de HCL.

Percentagem (%)

Este tipo de concentracao pode ser expresso em:

Percentagem em massa por volume
Indica a massa de soluto, em gramas, contida em 100 m{ de solugao.

Foérmula para o seu calculo:

% (m/V) = - 100

m
Vv
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Exemplo

Tendo 4 g de hidroxido de sodio dissolvidos em 0,5 £, calcule a sua %.

Resolugao

Dados Formula
W= 48

V =500 m{
% (m/V) =2

bl = oo e i) = B ) = G
A 500 me

Percentagem €IM Mmassd por massa

Formula para o seu calculo: M.
£ % (m/m) = —2ule_ . 100

Maolucan

E'xe m plo

Tendo 60 g de 4cido cloridrico em 400 g de solucio, calcule a sua %.

Resolucgao

Dados Formula

m‘w' MUuLo - 60 S0 3 g i
solute ; % (mfm) = —2=olue . 100 3 % (m/m) = —= - 100 = 15%

m

solucdo 400 2 Meolucia 400 g

Exemplo

Qual a % em massa de NaOH numa solucdo que contém 10 g dessa substancia
dissolvida em 90 g de agua?

Resolucgao

Dados Formula

Msoluto — 10 8 Menluo 10 ,
o/ = soluto o - ) . o

Mgucio = 10 g+ 90 g % (m/im) “mmlugao 100 & % (m/m) ST 100 = 10%

% (m/m) =?

Percentagem em volume

A razao de volume com volume toma o nome particular de percentagem em volume,
desde que o volume da solucdo seja fixado em 100 partes (100 cm?, 100 £ ou 100 m?).
Representa-se por % (V/V). Aplica-se para o caso das solucoes que envolvem gases e
liquidos. Assim, por exemplo, ar a 96% em volume de oxigénio e cerca de 80% em volu-
me de nitrogénio. Isto quer dizer que, em 100 litros de ar atmosférico, existem 20 litros
de oxigénio e 80 litros de nitrogénio.
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Moles por volume / Molaridade / Concentracao molar (M)

1 molem 1000 m&/ 1 4£/1dm?

A solucao é 1 M quando se dissolve 1 mol de qualquer substancia até 1000 m{ de uma
solucdo. Quando ndo se expressa o volume final da solucido, considera-se este como
sendo 1 litro. Caso contrdrio, o volume serd mencionado.

W = Unidade: mol/dm?® =M
v

onde:
M — molaridade
n —numero de moles
V — volume da solucao

Exemplo

Uma solucdo de acido sulfarico foi preparada diluindo 98 g de acido até obter
1 litro de solucdo. Qual a sua molaridade?

Resolucgao

Dados Formulas

M (H,50,) = 98 g/mol ~ , _ ™ W .-

m=98g M 8

V=104 T

n=:2 M=1L M=-—"==1M
V 12

M=?

Normalidade / Concentracao normal (N)

Esta € a razao entre o ntimero de equivalentes-grama do soluto e o volume da solu-
¢ao em litros. A solucdo é 1 N quando a sua obtenc¢ao ocorre pela diluicdo de 1 Eq-g de
soluto até o volume final de 1000 m{.

| Fq — 1000mf =1 N

Sendo:
Numero de equivalentes-grama

Volume (£)

Normalidade =

Numero de milequivalentes-grama 0 Fy.
Normalidade = d & . M g
Volume (mf) v

Portanto, uma solucao de 2 N contém 2 equivalentes-grama de soluto por litro de
solucao ou, entao, 2 milequivalentes de soluto por mililitro de solucao. Antes de calcu-
lar a normalidade devemos calcular os Eg-g.
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Equivalente-grama (Eq-g) ¢ a razdo entre a massa da substancia e o nimero de elec-
troes transferidos de cada dtomo (no caso de uma substincia simples monoatémica ou
poliatémica / grupo hidr6xidos (no caso de se tratar de bases) / hidrogénios ionizaveis
(no caso de um 4cido) / médulo total das valéncias (no caso de um sal e um 6xido).
Exemplos:

1. Eq-g (O;) = 9—24—_5 =8¢

2. Eq-g (Ca(OH),) = Y—;fl =37g

3. Eq-g (Al,(SO4)5 = w_gﬁ = 49 g porque Al;(SO4)5 g 2 A (aq) + 3502 (aq)
2

4, Eq-g (Fe;03) = 1—62—3 = 26,66 ¢

EExempilo

Qual a normalidade de uma solucdo de 500 mf de NaCl que foi preparada pela
diluicéo de 11,7 g?

Resolugao

M (NaCt) = 58,:8g/5m01 1Eq-g — 585¢g
Eq-g (NaCl) = 2B =585¢ ¥ ——lLig
; =
x = 0,2 Eq-g
0,2 Eq-g— 500 m¢ °F 0,2
x __1000mt ou N=-ZF& 2= 4N
) 1% 0,5
x=04N

Titulo

Definigao
O titulo (T) de uma solucdo ¢ a razdo entre a massa de soluto e a massa de solucao.

Como o titulo de uma solugéio ¢ uma razéo entre massas, esle é expresso por um nu-
mero adimensional.
Para uma solucio qualquer em que m é a massa do soluto e m, a massa da solugéo, o

titulo ¢ dado por:
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Exemplo:

O titulo de uma solugdo que contém 40 g de cloreto de sédio em 200 g de solucdo é:

T:{fo%gg-m T =020

O titulo (T) liga-se directamente a percentagem da massa do soluto em relacdo A
massa de solucio:

% = 100 - M (soluto) logo, % = 100 + T
m (solucio)

Exemplo

Em relacdo a uma solugdo formada por 80 g de HCL e 3920 g de H,O, determine;
a) O seu titulo.
b) A sua percentagem.

Resolucgiado

a) Dados Férmula
m (soluto) = 80 g HCL T =01 (SO]u_tf)) T = 80 g
m (solvente) = 3920 g H,0 m (solugéo) 4000 g
m (solucio) = 4000 g T= 0,02
T=2?

b) Dados Formula
T'=0,02 % =100 T % = 100 + 0,02
% = ?

= 2% y

Molalidade / concentracao molal (W)

E a relag@o entre o niimero de moles do soluto e a massa do solvente (em quilogramas).

n (soluto)
m (solvente)

onde:

n - namero de moles do soluto (mol)
m —massa do solvente (kg)

Exemplo

Qual serd a massa de hidréxido de s6dio que se deve dissolver em 200 g de dgua
para se conseguir uma solugdo 0,1 molal?
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Resolucgao

Dados Formula
W = 0,1 molal ot =T ey n=01-0.2
m (solvente) = 200 g = 0,2 kg = 0,02 mol de NaOH
m (soluto) =? m= 0,02-40
M (NaOH) = 23 + 17 = 0,8 ¢ de NaOH
= 40 g/mol ;
Densidade (d)

A densidade de uma solucao € a relacao existente entre a massa e o respectivo volume
(sera 1 litro caso ndo seja mencionado outro valor).

onde:

d — densidade
m — massa de solucao
V —volume de solucao

Exemplo

Qual serd a massa de solucéo de 4cido cloridrico, sabendo que a sua densidade é
1,5 g/mf?

Resolucgao

Dados Formula

d=1,5g/ml - _ m = 1,5+ 1000
V = 1000 m A= Bm—d ¥ = 1500 g
m=?

Fraccao molar (Y)

A fraccao molar (X) de um dado componente numa solucao ¢ a relacao entre o
numero de moles deste componente na soluc¢ao e a soma do numero de moles de todos
0s outros componentes misturados. Se uma solucao contiver z componentes, a fraccao
molar de um componente A e de um componente B sera:

Ny g

X = X, =
A nyt+tngt ..t B Ny +hng+ ...+ 1,
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onde:

X — fraccao molar do componente na solucao
ny, Mg, ..., N, —numero de moles de cada componente na solucio

Note que a soma das fraccoes molares de todos os componentes de uma solucdo é
igual a 1: X X X hy+hg+ ... +n, .
- F T = ==
A B 2 Ma g n

Exemplo

Uma solucdo é preparada misturando-se 20 mol de H,S0, com 50 mol de H,0.
A fraccao molar de cada componente ser4:

5504 20
A = = = 0,29
HZSO:}. nH25()4 + }1.[.:[20 20 =1 50
% H50 % 50 — 071
Ha0 n[_lzsoq_ 5 NH50 20 + 50 /
Note que: XH2504 - XHZO = 0,29 + 0,71 = 1,00

Relacdo entre normalidade e molaridade

Aqui para encontrarmos a relacio entre estes dois tipos de concentracio devemos
recordar algumas formulas, tais como:

mol*

Bl g=—_
onde: b,

mol* — molécula-grama
Yy — varia consoante o tipo de molécula

Por exemplo, nos dcidos indica-se 0 ntimero de hidrogénios ionizaveis.
Molécula-grama de H,SO, = 98 g
Massa molecular de H,SO, = 98 uma
y de H;S50, = 2

Existem varias_v formas de encontrar esta relacdo. Contudo, aqui vamos apresentar
apenas duas:

n m B m
o M= — s¢ N = —— entdioM = ———
mol* mol* - V
m I* ;
N= Eqg- V se Eq-g= L logoN:-}-yw—,entzio N=M-y
N = m Ve m [
] Eq_g 1; &= tq_g l\ L ———m' = A = J'.T = _‘—}n : M -
n v Eqg-N M n - Eq-g
M = =5
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Diluicdo de solugdes

Muitas vezes pode transformar-se a concentracdo das solucdes sem que seja neces-
sdrio preparar novas solugoes.

Existem casos em que se deseja concentra-las e outros em que se quer dilui-las.

E evidente que para aumentar a concentragio deve-se diminuir o volume do solven-
te ou aumentar a quantidade de soluto e para as diluir deve-se aumentar o volume do
solvente.

Quando uma solugdo contém pouco soluto em relacio ao solvente, denomina-se
solucdo diluida.

Pelo contrdrio, se apresentar muito soluto em relacdo ao solvente, denomina-se
solucdo concentrada.

Normalmente, os quimicos consideram solucoes dilufdas aquelas cujas concentra-
cOes se apresentarem iguais ou inferiores a 0,1 molar.

Se a solucdo apresentar uma concentragéo superior a 0,1 molar serd concentrada.

Logo, diluir uma solucio significa diminuir a sua concentragio. Para tal faz-se um
acréscimo apenas do solvente ou da dgua, concluindo assim, que a massa do soluto
mantém-se igual tanto antes, como depois da diluigao.

Sabendo que a concentragdo ¢ representada pela unidade g/, temos:

c=m (soluto)
e =

m (soluto) = C+V
Logo,
Antes da diluicdo  m (soluto) = C,* V)

Depois da diluicao {m (soluto) = Cy+ V,

Assim conclufmos que: C;+V,=C,' V,

Sabendo que as concentracoes podem ser referentes tanto a molaridade, assim como
a normalidade, teremos uma relacao andloga no principio fundamental da volumetria:

Ny*V,=N,'V, referente & normalidade
M, -V,

M,+V, referente a molaridade

Exemplo

Calcule o volume de dgua que se deve adicionar a 200 m{ de solucdo 0,3 N de
nitrato de magnésio, para que a sua concentragio diminua até 0,01 N.
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Resolucgao

Dados Formula N. oV
N1=0,3N Nl‘V1=N2'V2 V2=_"L\T“‘1‘
Ny
Vi=200mi
0,3 - 200
N, =0,01N Vzﬁ“——(‘)‘a'l—— = 6000 ml
Vy =2 ’ (volume final)

Logo, V (dgua adicionada) = V, — V,
= 6000 — 200 = 5800 m{

Mistura de solucdes

A mistura de solu¢oes de um mesmo soluto e mesmo solvente ocorre quando a par-
tir de duas solugdes resulta uma terceira solugio ou solucéo final, isto é;

Solugdo 1 - possui massa de soluto m,.
Solugdo 2 — possui massa de soluto ms,.
Solugdo 3 — possui massa de soluto ms.

logo, m; + m; = ms
mas comom = C+V
teremos: C*Vi+CVy=0C3' V3 2

Podemos considerar analogamente as outras concentracoes:
N+ Vy+ N3+ V,= N, V3 referente 2 normalidade
My« Vi + M, V, = M; - V; referente 2 molaridade

Exemplo

Qual a molaridade da solu¢io obtida da adicdo de 500 mf de solucdo 0,1 M de
NaOH com 0,2 £ de solucdo 0,3 M de NaOH?

Resolugao
Dados Férmula
Vi = 500 m¢ My Vit My Va=M3: V3 01.05+03:02=M,;:0,7
M =01M 0,05 + 0,06 =0,7 - M,
V=024 M. = 005 +0,06 _ 0,11
M,=03M : T 07
Vy=10,74 =0,16 M
M3 =7 - s
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Exercicios de consolidacao

1.

10.

Uma solucdo de acido sulfurico foi preparada diluindo 98 g de dcido até obter
1 litro. Qual a molaridade?

. Calcule a normalidade de uma solucdo de nitrato cuprico preparada por dilui-

cdo de 1,875 g de sal para um volume de 250 mi.

. Calcule a frac¢do molar de agua e de carbonato de sédio, sabendo que 100 g deste

sal foram dissolvidos em 2 kg de agua.

. Necessita-se de preparar 500 mf de uma solucdo de dcido sulfarico 0,4 M. Dis-

poe-se de um dcido cuja pureza é de 85%. A densidade do dcido sulfirico € de
1,84. Qual o volume de acido a ser diluido?

. Qual a normalidade de uma solucdo de 500 mL de NaCl que [oi preparada pela

diluicao de 11,7 g?

. Qual a molaridade da solucao obtida da adicao de 500 mf de solucio 0,1 M de

NaOH com 0,21 £ de solucdo 0,3 M de NaOH?

. Qual serd a massa de hidroxido de sodio que se deve dissolver em 200 g de dgua

para se preparar uma solucdo 0,1 molal?

. 30 mf de uma solucdo 0,1 M de acido nitrico foram adicionados a 20 m{ de uma

solucdo 0,2 M do mesmo soluto. A solucao resultante tera molaridade:
a) 0,28 M
b) 0,70 M
¢) 0,14 M
d) 0,56 M
e) 0,35 M

. O volume de dgua que se deve adicionar a 200 ¢cm?® de uma solu¢io 0,7 M de

hidréxido de sodio para que esta se transforme numa solucdo 0,2 M é:
a) 250 cm?® ’

b) 400 cm?

c) 550 cm?

d) 750 cm?

e) Nenhuma destas.

Uma solucao de acido cloridrico [oi obtida diluindo 7,3 g em 500 m{ de solucao.
Qual a sua molaridade?
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Termoquimica

A energia libertada nas reac¢des quimicas estd presente em varias actividades da
nossa vida didria. Por exemplo:
* O calor libertado na queima do gds butano que cozinha os nossos alimentos.
¢ O calor libertado na combustio do dlcool ou da gasolina que movimenta os nossos vei-
culos.
* Através das reacgdes quimicas dos alimentos no nosso organismo de onde obtemos a
energia necessdria para a manutencao da vida.
A maioria das reaccdes quimicas ocorre produzindo variagdes de energia, que fre-
quentemente se manifestam na forma de variagoes de calor. A termoquimica ocupa-se
do estudo quantitativo das variacdes térmicas que acompanham as reacgdes quimicas.

Definigao
Termoquimica ¢ o ramo da quimica que se debruca no estudo da energia envol-
vida em qualquer reaccdo quimica.

Energia

Definigao
Energia ¢ a capacidade de um corpo realizar trabalho.

Existem diversificadas formas de energia: mecanica, qufmica, térmica, potencial,
eléctrica, nuclear, e outras.
A energia ndo se cria nem se perde, mas sim transforma-se.

Lei da conservagao da energia

A pilha ou bateria transforma a energia quimica em energia eléctrica. Logo, dizemos
que toda a energia existe quando transformada de uma forma em outra forma de ener-
gia, ou seja, ndo ¢ possivel produzir energia do nada.

Num sistema isolado, a soma de todas as energias € sempre constante.

Temperatura

Esta revela-nos o estado de aquecimento de um corpo ou de uma reac¢do quimica.

Calor

PDefinigao
Calor ¢é a energia transferida entre dois corpos que estdo a temperaturas diferentes.
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Medida do calor de reacgédo

O calor libertado ou absorvido por um sistema que sofre uma reac¢do quimica ¢
determinado em aparelhos chamados calorimetros. Um calorimetro é constituido por
um recipiente com paredes adiabdticas, contendo uma massa conhecida de agua, onde
se introduz um sistema em reacco. O recipiente ¢ provido de um agitador e de um ter-
mometro que mede a variacdo de temperatura ocorrida durante a reacgao.

A determinacio do calor libertado ou absorvido numa reaccio quimica é efectuada
através da expressao:

Q=m-c'AT

onde;

Q - quantidade de calor libertada ou absorvida pela reaccio

m — massa, em gramas, de dgua presente no calorimetro

¢ — calor especifico do liquido presente no calorimetro. Para a 4gua, o seu valor ¢ de
1 cal/g °C

AT —a variagao de temperatura sofrida pela massa de dgua devido a ocorréncia da reac¢io

O calor pode ser expresso em calorias (cal) ou em joules (J). O Sistema Internacional
de unidades (SI) recomenda a utilizacao do joule, no entanto, a caloria ainda é muito
utilizada. Uma caloria (1 cal) ¢ a quantidade de calor necessaria para fazer com que 1,0 g
de dgua tenha a sua temperatura aumentada de 1,0 °C. Cada caloria corresponde a 4,18 |,
AT ¢ medida em graus celsius.

A rigor deve considerar-se a capacidade térmica do calorfmetro que inclui, além da
capacidade térmica da dgua, as capacidades térmicas dos materiais presentes no calori-
metro (agitador, camara de reaccao, fios, termémetro, etc.).

O calor de reacgdo pode ser medido a volume constante, num calorimetro hermeti-
camente fechado, ou a presséo constante, num calorimetro aberto. Experimentalmente
verifica-se que existe uma pequena diferenca entre esses dois tipos de medidas calori-
métricas. Essa diferenca ocorre porque, quando uma reacgao ocorre a pressao constante,
pode haver variacdo de volume e, portanto, envolvimento de energia na expansao ou
contraccao do sistema,

Entalpié

A entalpia representa o contetido global de calor existente num sistema e represen-
ta-se por H.

Como os quimicos ndo conhecem nenhum método para medir a entalpia de um sis-
tema, utilizam a variacao de entalpia verificada no processo.

A variagdo de entalpia (AH)
A variagdo de energia determinada a volume constante é chamada de variacio de

energia interna, representada por AE, e a variacdo de energia determinada a pressao
constante é chamada de variacéo de entalpia, representada por AH.
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Como a maioria das reaccdes quimicas sdo realizadas em recipientes abertos, a pressao
atmosfeérica local, estudaremos mais detalhadamente a variacéo de entalpias a pressao cons-
tante, AH.

Esta pode ser conhecida a partir da diferenca entre os dois estados: final (referente
aos produtos) e inicial (referente aos reagentes).

A sua [ormula é: AH = Hyjpa — Hinical

Hgya = entalpia do estado final

Hipnicial = entalpia do estado inicial

Tipos de reaccao quanto ao efeito energético

A medida de variacio da entalpia permite conhecer se a entalpia aumentou ou dimi-
nuiu numa reac¢ao quimica que ocorre com libertacao ou absorcao de calor.

Calor de reaccgao

Ao calor absorvido ou libertado numa reac¢io quimica denomina-se calor de reaccéo.

Relacdo entre a variacao de entalpia e o calor da reaccao

Em termos algébricos, estes dois conceitos tém uma estreita ligacao, pois o calor da
reaccéo nos dois processos corresponde ao valor de AH.

Variacdo de entalpia nos processos exotérmicos

Uma reaccao exotérmica ocorre com libertacao de calor, isto €, a entalpia final serd
menor que a inicial, ou seja, o contetido final de calor serd menor que o conteido inicial.

Esquematicamente:
Reagentes (Hi,icia1 € = Hppa) — Produtos (Hpj,; € < Hiyiqm) + Calor libertado
Assim, teremos: AH = Hgp — Hinicial

Logo: AH < 0

Conclusio:

Sempre que houver diminui¢ao do contetdo de calor do sistema, teremos um processo
exotérmico, logo a AH é negativa.

Variacao de entalpia nos processos endotérmicos

Uma reaccao endotérmica ocorre com absorc¢do de calor, permitindo, assim, prever
que ird ocorrer um aumento do conteudo de calor do sistema.

Esquematicamente:
Reagentes (Hjpiga € < Hpjpa) + Calor absorvido —— Produtos (Hg, € = Higicial)
Assim, teremos: AH = Hyp — Hinicial

Logo: AH >0



Termoquimica

Conclusao:

Sempre que houver aumento do contetdo de calor do sistema, teremos um processo
endotérmico, logo a AH ¢ positiva.

Equacao termoquimica

Uma equacao termoquimica ¢ a forma mais completa de se especificar o calor de
reaccao de uma reac¢ao quimica. Além de indicar os reagentes e os produtos, a equa-
¢ao lermoquimica também informa:

* 0 estado fisico dos reagentes e produtos;
* a quantidade de calor de reaccao (AH):
* a temperatura e a pressio do processo.

Diagramas de entalpia

Os diagramas sao bastante importantes na medida em que a partir deles podemos,
de imediato, concluir qual o calor envolvido no processo.

Estes tém o sentido similar ao das reaccoes quimicas, isto €, da esquerda para a
direita.

Diagrama da reac¢do exotérmica

Hivicir = Hppa + Calor libertado

+ REAGENTES
A S T e

AH < O

PRODUTOS

M,

SENTIDO DA REACCAO

Este diagrama revela-nos que:

* houve perda de calor, pois ocorreu diminuicao de entalpia;
* 0 processo apresenta AH negativa;
* 0 calor perdido (calor de reaccio) ¢ fornecido pela AH.

Exemplo:
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Diagrama da reaccdo endotérmica

H + Calor absorvido — Hy

nicial

PRODUTOS

H, REAGENTES

Y

SENTIDO DA REACCAO

Este diagrama revela-nos que:

* houve ganho de calor, pois ocorreu um aumento de entalpia;
* 0 processo apresenta AH positiva;
* o calor absorvido (calor de reaccdo) ¢ fornecido pela AH.

Exemplo:

N, (g) + O, (g) — 2NO (g) AH=181K]

Lei de Hess ou lei do estado inicial e final

Em 1840, o cientista G.H. Hess, enunciou a seguinte lei: «A variacdo de entalpia de
uma reaccio quimica depende apenas dos estados inicial e final, nao importando o
caminho da reaccdo». Logo, o valor de variacao da entalpia nao depende do numero de
etapas que constituem o processo, nem do tipo de cada etapa, isto €, se o estado final for
alcancado por varios caminhos, o valor de variacdo da entalpia sera 0 mesmo, nao
importando o tipo de caminho percorrido pelo processo.

Esta lei é bastante importante e util na determinacao teorica de calores de reaccao de
dificil medida experimental.

Utiliza-se uma técnica geral que se baseia na medicao experimental da variacao de
entalpia de outras reaccoes e so depois se faz o calculo da variacdo de entalpia da reac-
cao desejada.

Exemplo de uma reacgao geral
Supondo uma reac¢ao de qualquer tipo
X — Y

que pode ser realizada por dois caminhos:
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1. caminho: reaccao directa (com apenas uma etapa)
X — = Y AH<O

2.° caminho: reac¢do com duas etapas

AH, . AH,

X ——= A
1.% etapa | 2.% etapa

¥

INTERMEDIARIO
Eis o diagrama desta reaccao:

HA

L
>

Sentido da reaccio

Nota: Quando a reaccdo nao mencionar os valores de temperatura e de pressio deve
entender-se que ela ocorreu nas condi¢oes ambientais (25 °C, 1 atm).

Eoxe mplo

S(s) + Oy(g) —— SO,(g) AH = —71 kecal/mol (25 °C, 1 atm)
A interpretacao desta equacdo termoquimica é:

* As substancias que participam nela sio o enxofre no estado sélido, o oxigénio e
o dioxido de enxofre no estado gasoso.

* O processo € exotérmico pois o AH é negativo.
* A reaccao liberta 71 kcal por cada mol de SO, formado.
* A reaccdo ocorre a 25 °C e a pressio de 1 atm.

e A variacdo de entalpia do processo é a mesma, quer 0 processo 0corra em uma
ou em duas etapas.

Consequéncia da lei de Hess
Pelo diagrama fica evidente que: AH = AH; + AH,
Se um processo apresentar «n» etapas, o AH total serd:

AH = AH, + AH, + ...+ AH,
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Assim, encontramos a consequéncia da lei de Hess:

O valor de variacdo da entalpia de um processo sera a soma algébrica dos valores de

Aplicacao da lei de Hess

Para melhor resolucao deve seguir-se os passos:

variacao da entalpia das etapas. Esta lei também pode ser tratada como uma equacao
algébrica e tudo o que ocorrer algebricamente com a equac¢ao termoquimica ocorrera
também com a respectiva variacao de entalpia.

1.° Trabalhar algebricamente com as equacdes fornecidas de tal modo que, quando

somadas, resultem na equacio desejada.

2.° Deve ter-se em conta que tudo o que acontece algebricamente com uma equacao

termoquimica, acontece também com o respectivo AH.
3.2 0 AH da equacio desejada sera a soma algébrica dos AH das etapas.

Exemplo

Para a reaccdo (I) C (grafite) + é— 0, (g) — CO (g), calcule a sua AH.

Como neste caso, a determinacdo experimental é bastante dificil porque a ten-
déncia é a de se formar sempre CO,, como produto secunddrio, utilizam-se valo-

res de AH ja determinados experimentalmente a partir dos processos de
combustao da grafite e do CO:

(I1) C (grafite) + O, (g) — CO,(g) AH; = —94,1 kcal
(I CO () + = 0, (§) —— CO,(g) AH, = 67,7 keal

Mantendo-se a equacao (II) e invertendo-se a equacdo (III), a soma delas terd
como resultado a equacao (I).
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Resolucgao

Tendo em conta o principio da conservacao da energia, temos o seguinte:

» Tudo o que ocorra algebricamente com a equacao termoquimica, ocorre tam-
bém com o respectivo AH.

e Se a equacao [or invertida, o sinal do AH também sera:

AH = AH, + AH,

AH = —94,1 + 67,7

AH = —26,4 kcal




Termoquimica

Generalizando para uma reacc¢do quimica:

A + B _ 4w C+ D

—_—

AH,  AHg AH:  AHp

onde:
AH, — calor de formacao de A
AHj — calor de formacao de B
AH - calor de [ormacao de C

AHy, — calor de formacao de D

A lei de Hess permite dizer que:

AH = (AHg + AHp) — ( AH, + AHjp)

L g A )
Y v

PrODUTOS REAGENTES

O AH ou calor de reaccdo de um processo pode ser dado pela diferenca entre o
somatoério das entalpias dos produtos da reaccdo e o somatério das entalpias dos rea-
gentes.

AII - z"I_}:]'C}R.\'l.-’\CA(.'J = E'HQ UEGRA
\ J

LT )
hd & i

PrODUTOS REAGENTES

Este valor s6 ¢ vilido para 1 mol de substancia. Logo, deve multiplicar-se o calor de
formacao da substancia pelo respectivo coeliciente, caso este seja diferente de um, pois
o coeficiente indica-nos estequiometricamente qual € o numero de moles a participar
N0 Processo.

Eis a equacdo geral:

aA 4+ bB — s ¢C + dD

_—

——

a AHA b QHB C AH(_‘ d. AI'ID
Logo:

AH = (c AHe + d AHp) — (a AH, + b AHy)

Por convencao, o calor de formacao de um elemento no estado-padrao é igual a zero.

Tipos de Entalpia
Entalpia de formacao ou calor de formacéao

Esta é a variacdo de entalpia (AH) na sintese de 1 mol de substincia, a partir dos
seus elementos no estado-padrio.
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Para o estado [isico mais estavel, assim como para T = 25 °C e 1 atm, os calores de
formacdo de um elemento sao zero:

&Hformag:ﬁn (Hg) =0
AH{ormacio (S, ortorrombico) = 0
AHformacéu (C, grafite') =0

Esta ¢é a variacao de entalpia da reaccdo de combustao de 1 mol de substancia. Nor-
malmente, os calores de combustao sdo fornecidos a 25 °C.
Exemplo:

1.° Equacio termoquimica referente ao calor de formacao da dgua liquida

H, (g) + % 0, (g) —— H,O () AH = —68.3 kecal/mol (25 °C, 1 atm)

Esta revela-nos que para se formar 1 mol de dgua liquida, a partir das substancias
simples respectivas, liberta-se 68,3 kcal.

2.° Equacio termoquimica referente ao calor de formacdo do amonifaco gasoso
N, (g) + 3H, (g) — 2 NH;5(g) AH =22 kial (25°C, 1 avm)

Tendo em conta que a AH é referente a 1 mol de substancia, entéo esta equacao revela-
nos que para se formar amoniaco, a partir das substancias simples, liberta-se 22 kcal e o
valor da variacdo da entalpia de 1 mol de amontaco € de 11 kcal libertadas.

_ AHny,

‘&Hibrmagﬁm = = —11 kcal/mol

Exemplo

No processo de formacdo do acido sulfurico liquido liberta-se 31,2 kcal. Tendo

em conta os dados seguintes, calcule AHg,,,, (SO5).
AHfﬂrm. (HzO) = _68,3 kcal/mol

AHform. (H2504) = _193,9 kcal/mol

AHform. (503) =
SO; (g) + H,O0 ) — H,S0,(aq) AH = —31,2 kcal

Resolucgao

Temos:

AH = AHy,s0, — (AHgpy+ AHy,0)

=312 =~1009 — (B g 0870

AHso, = —193,9 + 683 + 31,2
=—94 4 kcal/mol
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Entalpia de combustao ou calor de combustao

Esta ¢ a variacdo de entalpia da reaccao de combustio de 1 mol de substancia; normal-
mente os calores de combustao sao fornecidos a 25 °C.
Exemplo:

1.° A combustio do alcool etilico

&Hmmbustéo = —327,6 kcal/mol

Ao queimar-se 1 mol de dlcool etilico liberta-se 327,6 keal.

2.° A combustao do hidrogénio

H, (g) + % 0:(8) — H,0®)  AH= —683 kealimol

Ao queimar-se 1 mol de hidrogénio liberta-se 68,3 kcal.
Note que o AH de combustio do hidrogénio ¢ o mesmo que o AH de formacao da
agua liquida, pois trata-se da mesma reaccao.

Entalpia de dissolucao ou calor de dissolucdo

Varias reaccoes quimicas ocorrem em meio liquido, isto €, em solucdo. Por isso, deve
averiguar-se o calor associado de um reagente em dgua, devido a sua importancia.

Experimentalmente, o calor desenvolvido, durante uma dissolucéo, depende do
numero de moles da espécie dissolvida assim como do solvente.

Exemplo:

Dissolucao do alcool etilico em dagua pura. Ao se dissolver 1 mol de alcool em 4 mol
de dgua, teremos:

C,H,OH + 4 H,0 — Solucio AH = —898 cal
Ao dissolver-se 1 mol de dlcool em 9 mol de dgua, teremos:

C,HsOH + 9 H,O —— Solucao AH = —1678 cal

Nota-se que aumentando a quantidade de dgua, aumenta a libertacao de calor. Con-
tudo, se continuarmos a aumentar a quantidade de agua, observa-se que, a partir de
um determinado instante, o calor libertado deixa de aumentar.

Neste tipo de dissolucao, onde o calor desenvolvido € praticamente constante, é
que se define o calor de dissoluc¢do ou entalpia de dissolucao. O calor de dissolucao é
o calor desenvolvido na dissoluc¢ido de 1 mol de substancia numa quantidade de sol-
vente, de tal modo que a adicao de mais solvente nao provoque um efeito térmico
apreciavel.
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O calor de dissolucdo é definido para solucoes diluidas, indicando-se através do
simbolo «ag».

C,HsOH (2) + ag — C;HsOH (aq) AH = —3350 cal

Entalpia de neutralizacdo ou calor de neutralizacdo

Este ¢ o calor desenvolvido na reaccao de neutralizacio entre uma mole de ides
hidrénio/hidroxonio (H;O ™) e uma mole de ides hidroxido (OH™).

Sendo esta reaccio entre um acido (fornece H;O™) e uma base (fornece OH™),
ambos fortes, verifica-se que o calor de neutralizacao é praticamente constante. A reac-
cao condensada pode ser representada por:

H5O" (agq) + OH™ (aq) —— 2 H,O ()

Exemplos:
HBr (aq) + KOH (ag) —— KBr (aq) + H,O () AH = —13,8 kcal
HCZ (aq) + NaOIl (aq) — NaCl (aq) + H,O (0) AH = —13.8 keal

Estas reaccoes ocorrem devido ao facto de os dcidos fortes estarem muito ionizados e
as bases fortes estarem muito dissociadas, de tal modo que a tnica reaccdo que ocorre é:

H™ (aq) + OH™ (aq) —= H,0 (1) AH = —13,8 kcal

Entalpia de ligacao ou calor de ligacao

Numa molécula, para cada ligacdo existe uma energia bem determinada que resulta
do movimento de vibracao, rotacio, etc. Assim, por exemplo, a energia necessaria para
dissociar uma mole de moléculas diatomicas gasosas nos seus respectivos atomos gaso-
so0s, serd a energia de ligacdo correspondente:

Hy(g) — 2H (g) AH® = +104,2 kcal/mol
CL (g) —= 2 CL(g) AH® = +57.,9 keal/mol
HCE (g) — H (g) + CL(g) AH® = +103,0 kcal/mol

No 1.° caso, o calor de reaccao corresponde a energia de ligacao H — H.

No 2.° caso, o calor de reaccdo corresponde a energia de ligacdo CL— CL,

No 3.° caso, o calor de reaccao corresponde a energia de ligacdo H — CL.

No caso inverso, quando a partir dos dtomos gasosos se formam as respectivas liga-
coes, leremos as energias correspondentes.

Nas moléculas poliatémicas como, por exemplo, o NF5, as energias de dissociacio
podem ndo ser iguais as energias de ligacdo, por corresponderem nao s6 a quebra de
ligacdo, mas também ao rearranjo dos atomos.

NF; (g) — NF,(g) + F (g) AH® = +74.,0 kcal
NF, (g) —= NF (g) + F (g) AH® = +62.,6 keal
NF (g) — N (g) +F (g) AH® = +62,6 keal
NF; (g) — N (g) + 3 F (g) AH® = +199,2 keal
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Desta lorma, podemos atribuir a cada ligacdo N — F uma energia média de 66,4 kcal
que se designa por energia média da ligacao, que ¢ de grande utilidade nos casos de
moléculas poliatémicas em que nao ha disponibilidade de dados experimentais para a
dissociacao por etapas sucessivas.

Aplicando a lei de Hess podem ser calculadas com facilidade as energias de ligacao
que se podem encontrar com frequéncia tabeladas.

Energia de ligacao
Energia de ligacao ¢ a energia absorvida na quebra de 1 mol de ligacdo no estado gasoso.

AH, a0 = calor libertado na formacao das — calor absorvido na quebra das ligacoes
presentes nos produtos ligacdes presentes nos reagentes

Outros tipos de entalpias

Para cada tipo de reac¢ao existe um tipo de entalpia particular que corresponde
aquela reaccao que inclui processos fisicos que trazem um efeito de calor. Eis outros
tipos de entalpia:

1. Evaporacao: H,O ({) —— H,0 (g) AHyy, = 144 k]/mol
2. Condensacao: H,O (g) —— H,0 (1) AH_ g = 1+44 kJ/mol
3. Sublimacéo: I (s) — 1 (g) AH, yiim. = +711 kJ/mol
4. lonizacao: NaOH (s) ——= Na™ (aq) + OH™ (aq) AH,,, = +502 k]/mol
5. Dissol.: NaOH (s) ——= Na™ (aq) + OH ™ (aq) AH,,, = +502 kJ/mol
6. Hidrat.: Na™ (g) + H,O (I) —= Na' (aq) AHpq = —420 kJ/mol

O aparelho que serve para determinar o valor da entalpia denomina-se calorimetro.
Os valores das entalpias das diversas substancias encontram-se tabelados.

Exercicios de consolidacao
1. Calcule a AH do processo:
CH, (g) + 2 0,(g) — CO,(g) + 2H,0 () AR =7

1.2 & ) =2 H; (8 —s= CHL (e} AH, = =748 k]
2°C(s) + 0, (g) —» CO, () AH, = =3935

2. Qual a equacao termoquimica que corresponde ao calor de formacao da dgua liquida?
3. Represente a equacao termoquimica de formacio do NO,.

4. Qual o valor do calor de formacéo do NHs, segundo o processo:
Ny (g) + 3 H; (g) —— 2 NH; (g) AH = —22 kcal
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10.

Calcule a AH do processo de combustao do alcool etilico:

C,H;0H (£) + 3 0, (g) — 2 CO5(g) + 3 H,0 (g) AH =7
Dados:

AH de formacao do C;H;0H () = —33,8 kecal/mol

AH de formacao do CO,(g) = —94,1 kcal/mol

AH de formacao da H,0 (g) = —57,8 kecal/mol

. Calcule a quantidade de calor libertada (em kJ) quando se produzem 1,26 X 10*g

de amoniaco de acordo com a equacao:

N, (g) + 3 H, () — 2NH;(g) AHpec0= —92.6 K

. Dadas as energias de ligacao em kcal/mol, a 25 °C e 1 atm:

H - H = 104 kcal/mol F — F = 35 kcal/mol H-F = 135 kcal/mol
Calcule AH na reaccao de sintese de 1 mol de fluoreto de hidrogénio a partir das
substancias simples respectivas:

% H, (g) + % By () e T ()

. Conhecendo as seguintes energias de ligacao no estado gasoso:

H—H = 104 kcal/mol ClL— CL = 58 kcal/mol H - Cf = 103 kecal/mol
Calcule a AH da reaccao:
H, (g) + CL, (g) — 2 HCL(g)

. Dadas as seguintes energias de ligacao, em kJ/mol, de:

N=N=945 H-H =436 N-H =391
Calcule a AH da reaccdo representada por:

N, (g) + 3 H; (g) —= 2 NH; (g)

Calcule a AH da reaccao:
CS, (1) + 3 0, (g) — CO5(g) + 250, (g)
Sendo dados os calores de formacdo que sdo as proprias entalpias das substancias:
CS, (1) = +21.,0 kcal/mol
CO, (g) = —94.,1 kcal/mol
SO, (g) = —71,0 kcal/mol



Unidade 1 - Conceitos Funda-
mentais p. 7

Exercicios de consolidacdo p. 34

LT

10.
Ik
12.
13.

1%,

16.
17,
18.

a) Zn + 2 HCEO, — Zn(CLOL), + .
b) 2 K + 5 K5

)4 Na+ 0, — 2 Na,O

d) 2 NH; + 3 0, — 2NO + 31,0
€ 2AL+ 31,52 AML

[) 3 Ba(OH); + 2 Cr(NO3); —
— 2 Cr(OH); + 3 Ba(NOs),

g) 2 FeCE; + CE, — 2 TeCly
h) 2 Ph{NO;); — 2 PbO + 4 NO, + O,
i) CoHys F 805,25 CO; + 6 HO

)3 CalOH): + AL (S0, =
— 3 CaSOy + 2 ANOH),
k) 4 Culd + 3 Fe — 4 Cu + FeO + Fe,04

I}4AL+30;,— 2ALO;

m) (NH.),50, + Ba(OH); — BaSO. +
+ 2NIL + 2 H,0

L2H,0— 2Hy+ 0,

ca) PhO = 207 + 16 = 223 g/mal

b) 50, =5 %X 32 = 160 g/mol
¢) FesO5 = (2 % 56) + (3 X 16) =160 g/mol
d) ALyO5 = 102 g/mol

e) HNOy = 63 g/mol

BT.2E

110g

9,03 % 1022 moléculas
0,055 mol

L 0,33 ¥ 102 maoléculas

27 gimol
a) 64 g b) 4332
160 g
40gdeH;e320gde O

a) 88 g de FeSe 56 g de Fe
bl 48 g

¢l 36 gdeSe 63 gde Fe
a) O em excesso; 20 g

b}350¢g

L209g

93¢

2464 £ de CO, e 6160 g de Ca®

a) 49 g b} 298¢

S o7l we

23.
24,

S

. B9l

L NaNQO,

L2018

.a) O Fe,05 estd em excesso. Devia haver
29,6 g de Fe, 05,

b) 20,7 g

341N,

cilelll

Unidade 2 - Estrutura

A

tomica p. 37

Exercicios de consolidacao p. 57
1. z A p* n® e
A = = | 0 1
= 16 8 - 8
44 101 = =
D92 238 92 == 92
B = - 70 70 70
39 89 = 39
2

10.

i) 55K — 187 257 2p° 357 3p% 457 3410 4p° -
— Ordem energélica
33X — 1s* 257 2p° 35% 3p°3d'0 447 4p7 —
— Ordem quantica
b) 4s? 4p? = 7 eleciraes
=2 I=1 m, = +

5

=

my =0

. 12 electraes

Lcl

L4l

b}

.35

cel

a) ez =65t n=6.L=0,m =0
m, = +—

b) 6.° periodo, 11A

¢) 8 electroes

Unidade 3 - Lei e o Sistema
Periddico dos Elementos. Tabela
Periodica p. 59

Exercicios de consolidacio p. 68

L
2.

c)
Representativos: s e p
Transigao: d

Transicio interna : f

€]

4. Electrao periférico: grupo; niveis: periodo
5. F um metal = IIIA
6:a) La
bl Ar
¢) Lu
d) Na
7.a}) 3.° Perfodoe VIILA
b) 3.7 Periodo e VIA
¢l 4.% Periodo e 1A
B.cled)
9.a)V
b) ¥
drv

10.1a) Vv
bl F
el F
d) F
el F
v
gF

10.2 a) mais
b) menor
¢} 19
did
e} representativos
0o

gl el

Unidade 4 - Ligacdo Quimica
p-71
Exercicios de consolidagdo p. 86
. pf. NaF = K[
2.h)
3,a) ILOT:H.0 + H' — H,07,
Recebeu 1 protao.
h) NHZ: NH; + H* — NILL
Receben | protao,
¢) BF;: Bl + F~ — BF,
4.3) NaH — Ionico = metal + nao-metal
b} AfF; — lonico = metal + nio-metal

¢) ALCE, — lonico = metal + nao-metal

5. H o= H

175 =
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g0 —
oF = *F

165 153

4sBr — 2 Br.

3348 = =AS .

515}3 —> 'S;b .

505“ —F = 5.n -

6. HE — He -f:

AsCly — tCLe-Ase -CL
snCly, — u Sne (.t

H,0, = I .0..0-H

H,$ — H--5-H

£ HF - H-T
F, — F-F
o
AsCly — As-Ch
G

SnCdy — {E-5n-Ch

8 H H
¥ |

PH,; — :P. Il = P-H
11 H

HI — Hoeli=s H-D

156

S o1l uc oes

9.

HCEO, — H..0..0..C

Ligagao covalente polar

HetO, > He i
A L
W PR

ligacao coordenada dativa

10. HF
11. 5nCi,
12, a)
13.a)
14. ¢)
15. h)
16, 1x)
17.d)
18. ¢)
19. &)
20. b}
21. 1)
22.8)
23 ¢)
24 ¢)

Unidade 5 - Quimica Inorga-
nica: Oxidos, Acidos, Bases e
Sais p. 89

Exercicios de consolidagao p. 122

L%}

2.oe)

3.a)

4. L um composto ionico - formou-se por
entrega e recepcio de electroes.

5. Sao dois hidretos, Agua e dgua oxigenada

[ormula | formula | férmula
molecular {electronica festrutural

H—D H=+1

" H -0
dgua .0 i 4 S
z1g|:1a 20 T H=+1
oxige-l L0, o B—q
nada 2 J, O=-1
6. al
7.d}
8.1 =¢) 2=¢) 3-h) 4 —al
5—a) 6-h) 7—d) 8-¢)
g— 10-b) 11-a)
9, a)
10. 1)

11.¢e)
12.¢)
13.b)
14. ¢}
15. h)
16.¢)
17. a)
18. b)
19.b)
20.d)

Unidade 6 - Solugdes p. 125

Exercicios de consolidagio p. 140

g

1.0M

008N

. 0,95 (H,0) & 0,05 (Na,CO3)
12,33 md

04N

0.l M

08¢

o)

&)

04 M

©% ST

—
=

Unidade 7 - Termoquimica
p- 141

Exercicios de consolidagdo p. 153
1. =891 kJ

2. Hy (g) + + O3 (8) > HLO ()
Al =683 keal ( 25°C, 1 aum)

|
3.5 Ny (@) + 0; () > NO (@)

4, —11.0 keal fmol
5. —327.6 keal
6. —34 31647 K]
7. 633 kecal
B. —44 kcal
9. —93 kJ

10. —257;1 keal



Tabela de ices

AT e X 07S

Acetalo CH,CO;, Aluminio APt
Brometo Br Amaonio NH
Carbonato CO;5 Bdrio Ba?*
Cianato OCN Bismuto Bi**
Cianeto CN~ Cadmio Ccd?!
Clorato Ctosy Cilcio ca
Cloreto L Chumbo BEbFF
Clorito CLO, Cobalto (II) Co*
Cromato erOd Cabalto (I1I) Catt
Dicromato Cr,0% Cobre (I) Cu’
Fluoreto F- Cobre (11) (i
Fosfato PO~ Cromio (111) G
Hidreto H™ Estroncio Sr2t
Hidrogenocarbonato HCOS Ferro (1T) Fe:
Hidrogenossulfato HSOy Ferro (111} Fe¥t
Hidrogenossulfito HSO, Hidrogénio H'
Hidrogenossullureto 15~ Hidrénio H,07
Hidroxido OH- Litio Er*
Hipoclorito Lo Magnésio Mg~
Hipoidito 10 Manganésio (11) Mn?*
Hexacianoferrato (11) Fe(CN)g Manganésio (111) Mn?'
Hexacianolerrato (117) Fe(CN }:_ Mercurio (T) l-lg%Jr
Todato 105 Mercurio (11) Hg?*
lodeto 1~ Niquel (11) Ni2!
Nitrato NO3 Niquel (I17T) Ni’
Nitrito NO3 Potdssio K
Oxalato C,03 Prata Ag?
Oxido 0? Sodio Nat
Perclorato CLO, Zinco 7n*t
Permanganato MnO7

Peroxido Oi

Sulfato 503

Sulfito 2 o

Sulfureto 5

Tiocinato SCN

Tiossulfato 5,03

Tiossulfito 507

Tri-iodeto I3
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Amex o's

Os diferentes tipos de atomos

{ | i i

Actinio |  Ac | 8 | e Litio ! i 3 g 6,94
Aluminio | AL 13 i 2698 | Lutécioe | Lu 71 174,97
Americio i Am | 95 I (243) Magnésio | Mg 12 24,31
Antiménio | Sb { 51 { 1218 Manganés | Mn 25 54,94
Agon | A | 18 | 3995 § Meimério | Mt 109 (268)
Asénio | As | 88 | 7492 | Mendelévio|  Md 101 (258)
Astato ,[ At ; 85 ! (210) Mercuirio { Hg i 80 200,59
Azoto ® _ N i 7 1 14,01 § Molibdénio E Mo 42 95,94
Bério : Ba ! 56 i 137,3 Neodimio ® | Nd 60 144,24
Berilio o i Be g 4 ! 901 | Néone { Ne 10 20,18
Berquélio § Bk i 97 1 (247) Neptinio i Np 93 (237)
Bismuto | Bi i 83 {2090 | Nidbio { Nb 41 92,21
Béhrio ; Bh i w07 |64 Niquel | Ni 28 58,69
Boro e B | 5 1081 | Nobélio | No 102 (259)
Bromo | Br { 35 i 79,90 | Osmio ] Os 76 190,23
Cédmio | Cd | 48 | 1124 § Ouro i Au 79 1 1970
Célcio | Ca | 20 i 40,08 | Oxigénios | o) 8 L 16,00
Califérnio | Ct { 98 i (252) Palddio | Pd 46 106,42
Carbono » | g { 6 i 12,01 | Platinae | Pt 78 195,08
Cérios | Ce | 58 {1401 | Plutbnio | Pu 94 (244)
Césio | Cs i 55 | 1329 | Polénio | Po 84 (209)
Chumboe | Po | 8 | 2072 |{Potissios | K 19 39.10
Cloro { ct | 17 { 8545 | Praseodimio | Pr ! 59 140,91
Cobalto i Co ¢ 27 ' 2893 | Prata ! Ag 47 I 107,87
Cobe { Ce | 20 | 6355 | Promécio | Pm 61 | (145)
Cripton | Kr | 36 i 83,80 f Protactinio | Pa I 91 231,04
Crémio ! Cr i 24 52,00 | Rédio i Ra ! g8 | (226
Cirio | Cm | % (247) Radon i Rn I 86 (222)
Disprésio | Dy | 66 162,5 | Rénio i Re ! 75 186,12
Dibnic | Db | 105 | (262 (Rédo | Rh | 45 102,91
Einstéinio | Es { 99 | (252) { Rubidios | Rb i 37 85,47
Enxofre | S { 16 | 32,07 | Ruténio | Ru { 44 101,07
Erbio i Er { 68 i 167,38 | Rutherférdio! RE ! 104 (261)
Escandio | Sc i 21 | 4496 | Samérios | Sm i 62 150,36
Estanho | Sn i 50 i 118,71 E Seabérgio | Sg E 106 (266)
Estréncio | Sr j 38 ! 87,62 | Selénio | Se § 34 78,96
Eurdpio | Eu | 63 : 152,0 ; Silicio f Si { 14 28,09
Ferro i Fe : 26 { 55,85 | Sédio { Na | 11 | 2299
Férmio i Fm | 100 | (257) | Talioe Tl ! 81 | 204,38
Flior i F i 9 { 19,00 | Téntalo | Ta i 73 I 180,95
Fésforo | P ' 15 { 3097 | Tecnécio | Te i 43 L9
Frdncio | B 1 87 | (228 Teliio | Te | 52 | 127,60
Gadolinio | Gd | 64 | 1573 | Térbio ; Tb i 65 | 158,93
Galio [ G | 3 | 972 §Twno | T | 2 | 478
Germénio | Ce i 32 i 72,61 § Tério i Th { S0 {23204
Hifnic { HF | 72 | 1785 | Tdlio i Tm | 69 | 16893
Hissio | Hs | 108 | (277) | Tungsténio | W | 74 | 18384
Hélio » | He | 2 ! 4,003 | Untmbio | Uub | 112 | (285)
Hidrogénio ¢ H i 1 g 1,008 ! Ununnilio | Unn | 110 ! (281)
Hélmio i Ho I 67 5 164,50 1§ Ununquédioi Uug g 114 ¢ (285)
Indio ® i In { 49 { 114,82 | Unundnio | Uuu | 111 o72)
Todo i I i 53 | 12690 | Urénio | 9] i 92 | 238,08
Iridio ! Ir ! 77 i 192,22 | Vanadio ® | \% i 23 i 5094
Iébio | Yo} 70 | 17304 | Xénon | Xe | 54 | 131,29
ftrio : Y { 39 ; 88,91 | Zinco Zn i 30 | 65,39
Lantinioe | la | 57 | 13890 | Zircénio |  Zr | 0 1 9122
Lauréncio | Lr : 103 | (262) i : { H

() Elementos que apresentam isétopos radioactivos naturais,
NOTA: Entre paréntesis encontram-se as massas atomicas relarivas dos elementos que séo produzidos artificialmente.
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HINO NACIONAL

Patria Amada

Na memoéria de Africa e do Mundo
Patria bela dos que ousaram lutar
Mocambiqgue o teu nome e liberdade
Nnssh B O sol de Junho para sempre brilhara.
cLir:h-:ngn
Coro

Mocambique nossa terra gloriosa
Pedra a pedra construindo o novo dia
Milhces de bracos, uma so forca

¢ usliman QO patria amada vamos vencer.

ZAMBEZIA

-

G _\_,q/..[,
MARNICH =

Povo unido do Rovuma ao Maputo
Colhe os frutos do combate pela Paz
Cresce 0 sonho ondulado na Bandeira
E vai lavrando na certeza do amanha.

#*|lshombone

Flores brotando do chao do teu suor
Pelos montes. pelos rios, pelo mar
Nos juramos por ti, 6 Mogambigue
Nenhum tirano nos ira escravizar,
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