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APRESENTACAO

Esta disciplina pretende apresentar os fundamentos relacionados a Quimica Geral, com vistas a
formacao de uma base conceitual para as demais disciplinas da drea farmacéutica. Para tanto, pretende-
se capacitar o aluno a aplicar os conhecimentos adquiridos aos problemas e situacdes da sua area de
atuacdo farmacéutica.

Assim, a presente disciplina tem como objetivos gerais: desenvolver no aluno o rigor e a precisao
no uso da linguagem empregada na Quimica, respeitando as regras, convencoes e notacoes; despertar-
Ihe o raciocinio quimico para que ele possa relacionar os conhecimentos adquiridos com a sua area de
atuacdo profissional.

Ao término do curso, o aluno devera ser capaz de: utilizar a tabela periodica, identificar as
ligacdes quimicas que ocorrem entre os atomos € moléculas, correlacionar as ligacoes quimicas com
as propriedades das substancias, representar formulas quimicas, identificar os tipos de substancias
inorganicas, suas propriedades e reacdes, compreender os conceitos de mol, massa atdmica, massa
molecular, compreender as principais caracteristicas, montar estruturas organicas e identificar os grupos
funcionais presentes em moléculas organicas.

Esperamos que todo conhecimento adquirido seja aproveitado em seu trabalho.

INTRODUCAO

Tudo o que nos cerca depende dos resultados das investigacdes quimicas e do desenvolvimento
continuo para garantir a qualidade de vida. Nos dificilmente pensamos no quanto as invencoes e as
inovacoes quimicas tendem a determinar o nosso cotidiano. Quanto mais se pesquisa, mais se conhece
a respeito de um determinado assunto.

Dificilmente percebemos como a quimica esta presente em nossas vidas. Seja na alimentacdo, quando
discutimos a composi¢cdo de alimentos, no transporte, quando discutimos sobre formas alternativas
de combustiveis ou quando escolhemos um determinado produto para remover uma sujeira, estamos
exercendo a Quimica. Entender esse campo de conhecimento significa muito mais do que estuda-lo.

A Quimica Geral é o primeiro passo para entrar no mundo da Quimica. O conhecimento da estrutura
do atomo ¢ fundamental, tanto para evoluir nos estudos da Quimica como da Fisica. O estudo da
Quimica € divido em trés grandes grupos: a Quimica Geral, que apresenta todos os fundamentos basicos
da Quimica, a Fisico-Quimica, que introduz o aluno nas relacdes entre a Quimica e a Fisica e suas inter-
relacbes matematicas e, finalmente, o grupo da Quimica Organica, que se detém no estudo do elemento
quimico carbono.

Na area da Saude, os cursos de graduacdo em Farmdcia estdo entre os que mais apresentam
disciplinas de Quimica. Isso ocorre porque o profissional farmacéutico precisa conhecer as relacoes de
dependéncia entre estrutura quimica e atividade bioldgica, além das propriedades fisico-quimicas dos
processos produtivos de medicamentos.

a_



Este livro-texto tem como objetivo fazer uma breve apresentacdo de todo conteudo que
consideramos importante para que o aluno possa ter um bom desempenho nas demais disciplinas
do curso de Farmacia, tais como: Métodos Instrumentais de Analise, Quimica Analitica, Quimica
Farmacéutica, Bromatologia e tantas outras que tém como pré-requisito o conhecimento de
Quimica Basica.




QUiIMICA GERAL E INORGANICA

Unidade |

1 ESTRUTURA ATOMICA, DISTRIBUICAO ELETRONICA E VALENCIA
1.1 Evolucao histérica

Entre 1803 e 1808, o cientista inglés John Dalton propds uma teoria para explicar as leis enunciadas por
Lavoisier e Proust. Essa teoria, que sera comentada a sequir, ficou conhecida como Teoria Atdmica de Dalton.

A palavra atomo vem do grego e significa indivisivel. Ela foi usada pela primeira vez por alguns
filosofos da Grécia Antiga que, baseados em argumentos filosoficos, propunham que todas as coisas
eram formadas por particulas muito pequenas e indivisiveis, 0s atomos.

As ideias desses filosofos gregos ndo foram muito além, porque ndo se fundamentavam na cuidadosa
observacdo dos resultados fornecidos por experimentos. Dalton, ao contrario dos filésofos gregos,
baseou-se nos resultados de experiéncias feitas por ele e por outros cientistas que o antecederam,
inclusive Lavoisier e Proust (CANTO; PERUZZO, 2003).

Seqgundo a teoria de Dalton, o &tomo seria "a menor porcao de um elemento que pode participar
numa combinacdo quimica”. Dalton imaginou o atomo indivisivel, mas, em meados do século XX,
estudos vieram a comprovar a existéncia de particulas subatomicas muito pequenas. Sdo elas os protons,
elétrons e néutrons.

Dalton acreditava que os atomos fossem macicos, esféricos e indivisiveis como bolinhas de gude
(UBESCO; SALVADOR, 2002).

Cada particula subatémica foi descoberta por meio de diferentes estudos e cientistas em €pocas diversas.
Primeiro, foram descobertos os elétrons, por Thompson, por volta de 1900; depois, com a descoberta da
radioatividade em 1886, experiéncias com raios catodicos levaram Eugen Goldstein a descobrir os protons. Em
1932, Chadwick bombardeou uma folha de berilio com particulas alfa, observou a emissdo de uma radiacao
semelhante a radiacdo gama por parte do metal. Posteriormente, foi verificado que esses raios eram constituidos
por particulas neutras de massa ligeiramente superior a dos protons, as quais foram chamadas de néutrons.

@ Saiba mais

Paraconheceraevolugdodosmodelosatdmicos,acesse o site: <http:/[crv.
educacao.mg.gov.br/sistema_crv/documentos/md/em/quimica/2010-08/
md-em-qu-23.pdf>.
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1.2 Definicao de atomo
Toda matéria € formada por atomos, e a melhor definicdo atual para o atomo €: "a menor particula
que ainda caracteriza um elemento quimico".
!-l Observacao
Os atomos sdo tdo pequenos que, em 1 g de ferro, por exemplo, existem
aproximadamente 10.800.000.000.000.000.000.000 atomos desse metal.
Isso equivale a dizer que, se a cabe¢a de um alfinete tivesse o tamanho do
nosso planeta, o atomo teria o tamanho de uma bola de futebol.
Podemos afirmar que nosso mundo visivel (mundo macroscopico)
pode ser explicado pela existéncia de particulas invisiveis (mundo
microscopico).
Atualmente, sabemos que os atomos podem ser divididos, mas esse
fato s0 comecou a ser observado, experimentado, medido e explicado
praticamente um século depois de enunciada a hipdtese de Dalton (FELTRE,

2004).

0 diametro médio de um atomo €é cerca de 10°a 10 angstrom.

~ Lembrete
Um angstrom = 10 cm = 0,00000001¢cm.,
1.3 Particulas subatémicas e modelo atual
Atualmente, sabemos que o atomo €, na realidade, um sistema contendo inumeras particulas e
subparticulas. Para a quimica, porém, quase sempre € suficiente estudar as trés particulas que chamamos

de fundamentais: o proton, o néutron e o elétron.

Os protons e os néutrons ocupam a regiao central do atomo, o nucleo, e por isso sao chamados
igualmente de nucleons.

Os elétrons ocupam a regido ao redor do nucleo, chamada eletrosfera.

0 nucleo, com carga positiva que representa quase toda sua massa (mais que 99,9%), concentra
praticamente todo o peso do atomo.

_Q
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Tabela 1 - Particulas fundamentais do atomo

Particula Carga elétrica Massa em repouso

Néutron neutra 1,00866 u
Proton positiva 1,00728 u
Elétron negativa 1840 vezes inferior a do proton (ou

do néutron)

Fonte: Peruzzo e Canto (2003).

~— Lembrete
0 "u" corresponde a 1,66057. 10-*g.
A Eletrosfera

Os modelos atémicos foram evoluindo e os conceitos a respeito do movimento dos elétrons em
torno da eletrosfera, também. Em 1913, apds a consolidacdo da existéncia de duas regides distintas
(ntcleo e eletrosfera), Niels Bohr criou um novo modelo atémico, baseado nos espectros de emissao.
Este possuia varios postulados, dentre eles, de que o elétron se move em orbitas circulares em torno
do nucleo e que a eletrosfera € dividida em niveis de energia. O fato era que a teoria de Bohr so
explicava o comportamento do atomo de hidrogénio, mas ndo explicava atomos com um maior numero
de particulas. Em 1915, Sommerfeld complementa a teoria de Bohr e comprova que os elétrons giram
ao redor do nucleo do atomo, mas em orbitas elipticas € em uma unica orbita circular.

~ Lembrete

A eletrosfera do atomo chega a ser 100.000 vezes maior que o nucleo.
Ele contém elétrons com massa desprezivel e carga elétrica negativa.

@ Saiba mais

Para saber mais sobre a descoberta da radioatividade, assista ao filme:
MADAME Curie. Dir. Meryyn Leroy. Estados Unidos, 1943. 124 minutos.

O filme retrata parte da vida e pesquisas de Marie Curie e seu marido
Pierre Curie, culminando na descoberta do elemento radio.
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1.4 Elemento quimico (nUmero atomico e numero de massa)

Um elemento quimico € definido como: o conjunto formado por atomos de mesmo numero de
protons.

Como um unico elemento € também um conjunto? Para esclarecer essa duvida, um exemplo: o
ferro € um elemento e nele se encontram varios atomos chamados de “a4tomos de ferro”.

0 atomo de um elemento quimico € representado pelo seu simbolo.
Exemplo:

¢ elemento quimico sodio = Na;

® elemento quimico oxigénio = O;

® elemento quimico calcio = Ca.

" ® Observacao

Em qualquer lugar do mundo, o simbolo do hidrogénio € H. Os cientistas
usam a simbologia para representar os atomos dos elementos quimicos.

A tabela periddica traz todos os elementos organizados em periodos e

familias. Ao todo, existem 118 elementos quimicos de atomos diferentes,

mas esse numero pode aumentar com o decorrer do tempo, em razao da

descoberta ou sintese de novos elementos quimicos.
Numero atomico (Z)
E definido como o conjunto de atomos com 0 mesmo numero de protons.
Num atomo normal, cuja carga elétrica € zero, 0 numero de protons € igual ao numero de elétrons.
Quando se diz que o atomo de sodio (Na) tem ntimero atémico 11, isso quer dizer que, no nucleo

desse atomo, existem 11 protons e, consequentemente, 11 elétrons na eletrosfera.

— Lembrete

Na natureza ndo existem dois elementos diferentes com o mesmo
numero de protons. O numero de protons € o "RG" do atomo.

_0
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Numero de massa (A)
E a soma do numero de protons com o numero de néutrons existente no nucleo do atomo.
A=Z+N

Seja X um elemento quimico qualquer, Z € o numero atémico e A o numero de massa.

!-l Observacao
Cuidado, pois a maneira como se representa ndo € necessariamente
aquela que aparece na tabela periodica. Consulte sempre a legenda de uma
tabela periodica para achar o numero atémico.
Representacdo Simbdlica:
zXh
Numero atdbmico = Z
Numero de massa = A
Elemento quimico qualquer = X
Entdo, para o elemento sodio, temos:
11NaZ3

Numero atdmico = 11

Numero de massa = 23

1 ~
*s® Observacao

O numero de massa pode vir a direita ou a esquerda do simbolo do
elemento quimico.

Numero de néutrons (N)

Para determinar o numero de néutrons, basta subtrair o numero de massa do numero de protons.

Assim, para o0 atomo de sodio:
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N=A-P
N=23-1
N=12

@ Saiba mais

Quanto mais proximo o numero de prdtons for do numero de néutrons,
mais estavel sera o atomo. Leia sobre os elementos radioativos em:

<http://www.cnen.gov.br/ensino/radioatividade.asp>.
1.5 Definicao de ions: cations e é@nions

F sabido que o dtomo eletricamente neutro apresenta quantidade de cargas negativas (elétrons)
iguais as cargas positivas (protons).

0 atomo, ao perder ou ganhar elétrons durante uma ligacdo quimica, transforma-se em um ion
positivo ou negativo.

lon positivo
apresenta numero de elétrons inferior ao numero de protons.
Cation
Exemplo:
Atomo neutro Cation
) ) ,
,Mg Atomo neutro perde 2 elétrons ,Mg*
12 elétrons 12 elétrons
12 elétrons 12 elétrons
lon negativo
apresenta numero de elétrons superior ao numero de protons.
Anion
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Exemplo:
Atomo neutro Anion
15P Atomo neutro recebe 3 elétrons 15P'3
15 elétrons 18 elétrons
15 protons 15 protons

1.6 Espécies isoeletronicas

Isoeletronicos sao espécies quimicas com 0 mesmo numero de elétrons.

Exemplo:

As espécies abaixo sdo isoeletronicas, pois apresentam o0 mesmo numero de elétrons.

19K+ 16SZ‘ 18Ar40 =18 elétrons

Il

Lembrete

Lembre-se de que, na formagdo de um ion, somente o numero de
elétrons muda; o numero de protons permanece 0 mesmo.

1.7 Relacoes atomicas

1.7.1 Isotopos

Isdtopos sdo atomos que possuem o mesmo numero de protons, ou seja, sdo pertencentes ao
mesmo elemento quimico, mas com diferente numero de massa.

O uranio, por exemplo, que possui 92 protons no nucleo, existe na natureza na forma de trés
isotopos:

e U234, com 142 néutrons (em quantidade desprezivel);

e U235, com 143 néutrons (usado em reatores PWR, apds enriquecimento 0,7%);

e U238, com 146 néutrons no nucleo (99,3%).
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@ Saiba mais

A descoberta dos isotopos foi de extrema importancia para o
desenvolvimento da tecnologia nuclear, pois foi descoberto que alguns
isotopos emitiam radiacoes, o que lhes rendeu o nome de radioisotopos.
Devido & propriedade de emitir radiacdo (as radiacdes podem atravessar
a matéria ou serem absorvidas por ela), os radioisotopos tém varias
utilidades, beneficiando principalmente a medicina, a industria (sobretudo
a farmacéutica) e a agricultura.

Quadro 1- Principais radioisotopos usados na medicina

Is6topo Principais usos

SH Tritio (hidrogénio-3) Determinacdo do conteudo de dgua no corpo.

e

"c Carbono-11 ,’

Varredura do cérebro com tomografia de emissao positronica
transversa (PET), para tracar o caminho da glucose.

e Carbono-14 Ensaios de radioimunidade.

#Na Sodio-24

i

Deteccao de constricées e obstrucdes do sistema circulatorio.

. Deteccao de tumores oculares, cancer de pele ou tumores

32 _ ]

4 fasiatio~5Z pds-cirurgicos.

Diagnostico de albumina, tamanho e forma do baco

51 _ ' 1

Cr Cromo-5t desordens gastrointestinais.
%fe Ferro-59 Ma funcéo das juntas dsseas, diagnostico de anemias.
%Co Cobalto-60 Tratamento do céncer.
Ga Galio-67

Varredura do corpo inteiro para tumores.
Se Selénio-75 Varredura do pancreas.

8imfr Criptonio-81m

Varredura da ventilacdo no pulmao.
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85Sr Estroncio-85 - .

Varredura dos 0ssos para doencas, incluindo cancer.

Yar'm

=

e Tecnécio-99m "

Um dos mais utilizados: diagndstico do cérebro, 0ssos, figado,
rins, musculos e varredura de todo o corpo.

1] lodo-131
+
Diagnéstico de mau funcionamento da glandula tireoide,
tratamento do hipertireoidismo e cancer tireoidal.
9Hg Mercurio-197

Varredura dos rins.

Fonte: ESTSP, s/d. (adaptado).

Radioisotopos e radiacoes

[.]

A medicina nuclear envolve dois usos distintos de radioisdtopos: terapia e diagnostico.
No uso terapéutico, a radiacdo ¢ empregada na tentativa de curar doencas. Algumas
formas de cancer, por exemplo, podem ser tratadas por radioterapia. As células do tumor
cancerigeno sao destruidas pelos efeitos da radiacao. Embora o feixe radioativo seja apontado
precisamente sobre o tumor, diversos efeitos colaterais acompanham o tratamento. As
células da mucosa intestinal, por exemplo, sao particularmente susceptiveis a radiacao,
fazendo com que os pacientes sofram de nauseas e vomitos.

Os radioisotopos também podem ser empregados com o proposito de diagndstico,
fornecendo informacdes sobre o tipo ou extensao da doenca. O isotopo iodo-131 € usado
para determinar o tamanho, forma e atividade da glandula tireoide. O paciente bebe uma
solucdo de Kl, incorporando iodo-131. O corpo concentra o iodo na tireoide. Apds algum
tempo, um detector de radiacao varre a regido da glandula e a informacao € exibida, no
computador, sob a forma visual. A figura € entdo chamada de fotoscan. O aparelho |€ apenas
a radiacdo gama, mas o -131 também emite radiagdo beta. O tempo de meia-vida do 1-131
¢ de apenas 8 minutos, o que faz com que toda a radioatividade cesse apds algumas horas.

Fonte: ESTSP. s/d.

Q_
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1.7.2 Isobaros

Isobaros sdo atomos de elementos quimicos diferentes, mas com 0 mesmo numero de massa. Trata-
se apenas de uma coincidéncia.

Exemplo:

1% ,,5¢* . Ca* - Todos apresentam numero de massa igual a 42.
1172720 néutrons.

1 2C* =21 néutrons.

2OCa“2=22 néutrons.

~ Lembrete

0 numero de massa pode vir tanto a direita do simbolo como a esquerda,
na parte superior.

1.7.3 Isotonos

Isotonos sdo atomos que possuem o mesmo numero de néutrons (elementos diferentes), apresentando
numero de protons e de massa diferentes.

Exemplo: boro e carbono.
B" e C"” - Ambos apresentam 6 néutrons.
1.8 Substancia quimica e sua classificacdo

Os quimicos consideram que uma substancia € uma por¢ao de matéria que tem propriedades bem
definidas e que lhe sdo caracteristicas. Da mesma maneira que vocé consegue reconhecer um amigo
por um conjunto de caracteristicas (o timbre de voz, a forma do nariz, 0 modo de andar, a cor da pele,
o jeito de falar, a cor e a textura dos cabelos, o porte fisico etc.), os quimicos identificam as substancias
pelo conjunto de suas propriedades.

Entre essas propriedades, estao: o ponto de fusdo, o ponto de ebulicdo, a densidade, o fato de
ser inflamavel ou ndo, a cor, 0 odor etc. Duas substancias diferentes podem, eventualmente, possuir
algumas propriedades iguais, mas nunca possuirao todas elas em comum. Caso aconteca de todas
as propriedades de duas substancias serem iguais, entao elas sdo, na verdade, a mesma substancia
(PERUZZ0; CANTO, 2003).

_Q .
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Substancia pura

Tipo de matéria formado por unidades quimicas iguais, sejam atomos, sejam moléculas e por esse
motivo apresentam propriedades quimicas e fisicas proprias. As substancias puras podem ser classificadas
como simples ou compostas.

Substancia simples

E aquela formada por um ou mais atomos de um mesmo elemento quimico.

Exemplo:

Gas hélio (He), gas oxigénio (0,), gas ozonio (0,), fésforo branco (P,).

L} ® Observacao

A representacao dos metais também se da pelo simbolo do metal. Uma
barra de metal contém apenas atomos do metal. Por isso, 0s metais também
sao considerados substancias simples.

Substancia pura composta
E aquela cujas moléculas sdo formadas por dois ou mais elementos quimicos.

Exemplos: gas cianidrico (HCN) e a dgua (H,0).

- ® Observacao

Nao confundir substancia composta com mistura. Na mistura, temos
mais de um tipo de molécula, € ndo um sistema com um unico tipo de
molécula com elementos quimicos diferentes. As misturas tém composicéo
quimica variavel, ndo expressa por uma formula. Exemplo: um sistema
contendo dgua e gas carbonico.

Diferenciamos uma mistura de uma substancia pura normalmente por meio de suas constantes
fisicas, tais como: ponto de ebulicdo (PE), ponto de fusio (PF), densidade (d) e solubilidade. As substancias
puras mantém suas constantes durante as mudancas de estado, diferentemente das misturas.

Exemplo:

® agua pura: PE = 100°C; PF = 0°C; d = 1g/cm3.

® 3gua e sal de cozinha (NaCl): ndo apresentam constantes.

e_
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e 4lcool puro: PE = 78,5°C; PF = -177°C; d = 0,79g/cm3.

e dlcool e dgua: nao apresentam constantes.

" ® Observacao

Substincia tem férmula, mistura néo.

@ Saiba mais

Obtencao de substancias puras a partir de misturas

Os materiais encontrados na natureza, na sua maioria, sdo constituidos
de misturas de substancias puras, € por isso, para obté-las, ¢ necessario
separa-las.

Existem muitos processos para separagao de misturas, mas o método a
ser empregado depende das condicOes materiais para utiliza-lo e do tipo de
mistura a ser separado.

1.9 Camada eletrénica ou nivel energético

De acordo com a teoria de Summerfeld, os elétrons giram na eletrosfera em torno do nucleo e
ocupam as “camadas eletronicas” ou “niveis de energia”, chamados de numeros quanticos principais
(n). Até o momento, foram estabelecidas sete camadas ou niveis de energia, representados pelos
numeros 1 a 7 ou por letras maiusculas K, L, M, N, O, P, Q. Os elétrons se movem nas camadas e,
quando passam de uma camada para outra, liberam ou absorvem energia.

Quanto mais distante do nucleo estiver o elétron, maior a energia deste. Por exemplo, o elétron que
se encontra na camada L possui menor energia que o elétron da camada P.

Em cada nivel de energia (n) ha um nimero maximo de elétrons. Para saber o nimero maximo de
elétrons possiveis em um nivel de energia (n), devemos aplicar a formula 2n? em que n € o nimero
quantico principal, conforme exemplificado na tabela a sequir.

_Q .



QUiIMICA GERAL E INORGANICA

Tabela 2
Camada ou nivel de energia (n) Numero maximo de elétrons 2n? Ocupados até o momento
K=1 2 elétrons 2 elétrons
L=2 8 elétrons 8 elétrons
M=3 18 elétrons 18 elétrons
N=4 32 elétrons 32 elétrons
0=5 50 elétrons 32 elétrons
P=6 72 elétrons 18 elétrons
Q=7 98 elétrons 8 elétrons
Fonte: Feltre (2004).
&
~ Lembrete

0 ntimero quantico principal (n) identifica a camada eletronica.
1.10 Classificacao dos subniveis energéticos

As camadas ou niveis de energia sdo formados por subcamadas ou subniveis de energia, designados
pelas letras s, p, d, f, g, h, i... Sdo chamados de nimero quantico secundario ou azimutal (1).

Até 0 momento, estdo ocupados os subniveis designados pelas letras s, p, d e f. Os demais se
encontram vazios. Cada subnivel, por sua vez, suportam um numero maximo de elétrons, conforme
tabela a seguir:

Tabela 3

Subnivel S p d f

Numero maximo de
elétrons

Fonte: Feltre (2004).
Mais adiante ficara mais claro o entendimento do calculo do numero de elétrons no subnivel.
1.11 Orbitais eletronicos e spin eletronico
Orbital € a regido do espaco onde € maxima a probabilidade de encontrar um elétron.

Principio de exclusédo de Pauling: em cada orbital cabem no maximo dois elétrons. Para os orbitais que ndo
possuem os dois elétrons, dizemos que estdo incompletos e que séo elétrons isolados ou desemparelhados.
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Tabela 4 - Representacao grafica dos orbitais s e p

] Quantidade de | Representacio Representacao
espacial
Yy

5 1 |:|

Spin € o movimento de rotacdo do elétron em torno do proprio eixo. O movimento pode ser horario

e anti-horario.

Figura 1 - Spins opostos ou antiparalelos, elétrons girando em sentidos opostos

Dessa forma, os elétrons, mesmo tendo cargas iguais (repulsdo elétrica), podem permanecer juntos
dentro do orbital, devido a atracao magnética.

honthd b al bt ey

0, =, - =
S p d f

Figura 2

s2: 1 orbital e 2 elétrons com spins contrarios;

p6: 3 orbitais e 6 elétrons com spins contrarios;

d10: 5 orbitais e 10 elétrons com spins contrarios;

f14: 7 orbitais e 14 elétrons com spins contrarios.
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nGMmero 2—>quantidade de elétrons no subnivel
quantico ——— . A L
orincipal ——-nlmero quantico secundario

Figura 3

Ao se preencher os orbitais, isto €, fazer a distribuicdo eletronica, deve se utilizar a regra de Hund,
ou regra de maxima multiplicidade, que diz que esse preenchimento deve ser feito de modo a se
obter o maior numero possivel de orbitais desemparelhados. Nesse preenchimento, normalmente
se simboliza cada elétron por uma seta (voltada para cima ou para baixo), com o sentido de acordo
com o spin do elétron.

Em termos simples, isso significa que, ao preenchermos os orbitais, primeiro devemos preencher
cada um deles com apenas uma seta, sendo que todas estardo voltadas para 0 mesmo sentido e,
se ainda houver mais elétrons, continua-se preenchendo os orbitais com setas no outro sentido.
1.12 Distribuicao eletronica segundo o diagrama de Linus Pauling

1.12.1 Distribuicdo eletronica do atomo no estado fundamental

De acordo com o cientista Linus Pauling, os elétrons estdo distribuidos ao longo da eletrosfera
respeitando uma ordem energética, que leva em consideracdo o nivel e o subnivel de energia.

Tabela 5 - Representacao utilizada no diagrama de Linus Pauling

Subnivel Numero maximo de elétrons

S 2 s?
p 6 p°
d 10 GllC
f 14 f14

Fonte: Feltre (2004).

Os  subniveis sdo  preenchidos em  ordem  crescente  de  energia  (ordem
energética). Linus Pauling descobriu que a energia dos subniveis cresce na ordem:
15%25%2p®3s? 3p°4s23d'04p° 552400 5pf 6% 4f'* 5d'™ 6p® 75? 5'* 6™ 7pE...

\ /

Ordem crescente de energia

—» Numero Quéantico Principal

2.
T?Q a quantidade de elétrons no Niimero Quéntico Azimutal

Numero Quantico Azimutal

Figura 4
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E nessa ordem que os subniveis sdo preenchidos. Para obté-la, basta sequir as diagonais no
diagrama de Pauling, a seguir:

Figura 5 - diagrama de Linus Pauling

Assim, sequindo o diagrama de Pauling, podemos montar a distribui¢do eletronica de qualquer
elemento quimico, por exemplo:

Tabela 6
Elemento quimico
1s?
He Hélio 2
K=2
152 25% 2p° 3s? 3p°
Cl Cloro 17
K=2,L=8M=7
152 25% 2p® 3s? 3p4s? 3d™ 4p® bs? 4d?
Zr Zirconio 40
K=2,L=8M=18n=100=2
152 252 2p® 3s? 3p©4s? 3d™ 4p° 5s? 4d'5pb 6s? 4f'*5d°
Pt Platina 78
K=21L=8M=18N=320=16,P=2
Fonte: Lana (2006).
il ;
® Observacao

Lembre-se de que a soma da distribuicdo dos elétrons, tanto nos
subniveis como nas camadas, deve bater com o numero atdbmico, como no
exemplo da platina.
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Morre o cientista Linus Pauling

Linus Carl Pauling (1901-1994) foi um quimico e também um pacifista. Suas contribuicoes
para a Quimica foram inumeras, dentre as quais destacamos os trabalhos tedricos sobre as
ligacdes quimicas, a elucidacao da geometria molecular das proteinas e a elaboracéo do
conceito de eletronegatividade.

O cientista Linus Pauling, Prémio Nobel de Quimica em 1954 e Prémio Nobel da Paz
de 1962, morreu anteontem a noite, aos 93 anos, em seu rancho perto de Big Sur, na
California, de cancer de prostata. Pauling foi o unico ganhador de dois prémios Nobel ndo
compartilhados. Ele se tornou famoso mundialmente por suas pesquisas sobre a estrutura
das moléculas e sua luta contra as armas nucleares.

Pacifista e militante antinuclear desde o fim da Segunda Guerra Mundial, recebeu o
Prémio Nobel da Paz no dia 10 de outubro de 1963, dia da entrada em vigor do Tratado de
Proibicdo de Provas Nucleares, assinado entre Estados Unidos e Unido Soviética.

Nos ultimos 20 anos, suas teorias sobre as vantagens da vitamina C na alimentacao
cotidiana foram motivo de controvérsia entre os cientistas. Publicou em 1970 um best
seller, Vitamina C e a gripe comum. Sua teoria era a de que a vitamina C em grandes doses
podia prolongar a vida e proteger contra as doengas, da gripe ao cancer. Pauling tomava
18 gramas de vitamina C por dia. A dose didria recomendada para um adulto ¢ de 60
miligramas. Seu cancer de prostata foi diagnosticado em 1991. “A vitamina C atrasou o
cancer em 20 anos”, disse. A carreira de Linus Pauling comecou no Instituto de Tecnologia
da California e depois em Stanford, entre 1925 e 1973. Publicou diversos livros e fez mais
de mil apresentacoes cientificas.

@ Saiba mais

Veja mais sobre Linus Pauling em:

Fonte: O Estado de S. Paulo (1994, p. A-17).

<http://www.nobel.se>.
1.12.2 Definicdo do nivel de valéncia e elétrons de valéncia
Os elétrons, apos serem distribuidos em ordem de energia, ou seja, sequindo as diagonais do

diagrama, podem ser organizados em ordem geométrica ou de camadas para facilitar a observacao
do numero de elétrons da camada de valéncia (Ultima camada), que sdo os responsaveis pelas

ligacdes quimicas.
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Ordem geométrica € a ordenacgao crescente de niveis energéticos.

Exemplo: 1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 3d, 4s, 4p, 4d, 4f, 5s, 5p, 5d, 5f, 65, 6p...

-~ Lembrete

Os elétrons s6 podem ser organizados na ordem geométrica apos terem
sido distribuidos seqgundo a ordem energética.

Exemplo:
joh€ 187 28? 2p°3s? 3p° 3d® Errado!

152 25? 2p©3s? 3p® 4s? 3d® Ordem energética }
Certo!

1s? [2s? 2p%[3s? 3p° 3d° (j'ﬁ; Ordem geométrica
VY L\/-/

K=2 =8 M=14 N=2
_I—> Camada de valéncia = 2 elétrons

Camada de valéncia € o ultimo nivel de uma distribuicdo eletronica. Normalmente, os
elétrons pertencentes a camada de valéncia sdo os que participam de alguma ligacdo quimica.

Exemplo: arsénio (As): Z = 33;
* ordem energética (ordem de preenchimento): 1s? 2s? 2p® 3s2 3p® 4s2 3d' 4p°.

Subnivel mais
energético= 4p°

® ordem geométrica (ordem de camada): 1s? [2s? 2p%/ 3s? 3p® 3d'/ 4s2 4p°.
L, Camada de
valéncia = 4s? 4p*

® camadas energéticas: K=2;L=8; M =18; N =5.

A camada de valéncia do As € a camada N, pois € o ultimo nivel que contém elétrons.
1.12.3 Distribuicao eletronica de ions

® no atomo neutro: n° de protons = n° de elétrons;

® no ion: n° de protons (p) # n° de elétrons.

_Q
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lon positivo (cation): n° de p > ne de elétrons.
lon negativo (anion): ne de p < ne de elétrons.
Distribuicdo eletronica em cation
Retirar os elétrons mais externos do atomo correspondente.
Exemplo:

e ferro (Fe) Z = 26 — 1s? 252 2p® 352 3p® 4s2 3d° (estado fundamental = neutro).

Subnivel mais energético
Camada de valéncia

Fe?* — 1s? 2s? 2p® 3s? 3p® 3d° (estado idnico)

Distribuicdo eletronica em anion

Acrescentar os elétrons no subnivel incompleto.

Exemplo:

® oxigénio (0) Z = 8 — 1s? 252 2p* (estado fundamental = neutro).

0% — 1s? 25? 2p°

L] -
*s® Observacao
0 elétron removido é o da camada mais externa.

Os elétrons cedidos ou acrescentados sao sempre da ultima camada, e
nao do subnivel mais energético.

2 TABELA PERIODICA
2.1 Familias e periodos

Até o momento, estdo dispostos na tabela periodica 118 atomos de elementos quimicos
diferentes, que estdo organizados em ordem crescente de numero atémico, no sentido da esquerda

para direita.
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Aqueles de numero atémico 57 a 70, chamados de lantanideos e os de numero atémico 89 a
102, chamados de actinideos, foram colocados a parte, abaixo da tabela. Devemos entender que eles
ocupam 0s 6° e 7° periodos, respectivamente, e que todos se encontram na terceira coluna porque suas
propriedades sao muito semelhantes.

Periodos: cada linha horizontal representa um periodo. Os elementos presentes no mesmo periodo
possuem 0 mesmo numero de camadas eletronicas.

Exemplo: Na e Mg fazem parte do 3° periodo; logo, ambos possuem seus elétrons distribuidos em 3
camadas eletronicas, K, Le M.

Colunas: os elementos presentes em uma mesma coluna constituem uma familia e possuem
propriedades quimicas semelhantes.

Exemplo: Na e Li possuem o mesmo numero de elétrons na ultima camada e formam bases
fortes.

VINADY

ELEMENTOS DE TRANSICAD

1113 g {1113
it

| — TSy T — et
Ar Gasns

B i R Macksis rocsaicrniitice  ([ERRRRR] Mictsis dé ynrsicte [EG] Sociecis

{ ) 9 e rmasss da
sl r e vl Sl

Figura 6 - Tabela periodica atual
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~ Lembrete
Cada tabela periddica traz uma legenda. Esta deve ser sempre
consultada, pois ndo existe nenhuma determinagdo no que se refere a
padronizacao da posicao do numero atémico, numero de massa, nome
do elemento etc.
2.2 Classificacao dos elementos quimicos pela configuracao eletrénica
2.2.1 Elementos representativos ou pertencentes ao subgrupo A
F todo elemento que possui seu elétron mais energético num subnivel s ou p.
Sao considerados elementos representativos os elementos presentes nas sequintes colunas ou
familias: 1,2, 13, 14, 15, 16, 17 e 18.

!!! Observacao

Algumas tabelas antigas aparecem com numeracao em romano, de | a
VIl e com a letra A na frente.

Sdo participantes dessa classe as sequintes familias:

e familia dos metais alcalinos (com excecédo do hidrogénio) (IA ou 1);

familia dos metais alcalinos terrosos (I1A ou 2);

familia do boro (1A ou 13);

familia do carbono (IVA ou 14);

familia do nitrogénio (VA ou 15);

familia dos calcogénios (VIA ou 16);

familia dos halogénios (VIIA ou 17);

familia dos gases nobres (VIIIA ou 18).
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A distribuicdo eletronica desses elementos fica da sequinte forma:

Tabela 7

IA 1 ns'
A 2 ns?
1A 3 ns? np!
VA 4 ns* np?
VA 5 ns* np?
VIA 6 ns’ np*
VIIA 7 ns? np®
VIIA 8 ns? np®

Fonte: Feltre (2004).

Exemplo: Na (Z = 11): 15225 2p°®3s'

|_¢

elemento representativo da familia IA e 3° periodo

2.2.2 Elementos de transicdo ou pertencente ao subgrupo B

Elementos (ou metais) de transicdo estdo dispostos nas colunas verticais de nimeros, que sio:
3,4,56,7,8,9,10, 11 e 12. Possuem seus elétrons mais energéticos num subnivel d.

Exemplo: ferro (Fe) Z = 26 — 1s? 2s? 2p® 3s? 3p®4s?3d°®

Elementos (ou metais) de transicao interna pertencem as séries dos lantanideos e dos actinideos.
Possuem seu elétron mais energético num subnivel f.

Exemplo: La (Z=57): 15?252 2p® 352 3p®4s23d™ 4p° 5s?4d'0 5p® 6s? 4f'

Em resumo, seqgue a localizag¢do dos elementos em funcdo do subnivel mais energético.

L

Bloco s

Bloco p

Bloco f

Bloco f

Figura 7
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~ Lembrete
Para um elemento representativo, a soma de elétrons da camada de
valéncia indica o numero da familia a qual o elemento pertence. Essa regra
ndo se aplica aos elementos de transicao.

2.3 Classificacao dos elementos

De acordo com algumas propriedades, podemos classificar os elementos quimicos em: metais, nao
metais ou ametais, gases nobres, semimetais e hidrogénio.

2.3.1 Metais
Sdo elementos com forte tendéncia em ceder elétrons e, portanto, formar cations.

As principais propriedades fisicas sao:

nas condicdes ambientes, sdo solidos, com excecdo do mercurio (Hg), que ¢ liquido;

sdo bons condutores de calor e eletricidade;

® apresentam o chamado brilho metalico e cor caracteristica;

sao maleaveis, isto €, podem ser transformados em laminas;

sao ducteis, isto €, podem ser transformado em fios.

!!! Observacao

Os metais representam aproximadamente dois tercos da tabela
periodica.

2.3.2 Ametais ou ndao metais
Sdo elementos com grande tendéncia a atrair elétrons e, portanto, a formar anions.
As principais propriedades fisicas dos ametais sdo:

® nas condicoes ambientes apresentam-se nos sequintes estados fisicos:
— solido: C, P, S, Se, I:
— liquido: Br;
— gasoso: F, 0 N ,Cl.
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® sao maus condutores de calor e eletricidade, por isso podem ser utilizados como isolantes;

® ndo apresentam brilho.

1 -
*s® Observacao

O astato € um elemento radioativo e pouco se sabe sobre as suas
propriedades. Alguns cientistas o classificam como semimetal.

2.3.3 Semimetais ou metaloides

Sao elementos que apresentam propriedades intermediarias entre os metais e os ametais. Por
iSso, ao se combinarem com outros elementos, podem se comportar como metais ou ametais. Sdo
sete elementos solidos em temperatura ambiente, e o mais utilizado € o silicio, empregado na
construcdo de semicondutores. Eles podem ceder ou atrair elétrons, conforme a situacdo em que
se encontram.

Embora se verifique uma tendéncia ao abandono do conceito de semimetal (metaloide),
tanto a Unido Internacional da Quimica Pura e Aplicada como a Sociedade Brasileira de
Quimica ndo os separam nas suas tabelas periddicas dos elementos e continuam a ser
publicados muitos trabalhos sobre semimetais, dado que tém algumas especificidades
com aplicacoes, por exemplo, no fabrico de semicondutores. No grupo dos semimetais,
geralmente sdo incluidos os sequintes elementos quimicos: boro (grupo 13), silicio e
germanio (grupo 14), arsénio e antimonio (grupo 15) e telurio (grupo 16), sendo, por vezes,
a designacdo alargada ao poldnio (grupo 16) e ao astato (grupo 17). Caracterizam-se por
terem propriedades fisicas e/ou quimicas de metais e de ndo metais. Note que o astato
apresenta propriedades dos semimetais, embora pertenca ao grupo dos halogéneos.

Grupo—» 13 14 15 16 17

P 2 B

e

l[ 3 Si

8 4 Ge As

9 5 Sb Te

l 6 Po At
Figura 8

2.3.4 Gases nobres

Séo elementos que possuem oito elétrons em sua camada de valéncia (exceto o He, que possui 2).
Sa0 gasosos em condi¢cdes ambientes e tém como principal caracteristica a grande estabilidade, ou seja,
possuem pequena capacidade de se combinarem com outros elementos. Agrupam-se na ultima coluna
da tabela periodica.

_@
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2.3.5 Hidrogénio

E um elemento atipico, totalmente diferente dos demais. E o menor e o mais leve dos atomos,
possuindo a propriedade de se combinar com metais, ametais e semimetais. Seu comportamento
quimico € particular e sera sempre estudado a parte.

2.4 Propriedades periédicas dos elementos

As propriedades periodicas sdo tendéncias ou caracteristicas que alguns elementos quimicos
seguem e que marcam sua localizacdo na tabela periodica. Tais propriedades sdo alteradas de
acordo com o numero atdmico desses elementos. As principais delas sdo: raio atdbmico, energia
de ionizacgao, afinidade eletronica, eletronegatividade, eletropositividade, potencial de ionizacao,
ponto de fusdo e de ebulicao.
2.4.1 Raio atémico

Refere-se ao tamanho do atomo.

Define-se raio atdbmico como a metade da distancia internuclear nas moléculas ou cristais das
substancias simples correspondentes.

Ha duas forcas simultaneas influenciando o raio atdmico do elemento, a repulsdo entre os elétrons
e a atracdo nucleo-elétron.

Num subgrupo, quando se aumenta o numero atdbmico, aumenta-se o numero de camadas
eletronicas. O raio atdbmico aumenta porque 0 aumento do numero de camadas predomina sobre o
aumento da carga do nucleo.

Exemplo:

Entre 0 Na e o K, o K possui maior raio, pois possui uma eletrosfera maior.

Num periodo, 0 numero de camadas € constante e a adicdo sucessiva de um novo elétron faz

diminuir o raio atdmico. Nesse caso, prevalece a atracdo nucleo-elétrons. Portanto, o atomo sera tanto
menor quanto maior for o numero atémico.

raio atbmico

Figura 9
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2.4.2 Energia de ionizacao

E a energia necessaria para retirar um elétron de um atomo no estado gasoso. O tamanho do
atomo interfere na sua energia de ionizacao. Se o atomo for grande, esta sera menor. Os gases nobres
apresentam-na elevada.

—

»
>

Energia de ionizagdo

Figura 10

Em uma mesma familia, a energia aumenta de baixo para  cima;
em um mesmo periodo, a energia de ioniza¢cdo aumenta da esquerda para a direita.

2.4.3 Afinidade eletronica

E a energia liberada quando um atomo no estado gasoso (isolado) recebe um elétron na sua camada
mais externa. Essa energia mostra a forca com que o nucleo do atomo atrai o elétron recebido.

Quanto menor o raio, maior a sua afinidade eletronica, em uma familia ou periodo.

—

»
>

Afinidade eletronica

Figura 11

Nos grupos, a afinidade eletronica aumenta de baixo para cima e nos periodos, aumenta da esquerda
para direita.

| -
*s® Observacao
Nos gases nobres, a afinidade eletronica néo € significativa, porém,

como a adicdo de um elétron a qualquer elemento causa liberacdo de
energia, a afinidade eletrdnica dos gases nobres nao € igual a zero.
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2.4.4 Eletronegatividade

E a tendéncia que os atomos possuem de receber elétrons no seu nivel mais externo, na formacéao
de uma ligacdo com outros atomos.

Ela é chamada de carater nao metalico, porque € na regido da tabela onde ela € maior que se
encontram os ametais.

Nos periodos, a eletronegatividade aumenta da esquerda para a direita (aumento do Z) e nas familias,
aumenta de baixo para cima.

Maior
> eletronegatividade
T VIllA
T1H| Ha VA VA via via Hel A
Li | Be BI|C|[N|O| F|Ne
Na| Mgl s e ve vis vis__ 18 us| Al| Si| P| S| CI| Ar

K| Cal Sc| Ti| V| Cr| Mn| Fe| Co| Ni| Cu| Zn| Ga Ge| As| Se Br| Kr
Rb| Sr| ¥ | Zr| NY Mo| Tc| Ru| Rh| Pd| Ag| Cd| In| Sn| Sb| Te| | | Xe

Cs| Ba| La| Hi| Ta| W| Re|l Os| Ir | Pt| Au| Hg| TI| Pb{ Bi| Po| At| Rn
Fr| Rd| Ac

N ooy o N

Menor eletronegatividade

Figura 12
0 elemento mais eletronegativo da tabela periddica € o fluor.
Exemplo:

F>0>N>CI>Br>1>S>C>P>...>H....Metais

<
<

Aumento da eletronegatividade

2.4.5 Eletropositividade

Ao contrario da eletronegatividade (de carater ndo metalico), esta a eletropositividade. Sua
variacédo € inversa a da eletronegatividade. O francio € o elemento de maior carater metalico. Nos

grupos, o carater metalico aumenta de cima para baixo. Nos periodos, aumenta da direita para a
esquerda.

Q_
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1A
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Li

Be
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Mg
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A VA VA

via v He

Menor
eletropositividade
VIIA

B

C|N

a

F

Me

NB IVB VB VIB VIB e 18 18| Al

Si| P

5

Cl| Ar

K

Ca

Sc| Ti| V| Cr| Mn| Fe| Co

Mi| Cu| £n| Ga Ge| As

Se

Br| Kr

Rb

Sr

¥ | Zr| Ny Mo| Te| Ru] Rh

Pd| Ag| Cd| In

Sn| Sh

Te|

Xe

Cs

Ba

La| HI| Ta| W | Re| Os| Ir

Pt] Au| Hg| TI

Pb Bi

Poy

At

Rn

~N o o B~ N

Fr

Rd

Ac

<
<«

Maior eletropositividade

2.4.6 Pontos de fusao e ebulicdo

Figura 13

Ponto de fusdo (PF) é a temperatura na qual o sdlido se transforma em liquido a uma determinada

pressao.

Ponto de ebulicdo (PE) é a temperatura na qual o liquido se transforma em vapor a uma determinada

pressao.

A excecdo dos metais alcalinos e alcalino-terrosos, o ponto de fusdo e o ponto de ebulicio crescem
das extremidades para o centro, em um periodo e de cima para baixo num grupo.

) | |

<

Le]

Figura 14 - Variacdo dos pontos de fusdo ebuli¢do nas familias e periodos na tabela periodica

" ® Observacao

0 tungsténio (W) é o metal de maior ponto de fusio (3.422°C), o que
justifica sua utilizacao no filamento das lampadas comuns.
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@ Saiba mais

Para saber mais sobre a evolucdo da tabela periodica e de seus
colaboradores, acesse:

<http://www.agracadaquimica.com.br/quimica/arealegal/
outros/275.pdf>.

'

e - Resumo

John Dalton desenvolveu a teoria atdbmica. Para ele, o &tomo ¢ a menor
particula da matéria que participa de uma reacdo quimica. A estrutura
atdmica moderna € baseada no experimento de dispersao das particulas alfa
de Rutherford. Esse experimento provou que o atomo € amplamente vazio e
temumecorpoaltamentecarregadopositivamentenocentro.ParaRutherford,
0 atomo € constituido de duas partes: o nucleo e a parte extranuclear.
0 atomo é composto por trés particulas fundamentais: protons (com carga
positiva); néutrons (particulas neutras) e elétrons (com carga negativa).

Os elétrons foram descobertos durante os experimentos do raio catodo
por J. J. Thomson. Os protons foram descobertos durante experimentos com
raio anodo por E. Goldstein, e os néutrons foram descobertos por James
Chadwick.

Numero atomico € o numero de protons no nucleo de um atomo. Ele
é representado pela letra Z. Numero de massa (A) é a soma do niimero de
protons e néutrons no nucleo.

Atomos isdbaros sdo diferentes elementos quimicos, mas de massa
igual. Isotopos sdo do mesmo elemento quimico, porém tém numero
de massa diferente. Isotonos sdo de diferentes elementos quimicos
e tém diferentes numeros de massa, mas t€m numeros de néutrons
iguais. Ou seja:

Tabela 8
Isotopos = = #*
Isotopos * = #*
Isétopos # # =
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Isoeletronicos sao espécies quimicas que possuem o mesmo numero de
elétrons.

Substancia pura ¢ todo material com as sequintes caracteristicas:
unidades estruturais (moléculas, conjuntos inicos) quimicamente iguais
entre si; composicao fixa, ou seja, de propriedades fixas como: densidade,
ponto de fusdo e de ebulicdo etc.; a temperatura se mantém inalterada
desde o inicio até o fim de todas as suas mudancas de estado fisico (fusao,
ebulicdo, solidificacdo etc.) e pode ser representada por uma formula.

A substancia pura pode ser pura simples, se formada por um unico
elemento (exemplo: 0,) e pura composta, se formada por mais de um
elemento quimico (exemplo: HCI). As substancias compostas ou compostos
quimicos sdo formadas por dtomos (ou ions) de elementos quimicos
diferentes. Estes podem ser decompostos em outras substancias mais
simples ou compostas.

Foi visto que 0 atomo apresenta duas partes: o nucleo e a eletrosfera.
A eletrosfera esta subdividida em camadas eletronicas, designadas K, L,
M, N, O, P, Q. Cada camada, por sua vez, esta subdivida em subcamadas
designadas subniveis de energia (s, p, d, f), e estes, por sua vez, estdo
subdivididos em orbitais, que sdo as regides do espaco onde € maxima a
probabilidade de encontrar um elétron. Em cada orbital pode haver no
maximo dois elétrons com spins opostos e, consequentemente, em cada
camada, subnivel e orbital, ha um numero maximo de elétrons permitido.
De acordo com Linus Pauling, os elétrons devem ser distribuidos ao longo
da eletrosfera, obedecendo a uma ordem energética. Para isso, prop6s um
diagrama. Essa distribuicao nos permite identificar o elétron mais energético
e 0 mais externo que se localiza na chamada camada de valéncia. Esses
elétrons sdo os que efetivamente participam das reacdes quimicas. Uma
vez conhecida a distribuicao eletronica, torna-se mais facil o entendimento
da tabela periodica.

Atualmente, sdo conhecidos 118 elementos quimicos, naturais e
sintéticos, dispostos em ordem crescente de numero atomico. Esses
elementos estdo organizados em 18 colunas, que também podem ser
subdivididas em dois grupos, A e B. Aqueles pertencentes ao grupo A sao
chamados elementos representativos, €, ao grupo B, de transi¢do, interna
e externa. Pela distribuicdo eletrdonica, € possivel deduzir a localiza¢do do
elemento na tabela periddica. Os elementos, cuja distribuicdo eletronica
apresenta o elétron mais energético (Ultimo a ser colocado no diagrama),
no subnivel s e p, sdo chamados representativos € os que terminam em d e
f, de transicdo. As colunas que contém os elementos representativos (1, 2,
13 a 18) sdo chamadas também de familias, e cada familia tem um nome.
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As propriedades periddicas dos elementos quimicos sao as caracteristicas
inerentes a esses elementos, que variam de acordo com sua posicao na
tabela periodica, ou seja, com o0 numero atémico.

As propriedades periodicas mais importantes séo: eletronegatividade,
eletropositividade, raioatémico, afinidade eletronica, potencial de ionizagao,
densidade atdmica, volume atémico, temperatura de fusdo e temperatura
de ebulicdo. As quatro ultimas propriedades muitas vezes sao consideradas
aperiodicas, por apresentarem certo desordenamento: o volume atémico
cresce, no periodo, do centro para as extremidades; as temperaturas de

fusdo e ebulicdo crescem com o raio atémico nas familias da esquerda (1A
e 2A) e decrescem nas da direita (gases nobres e halogénios).

i Exercicios

Questao 1. Sequndo dados experimentais, 0 oxigénio do ar que respiramos tem exatos 99,759% de
,0',0,037% de atomos de 0" e 0,204% de ,0'. Diante dessa constatagdo, pode-se afirmar que essas
trés formulas naturais do oxigénio constituem atomos que, entre si, sao:

A) Alotropos.

B) Isobaros.

C) Isotonos.

D) Isétopos.

E) Isomeros.

Resposta correta: alternativa D.

Analise das alternativas

A) Alternativa incorreta.

Justificativa: alotropia € um fenémeno no qual um mesmo elemento quimico pode dar origem a
duas susbtancias quimicas diferentes.

B) Alternativa incorreta.

Justificativa: isobaros sdo atomos com 0 mesmo numero de massa. A massa desses oxigénios sao,

respectivamente, 16 e 17.
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C) Alternativa incorreta.

Justificativa: isdtonos sdo atomos com o mesmo numero de néutrons. Note que o oxigénio 16 tem
8 néutrons e 0 oxigénio 17 tem 9 néutros

D) Alternativa correta.

Justificativa: podemos observar que esses elementos apresentam o mesmo numero atdémico,
portanto sao elementos isotopos entre si.

8017 8018 8016
E) Alternativa incorreta.

Justificativa: isbmeros sdo susbtancias que apresentam a mesma formula molecular, e nesse exercicio
nao temos substancias, mas, sim, elementos quimicos.

Questdo 2. Em qual das sequencias a seqguir estdo representados: um elemento, uma substancia
simples e uma substancia composta, respectivamente:

AJH,;CL; 0,

B) H,; HI; He.

C) CI;N,; HE

D) H,; Ar; H.0.

E) CO,; 0, H,.

Resposta correta: alternativa C.

Anadlise das alternativas

A) Alternativa incorreta.

Justificativa: como séo substancias formadas por atomos iguais, tém-se apenas substancias simples.
B) Alternativa incorreta.

Justificativa: tém-se, respectivamente, susbtancia simples e substancia composta devido a presenca
do hidrogénio e do iodo e uma substancia simples monoatomica.

_Q
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C) Alternativa correta.

Justificativa: o cloro € um elemento quimico presente na familia 17 da tabela periodica, logo € um
halogénio. O gas nitrogénio ¢ uma substancia simples, pois sua formula contém apenas atomos do
mesmo elemento, ou seja, 0 nitrogénio. O HF, fluoreto de hidrogénio, € uma substancia composta, em
sua formula temos dois elementos diferentes,o He o k.

D) Alternativa incorreta.

Justificativa: tém-se, respectivamente, substancia simples, substancia simples e substancia composta.

E) Alternativa incorreta.

Justificativa: tém-se, respectivamente, substancia composta, substancia simples e substancia simples.
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Unidade 11

3 LIGACOES INTERATOMICAS
3.1 Estrutura de Lewis e regra do octeto

Os cientistas observaram que o0s gases nobres eram encontrados na natureza, de forma isolada.
Ao estudarem a configuracdo eletronica deles, perceberam que estes apresentavam oito elétrons na
camada de valéncia, com excecédo do hélio, que apresentava dois.

A partir dessa observagdo, surge a regra do octeto: os atomos ligam-se em busca de estabilidade,
0 que ¢ alcancado com dois ou oito elétrons na camada de valéncia. Vale dizer que, no entanto, ha
excecdo para essa regra.

Para ficarem estaveis, os atomos podem:

® doar ou receber elétrons;

e compartilhar elétrons.

Em funcdo disso, podemos classificar as ligaces quimicas como:
® ligacdo ionica;

® ligacdo metalica;

® ligacao covalente.

@ Saiba mais

Experimentalmente, foi verificado que certos elementos se comportam
de modo diverso da regra do octeto. Para conhecer essas excecoes, leia:

CHANG, Raymond. Excecbes a regra do octeto. In: Quimica. 5. ed.
Portugal: Mc Graw Hill, 1994.

3.2 Ligacdo ionica

Em uma ligagdo idnica, o atomo perde definitivamente o elétron e torna-se um cation e o outro
ganha esse elétron, tornando-se um anion. As forcas eletrostaticas atraem as particulas com cargas

_@
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elétricas opostas. Os metais apresentam baixo potencial de ionizacéo, ou seja, doam elétrons facilmente,
enquanto os ametais apresentam alta afinidade eletronica.

A ligacéo ionica se da entre:
® metal e ametal;

® metal e hidrogénio.

1 ~
*s® Observacao

Qualquer particula ou objetos que possuam cargas opostas tendem a
atrair uns aos outros. Isso ¢ conhecido como Lei de Coulumb e as for¢as sdo
denominadas eletrostaticas ou couldmbicas (RUSSELL, 1994).

Os metais que estabelecem ligacao idnica apresentam 1, 2 ou 3 elétrons na camada de valéncia, e 0s
ametais, 5, 6 ou 7 elétrons na camada de valéncia.

Es

~ Lembrete
Camada de valéncia ¢ a camada mais externa do atomo.
Exemplo da ligagdo idnica utilizando a representacdo de Lewis entre o cloro e o potassio:
e distribuicao eletronica em camadas:
— potassio (K): Z =19
K=2 L=8, M=8,N =1 forma cation K'*

| » | Um elétron na camada de

valéncia = metal

—cloro (Cl): Z=17

K=2,L=8, M= 7 forma o &nion CI™

| > Sete elétrons na camada

de valéncia = ametal

® representacdo (Lewis):

K-+ C| > [K]* [:C]:]
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¢ formula do composto ionico:

K1 CL' = KC
o<

~ Lembrete

Para obter a formula do composto idnico, basta colocar o cation antes
do anion e cruzar as cargas. Estas, sem o sinal, passam a ser os indices na
substancia formada.

Exemplo:
A ligagdo formada entre:
APre 0 — formula ALO,

Mg?**e CI"" — formula MgCl,

1 ~
*s® Observacao

Note que, quando o indice € 1, ndo o escrevemos na formula.
Caracteristicas das substancias idnicas:

¢ toda substancia idnica € solida e forma um reticulo cristalino nas condicdes ambientes;
e 0s pontos de fusdo (PF) e de ebulicdo (PE) sdo bem altos;

® as substancias idnicas conduzem corrente elétrica quando fundidas ou dissolvidas em agua.

Composto idnico € o nome dado as estruturas cujos atomos estao unidos por meio de ligacao ionica.
Além disso, vocé deve saber que:

® Ascargas elétricas que aparecem nos ions sao as valéncias desses ions e, como vém acompanhadas
de sinais positivos ou negativos, sdo denominadas de eletrovaléncia.

® As formulas quimicas que envolvem ions sdo muitas vezes chamadas de formulas moleculares,
embora 0 modo mais correto € menos usado seja chama-las de formulas-ion.

¢ Quanto mais distantes entre si localizam-se os elementos na tabela periddica, maior a tendéncia
da ligagdo idnica entre eles, pois apresentardo valores de eletronegatividade bem diferentes.

_Q
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3.3 Ligacao covalente

Foi visto que, quando um atomo possui uma energia de ionizagdo baixa e outro apresenta alta
afinidade eletronica, um ou mais elétrons podem se transferir de um para o outro, para formar uma
ligacdo ionica.

Aligacéo covalente ocorre, por outro lado, quando dois atomos tém a mesma tendéncia para ganhar
ou perder elétrons. Sob essas condicoes, a transferéncia total de um elétron ndo acontece. Em vez disso,
os elétrons ficam compartilhados entre os atomos.

Na ligacdo covalente, ha um compartilhamento de elétrons.

Compostos formados por ligacdo covalente podem ser representados por trés formulas:

® molecular: aquela que indica 0 numero de cada atomo na molécula;

e eletronica de Lewis: coloca-se em torno do atomo, de forma simétrica, os elétrons da camada de
valéncia de cada atomo da molécula;

e estrutural plana: cada par de elétrons compartilhado representa-se por uma traco.
A ligagdo covalente ocorre entre:

® ametal e ametal;
® ametal e hidrogénio;

® hidrogénio e hidrogénio.

!!! Observacao

Os ametais que estabelecem a ligacao covalente possuem 4, 5, 6, ou 7
elétrons na camada de valéncia.

Exemplo da ligacdo covalente utilizando a representacédo de Lewis e a formula estrutural:

e H, HO.

2102

H (Z=1): K=1 —— | Hidrogénio

0 (Z=16)' K=2 |=8 ¢ M= ——— | 6 elétrons na camada de
) ! valéncia= ametal
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® representacdo de Lewis:
H&®H
Figura 15
H&(0@H

Figura 16

Il

Lembrete

O hidrogénio torna-se estavel ao adquirir configuracdo do gas nobre
hélio, ou seja, com dois elétrons na camada de valéncia.

® representacdo estrutural:

H——H

Figura 17
H—0——H
Figura 18
A ligagdo covalente pode ser classificada em:
® simples: se houver um par compartilhado.
Exemplo: H - H
® dupla: se houver dois pares sendo compartilhados.
Exemplo:0=C=0
® tripla: se houver trés pares de elétrons sendo compartilhados.
Exemplo:H-C=C-H
3.3.1 Ligacao covalente dativa
Também recebe o nome de ligagdo covalente coordenada; é representada por um pequeno vetor
(seta) e ocorre quando um dos dtomos apresenta seu octeto completo e outro necessita adquirir dois

elétrons para completa-lo. Essa ligacdo obedece a teoria do octeto: os atomos se unem tentando adquirir
oito elétrons na camada de valéncia, ou seja, a configuracao eletronica dos gases nobres.

_Q
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Dessa forma, um atomo que ja atingiu a estabilidade eletrdnica se une a outro que necessite de
elétrons para completar a camada de valéncia.

Um exemplo dessa ligacdo ¢ quando um atomo de enxofre (S) se liga a dois de oxigénio (O) para
formar o dioxido de enxofre (SO,).

-~ Lembrete

O oxigénio e o enxofre pertencem a familia VIA da tabela periddica,
logo, possuem seis elétrons na camada de valéncia.

No exemplo a sequir, verifica-se que o atomo de oxigénio da direita compartilha dois elétrons com
o enxofre, ficando ambos estaveis com oito elétrons compartilhados. Entretanto, o oxigénio da direita
ndo poderia mais compartilhar com o enxofre, pois passaria entdo a ficar com dez elétrons na camada
de valéncia. E ai que o enxofre "empresta” dois elétrons ao oxigénio, que ndo "empresta” nenhum.
Chamamos esse tipo de compartilhamento de coordenada ou dativa.

Esse par de elétrons
pertence ao enxofre. Logo,
essa ligacao ¢ dativa.

'
o/ \.0;

Figura 19

- ® Observacao

Para efeito didatico, costuma-se exemplificar a ligacao covalente dativa
com uma seta (—), mas na realidade isso ndo existe. A seta aparece situada
na parte do atomo que contribui com o par eletronico para aquele que o
esta utilizando. Ela surge quando um dos atomos participantes esgotou
todas as ligacoes covalentes possiveis, mas ainda existem atomos que ndo
completaram o octeto.

No exemplo do SO, teriamos:
S
/ \
0 \O

Figura 20
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Caracteristicas dos compostos covalentes
® apresentam baixos pontos de fusdo e ebuli¢do;
® 3 temperatura ambiente, podem apresentar-se nos estados: solido, liquido ou gasoso;
® ndo sao bons condutores de corrente elétrica em solugdo aquosa. Entretanto, alguns acidos fortes,
por exemplo, em meio aquoso sofrem ionizacdo (formacéo de ions), tornando a solugdo condutora
de corrente elétrica.
3.4 Polaridade da ligacao covalente

3.4.1 Ligacao covalente apolar

F aquela em que n3o ha diferenca de eletronegatividade entre atomos. Nesse tipo de ligacéo, o par
de elétrons € igualmente compartilhado.

Exemplo:

He+uaH HunH
atomos isolados —— atomos combinados

Figura 21

Por meio do compartilhamento de elétrons entre os dois atomos de hidrogénio, cada um adquiriu
a estabilidade, ou seja, dois elétrons, pois o par de elétrons pertence simultaneamente aos dois atomos.

Nessa ligacao, o par de elétrons situa-se bem no meio, entre os nucleos de hidrogénio.

O par eletronico nao tem tendéncia a deslocar-se para um lado ou outro, pois a atracdo que os
nucleos exercem sobre os elétrons tem a mesma intensidade (ou seja, os dtomos apresentam a mesma
eletronegatividade).

3.4.2 Ligacao covalente polar

E estabelecida entre 4tomos com diferenca de eletronegatividade. O compartilhamento de elétrons
¢ tal que o atomo mais eletronegativo fica com maior densidade eletronica e 0 menos eletronegativo,
com menor densidade eletronica. Ocorre um deslocamento de carga elétrica na molécula, originando a
formacao de um dipolo.

_Q .
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~ Lembrete

Lembre-se da fila de eletronegatividade vista nas propriedades da tabela
periddica. O cloro € muito mais eletronegativo do que o hidrogénio.

F> 0> N> CI> Br> I> S> C> H....... Metais
Exemplos:
H-+-Cl: H.-Cl:
Figura 22 - Atomos isolados Figura 23 - Atomos combinados

0 atomo de cloro, por ser mais eletronegativo, atrai mais o par eletronico que o hidrogénio. O par de
elétrons da ligacéo fica deslocado para o lado do cloro, e temos uma ligacdo covalente polar.

Representamos a formacéo de um dipolo por um vetor mi ([i), chamado vetor momento dipolar,
que € representado por uma seta no sentido do elemento mais eletronegativo.

Figura 24
O sinal o+ indica uma polarizacédo positiva do H, € o sinal 6-, uma polarizacdo negativa do cloro.
Nesse exemplo, a formacdo da ligacdo covalente envolveu a participacdo de um par de elétrons,
cada um dos atomos contribuindo com um elétron.
!-l Observacao
Toda ligacdo i6nica € uma ligagao polar.
Moléculas diatdmicas formadas por atomos iguais sao sempre apolares.
Moléculas diatdmicas formadas por atomos diferentes sdo sempre polares.
3.5 Ligacao metdlica

Denomina-se ligacdo metalica aquela que ocorre pela atracdo elétrica entre ions positivos e

elétrons.
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Essa ligacdo ocorre quando se encontram juntos atomos de um elemento metalico.

Na ligagdo entre atomos de um elemento metalico, ocorre liberacdo parcial dos elétrons mais
externos, com a consequente formacao de ions positivos que se agrupam numa estrutura cristalina
chamada célula unitaria.

Elétrons livres

al

OO0,
ODOOOOO.
OOOOOO.
HOOOOO
Figura 25 - Representacdo do sodio (Na) metalico

A capacidade de conducdo de eletricidade dos metais se explica pela presenca dessa nuvem. A
corrente elétrica é resultante do contato de elétrons livres com outros metais.

Uma amostra de metal ¢ constituida por um numero imenso de células unitarias formadas por
cations desse metal. Desse modo, a correta representacdo de uma substancia metalica como o sodio, por
exemplo, sera Na , em que n representa um numero muito grande de atomos de sddio.

Por questdes de simplificacdo teorica, € comum a abolicdo do indice n na representacao, indicando-
se a substancia metalica pelo simbolo do elemento quimico, no caso do sodio, Na.

] -
3 Observacao
Nao ha formula para os compostos formados pela ligacao metalica.

Propriedades dos metais

Os elétrons que ocupam o reticulo cristalino do metal por inteiro e a liberdade que tém de se
moverem atraves do cristal sdo responsaveis pelas propriedades que caracterizam os metais:

® condutibilidade: sdo excelentes condutores de corrente elétrica e de calor;
® maleabilidade: capacidade de produzir laminas, chapas muito finas;

¢ ductibilidade: capacidade de produzir fios.

Algumas propriedades apresentadas pelos metais sdo muito diferentes das observadas em outras
substancias. A maioria dos metais é solida a temperatura ambiente (25°C) e apresenta cor prateada.
As excecdes sdo: 0 mercurio — unico metal encontrado no estado liquido, cujo brilho caracteristico é
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denominado aspecto metalico —, o cobre (Cu) e o ouro (Au), os quais apresentam, respectivamente, cor
avermelhada e dourada.

Vocé sabia?

0 ouro é encontrado livre na natureza (ouro nativo). O ouro puro normalmente é
denominado ouro 24 quilates (100% puro). Essa terminologia tem origem muito antiga e
incerta.

Acredita-se que a palavra quilate derive da carat, nome da semente da alfarrobeira®, que
apresenta massa aproximadamente constante de 0,2 g. Pode ser que os egipcios tenham
utilizado essas sementes como padrdo de massa.

0 ouro comumente utilizado para a producdo de joias apresenta 75% em massa
de ouro, sendo denominado ouro 18 quilates. Os outros 25% correspondem a prata e
ao cobre.

A palavra quilate também ¢ usada como medida de massa de diamantes. Um diamante
de 10 quilates tem massa de 2 g.

A pirita, cuja formula € FeS,, apresenta grande semelhanga com o ouro: possui a mesma
cor € 0 mesmo brilho e, por isso, € conhecida por ouro dos tolos.

Para diferenciar a pirita do ouro, podemos fazer varios testes, por exemplo:
a) verificar a passagem de corrente elétrica no estado solido:

® ouro: conduz corrente;

® pirita: ndo conduz corrente.
b) morder levemente a amostra:

® ouro: € mais maleavel que a grande maioria dos metais; assim, ficara com a marca
dos dentes;

® pirita: € dura e quebradica como todos os compostos ionicos; ao ser mordida, se for
constituida de cristais pequenos, quebrara e formara estruturas menores com faces
planas.

* alfarrobeira: arvore cujo fruto ¢ uma vagem.

Fonte: Usberco; Salvador (2002).

@_
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4 TEORIA DA REPULSAO DOS PARES ELETRONICOS DA CAMADA DE VALENCIA
E FORMAS INTERMOLECULARES

Em 1950, os quimicos Ronald J. Gillespie (1924-), canadense e Ronald Sydney Nyholm (1917-1971),
australiano, propuseram um modelo denominado Teoria da Repulsdo entre os Pares de Elétrons da
Camada de Valéncia (RPECV) ou Valence Shell Electron Pair Repulsion Theory - VSEPR, em inglés, que
permite prever a geometria molecular. Sequndo essa teoria, os elétrons da camada de valéncia sao
distribuidos, aos pares, ao redor do atomo, como se estivessem afastados em uma esfera, 0 maximo
possivel, para diminuir a repulséo. Os elétrons que participam da ligacao covalente sdo denominados
ligantes; os que ndo participam dela sdo os ndo ligantes. O atomo que se une a outros € denominado
atomo central.

Sao possiveis disposicdes espaciais que dardo origem a diferentes geometrias, mas vamos nos
deter apenas a geometria linear, angular, triangular ou trigonal plana, piramide trigonal ou piramidal e
tetraédrica.

Passos para determinacdo da forma de uma molécula no espaco:

1. observar e desenhar a estrutura de Lewis para a molécula;

2. contar o numero de pares de elétrons ligados e isolados presentes na molécula e determinar o
numero estérico (soma de todos os pares solitarios e ligados);

3. fazer uma disposicdo arranjando os pares de elétrons nos vértices de uma figura geométrica,
de forma a diminuir o0 maximo possivel a repulsdo entre os pares solitarios, conforme quadro
adiante;

4. lembrar que atomos iguais ndo se ligam entre si e distribuir de maneira simétrica os atomos ao
redor do atomo central.

1 ~
*s® Observacao

Observe a maneira correta de arranjar os atomos em torno do atomo
central na molecula da H,0:

H-H -0 (incorreto).
H -0 - H (correto).
De acordo com a Teoria da Repulsdo entre os Pares de Elétrons da Camada de Valéncia, as sequintes

disposicoes espaciais sdo possiveis (dependendo do numero de pares de elétrons em torno do atomo
central e do nimero de dtomos ligantes):

_Q
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Tabela 9
Numero total | p, o5 Solitarios Geometria Figura Geométrica
de pares
1809
2 0 Linear
. 120°
3 0 Trigonal plana
"L 109'5
4 0 Tetraédrica

Piramide trigonal ou
piramidal

Angular

Fonte: Santos (2011).

Exemplo:
pa[ele_tr()nico<— .'—> ar eletronico
ndo ligante /O\ P ligante
H H
Figura 26

A molécula da dgua exibe dois pares ligados e dois isolados ao redor do atomo central (oxigénio).
Logo, o total de pares em torno do atomo central € 4, mas apenas dois séo ligantes, portanto, a geometria
sera angular.

E importante recordar que a geometria molecular estara determinada pela distribuicdo espacial dos
pares de elétrons das ligacoes presentes e também pelos pares nao ligantes que estiverem em torno
do atomo central, pois exercerdo repulsdo sobre as ligacdes, alterando o angulo destas. A geometria
molecular dependera, entdo, da quantidade de pares eletronicos ao redor do atomo central. Essa nuvem
eletronica pode ser de elétrons que participam de ligagdes (simples, duplas ou triplas) e também que

nao participam. Assim, temos:
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Quadro 2

Uma nuvem eletronica pode corresponder a:
Uma ligagdo simples —
Uma ligacdo dupla =

Uma ligacdo tripla =

Um par de elétrons néo ligantes ee
1 nuven eletronica

Exemplos de Geometria
® linear:

Exemplo:

2) BeCl, = : Cl.. Be .. Cl: ou Cl-Be-Cl

b) CO, = :0::C20:ou0=C=0

Dois pares de elétrons ao redor do dtomo central (berilio e carbono), nenhum par isolado.

~ Lembrete

Lembre-se de que ligacoes duplas e triplas contam como um par.
1 -
*s® Observacao

Observe que o berilio ndo seque a regra do octeto.

® angular:

a) H.S;

V2N
H H

Figura 27
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Quatro pares de elétrons em torno do S, dois nao compartilhados.

b) SO

2;
/S\
0 0
Figura 28
Observe que, em torno do S, ha um par estabelecendo uma dativa, uma ligacdo dupla com
0 oxigénio € um par isolado, perfazendo trés pares, mas apenas dois compartilhados, logo, a
geometria € angular.
e trigonal plana ou triangular:

a) BF

3;

F

|
SN

Figura 29

Trés pares de elétrons em torno do boro, nenhum par isolado.

!-l Observacao
0 boro nédo seque a regra do octeto.
® piramidal ou piramide trigonal:

a)NH3;
X
VRN
H H H

Figura 30
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Quatro pares de elétrons em torno do N, um par ndo compartilhado.
e tetraédrica:

a) CH

4

N

H H

—— O —=

Figura 31
Quatro pares de elétrons ao redor do carbono, nenhum par ndo compartilhado.
4.1 Polaridade em moléculas

A polaridade de uma molécula pode ser determinada a partir do conhecimento da polaridade da
ligag¢do quimica.

Para definir a polaridade de uma ligagdo, determina-se o sentido do vetor no momento de
dipolo ([i). E importante chamar atencéo para o fato de que a polaridade de uma ligagdo ou molécula
nao pode ser medida; apenas o momento de dipolo ¢ mensuravel.

Como uma entidade vetorial, [i é caracterizado pelo seu mddulo (seu tamanho), diregéo e sentido
(o lado para onde o vetor aponta).

Maodulo proporcional ao valor da diferenca entre as
eletronegatividades dos atomos que se ligam.

= Direcédo da reta que une os dois nuicleos dos dtomos que

" se ligam.
\_, Sentido do deslocamento do par eletronico apontado do

atomo menos eletronegativo para 0 mais eletronegativo.

Figura 32

Moléculas diatdmicas formadas por atomos diferentes sdo moléculas polares, uma vez que possuem
L nédo nulo. Ja as moléculas diatdbmicas formadas por dtomos iguais, sdo apolares, pois exibem [ = 0.

Exemplo:

® H2: molécula apolar.

® HCl: molécula polar.

_Q .
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Moléculas formadas por mais de dois atomos podem ou ndo ser polares. A polaridade de moléculas
tri e poliatdbmicas depende da soma vetorial dos vetores [ individuais de cada ligacao.

!!! Observacao

Essa soma vetorial s6 pode ser feita apos a determinacdo da geometria
molecular.

Veja alguns exemplos: as moléculas CO, (geometria linear), BF, (geometria triangular ou trigonal
plana) e Cdl, (geometria tetraédrica) sdo apolares, embora sejam constituidas de ligacoes covalentes
polares. Veja a figura a sequir. Nessas moléculas, os momentos de dipolo individuais sdo cancelados
mutuamente, em virtude das geometrias moleculares, fazendo com que o vetor momento de dipolo
resultante, ;.IR, tenha modulo igual a zero. Uma molécula apolar ¢ caracterizada por IELRI =0 (momento
dipolar igual a zero).

Afirmar que ndo ha momento de dipolo significa dizer que os vetores se anulam, gerando um
momento dipolar resultante igual a zero.

As moléculas polares apresentam . diferente de zero (momento de dipolo resultante diferente de
zero).

4.2 Relacao entre polaridade e solubilidade

Principio da solubilidade: semelhante dissolve semelhante. Logo, molécula polar tende a se
dissolver em outra molécula polar, € 0 mesmo ocorre com moléculas apolares.

A agua e etanol sdo substancias polares, e a gasolina (hidrocarboneto) ¢ apolar. Os resultados
experimentais relatados ha pouco permitem ilustrar uma tendéncia geral que se observa:

® soluto polar tende a se dissolver bem em solvente polar;

® soluto apolar tende a se dissolver bem em solvente apolar.
4.3 Classificacao das forcas intermoleculares

Quando duas moléculas se aproximam, ha uma interacdo de seus campos magnéticos que faz
surgir uma forca entre elas. E o que chamamos de forca intermolecular, que varia de intensidade
dependendo do tipo da molécula (polar ou apolar). Essa forca também assequra a existéncia dos
estados condensados da matéria (liquido e solido).

Em condi¢oes ambientes, os compostos ionicos sdo solidos, devido as forcas elétricas de

atracdo entre seus cations e anions. Do mesmo modo, 0os metais sdo quase todos sélidos,
devido a forte unido que a ligacdo metalica exerce sobre seus atomos. Ja as substancias
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covalentes podem ser sélidas, liquidas ou gasosas. Isso prova que, entre suas moléculas,
podem existir forcas de atracdo maiores ou menores e essas forgas irdo interferir no estado
fisico das substancias.

- ® Observacao

A teoria cinética dos gases assume que a distancia entre as moléculas
¢ tdo grande que ndo existe forca de atracdo entre elas. Em estado liquido
e solido, as moléculas estao muito proximas e a forca atrativa pode ser
observada.

LigacGes de hidrogénio

Esse tipo de interacdo ocorre quando a molécula possui hidrogénio ligado a fluor, nitrogénio ou
oxigénio, que sdo atomos fortemente eletronegativos.

H ligado a FO N

Figura 33
A ligacdo de hidrogénio ¢ um exemplo extremo da ligagdo dipolo permanente, pois o hidrogénio

de uma molécula constitui um polo positivo, que se liga a um desses atomos de fluor, oxigénio ou
nitrogénio de outra molécula, que constituem o polo negativo delas.

- ® Observacao

Normalmente, as ligacoes intermoleculares ocorrem com as
substancias nos estados liquido e solido. Além disso, visto que essa
€ uma forc¢a de atracdo muito intensa, € necessaria uma energia bem
alta para rompé-la.

Van der Waals

Sdo chamadas de forcas de Van der Waals em homenagem ao fisico holandés Johannes Van der
Waals (1837-1923), que pesquisou e propds a existéncia delas.

Podem ser:

¢ forcas de dipolo-dipolo ou dipolo permanente: mantém unidas moléculas polares que nao se
enquadram no grupo das muito polares citadas anteriormente.

_Q
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Forca de dipolo permanente

Figura 34

¢ forcas de dipolo induzido ou London: mantém unidas moléculas apolares. Nesse tipo de
interagdo, ocorre o deslocamento do par de elétrons compartilhado e esse deslocamento gera
polos temporarios que polarizam a ligacao. Por esse motivo, trata-se de forcas fracas. Isso justifica
o fato das substancias mantidas por esse tipo de interacao apresentarem baixo ponto de fusdo e
ebulicao, pois as moléculas se separam com facilidade, diferentemente do que foi observado junto
da agua.

o+ 0O- o+ O- o+ 0O-

Forca de dipolo induzido
Figura 35
Essas ligacoes de Van der Waals sdo ligacoes de dipolos flutuantes. Elas aparecem porque, num
instante qualquer, ha um pouco mais de elétrons de um lado do nucleo do que do outro; os centros

das cargas positivas e negativas ndo coincidem nesse momento, e, a partir dai, surge um dipolo
fraco.

- Lembrete

Quanto mais fortes as ligacOes intermoleculares, maior sera a energia
necessaria para rompé-las.

»

Dipolo - induzido < dipolo-dipolo < ligacoes de hidrogénio

Figura 36 - Intensidade das forcas intermoleculares
4.4 Relacao entre ponto de ebulicao, fusao e forca intermolecular

As forcas intermoleculares séo responsaveis por manter a unido entre as moléculas; interferem no

ponto de ebulicdo (PE) e na solubilidade das substancias formadas.
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Ponto de ebulicdo (PE): quanto mais intensa for a forca intermolecular presente na molécula, maior
sera seu PE. O tamanho da molécula também influencia no PE: quanto maior a molécula, maior sua
superficie de contato e, consequentemente, havera maior interagdo com moléculas vizinhas. Esse
aspecto torna o PE maior.

Nao € apenas no ponto de ebulicdo que as forgas intermoleculares interferem, elas também
influenciam na solubilidade dos compostos: moléculas apolares e polares possuem diferentes graus de
dissociacao. Vejamos:

® compostos polares se dissolvem em solventes polares;
® compostos apolares se dissolvem em solventes apolares.

Isso explica porque substancias oleosas néo se dissolvem na agua. Vamos dar um exemplo: 6leo
de cozinha € um composto apolar, € a agua € polar. De acordo com as duas regras mencionadas ha
pouco, compostos apolares so se dissolvem em solventes apolares e as forcas intermoleculares estao
diretamente relacionadas com a polaridade das moléculas.

Principio da solubilidade: semelhante dissolve semelhante.

Para termos ideia da influéncia da for¢a intermolecular e do ponto de ebulicdo, vejamos a figura a
sequir:

Temperatura de ebulicao
a pressdo de 1 atm

100 |-

-70 I I I I
H,0 H,S H,Se H Te

2

aumento da massa molar

Figura 37

A 4gua tem comportamento excepcional quando comparada aos pontos de ebulicdo de substancias
moleculares semelhantes.

Como a agua apresenta a menor massa molar dentre os compostos semelhantes do grupo A da
tabela periodica, € de se esperar que apresente o menor ponto de ebulicéo.

_Q .
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@ Saiba mais

Em 1960, o alemédo Uwe Hiller sugeriu um tipo de forca atrativa entre
as moléculas da parede e as moléculas da pata da lagartixa.

Para saber mais, acesse:

<http://mundoestranho.abril.com.br/materia/por-que-a-lagartixa-
nao-cai-quando-anda-pelas-paredes>.

1 ~
*s® Observacao

As forcas intermoleculares tém origem eletronica: surgem de uma
atracao eletrostatica entre nuvens de elétrons e nucleos atbmicos. So fracas
se comparadas as ligagdes covalentes ou idnicas (ligaces interatomicas).

'
e - Resumo

Vimos nesta unidade que os atomos ligam-se em busca de estabilidade,
0 que € adquirido quando eles assumem configuracao eletronica de gas
nobre. A regra do octeto € a afirmacdo da estabilidade da configuracao
da camada de valéncia com ns? np®. Atomos que podem chegar a essa
configuragdo por adicdo e perda de alguns poucos elétrons tendem a fazé-
lo, isto €, a completar o octeto. Ha, entretanto, varias excecoes. E muito
comum que os elementos de transicdo “violem" a regra do octeto, que € é
mais comumente obedecida por atomos de elementos representativos, dos
periodos 2 e 3. Contudo, mesmo entre estes, a transgressao da regra pode
acontecer. As ligacoes estabelecidas entre os atomos sdo: ligagdo ionica,
estabelecida entre metais e ametais, entre metal e o hidrogénio e a ligagdo
covalente, estabelecida entre ametais e ametais e o hidrogénio e a ligagdo
metalica entre metais.

As geometrias de muitas moléculas pequenas podem ser previstas por
meio da Teoria da Repulsdo dos Pares de Elétrons da Camada de Valéncia
(TRPECV). Esse método ¢ baseado na ideia de que os pares de elétrons da
camada de valéncia tendem a orientar a si mesmos, de maneira a minimizar
a repulsdo intereletronica. O uso da TRPECV envolve primeiro o encontro
da geometria de menor energia, sendo, em sequida, decididos quais pares
sao isolados e quais, ligados. A localizacao dos pares compartilhados define
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a geometria da molécula. A polaridade da molécula ¢ medida pelo seu
momento de dipolo. Ele depende da polaridade da ligacdo e da geometria
da molécula.

Além das forgas que mantém os dtomos unidos, existem as chamadas
forcas intermoleculares, que mantém unidas as moléculas. Séo elas: as
ligagdes de hidrogénio, que mantém unidas moléculas muito polares; as
forcas de dipolo permanente, que mantém unidas as moléculas menos
polares e a forca de dipolo induzido, que mantém unidas moléculas apolares.
As forcas intermoleculares interferem na solubilidade das substancias e nos
seus pontos de fusdo e ebulicdo. Quanto mais intensa a forca, maior o
ponto de fusao e de ebulicdo, comparando substancias de massas molares
semelhantes.

! Exercicios

Questao 1. A condutibilidade elétrica dos metais € explicada admitindo-se:

A) Ruptura de ligacoes ionicas.
B) Ruptura de ligacdes covalentes.
C) Existéncia de protons livres.
D) Existéncia de elétrons livres.

E) Existéncia de néutrons livres.

Resposta correta: alternativa D.

Analise das alternativas

A) Alternativa incorreta.

Justificativa: para haver ligacao idnica, € necessario um metal e um ametal.
B) Alternativa incorreta.

Justificativa: metais ndo estabelecem ligacdo covalente.

C) Alternativa incorreta.

Justificativa: protons livres ndo existem, eles podem no maximo ser emitidos a partir de materiais
radioativos na forma de particulas alfa.

_@ .




QUiIMICA GERAL E INORGANICA

D) Alternativa correta.

Justificativa: nos metais, temos a ligagdo metalica. Esta € caracterizada por uma nuvem eletronica.
Nela, os elétrons estdo livres e se movimentam. Esse movimento ordenado dos elétrons faz com que a
eletricidade seja conduzida.

E) Alternativa incorreta.

Justificativa: ndo existem néutrons livres em metais.

Questao 2. A ligacao covalente de maior polaridade ocorre entre H e atomos de:

Resposta correta: alternativa A.

Analise das alternativas

A) Alternativa correta.

Justificativa: de acordo com a fila de eletronegatividade, o fluor € o elemento mais eletronegativo da
tabela periodica. Por outro lado, o hidrogénio so perde para os metais em termos de eletronegatividade,

logo, quanto maior a diferenca de eletronegatividade entre os elementos em uma ligacdo quimica, mais
polar sera essa ligacao.
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Unidade 111

Bem-vindo a unidade Ill da disciplina de Quimica Geral Inorgéanica. Vocé ja deve ter percebido a
relevancia dessa disciplina para a area da saude, uma vez que o conhecimento quimico aqui discutido ira
nos auxiliar na compreensao de fendmenos bioquimicos relacionados a fisiologia, patologia, toxicologia,
entre outras. Nesta unidade, em particular, vamos nos aprofundar nas funcdes inorganicas, bem como
nas principais reacoes quimicas relacionadas. Assim, esperamos que tenha uma boa leitura e aproveite
esse conhecimento para sua melhor formacao!

5 TEORIA ATOMICO MOLECULAR (TAM)

Os atomos sdo particulas muito pequenas. Mesmo o menor gréo de po que 0s nossos olhos
conseguem ver contém um grande quantidade de atomos. Para estabelecer a massa dos atomos numa
escala conveniente, uma vez que determinar em gramas ou miligramas néo seria adequado, tomou-se
um padrdo de medida. Por convencao internacional, um atomo do isotopo Carbono-12 tem uma massa
de exatamente 12u (unidade de massa atdmica). Esse atomo de carbono serve de padrio e dessa forma:

1 _
Isotopo C' u= ECQ u=166 x 10"2*g
Figura 38

" ® Observacao

A massa do prétqn ¢ 1,007582 u. A do néutron ¢ 1,008930 u. Ambas sao
quase iguais a 1 u. E por isso que o numero de massa de um elemento da
aproximadamente equivale a sua massa atomica.

A partir da comparacao entre as massas dos atomos de todos os elementos quimicos e a unidade,
obtemos uma escala de massas atdmicas (muitas vezes também chamadas de pesos atdmicos).
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Exemplos:

® A massa atdmica de um atomo de prata é 107,87. Isso significa que cada atomo de prata tem
massa 107,87 vezes maior do que 1/12 da massa do istopo 12 do carbono.

5.1 Definicoes
5.1.1 Massa atomica (MA)

Massa atdmica € o numero que indica quantas vezes a massa de um atomo de um determinado

elemento ¢ mais pesada que 1u, ou seja, 1/12 do dtomo de ™C.

Comparando-se a massa de um atomo de determinado elemento com a unidade de massa atomica (1u),
obtém-se a massa desse atomo.

Exemplo:

Vamos imaginar uma balanca que tenha um atomo de hidrogénio em um dos seus pratos e que, para
que fique equilibrada, no outro prato dela tenha uma unidade de massa atomica.

Rl

Figura 39

Logo, a massa atdmica do hidrogénio € igual a Tu.

A maioria dos elementos apresenta isdtopos. O cloro, por exemplo, € constituido por uma mistura de
dois isotopos de massas atomicas, respectivamente, 35 e 37.

Ocorréncia
35
52Cl — 75%

Elemento cloro
31Cl — 25%

A massa atdmica do cloro € dada pela média ponderada das massas isotopicas:

35-75+37-25
MAC| = 100 = 35,50 u

Portanto, massa atomica € a média ponderada das massas atomicas dos isotopos naturais de um

elemento.
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5.1.2 Massa molecular (MM)

A massa molecular ¢ a massa de uma molécula expressa em u. Para obté-la, devemos somar as
massas atdmicas de cada constituinte da molécula.

Massa molecular € o numero que indica quantas vezes a massa de uma molécula ¢ mais pesada que
1u, ou seja, 1/12 do atomo de "C.

Exemplo:

Massas atdémicas
MAH=1uedoO=16u

Logo, a massa molecular (MM) da H,0 sera:
MMHO=(2x1u)+16u=18u

Portanto, a massa de uma molécula H,0 ¢ 18 vezes mais pesada que 1/12 do d4tomo de carbono-12.

!-l Observacao
Para efeito de calculos, alguns autores arredondam os valores das
massas atdmicas, pois, como ja foi dito, as massas atdémicas sao na
realidade a massa ponderada das massas de todos 0s isotopos de um
elemento quimico.
Outros exemplos:

Calculo da massa molecular:

aAHS=(Tux2)+32u=34u

4 4
H S
b) Fe, (SO,), = (2x 56 u) + (3 x32 u) + (12 x 16 u) = 400 u
4 4 4
Fe S 0

O numero 3 na substancia anterior, fora dos parénteses, deve multiplicar o 4 do oxigénio, por isso
tem-se um total de 12 atomos de oxigénio e 3 atomos de enxofre.

_Q




QUiIMICA GERAL E INORGANICA

¢JCH O =6x12u+12x1u+6x16u=180u

6 1276

4 4 4
C H 0
s
~ Lembrete

Consultar sempre a tabela periddica para obter os valores das massas
atomicas.

5.2 Conceito de mol

Do latim, mol indica amontoamento de pedras que estdo no mar. Na quimica, a palavra mol
indica um amontoamento de particulas, como por exemplo, atomos, elétrons, moléculas e outras.
Experimentalmente, um mol ira conter 6,02.10% unidades de particulas.

Numero de Avogadro

O numero 6,02 x10%° é chamado de Mol.

Corresponde a 602 sextilhoes de atomos, ou seja:

602 000 000 000 000 000 000 0000.

Exemplos:

® um mol de moléculas contém 6,02 . 102 moléculas;

® um mol de elétrons contém 6,02 . 10% elétrons;

® um mol de grdos contém 6,02 . 10 graos.
5.3 Massa molar de um elemento

F a massa em gramas de 1 mol (6,02 . 10%) de atomos desse elemento.

A massa molar de um elemento € numericamente igual a sua massa atomica.

Exemplos:

A partir das massas atémicas de ferro (56 u), prata (108 u) e mercurio (200 u), temos:

® massa molar do ferro: 56 gramas/mol;
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® massa molar da prata: 108 gramas/mol;
® massa molar do mercurio: 200 gramas/mol.

Ou seja, se colocarmos exatamente 1 mol de &tomos de ferro em uma balanca, obtemos 56 g.

6,02 . 10% atomos
de Fe 56 ¢

A

Figura 40

5.4 Massa molar de uma substancia

E a massa em gramas de um mol de moléculas, ou seja, 6,02 . 10 moléculas de uma substancia. Ela
€ numericamente igual a sua massa molecular.

Primeiro, € necessario calcular a massa molecular da substancia para obtermos a massa molar
dela.

Exemplo:

a) MM do Fe, (SO,), = (2. 56 u) + (3.32 u) +(12. 16 u) = 400 u logo, a massa molar do Fe, (SO,),
sera 400g/mol.

b)MMdaHO=2x1u+16=18u,logo a massa molar da H,0 serd 18 g/mol.

Isso significa dizer que, se colocarmos 1 mol de moléculas de agua em uma balanca, estas pesarao
18 g.

6,02 . 10 moléculas
deHO | 18

|
A

Figura 41
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Balanca mais sensivel do mundo consegue medir a massa de um proton

Dispositivo construido na Espanha podera ajudar no diagnostico de doencas.

Figura 42 - A nova balanca foi criada a partir de um nanotubo de carbono, um cilindro formado por atomos
desse elemento milhares de vezes menos espesso que um fio de cabelo (iStockphoto).

Cientistas criaram a balanca mais sensivel do mundo, capaz de medir a massa de um
unico proton. O dispositivo € 60 vezes mais sensivel que interagcdes anteriores e podera
ser usado em aplicacoes cientificas e médicas. O estudo foi publicado no periédico Nature
Nanotechnology.

A equipe do Instituto Cataldao de Nanotecnologia, na Espanha, construiu a nova balanca
usando um nanotubo de carbono. Essas estruturas minusculas séo basicamente um tubo
de atomos de carbono. Sdo dificilimos de quebrar e possuem uma série de aplicacoes na
nanotecnologia — a tecnologia em escala atbmica —, desde a criacdo de materiais leves e
resistentesatéaconducdodeeletricidade, porseremmelhorescondutoresque ocobreeaprata.

A nova balanca funciona a partir de um nanotubo de carbono com 150 nanémetros de
tamanho. Um nanometro equivale a um milimetro dividido em um milhdo de partes. O
tubinho vibra a uma frequéncia de 2 giga-hertz, ou seja, 2 milhdes de vezes por segundo.
Quando os minusculos objetos, como um proton, sao colocados na balanca, os cientistas
registram mudancas nas vibragdes. Com isso, € possivel marcar o peso de moléculas e até
particulas atomicas. Os especialistas consequiram medir a massa de um unico proton, 1,7
yoctogramas (um septilhdo de um grama). A balanca mais sensivel até agora era capaz de
medir a massa de objetos com uma sensibilidade minima de 100 yoctogramas. Os autores
do estudo explicam que ela poderia ser usada em aplicaces meédicas, como a avaliacdo
de moléculas muito parecidas em que a diferenca de massa entre protons pode apontar
alguma doenca. Agora, os cientistas estudam formas de produzir a balanca em larga escala
para que outros laboratorios possam usa-la.

Fonte: Veja.com (2012).

Q_
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5.5 Reacoes quimicas
As reacoes quimicas sao transformacoes que alteram a composi¢ao quimica das substancias.
Exemplo: queima da madeira - transforma a madeira em carvao.

Em quimica, substancias que ndo podem ser decompostas em outras mais simples por meio de
reacOes quimicas sao denominadas elementos.

Equacdo quimica

Uma equacdo quimica descreve o que acontece quando ocorre uma reacao quimica. Nessas
equacoes, utilizam-se formulas quimicas para fornecer um quadro antes e depois das substancias
quimicas envolvidas. Considere, por exemplo, a reacdo entre o hidrogénio e o oxigénio para produzir
agua. A equacdo quimica que descreve essa reacao €:

2H,+0, —> HO
;\/_/ LV__/

Reagentes Produto

As duas substancias que aparecem a esquerda da seta sdo os reagentes, eles sao as substancias
presentes antes da reacdo comecar. A direita da seta, temos o produto da reacdo, a dgua.

Podemos ter mais de um produto.

A seta significa "reage para produzir" Assim, essa equacdo nos diz que o hidrogénio e oxigénio
reagem para produzir agua.

5.5.1 Reacdes de oxido-reducdo (redox)

Existem diversos tipos de reacdes quimicas. Nesse topico daremos énfase as reacoes de oxido-
reducéo.

Um atleta € capaz de realizar esforco porque seu corpo adquire energia
proveniente dos alimentos que ele consome. O metabolismo dos alimentos
provém a energia de que precisamos para toda sorte de atividades, de um
simples pensamento até a participacdo em esportes. Pode-se considerar
que as reacoes quimicas envolvidas ocorrem por transferéncia de elétrons
(BRADY; SENESE, 2009).

Uma reacado redox € caracterizada pela transferéncia de elétrons, em que um elemento recebe
elétrons e outro perde elétrons:

_Q .
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® asubstancia que ganha elétrons diminui seu numero de oxidacdo - processo de reducéo;
® asubstancia que perde elétrons aumenta o seu numero de oxidacao - processo de oxidagao.

Para identificar uma reagdo de oxido-reducdo, devemos olhar para o estado de oxidacdo de cada
elemento no lado de reagente de uma equacao quimica em comparacado com o estado do mesmo
elemento da oxidacdo no lado do produto. Se um elemento tiver o seu numero de oxidagcdo aumentado
e outro elemento tiver numero de oxida¢do diminuido, trata-se entdo de uma reacao de oxido-reducao.

Exemplo de reacdo de oxido-reducéo:

Reducdo Oxidacdo

o 18 1 N
Reducdo da Siderita:  2Fe, 0, + 2CO => 4Fe0 + 2C0,

+3 -2 +2-2 +2-2 +4-2

Reducio Oxidacao

FeO + CO => Fe + CO

T T

+2-2 +2-2 0 +4-2

Figura 43 - Etapas de obtencao de ferro a partir do minério de ferro

Na primeira reagdo, o elemento que sofreu a redugéo foi o ferro, logo a substancia Fe 0, € o agente
oxidante; e o carbono sofreu oxidagdo, entdo a substancia que o contém € o agente redutor.

!!! Observacao

0 agente oxidante e o agente redutor estdo sempre do lado do reagente
e compreendem a molécula toda. Por outro lado, quem oxida ou reduz é
apenas o elemento quimico.
5.5.2 Numero de oxidacdo
Corresponde a carga do elemento quimico, isto €, corresponde a um valor arbitrario atribuido a
cada elemento quimico, que indica o numero de elétrons que podem ganhar, perder ou compartilhar,
dependendo se a ligacdo € idnica ou covalente.
Para calcular o numero de oxidacao, € necessario observar as sequintes regras:

Regra 1: 0 numero de oxidagdo de qualquer &tomo ndo combinado ou de substancias simples € zero.

Exemplos: Pt, Cu, Fe, Au , CI,

e_
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Regra 2: o numero de oxidacdo do hidrogénio € +1, exceto no caso dos hidretos, que € -1.
Exemplos:

a) HCl, acido cloridrico.

Numero de oxidacdo do hidrogénio: *1.

b) NaH, hidreto de sodio.

Numero de oxidacdo de hidrogénio: 1.

Numero de oxidacdo do sodio: *1.

Regra 3: 0 numero de oxidac¢do do oxigénio € -2, salvo peroxido, que € -1.
Exemplos:

a) Ca0, oxido de calcio.

Numero de oxidacéo do oxigénio: 2.

Numero de oxidacédo do calcio: *2.

b) H,0,, perdxido de hidrogénio.

Numero de oxidacdo do oxigénio: 1.

Numero de oxidacao do hidrogénio: *1.

Regra 4: os metais, quando combinados, tém um ntimero de oxidacdo + (positivo) e igual as suas
valéncias.

Exemplos:

a) Ca, calcio: valéncia = 2.
Numero de oxidacéo: *2.
b) Li, litio: valéncia = 1.

Numero de oxidagdo: *1.
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Regra 5: ndo metais, quando combinados, tém nimero de oxidacdo - (negativo) e igual a sua
valéncia.

Exemplos:

a) Cl, cloro: valéncia = 1.

Numero de oxidagdo: -1.

b) |, iodo: valéncia = 1

Numero de oxidagdo: - 1.

Regra 6: em compostos, o nimero de oxidagéo de fltor (F) é sempre -1.
Exemplo:

NaF, fluoreto de sodio.

Numero de oxidacao de fluor: -1.

Numero de oxidacao do sodio: *1.

Regra 7: em moléculas neutras, a soma dos numeros de oxidacdo de cada um dos atomos
constituintes € zero.

Exemplos:

a) Cu,0, dxido cuproso.

O numero de oxidacdo do cobre nessa substancia deve ser igual a *1; uma vez que existem
dois atomos de cobre, € multiplicado o numero de oxidacdo pelo numero de atomos da molécula:
2x (+ 1)="2.

Numero de oxidacao do oxigénio: - 2.

*2+°2=0

b) H,S0,, 4cido sulfurico.

Numero de oxidacdo do hidrogénio: *1; ha dois dtomos = 2 x(*1) = +2.

Numero de oxidacdo do enxofre(x): desconhecido.
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Numero de oxidacéo de oxigénio: - 2; existem atomos = 4 x(-2) = -8.
*2+x-8=0,l0go x = +6

Regra 8: nos ions, a soma total das cargas deve ser igual a carga do ion.
Exemplo:

PO , = fosfato.

O numero de oxidagdo do fosforo deve ser *5 para sobrar 3 cargas negativas.
Numero de oxidacdo do oxigénio: -2, existem 4 atomos = 4 x (-2) = - 8.

A molécula tem uma carga de -3, logo a soma do numero de oxidacao do fosforo e do oxigénio deve

ser -3.
*5+°8="3.
-3=-3

- ® Observacao

Agentes oxidantes e redutores sdao importantes em aplicacoes
industriais, sendo utilizados em processos tais como: a purificacdo de
agua, branqueamento de tecidos e de armazenamento de energia (tal
como em baterias e gasolina). Sdo cruciais em processos bioldgicos como:
0 metabolismo e a fotossintese. Por exemplo, 0os organismos utilizam
aceitadores de elétrons como o NAD* para utilizar a energia a partir de
reacOes redox, como na hidrolise de glicose:

C,H,,0,++ 2ADP 2P + *— 2NAD 2CH , COCO ,H + + 2ATP 2NADH

Todas as reacoes de combustdo sdo também exemplos de reacoes
redox. A reacdo de combustdo ocorre quando uma substancia reage com
0 oxigénio para gerar calor. Um exemplo € a combustdo do octano, o
componente principal de gasolina:

2C,H ()+250,(g) > 16CO (g) + 18 H 0 (q)

Reacbdes de combustdo sdo importantes fontes de energia para a
industria moderna.




QUiIMICA GERAL E INORGANICA

6 FUNCOES INORGANICAS

As substancias inorganicas sao classificadas em quatro grupos principais, de acordo com as
propriedades quimicas comuns entre seus membros. Cada um desses grupos de substancias é chamado
de funcéo inorganica. Sdo eles: acidos, bases, sais e Oxidos.

Arrhenius postulou uma teoria sobre a condutividade elétrica nas substancias quimicas que
permitiu que fossem estabelecidos os primeiros conceitos de acido e base na quimica. De acordo com
os experimentos desenvolvidos por ele, algumas solucoes aquosas sao capazes de conduzir a corrente
elétrica, enquanto outras ndo tém tal capacidade.

Pela teoria desenvolvida, algumas substancias quimicas sdo capazes de, quando dissolvidas
em agua, dar origem a ions de carga positiva (cations) e carga negativa (dnions). Tais substancias
quimicas ddo origem as chamadas solucoes idnicas ou solucdes eletroliticas, sendo capazes de
transferir a corrente elétrica. Por outro lado, substancias quimicas que ndo geram ions ao serem
dissolvidas em dgua ndo séo capazes de transferir a corrente elétrica. Tais casos geram as chamadas
solucdes moleculares ou ndo eletroliticas.

A melhor forma de diferenciarmos os dois casos de solucdes aquosas existentes € por meio da
avaliacdo de uma solucao de sal de cozinha (cloreto de sodio em dgua) e uma solucdo de agticar comum
(sacarose em agua).

As solucbes ionicas podem ser formadas a partir de aglomerados i6nicos, ou seja, de substancias
quimicas formadas por ligacoes idnicas. Entretanto, tais solucdes podem, também, ser originadas de
moléculas, em que a ligacdo quimica presente ¢ a covalente (compartilhamento de elétrons).

@ e Agucar dissolvido em agua € um caso de solucdo molecular, ou seja, 0 agucar nédo

N formara ions na presenca de agua e, dessa forma, se mantém em sua estrutura original

< (molécula).

<< Ao ligarmos a solu¢do molecular a um circuito elétrico conectado a uma lampada,

0 campo elétrico presente ndo afetara as moléculas de sacarose, pois estas serdo

eletricamente neutras. Dessa forma, a corrente elétrica ndo fluira pela solucéo, o que,
) \_ Visivelmente, ¢ provado pelo fato de a lampada ali presente ndo se acender.

Figura 44

/- Sal dissolvido em dgua é um caso de solucdo ibnica, ou seja, o sal formara ions na
presenca de agua e, dessa forma, estardo presentes em solucdo o cation sodio (Na*) e
o0 anion cloreto (CI).
Ao ligarmos a solugdo idnica a um circuito elétrico conectado a uma lampada, o
campo elétrico presente afetard os ions, pois esses serao eletricamente carregados.
Dessa forma, os anions iréo se direcionar ao polo positivo enquanto os cations irdo se
direcionar ao polo negativo. Uma vez que o circuito elétrico ndo esta interrompido, a
lampada presente ira se acender.
a corrente elétrica nédo fluira pela solucdo o que, visivelmente, é provado pelo fato de
k a lampada ali presente nédo se acender.

Figura 45
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6.1 Dissociacdo idnica

Dissociacdo idnica € 0 nome dado ao fendmeno de separacao de cations e anions presentes em uma
substancia quimica formada por liga¢do idnica.

A dissociacdo tem origem na capacidade da molécula de agua de solvatar os ions presentes na
forma solida da substancia quimica a ela adicionada. De acordo com o conceito da solvatacao, quando
uma substancia idnica € adicionada a dgua, temos a ruptura das antigas ligacoes quimicas e interacoes
moleculares existentes na substancia solida e que passam a ser substituidas por novas interacées que
ocorrem entre o solvente (agua) e os ions presentes no solido. Tal fendmeno esta diretamente relacionado
a caracteristica polar da agua que, portanto, sera capaz de atrair tanto ions com carga positiva quanto
negativa para perto de si.

Exemplo:

Dissociacéo ionica do NaCl (cloreto de sddio) em dgua.

X
.

Figura 46

Como se pode observar, 0 momento dipolar positivo da dgua tende a se voltar para o lado onde se
encontra o anion cloreto (CI-) devido a interacdo formada entre as cargas opostas. Por sua vez, 0 mesmo
ocorrera com 0 momento dipolar negativo da agua, que tende a se aproximar e formar interacoes com
o cation sodio (Na).

Agua

Sal Na*
“er

Figura 47
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6.2 lonizacao

lonizacdo € o nome dado ao fendmeno em que uma molécula polar, na presenca de agua, sofrera
ruptura de uma ou mais ligagcdes covalentes, dando origem a ions (cation e anion). A quantidade de
moléculas que sofrerdo a ionizacao varia de acordo com a substancia em questdo. Assim, enquanto
moléculas como a do acido cloridrico (HCI) apresentam ionizacdo de 92 em cada 100 de suas moléculas,
0 4cido acético (H,C-COOH) apresenta ionizagdo de apenas 4 em cada 100 de suas moléculas.

Exemplo:

lonizacédo do HCI (acido cloridrico) em agua

O+ O- 208-

H—-Cl+ 0 <—= H30+ +CI-
5+/ \5-
H H

A ionizacdo do HCI ocorre pela atracdo que o momento dipolar negativo da agua exerce sobre o
hidrogénio. A ruptura da ligacao covalente, por sua vez, faz com que o par de elétrons agora disponivel
se aproxime do elemento mais eletronegativo (-:C]:], de forma a torna-lo um anion com oito elétrons de
valéncia (:C:I:). O cation hidrogénio formado durante a ruptura da ligacao covalente, por sua vez, ira se
aproximar do oxigénio presente na agua, dando origem ao chamado cation hidronio:

@

5,
H X"H
H

Figura 48

Il

Lembrete

Todo composto i6nico na presenca de dgua sofre uma dissociacao,
dando origem a uma solucdo idnica ou eletrolitica.

Os compostos moleculares podem ou ndo formar ions na presenca de
agua e, portanto, podem dar origem a solucdes idnicas ou moleculares.

6.3 Acidos

0 acido € toda substancia que sofre ionizacdo em solucao aquosa, liberando apenas como cation o H*.
O cation hidrogénio liberado interage, entao, com a molécula de dgua, dando origem ao cation hidronio
(H,0%). Entre as principais propriedades dos 4cidos, temos: sabor azedo, condutibilidade elétrica (citada
no capitulo), reacdo com metais, produzindo hidrogénio gasoso (H,) com carbonatos e bicarbonatos

Q_
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produzindo gas carbonico (CO,). Outra importante caracteristica dos dcidos € que todos seréo soluveis
em agua e, portanto, em algum grau sofrerdo ioniza¢do no meio.

A formula geral de um acido contém sempre o hidrogénio como primeiro elemento na sua estrutura;
dessa maneira, poderemos reconhecer sempre a funcao do dcido pela estrutura:

H A

A € o anion que dara origem ao acido a partir de sua ligacao covalente com o cation de hidrogénio.
0 valor de n sera sempre maior ou igual a 1 e correspondera ao indice do hidrogénio na molécula.

Tendo como exemplo o 4cido cloridrico (HCl), ao adiciona-lo em meio aquoso teremos a sequinte
reagao:

H.0
HCl == H" + CI

" ® Observacao

Todo acido sofre ionizacéo, e a ruptura ocorre na ligacao covalente,
envolvendo o hidrogénio. Pode-se entdo efetuar a reacdo separando o cation
hidrogénio da molécula, de forma que todo o restante sera constituido pelo
seu anion.

A quantidade de hidrogénios ionizaveis (que se transformam em cations H*) varia de acordo com o
anion presente nesse acido. Assim, um dcido formado por um dnion monovalente (exemplo: Cl, Br) tera
apenas um hidrogénio ionizavel, enquanto dcidos formados por anion bivalente (SO, S?) terdo dois
hidrogénios ionizaveis, e assim por diante.

Por definicdo, um hidrogénio ionizavel sera aquele que se mantém covalentemente ligado a um
atomo ou grupo de atomos com eletronegatividade muito maior que a sua propria. Essa diferenca de
eletronegatividade gera uma polaridade na ligacdo, permitindo sua ruptura durante a ionizagdo em
agua.

Assim, podemos verificar que as reagdes de ionizagdo do cido sulfurico (H,S0,) e do acido fosférico
(H,PO,) ocorrerdo da seguinte forma:

H.0

H,50, === H" + 50,

H.0

H,P0, === H" + PO,

_Q .
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— Lembrete

O indice do hidrogénio na molécula de um dacido sera sempre
correspondente a valéncia do anion formado apos a ionizacao desse acido.
Assim,

H.0
H === Ht A

Cada liberagdo de cation hidrogénio (H+) pela molécula do dcido corresponde a uma etapa da sua
ionizagdo. Assim, um dcido bivalente como o sulfuroso (H,S0,) sera formado por duas etapas parciais
de ionizacéo:

H,0

® primeira ionizagdo: H,50, <=2 H" + HS0,-

H.0

® segunda ionizagdo: HS0,- == H* + 50,
A equacao global, entdo, sera:

H 0
H SO, == H" + 4SO

H,0
,%63‘ <—=H*+ 803‘2

H.0

H.50, === 2H* + S0,

Sabendo-se que a ionizacdo dos acidos formados por anions bi, tri ou tetravalentes ocorre
parcialmente e libera mais de um hidrogénio ionizavel no final, € necessario efetuar um balanceamento
dessa reagdo de ionizagdo. Assim, um acido formado por dois hidrogénios ionizaveis devera liberar
dois cations hidrogénio (2H*), enquanto um acido formado por trés hidrogénios ionizaveis liberara trés
cations hidrogénio (3H*) na reaco:

H.0

H.50, === 2H* + S0,

H,0

H PO, === 3H" + PO,
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6.3.1 Hidracidos e oxiacidos

Os acidos podem ser divididos em dois grandes grupos a partir da presenca ou ndo de oxigénio
na estrutura do seu anion. Para tanto, chamamos de hidracidos os acidos que nao possuem
oxigénio em sua estrutura molecular e oxiacidos os acidos que possuem oxigénio em sua estrutura
molecular.

Quadro 3

Hidracidos HCI; HBr; H,S; HCN.
Oxiacidos HN03; HCIO; H,S0,.
Essa classificacdo dos dcidos pode ser uma interessante forma de relacionar a forga idnica que eles

poderao ter e 0 quanto tais acidos poderdo influenciar no pH do meio, assunto que discutiremos mais
adiante.

6.3.2 Grau de ionizacdo dos acidos
Podemos identificar a forca idnica de um acido e, portanto, sua influéncia na acidez do meio a partir
do chamado grau de ionizacdo (at). Por definicdo, o grau de ionizagdo de um acido ¢ a relacio percentual

entre o numero de moléculas ionizadas e o total de moléculas presentes no meio. Assim:

o = numero d emoléculas ionizadas 100
numero total de moléculas

Existe uma relagdo direta entre o numero de hidrogénios ionizaveis e a influéncia que o acido tera
sobre o pH no meio aquoso. Por definicdo, o pH (potencial hidrogenidnico) reflete a concentracdo de
cations H* presentes no meio. Por sua vez, a concentracdo de H* no meio aquoso implicard no aumento
da chamada acidez do meio (pH abaixo de 7,0), e essa acidez terd efeito sobre a ocorréncia de diversos
fendmenos fisicos e quimicos (reatividade, condutibilidade elétrica, estabilidade quimica e fisica dos
materiais etc.).

Portanto, quanto maior o grau de ionizacdo de um acido, maior serd a condutibilidade elétrica no
meio. Comparando-se o grau de ionizagdo do écido cloridrico (HCI) e do 4cido acético (H,C-COOH),
observaremos a seguinte situacao:

0 acido cloridrico (HCI) apresenta grau de ionizagdo de 92%, e isso significa que, de cada
100 moléculas de acido presentes na solucdo aquosa, 92 sofrerdo ionizacdo e formardo cations
e anions. Tal quantidade de ions provocara um aumento na condutibilidade elétrica da solugao.
Portanto:

_Q .
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H,0
HCl =—= H* + Cl-
100 moléculas 92 ions 92 ions

Como € grande a quantidade de moléculas que sofrem ionizacdo, apesar da reacao ser de equilibrio,
existe uma tendéncia natural de ela ser deslocada no sentido de formagao dos ions. Portanto:

H,0

HCl — === H* + Cl-

Por outro lado, 0 dcido acético apresenta um grau de ionizacdo muito baixo (1,3%). Isso significa que,
a cada 100 moléculas desse acido presentes na solucdo aquosa, apenas 1 ou 2 delas sofrera ionizagao.

H
| H 0
H—C—C// | //
| \ H—C—¢C
(O ¢ N
H — H* + H
1000 moléculas 13 ions 13 ions

Figura 49

Como € muito pequena a quantidade de moléculas que sofrem ionizacdo, podemos assumir que sua
condutibilidade elétrica do acido acético sera muito baixa. Como ¢ baixa a quantidade de moléculas que
sofrem ionizacdo, apesar de a reacdo ser de equilibrio, existe uma tendéncia natural de ela ser deslocada
no sentido da estrutura molecular. Portanto:

oy
H 0
H—C—C/ | //
| \O H—C—
oy H,0 N,
H b H* + H
Figura 50

Ao determinarmos o grau de ionizacdo de um acido, podemos classifica-lo como forte, moderado ou
fraco, conforme descrito na tabela a seguir:

Tabela 10
Classificagdo Grau de lonizagdo (o)
Forte o, > 50%
Moderado 5% < o < 50%
Fraco o> 5%
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Diante da classificacdo dos acidos de acordo com os graus de ionizagdo, ¢ possivel prever se um
acido causara grande variagdo na condutibilidade elétrica e no pH de uma solucdo. Assim, enquanto
acidos fortes como o acido cloridrico e o acido sulfurico promovem grande reducao no pH e aumento
na condutibilidade elétrica da solugdo, os acidos fracos, como o acido acético ou o acido cianidrico
provocarao menor reducdo no pH e terdo pouca influéncia sobre a condutibilidade elétrica da solucao
aquosa, onde estarao incorporados.

E possivel determinar a forca idnica da maioria dos acidos conhecidos e dessa forma avaliar se
0 acido tera ou ndo grande impacto sobre o pH e condutibilidade elétrica da solugdo. Para tanto, é
necessario primeiro verificar se o0 acido presente ¢ um tipo de hidracido ou de oxiacido, sequindo a
classificacao ja discutida anteriormente.

No caso de hidracidos (dcidos sem oxigénio presente na estrutura da molécula), teremos apenas
trés casos que serao classificados como acido forte: HCI, HBr e HI, respectivamente, acido cloridrico,
acido bromidrico e acido iodidrico. Ja o unico acido que entra na classificacdo de moderado entre os
hidracidos, sera o HF (acido fluoridrico). Todos os demais hidracidos conhecidos entram na classificacdo
de acidos fracos.

Entre os oxiacidos (acidos com oxigénio presente na estrutura da molécula), a forca idnica pode ser
determinada pela diferenca entre o numero de atomos de oxigénio e o numero de atomos de hidrogénio
ionizaveis. Conforme o valor obtido, teremos a classificagdo descrita na tabela a sequir:

Tabela 11
Classificacdo Resultado
Forte 20uU3
Moderado 1
Fraco 0

Assim,
* HSO, (acido sulfurico) => 4 -2 =2 (4cido forte).
* H.PO, (4cido fosférico) => 4 -3 =1 (acido moderado).

e HCIO (4cido hipocloroso) => 1 -1 =0 (acido fraco).

- ® Observacao

A volatilidade ¢ um pardmetro importante a ser avaliado em dcidos.
Define-se como volatil o composto que facilmente muda de liquido para gas
na temperatura ambiente. A maior parte dos acidos pode ser considerada
como volatil, porém dois acidos muito comuns na rotina laboratorial séo
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chamados de acidos fixos, devido & sua baixa volatilidade. Eles sdo: o acido
fosforico (H,PO,) e o 4cido sulfurico (H,PO,).

6.3.3 Nomenclatura dos acidos

A nomenclatura dos acidos também segue a classificacdo de hidracidos e oxiacidos.

Nomenclatura basica de hidracidos

Para o caso de hidracidos, a nomenclatura seque a regra geral:

Acido ___(nome do Anion)____idrico

O sufixo fdrico, portanto, ¢ indicador de que se trata de um hidracido. Automaticamente, ao lermos
écidq bromidrico (HBr), sabemos que se trata de um hidrécido, assim como os exemplos do quadro a
sequir:

Quadro 4

Molécula Nomenclatura

HCl 4cido cloridrico
H,S acido sulfidrico

HCN 4cido cianidrico

Nomenclatura basica de oxiacidos

No caso de oxiacidos, a terminacdo da nomenclatura pode ser com os sufixos 0so ou ico, dependendo
do nox do elemento ligado ao oxigénio no anion. De acordo com a regra geral de nomenclatura de

acidos:
Quadro 5
Nox
Maior nox ico
Menor nox 0S0

Assim sendo, um oxiacido podera ter sua nomenclatura definida como:

Acido ___(nome do Anion) ico
ou:
Acido ___(nome do Anion) 0S0
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Exemplo 1:

Os dois principais oxidcidos contendo o elemento enxofte (S) sdo o 4cido sulfurico (H,50,) e o 4cido
sulfuroso (H,S0,).

Quadro 5
Nox do Enxofre
Acido sulfurico H,S0, +6
Acido sulfuroso H,SO, +4

Exemplo 2:

Os dois principais oxiacidos contendo o elemento nitrogénio (N) sdo o acido nitrico (HNOS) e o acido

nitroso (HNO,).
Quadro 6
5
Acido nitrico HNO, +5
Acido nitroso HNO, 3

Relacdo entre nomenclatura do anion e nomenclatura do acido

0O anion originado da ionizacao de um acido tera seu nome relacionado ao proprio nome do dcido
original. Tal relagcdo obedece a regra da terminacdo do nome do acido, ou seja, o sufixo empregado no
nome do acido em questao. Assim sendo, segue a orientacao exposta na tabela a seguir:

Tabela 13
ito 0S0
ato ico
eto idrico

Portanto,

® 4cido cloridrico, ao ionizar, dara origem ao ion cloreto;
¢ 3cido clorico, ao ionizar, dara origem ao ion clorato;
® 4cido cloroso, ao ionizar, dara origem ao ion clorito.

0 quadro exposto a sequir contém todos os principais anions conhecidos e que, portanto, podem dar
origem a acidos a partir da ligacao com hidrogénio.

_Q
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Quadro 7

lons negativos

Valéncia | Valéncia Il Valéncia lll
F Fluoreto BrO- Hipobromito S Sulfeto PO,* Fosfasto
Cl Cloreto Br0, Bromato S0,” Sulfato BO,” Borato
Br- Brometo 10 Hipoiodito S0,* Sulfito FE(CN).> Ferricianeto
I lodeto 10, lodato 5,07 Tiossulfato AsQ,* Arsenito
NO, Nitrito 10, Periodato 5,07 Pirossulfato AsS.> Sulfoarsenito
NO,” Nitrato H,PO,”  Hipofosfito 5,07 Persulfato AsO,* Arseniato
H,C-COO- Acetato PO, Metafosfato 5,07 Hipossulfito AsS,> Sulfoarseniato
OH Hidroxila SCN-  Sulfocianato 5,07 Hipossulfato Sb0,> Antimonito
CN- Cianeto HCO,”  Bicarbonato Co» Carbonato Sb0,> Antimoniato
NC Isocianeto HSO, Bissulfato C0,. Oxalato SbS.*- Sulfoantimonito
CNO- Cianato HSO- Bissulfito Cr0” Cromato SbS,> Sulfoantimoniato
NCO Isocianato HS- Bissulfeto Cr,0” Dicromato
MnO, Permanganato H Hidreto MnO,* Manganato Valéncia IV
Clo, Hipoclorito Si0,~ Metassilicato
Clo, Clorito Mo0,” Molibdato P,0.* Pirofosfato
clo, Clorato HPO,> Fosfito FE(CN),* Ferrocianeto
Clo, Perclorato Sn0,> Estanato Sb,0,* Piroantimoniato
SnS*  Sulfoestanato  Si0,* Ortossilicato
0> Oxido
Exemplo:
a) Mn04* anion manganato acido manganico;

> >
b) o> = anion carbonato 2> acido carbodnico;
> >

¢) BrO- anion bromito acido bromoso;

d) F > anion fluoreto > acido fluoridrico.
Quando um elemento quimico pode dar origem a trés ou quatro anions diferentes (exemplo: Cl, Br,
|, P etc.) a nomenclatura também obedecerd a regra do nox e serdo usados sufixos como o per (para o

maior nox observado) e hipo (para 0 menor nox observado), quando necessarios.

A ordem de nomenclatura, de acordo com a variacdo do nox, € a seguinte:

Acido (]S FRNSRRRRRRRR ico

ACidO ........................... ico Diminuicdo do nox do elemento
JAYG[o [ Y — 050 central

Acido hipO...ccee. 0S0
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Exemplo:

Os diferentes tipos de oxiacidos que contém o cloro como elemento central:

Quadro 8
Acido perclorico HCIO, +7
Acido clérico HCIO, +5
Acido cloroso HCIO, +3
Acido hipocloroso HCIO +1

Outra forma de analisar a variagdo na nomenclatura a partir de um elemento central com 3 ou mais
tipos de anions gerados € por meio da quantidade de oxigénio presente. Deve-se considerar o acido
padrdo como sendo aquele que possui terminacéao "ico”. Todos os demais acidos terdo a sua quantidade
de oxigénio variada para mais ou para menos a partir desse acido de referéncia.

® ACIdO Perunnrrrrereree ico: + 1 atomo de oxigénio;
L TG [6 (o IO ico: acido padrao;
® 3CIAO wreeereei 0s0: - 1 atomo de oxigénio;
® 4Cido hipO..ens 0s0: - 2 atomos de oxigénio.
Quadro 9
Acido perclérico HCIO, +1
Acido clérico HCIO,
Acido cloroso HCIO, -1
Acido hipocloroso HCIO -2

6.3.4 Grau de hidratacao dos acidos

Alguns dcidos apresentam estruturas que fogem a regra basica da nomenclatura e terdo o nome
relacionado ao diferente grau de hidratacdo que possuem em relacdo ao chamado acido padrdo do
elemento central.

0 acido padrao com terminacao ico também pode ser chamado de forma acida orto. O prefixo orto
¢ dispensavel e, portanto, raramente empregado ao se dar a nomenclatura de um acido.
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Exemplo:

H,PO, € chamado de acido fosforico ou ortofosforico por ser a forma padrdo dos oxidcidos, contendo
o fosforo como elemento central.

As formas menos hidratadas do acido padrdo podem ser obtidas por meio de um calculo simples.
Por regra, temos:

Forma meta: 1 molécula orto - H,0

Acido Padrio
(Forma orto)

Forma piro: 2 moléculas orto - H,0

Figura 51
Exemplo:
Encontrar as formas meta e piro do 4cido fosférico (H,PO,);
e forma do acido metafosforico:
H,PO, -
H, O
HPO

3

¢ Forma do acido pirofosforico:
H,PO, -
H,PO,
HPO -

6 28

H, 0

H4PZO7
Podem ocorrer casos em que apenas uma ou até mesmo nenhuma das formas de grau de
hidratacdo existam, e, nesses casos, ao se efetuarem os calculos se percebera a eliminacdo de

todos os hidrogénios (lembrando que, para ser um acido, é necessario ter ao menos um hidrogénio
ionizavel em sua estrutura).

Para reforcarmos nosso aprendizado sobre acidos, vejamos, em sequida, como sao geralmente usados

ou apresentados.
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Os acidos sdo moléculas presentes em varias situacoes do nosso cotidiano. Dentre os
acidos mais comuns, temos o acido fluoridrico, acido cloridrico, acido sulfidrico, acido
acético, acido sulfurico, acido carbonico, acido fosforico e acido nitrico. A sequir, citaremos
algumas utilizacdes desses acidos nos setores industriais ou mesmo sua presenca em
produtos ou mesmo no interior do nosso organismo.

- Acido sulfurico (H,50,): sem duvida se trata do dcido mais consumido pela sociedade
moderna. Apresenta aplicagdo no setor de fertilizantes, petroquimico, papel e celulose,
corantes e na obtencdo de baterias quimicas. Participa como catalisador de diversas
sinteses organicas, apresenta como principal propriedade sua acao desidratante e promove
a chamada carbonizagdo de compostos organicos.

- Acido nitrico (HNOg): trata-se do segundo acido mais consumido no mundo. Apresenta
grande aplicagcdo na producdo de explosivos e tem como principal caracteristica a elevada
volatilidade e toxicidade, o que faz com que seu manuseio necessite da utilizacdo de
equipamentos de protecdo individual apropriados.

- Acido carbonico (H,CO,): por ser um écido organico, pode ser classificado como um
acido fraco, extremamente instavel e que surge do equilibrio existente entre a agua e 0 gas
carbonico. Apresenta grande aplicacdo na industria de bebidas e alimentos, onde faz parte
da composicao de refrigerantes e outras bebidas gaseificadas.

- Acido fosforico [H3P04]: trata-se de um dacido moderado usado em diversos setores
industriais como o téxtil, de vidros, alimenticio e de fertilizantes. Sua principal caracteristica
esta em seu emprego como acidulante e conservante quimico em alimentos.

- Acido cloridrico (HCI): trata-se de um hidracido forte e volatil obtido a partir da
dissolucdo de gas cloro (CIQ) em agua. Sua forma comercial de menor grau de pureza §
utilizada para limpeza de pisos ou pecas a serem submetidas a processo de solda. E o acido
encontrado no interior do estdbmago e, portanto, responsavel por parte do processo de
digestdo dos alimentos no corpo humano.

- Acido fluoridrico (HF): trata-se de um hidracido moderado encontrado na forma gasosa
em condi¢cdo ambiente. Apresenta capacidade de corroer até mesmo o vidro, sendo, por isso,
sempre acondicionado em frascos plasticos.

- Acido sulfidrico [HZS]: trata-se de um hidracido fraco encontrado na forma gasosa
em condicdo ambiente. Apresenta como principal caracteristica o fato de ser altamente
venenoso para humanos e sempre ser formada a partir da putrefacdo de substancias
organicas naturais a base de enxofre. Geralmente, identificamos o odor caracteristico
produzido por esse acido como sendo o odor de “ovo podre”.

Fonte: Usberco; Salvador (2007).
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6.4 Bases ou hidréxidos

Uma base € toda substancia quimica que, em solucdo aquosa, sofre dissociacao idnica, liberando
como unico anion o OH chamado de hidroxila.

As bases apresentam sabor caustico ou adstringente e conduzem corrente elétrica quando estdo em
solucdo aquosa.

A formula geral de uma base contém sempre a hidroxila como ultimo elemento na sua estrutura;
dessa maneira, poderemos sempre reconhecer a funcéao base pela estrutura:

C(OH),

C¢é o cation que dara origem a base, a partir de sua ligacdo i6nica com a hidroxila (OH-). O valor de
n sera sempre maior ou igual a 1 e correspondera ao indice da hidroxila na substancia. Toda vez que o
indice da hidroxila for igual a 1, este podera ser omitido da formula estrutural, bem como se tornara
dispensavel a presenca do parénteses.

Serdo, portanto, exemplos de bases: NaOH, Ca(OH),, Pb(OH),, AI(OH),, entre outros.

~ Lembrete

Os parénteses indicam que o indice correspondera a todos os elementos
que compdem o anion. Assim, Ca(OH)2 indica que o indice da hidroxila (OH)
¢ equivalente a 2 e também € indicativo de que teremos no total 2 oxigénios
e 2 hidrogénios na composicao dessa estrutura quimica.

Tendo como exemplo o hidroxido de sédio (NaOH), ao adicionarmos essa base em meio aquoso
teremos a sequinte dissociacao:

H.0

NaOH =——= Na* + OH"

1 -
*s® Observacao

Toda base sofre dissociagdo, € a ruptura ocorre na ligacdo idnica
envolvendo o anion hidroxila. Pode-se, entao, efetuar a reacdo separando o
anion hidroxila da substancia, de forma que todo o restante sera constituido
pelo seu cation (geralmente, monoatémico).

A quantidade de hidroxilas varia de acordo com o cation presente na base. Assim, uma base formada
por um cation monovalente (exemplo: Na*, Cu*) terd apenas uma hidroxila, enquanto bases formadas por
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cations bivalentes (Ca*? Fe*?) terdo duas hidroxilas presentes, e assim por diante. Dessa forma, podemos
verificar que as dissociagdes do hidroxido de célcio (Ca(OH),) e do hidroxido de ferro Il (Fe(OH),) serdo:

H.0

Ca(OH), == Ca"? + OH

H.0

Fe(OH), =—=Fe"* + OH"

— Lembrete

O indice da hidroxila na molécula de uma base sera sempre
correspondente a valéncia do cation formado apos a sua dissociagdo em
agua. Assim,

H,0

%}®—’<— C+ OH

Sabendo que a dissociacdo de bases formadas por cations bi, tri ou tetravalentes libera mais de uma
hidroxila no final, € necessario efetuar um balanceamento desta dissociacdo quimica. Assim, uma base
formada por duas hidroxilas deverd liberar dois anions (20H") enquanto uma base formada por trés
hidroxilas ira liberar trés anions (30H-) na reacéo:

H,0

Ca(OH), === Ca** + 20H-

H.0

Fe(OH), =—==Fe** + 30H"
6.4.1 Nomenclatura das bases

A regra geral para a nomenclatura de uma base é:

Hidroxido de (nome do cation)
Exemplo:

NaOH 2> Hidroxido de sadio
KOH > Hidroxido de potassio
AgOH 2> Hidroxido de prata
CalOH), = Hidroxido de calcio
AlOH), - Hidroxido de aluminio
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Em casos em que 0 mesmo elemento forma mais de um cation (exemplo: Fe, Cu, Pb etc.), as bases
formadas podem ser diferenciadas com a adicdo de um niimero romano (exemplo: I, II, Ill) & valéncia do
cation formador da base no final.

Exemplo:

Fe(OH), = Hidroxido de ferro |l

Fe(OH), - Hidroxido de ferro Il

Entretanto, também pode ser utilizada na nomenclatura as terminagdes ico € 0so, da mesma maneira
que foi usada no caso dos acidos:

Tabela 14
Terminacéo Valéncia
ico maior valor
0S0 menor valor

Assim, podemos definir a nomenclatura das bases formadas pelo cation ferro como sendo:

Fe(OH), - Hidroxido ferroso  (Fe*?)

Fe(OH), - Hidroxido férrico  (Fe*?)

Ao utilizarmos a nomenclatura baseada nas terminacdes ico e 0so, devemos ter atencao quanto a

forma correta de nomear os cations. Em alguns casos, 0 nome do cation devera ser dado em latim. Dessa
forma:

Quadro 11
e | e
Chumbo Plumb......

Cobre Cupr.....

Quro Aur.....

Como exemplo, temos:
Pb(OH), = Hidroxido plumboso.

Pb(OH), > Hidroxido plumbico.




Unidade Il

6.4.2 Solubilidade das bases

Ao contrario dos acidos, nao serdo todas as bases que se solubilizardo e, portanto, sofrerdo dissociacao
em aqua. Por definicdo, consideramos aquelas formadas por cations alcalinos (originados de elementos
do grupo 1 da tabela periddica) como totalmente soltveis em dgua. O mesmo ocorre com quase todos
os cations alcalinoterrosos (originados de elementos do grupo 2 da tabela periddica). Sdo excecoes em
relacdo a solubilidade dos cations do grupo 2 o hidréxido de magnésio (Mg(OH),) e o hidroxido de berilio
(Be(OH]z], que, devido as baixas solubilidades, séo considerados praticamente insoluveis. Descontando-
se as bases formadas por cations do grupo 1 e 2, portanto, todas as demais podem ser consideradas
como insoluveis em agua e, entdo, de dissociagdo quase nula.

Grupo 1 (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) > bases soluveis.
Grupo 2 (Ca, Sr, Ba, Ra) -> bases pouco soluveis.
Grupo 2 (Be, Mg) > praticamente insoluveis.
Demais grupos 2> bases insoluveis.

Sendo assim, podemos considerar:

NaOH > base soluvel em agua.
Ca(OH), = base pouco soltvel em dgua.
Mg(OH), - base praticamente insoltvel em agua.

AgOH > base insoluvel em agua.
6.4.3 Grau de dissociacdo ou forca idnica das bases

Assim como os acidos, as bases também poderao ser classificadas de acordo com sua capacidade de
dissociacdo em dgua. Para tanto, define-se o chamado grau de dissociacédo de bases (ou):

o = nume,ro de bases dissociadas 100
numero total de bases

De acordo com essa classificacdo, teremos:

Base forte: apresenta elevado grau de dissociacdo em dgua. Serdo as bases formadas por cations
dos grupos 1 (metais alcalinos) e 2 (metais alcalinoterrosos), com excegdo do Mg(OH), e Be(OH)..

Base Fraca: apresenta baixo grau de dissociacdo em agua. Serdo as bases formadas por todos 0s
outros cations existentes, incluindo as duas exce¢des do grupo dos metais alcalinoterrosos (I\/Ig(OH)2 e
Be(OH),).
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Vale salientar que, devido ao seu alto grau de dissociacdo em agua, uma base forte liberara uma
grande quantidade de OH- no meio aquoso e, com isso, reduzird a acidez desse meio. Com a reducao da
acidez promovida pela presenca da hidroxila, o pH subira de tal maneira que, ao ultrapassar 7,0, passara
a dar ao meio a definicdo de soluc¢do alcalina ou basica.

1 ~
*s® Observacao

A faixa de pH define se 0 meio aquoso apresentara caracteristica acida,
basica ou neutra. Para tanto, observaremos os sequintes limites de valores
de pH:

| Meio acido | Meio basico |

0 70 14,0

Quando o valor de pH se aproxima de 7,0, dizemos que 0 meio apresenta
caracteristica neutra, ocorrendo equilibrio entre a quantidade de cations
H* e anions OH" presentes na solu¢do. O desequilibrio entre os dois ions
citados promovera o deslocamento para uma condicdo acida ou basica
desse meio aquoso.

Assim,
[H*] > [OH] = Meio 4cido (pH < 7,0).
[H*] < [OH] = Meio basico (pH > 7,0).
6.4.4 Hidroxido de amonio
O hidroxido de amonio € a unica base ndo metalica com relevancia na sociedade moderna. Trata-se
da formula estrutural NH,OH, que, ao sofrer dissociagdo em meio aquoso, libera o cation amonio (NH;).

Essa base ¢é obtida a partir do borbulhamento de amonia (NH,) em agua.

H.0

NH,0H ==——=NH," + OH"

Essa base ndo metalica € considerada soluvel em dgua. Apesar dessa condicao, apresenta caracteristica
molecular e, portanto, baixa dissociacdo em dgua, fazendo com que seja classificada como uma base

Vejamos agora as especificidades das principais bases de interesse econdmico.

fraca.
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Assim como os acidos, existem diversas bases importantes e amplamente empregadas
pela sociedade moderna. Hoje em dia, podemos encontrar bases de metais de transicdo como
as de chumbo na composicdo de pilhas. Entre as principais bases de interesse econémico,
temos o hidroxido de sodio, o hidroxido de amonio e o hidroxido de magnésio

- Hidréxido de amdnio (NH40H): empregado em diversos setores industriais como o
téxtil, de borracha, farmacéutico, fotografico e de lubrificantes. Participa de varias reacoes
de condensacdo e polimerizagdo no setor quimico.

- Hidroxido de sodio (NaOH): trata-se da principal e mais conhecida das bases, recebendo
0 nome de soda caustica devido a capacidade de agredir os tecidos vivos. Trata-se de um
material higroscopico e que, portanto, absorve umidade do meio rapidamente. Devido a
reatividade com o vidro, ao se prepararem solucoes dessa base, o ideal ¢ que a mesma
seja conservada em frascos de plastico. Apresenta grande aplicagdo em diferentes setores
industriais, sendo utilizado em diversas reacoes quimicas como as de saponificacao.

- Hidroxido de magnésio (Mg(OH),): trata-se de uma base fraca e pouco soltvel e origina

uma suspensao branco-leitosa chamada leite de magnésia. Tal formulacdo ¢ empregada
como antiacido e laxante, podendo ser combinada com o hidroxido de aluminio.

Fonte: Usberco; Salvador (2007).
6.5 Sais

Sais s30 compostos idnicos que possuem no minimo um cation diferente do hidrogénio (H*) e um
anion diferente da hidroxila (OH-). Portanto, temos como exemplos de sais:

NaCl = Na*Cl
MgBr, = Mg*?Br-
NaHS0, - Na*H*S0,”

A formula geral de um sal leva em conta a presenca de ao menos um cation (C*) e um anion (AY),
de forma que:

CA
y X

Todo sal, devido a sua caracteristica de composto i6nico, sofrera dissociagdo em dgua, liberando ao
menos um cation e um anion. Assim,

H,0

NaCl =—==Na* + CI

_Q
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— Lembrete

0 indice do cation na estrutura do sal sera sempre correspondente
a valéncia do anion formado apos a sua dissociagdo em agua. O mesmo
ocorre com o indice do anion na estrutura do sal, que correspondera sempre
a valéncia do cation apos a dissociacdo. Assim,

H,0
(E+ i ——>C+y+A—x

H.0

K50, =——=K" + 50,

H.0

Fe,(S0,),; =—==Fe”* + 50,7

Uma vez que temos a formacéo de ions ao adicionarmos um sal na dgua, a solucao aquosa sera
capaz de conduzir corrente elétrica e, portanto, sera um eletrolito forte.

6.5.1 Formacao de sais: reacoes de neutralizacao

Os sais podem ser formados a partir da reacao entre acidos e bases de Arrhenius. Tal reacdo € chamada
de neutralizacéo, pois o carater acido dado pela presenca do H* no meio aquoso sera neutralizado pelo
carater basico dado pela presenca do OH-.

H,0

, 2 ,
Acido + Base —— Sal + Agua

As reacoes de neutralizacdo também sdo chamadas de reacées de salificacdo, pois sempre serdo
originados sais ao seu término. Elas poderdo ocorrer total ou parcialmente, gerando caracteristicas
diferentes aos sais formados.

Em uma reagdo de neutralizacao total sempre serdo formados os chamados sais neutros, pois todos
0s cations H* reagirao com todos os anions OH-.

Exemplo:

H,0
Na Cl—— NaCl + H,0

A reacdo se da pela ionizacdo do acido (liberando o cation H* e um anion) e pela dissociacdo da
base (liberando um cation e o dnion OH). A combinacio entre o H*e o OH- liberados dard origem a

Q_
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molécula de dgua (H,0). Assim, podemos dizer que a reacdo vista ha pouco pode ser elaborada a partir
da formacdo dos seus ions:

H0
Na* + + CF——— Na* CI" + H*OH"
4 )
NaCl  H0
s
~ Lembrete

Para obtera correta formula do sal formado pela reacdo de neutralizacao,
¢ recomendado que seja feita a separacao das formas idnicas originadas do
acido e da base. Ao fazer tal separacdo, deve se dar atencdo as valéncias
assumidas pelos cations e anions envolvidos, lembrando sempre que o
indice do cation correspondera a valéncia do anion, e vice-versa.

Outros casos de reacdo de neutralizagdo total:

H,0
a. Ca|(OH), + 2H| F—— > CaF, + 2H,0
H,0
Ca*” + +F——»Ca?F + H'OH
g g
CaF, HO
H,0
b. 2K | OH +H, | SO, —— KSO, + 2H.0
H,0
K* + +50,7 —— K*S0,? + H*OH-
g 3
KSO,  H,0
H,0
c. Ca | (OH), + 2H| NO, ——» Ca(NO), + 2H,0
H,0
Ca*? + +NO,; ——— Ca®’ N0, + H*OH
u 3
Ca(NO),  H,0
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Nesse ultimo exemplo, devemos lembrar que, ao invertermos a posicao da valéncia do cation para
o indice do anion poliatbmico, esse indice valera para todos os elementos formadores do anion e,
portanto, deverdo ser adicionados parénteses para a correta caracterizacdo do sal formado.

Quando acidos contendo dois ou mais hidrogénios ionizaveis reagem com uma base e nem todos
os cations presentes sdo neutralizados, ocorre a chamada neutralizacdo parcial do acido e o sal gerado
contera hidrogénio como um dos cations. O sal formado por essa neutralizacdo parcial € chamado de
sal acido, com dois cations e um anion em sua estrutura.

Exemplo:
H,0
Na | OH +H, | SO, ——— NaH SO, + H0
H,0
Na*+ OH + H* + S0,” ———— Na* H* S0,” + H* OH-
4 4
NaHSO, H,0

A neutralizacdo se da parcialmente, pois as quantidades de acido e base adicionadas na reagdo nao
estdo balanceadas, ou seja, ndo estdo proporcionais e, portanto, apenas um dos hidrogénios do acido
sofrera a neutralizacao. Assim sendo, enquanto a base libera apenas uma hidroxila na dissociacdo, o
acido libera dois cations de hidrogénio na ionizacao.

Quando bases contendo duas ou mais hidroxilas reagem com um acido e nem todos 0s anions
presentes sdo neutralizados, ocorre a chamada neutralizacdo parcial da base e o sal gerado contera
hidroxila como um dos anions. O sal formado por essa neutraliza¢do parcial ¢ chamado de sal basico,
com um cation e dois anions em sua estrutura.

Exemplo:
H,0
Ca | (OH), +H | Cl——— CaOHCI + H,0
H,0
Na* + + CF———— Na* OH CI" + H*OH
U U
CaOHCI H,0

A neutralizacdo se da parcialmente, pois as quantidades de acido e base adicionadas na rea¢do nao
estdo balanceadas, ou seja, ndo estdo proporcionais e, portanto, apenas uma das hidroxilas da base
sofrera a neutralizacdo. Assim sendo, enquanto a base libera duas hidroxilas na dissociacdo, o acido

libera apenas um cation de hidrogénio na ionizagao.
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Um quarto tipo de sal pode ser formado a partir da reacdo entre dois acidos diferentes e uma base
contendo duas ou mais hidroxilas, ou entre um acido contendo dois ou mais hidrogénios ionizaveis e
duas bases diferentes. Dessa reacao surgirao os chamados sais mistos ou duplos.

Exemplo:

HO
KOH + NaOH + H,50, ——» KNaS0, + 2H.0

Nesse caso, teremos duas bases e um acido, surgindo assim dois cations e um anion para a construcao
do sal.

H.0
Ca(OH), + HCl + HBr —» CaClBr + 2H,0

Nesse caso, teremos dois acidos e uma base, surgindo assim dois anions e um cation para a construcéao
do sal.

Portanto, podemos classificar os sais como neutro, acido, basico ou misto, de acordo com sua
estrutura:

KNO, = sal neutro.
BaOHCI - sal basico.
LiHCO, -> sal 4cido.
KNaCO, - sal misto ou duplo.
6.5.2 Nomenclatura de sais neutros
Os sais neutros terdo sua nomenclatura definida pela seguinte regra geral:
___ (nome do anion) __ de __ (nome do cation)____
Exemplos:
Cloreto de sédio = NaCl
Nitrato de potdssio = KNO,

Carbonato de amonio = (NH,),CO,
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Para dar nome a um sal € possivel utilizar os quadros de cations e anions padrdes encontradas em
livros de Quimica Inorganica.

Quadro 11
Valéncia | Valéncia Il Valéncia llI
F Fluoreto BrO- Hipobromito S Sulfeto PO*> Fosfasto
Cl Cloreto BrO; Bromato 50~ Sulfato BO,* Borato
Br Brometo 10 Hipoiodito S0~ Sulfito FE(CN).> Ferricianeto
I lodeto 10, lodato 5,0, Tiossulfato As0,* Arsenito
NO, Nitrito 10, Periodato 5,07 Pirossulfato AsS,* Sulfoarsenito
NO, Nitrato H,P0,”  Hipofosfito 50,7 Persulfato AsQ,* Arseniato
H,C-COO° Acetato PO, Metafosfato 5,07 Hipossulfito AsS,* Sulfoarseniato
OH- Hidroxila SCN-  Sulfocianato 5,04 Hipossulfato Sb0.* Antimonito
CN- Cianeto HCO,”  Bicarbonato Co» Carbonato Sb0,> Antimoniato
NC- Isocianeto HSO, Bissulfato C0.~ Oxalato SbS.* Sulfoantimonito
CNO- Cianato HSO- Bissulfito Cr0> Cromato SbS,* Sulfoantimoniato
NCO- Isocianato HS- Bissulfeto Cr,0” Dicromato
MnO, Permanganato H Hidreto MnO,>  Manganato Valéncia IV
Clo, Hipoclorito Si0,~ Metassilicato
CLO, Clorito Ma0,” Molibdato P,0.* Pirofosfato
CLo, Clorato HPO,> Fosfito FE(CN).* Ferrocianeto
CLo, Perclorato Sn0.> Estanato 5b,0.* Piroantimoniato
snS,”  Sulfoestanato  SiO,* Ortossilicato
0% Oxido
Quadro 12
Valéncia | Valéncia Il Valéncia Ill Valéncia IV Valéncia V
Li* Litio Be* Berilio Bi** Bismuto Sn* Estanho  As* Arsénio
La* Sédio Mg* Magnésio  Cr** Crémio Pb* ~ Chumbo  Sb**  Antimbémio
K+ Potassio  Ca* Calcio Fe Ferro Mn*  Manganés
Rb*  Rubideo ~ Sr**  Estroncio  As* Arsénio Pt* Platina
Cs Césio Ba* Bario Sb¥*  Antimomio  Si*f Silicio
Fre Francio Ra? Radio AlP* Aluminio
Cu* Cobre Mn* Manganés Co’* Cobalto
Ag* Prata Fe2+ Ferro Aud Ouro

Au* Ouro C0*  Cobalto Ni®* Niquel
Hg,* Mercurio  Ni* Niquel
NH,”  Amonio  Cu* Cobre
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. Hidrogénio s
o eido) 2

Zinco

Co? Cadmio
Hg?*  Mercurio
Sn?t Estanho
Pb>*  Chumbo

P Platina

Exemplo de utilizagdo da tabela:

a) CaCl, > Ca”? + CI

Cation Potassio

Anion Cloreto

Portanto, o sal serd o cloreto de calcio.

0) K.Cr,0, > K + Cr,0, 7

Cation Potassio L

Portanto, o sal sera o dicromato de potassio.

Anion Dicromato

¢) Mg(Cl0)), > Mg*? + CI0,

Cation Magnésio

Anion Perclorato

Portanto, o sal sera o perclorato de magnésio.

Para os casos de elementos que possuam mais de uma valéncia de cation (exemplo: Fe, Cu, Au, Pb
etc.), valerdo as regras ja discutidas para a nomenclatura de acidos. Dessa forma, poderd se acrescentar
a valéncia do cation em questao como numeral romano ao final da nomenclatura, para que se faca a
diferenciacao entre os dois tipos de sais.

Exemplo:
CuCl e CuCl,

Ambos os sais poderdo ser chamados de cloreto de cobre, mas sera necessaria a adi¢do do numeral
romano |l para identificar o sal de cobre formado pelo seu cation Cu*2.

_@
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CuCl = Cu* + CrI

Cation Cobre | ‘

Portanto, 0 nome sera cloreto de cobre (ndo é necessario usar o numeral romano ).

Anion Cloreto

CuCl, = Cu™ + CI

Cation Cobre Il

Anion Cloreto

Portanto, o nome sera cloreto de cobre |I.

L ~
*s® Observacao

Quando a valéncia do cation e do anion presente na estrutura do sal
for igual, os indices serdo omitidos. Assim, para o caso do sulfato de calcio:

CarS5032
Ca,(S0O,), = CaS0,
Exemplo:
FeSO, e Fe (SO,),

FeSO, > Fe'? + SO,

Cation Ferro |l ‘ Ainion Sulfato

Portanto, o nome serd sulfato de ferro Il.

Fe,(50,), > Fe*? + 50,

Cétion Ferro Il L Ainion Sulfato

Portanto, o nome serd sulfato de ferro Ill.
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- Lembrete

Também poderemos utilizar a nomenclatura com terminacao 0so e ico,
COmMo nos casos de acidos e bases. Nesse caso, cumpre recordar que a maior
valéncia do cation esta relacionada com a terminacéo ico, enquanto que a
menor valéncia do cation esta relacionada com a terminacao 0so.

Assim:

FeSO, > Fe + SO,

Pode ser chamado de sulfato ferroso.

+3 -2
Fe,(SO,), > Fe”® + SO,
Pode ser chamado de sulfato férrico.

6.5.3 Nomenclatura de sais acidos

A nomenclatura é semelhante a de um sal normal, entretanto, deve-se indicar por meio dos prefixos
mono, diou tri a quantidade de hidrogénios ou do outro cation presente na estrutura do sal. Tomemos
como exemplo as formas dcidas do fosfato de sodio: NaH,PO, e Na,HPO,

. Indicando a quantidade de cations diferente de hidrogénio: nesse caso a diferenciacéo se dara
pela quantidade de sodios na estrutura do sal.

NaH,PO, - fosfato monossodico de potéssio.
Na,HPO, > fosfato dissodico de potéssio.

Il. Indicando a quantidade de hidrogénios antecedendo 0 nome dcido: nesse caso, deve-se lembrar
de que a acidez dada ao sal vem da presenca de H*. Quanto maior a quantidade de hidrogénios,
maior sua acidez.

NaH,PO, = fosfato didcido de potéssio.
Na,HPO, = fosfato monodcido de potéssio.
lll.Indicando a quantidade de hidrogénios antecedendo o nome hidrogeno.

NaH,PO, = dihidrogenofosfato de potéssio.

Na,HPO, = hidrogenofosfato de potassio.

_@
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6.5.4 Nomenclatura de sais basicos
A nomenclatura € semelhante a de um sal normal, entretanto, deve-se indicar por meio de prefixos
mono, di ou tri a quantidade de hidroxilas presentes na estrutura do sal. Tomemos como exemplo as
formas bdsicas do cloreto de aluminio: AI(OH)CI, e AL(OH)CI,
. Indicando-se a quantidade de hidroxilas antecedendo o nome hidroxi:
AI{OH)CI, = hidroxicloreto de aluminio
AlL(OH)CI,=> dihidroxicloreto de aluminio
Il. Indicando-se a quantidade de hidroxilas antecedendo 0 nome bdsico: nesse caso, deve-se lembrar
de que a basicidade dada ao sal vem da presenca de OH~. Quanto maior a quantidade de hidroxilas,
maior sua "basicidade”.
AI(OH)CI, = cloreto bésico de aluminio
AL(OH)CI=> cloreto dibasico de aluminio
6.5.5 Nomenclatura de sais mistos ou duplos
A nomenclatura dos sais mistos seque a mesma regra geral dada aos sais neutros, devendo,
entretanto, incluir o nome dos dois cations ou dois anions presentes na estrutura do sal. Assim, para 0s
€asos a seguir, temos:
KNaSO, = sulfato de sodio e potassio
MgCIBr - brometo cloreto de magnésio
6.5.6 Sais anidros e sais hidratados
Alguns sais podem cristalizar com uma ou mais moléculas de agua aprisionadas em seu reticulo
cristalino. Nesses casos, teremos os chamados sais hidratados ou hidratos e a agua retida recebe o nome
de agua de cristalizacdo ou agua de hidratagdo. Para os casos de sais hidratados, a maior parte das

propriedades quimicas e fisicas dos sais sofrerd alteracdo, notadamente, na sua solubilidade em dagua.

Os sais dotados de alto poder de absorcédo de umidade sdo chamados de sais higroscopicos, enquanto
sais que perdem agua de cristalizacao com facilidade sdo chamados de sais eflorescentes.

Estruturalmente, devemos sempre indicar a quantidade de moléculas de dgua de cristalizacdo
presente no sal. Assim sendo, € comum utilizar a expressao hidratado ao final da nomenclatura do
sal antecedido pelos prefixos mono, di, tri, tetra etc. para definir a quantidade de moléculas de agua

aprisionadas na cristalizacdo desse sal.
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Exemplo:
CuS0, > sulfato de cobre Il anidro
CuS0,. 7H,0 = sulfato de cobre Il heptahidratado

6.6 Oxidos

Os oxidos sao compostos binarios, ou seja, formados por apenas dois elementos quimicos, em que
o0 elemento mais eletronegativo sera sempre o oxigénio. Praticamente todos os elementos quimicos
encontrados na natureza podem dar origem a oxidos, incluindo os gases nobres. A principal excecdo se
da para o fluor, que nao formara oxido por definicdo, uma vez que se trata de um elemento com maior
eletronegatividade que o oxigénio.

Para o fluor combinando-se com o oxigénio, teremos a formagéo dos chamados fluoretos: OF e O.F.

Exemplos de oxidos: H,0, CO,, Fe,0,, Cu0, entre outros.

~— Lembrete

Lembre-se de que o elemento mais eletronegativo sempre vem ao final
na formula quimica.

A formula geral de um oxido normal pode ser definida por:
EO
y X

Com excecao aos chamados peroxidos, o numero de oxidacao do oxigénio sera sempre -2 e,
geralmente, isso fara com que o sequndo elemento presente no Oxido tenha indice 2. Entretanto, ndo se
trata de uma regra, pois diversos oxidos apresentam estrutura molecular e o nox do elemento diferente
do oxigénio podera influenciar na sua estrutura final.

Existem seis classificacoes diferentes para os 0xidos, cada qual com sua regra propria de nomenclatura
e propriedades quimicas e fisicas peculiares.

6.6.1 Oxidos basicos

Os oxidos basicos serdo sempre formados por metais de baixo valor de nox (+1, +2 ou +3). Exemplo:
Na*, Ca*?, Fe*?, Fe*?, entre outros. Trata-se de oxidos idnicos e, portanto, formados por um cation metalico
e pelo anion oxigénio.

Por se tratar de um composto binario ibnico, poderemos relacionar diretamente o nox dos elementos
com seus indices:
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Bd > Ev0°

A identificacdo de um dxido basico se da pelas suas reacdes quimicas caracteristicas:
. Todo Oxido basico reage com dgua formando uma base.

Il. Todo Oxido basico reage com acidos formando sal e dgua.

Exemplo:

Um tipico dxido basico é o Na,0 (6xido de sodio);

H,0
Na,0 + H,0 ——— 2NaOH

H,0
Na,0 + 2HCl ———— 2NaCl + H,0

A nomenclatura padrao de um oxido basico seque a regra geral:
Oxido de (nome do metal)
Assim, podemos definir a nomenclatura dos sequintes Oxidos basicos como:

Na. O - Oxido de sodio.

2

Li,O - Oxido de litio.
Ca0 - Oxido de célcio.

MgO - oxido de magnésio.
f

~ Lembrete

Valem para os dxidos as mesmas regras discutidas aos sais: quando 0s
indices dos elementos forem semelhantes, podemos omiti-los da estrutura
do oxido.

Exemplo:
Ca*?0? > (a0, > (a0
Mg** 0 = Mg,0, = Mg0
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Para 0 caso de metais que apresentem mais de um nox, valerdo as regras discutidas anteriormente,
podendo-se utilizar para diferenciacdo dos oxidos o numeral romano (I, Il, Il ou IV) ao final da
nomenclatura ou os sufixos 0so e ico, respectivamente, para 0 menor € maior valor de nox do elemento
metalico presente no oxido.

Exemplo:

Para diferenciarmos os tipos de 6xidos contendo o metal ferro poderemos utilizar:

FeO - oxido de ferro Il ou oxido ferroso.

Fe,0, = oxido de ferro Il ou Oxido férrico.

6.6.2 Oxidos acidos

Os oxidos dcidos ou anfoteros sdo sempre formados por ametais ou metais de nox elevado
(+5, +6, +7 etc.). Como exemplos, temos: 50,, NO,, CrQ,, CO, entre outros. Considerados oxidos
moleculares, devem ter o nox do elemento que acompanha o oxigénio, determinado por meio das
regras ja discutidas nas reagdes de oxirreducao.

A identificacdo de oxido acido se da por meio de suas reacdes quimicas caracteristicas:

. Todo oOxido acido reage com agua, formando um dacido.

Il. Todo Oxido acido reage com bases, formando sal e agua.

Exemplo:

Um tipico oxido acido é o CO, (didxido de carbono):

H.0
C0, + H0 ——» H,CO,

H O
C0, + 2NaOH —— Na,CO, + H.0

A nomenclatura padrao de um oxido acido segue a sequinte regra geral:
(prefixo) oxido de (prefixo) (nome do ametal ou metal)
A diferenca entre a nomenclatura dos Oxidos basicos esta na necessidade de se informar 0 numero

de oxigénios e do segundo elemento existente, por meio dos prefixos mono, di, tri, tetra, e assim por
diante. Assim, podemos definir a nomenclatura dos sequintes oxidos acidos por:

_®
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CO, ...~ dioxido de carbono.

CO - mondxido de carbono.

SO, > dioxido de enxofre.

SO, > trioxido de enxofre.

N,O, = pentoxido de dinitrogénio.

NO, - dioxido de nitrogénio.
6.6.3 Oxidos anféteros

Os oxidos anfoteros apresentam comportamento tanto de oxido basico como de oxido acido, ou
seja, apresentam tanto carater acido como carater basico e so reagirdo com funcoes quimicas de carater
forte (4cido ou base forte). Em geral, sdo dxidos moleculares, insolUveis em agua e que, portanto, terdo
como unica reacao caracteristica a de neutralizacdo em dcidos e bases fortes. Serao formados tanto por
metais (zinco, aluminio, estanho e chumbo) como por ametais (arsénio e antimonio).

A nomenclatura segue a mesma regra geral definida para os 6xidos basicos:

Oxido de (nome do metal ou ametal)

Sendo assim,

Zn0 - oxido de zinco.

AlLQ, = 6xido de aluminio.

PbO = oxido de chumbo Il ou dxido plumboso.

Pb,0, = oxido de chumbo IV ou 6xido plumbico.

Exemplo:

0 ZnO (6xido de zinco) € um tipico exemplo de Oxido anfotero e poderd ser identificado ao reagi-lo
com acido cloridrico (HCI) ou hidrdxido de sodio (NaOH).

Zn0 + 2HCI > ZnCl, + H0

/n0 + 2NaOH > Na,Zn0, + H.0

®_
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6.6.4 Oxidos neutros
Séo os Oxidos que ndo apresentam reatividade em dgua e nem com outras fungdes quimicas (acidos
ou bases). Portanto, ndo apresentam carater acido ou basico. Os dxidos neutros sdo de caracteristica

molecular, gasosos e formados por ametais.

Os trés oxidos neutros mais comuns sio: o monoxido de carbono (CO), o monoxido de dinitrogénio
(N,0) e o dxido nitrico (NO).

6.6.5 Peroxidos

Os peroxidos sdo Oxidos que apresentam o oxigénio com nox igual a -1. Qutra caracteristica
importante € que, ao reagirem com a dgua, formardo sempre uma base e dgua oxigenada (H,0,).

Amelhor forma de reconhecer um peroxido, portanto, € determinando o nox dos elementos presentes
em sua estrutura e constatando a alterag¢do no valor do nox do oxigénio de -2 para -1.

Os principais peroxidos encontrados sdo: perdxido de hidrogénio (H,0,), peroxidos de metais alcalinos
(Na,0,, Li,0, e K.0,) e perdxidos de metais alcalinoterrosos (Mg0,, Ca0, e Ba0,).

272

A nomenclatura dos peroxidos segue a regra geral estabelecida para os 0xidos basicos, entretanto,
para que se promova uma diferenciacao, inicia-se 0 nome pelo termo peroxido.

Sendo assim:

H,0, = peroxido de hidrogénio.

Na,0, = perodxido de sodio.

Li,0, = peroxido de litio.

K,0, = peroxido de potassio.

Mg0, => peroxido de magnésio.

Ca0, - peroxido de célcio.

BaO, -> peroxido de bario.

Os perdxidos reagem também com dcidos diluidos, formando sal e dgua dessa reagdo quimica.
Exemplo:

Um tipico peroxido encontrado € o peroxido de sodio (NaZOZ). Ao reagirmos essa substancia com
agua e com acido cloridrico diluido, teremos:
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Na,0, + 2H,0 2 2NaOH + H.0,
Na,0, + 2HCI - 2NaCl + HO,
6.6.6 Superoxidos

Os superdxidos sdo Oxidos que apresentam o oxigénio com nox -1/2. Reagem com agua ou acidos
diluidos, formando dgua oxigenada e oxigénio gasoso.

Exemplo:

Um exemplo comum de superdxido é o KO, (superdxido de potassio). Ao reagi-los com dgua e acido
cloridrico diluido, teremos:

2KO0, + 2H,0 > 2KOH + H0, + O,

2K0, + 2HCl > 2KCl + HO, + O,
'

e - Resumo

Os atomos sdo entidades muito pequenas e, por isso, ndo podem ter
suas massas expressas em unidades usuais de massa. Para isso, define-se
massa atdbmica como a massa de um atomo expressa em u (unidade de
massa atdmica baseada da massa do padréo do isotopo 12 do carbono) que
¢ representada pela média ponderada das massas atémicas dos isotopos
de cada elemento existente na natureza. Elas estdo disponiveis nas tabelas
periodicas. Da mesma forma, para se determinar a massa de uma molécula,
somam-se as massas individuais de cada componente da molécula e
define-se essa soma como sendo a massa molecular. Se juntarmos 1 mol de
particulas, obteremos 6,02 x 10% particulas. Esse numero chama-se Numero
de Avogadro. A massa molar passa a ser a massa agora, a massa em gramas
de um mol de atomos ou de moléculas de uma substancia. A massa molar
de um elemento ¢ numericamente igual a sua massa atbmica e a massa
molar de uma substancia ¢ numericamente igual a sua massa molecular.

Oxidacdo € a perda de elétrons ou um aumento numeérico do numero
de oxidagdo. Reducédo € o ganho de elétrons ou a diminui¢do numérica
do numero de oxidacdo. A substancia oxidada €é o agente redutor; a
substancia reduzida € o agente oxidante. Os numeros de oxidacdo
sao um dispositivo que utilizamos para acompanhar as mudancas nas
reacoes redox. Eles sdo atribuidos em funcgao das regras discutidas no
item 5.5.2 desta apostila.
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Dada a grande quantidade de substancias quimicas existentes na
natureza, € necessario que as agrupemos de acordo com suas caracteristicas
quimicas e fisicas, de modo a facilitarmos seu estudo e a previsibilidade de
suas reacdes e propriedades.

A cada grupo de substancias quimicas de caracteristicas comums
chamamos de Fungdo Quimica e nesta unidade foram estudadas as quatro
principais funcgdes quimicas inorganicas: dacidos, bases, sais € 0xidos.
As funcoes inorganicas foram estipuladas de acordo com a Teoria de
Arrhenius para dcidos e bases e até hoje € a forma mais tradicional e de
facil compreensdo para o ensino da Quimica Inorganica. A partir da Teoria
de Arrhenius, um acido é toda substancia quimica que, em dgua, sofre
ionizagdo liberando como unico cation o H*. Portanto, sdo exemplos de
acidos as substancias: HCl (4cido cloridrico), H,S0, (acido sulfurico), HNO,
(4cido nitrico) e H,PO, (4cido fosforico).

Aionizacao do acido na agua sempre produzira uma solucao eletrolitica
e, portanto, capaz de transferir corrente elétrica, devido a formacdo de um
anion especifico desse acido junto ao H*. O anion formado nessa ionizacéo
pode ser facilmente identificado por meio da chamada tabela de anions
ou pela simples regra de nomenclatura entre anions e acidos, onde o acido
com terminacao ico forma um anion com terminag¢do ato na ionizacao, um
acido com terminag¢do oso forma um anion com terminacao itonaionizacao
e um acido com terminacdo idrico forma um anion com terminacao eto.
Exemplo: O acido cloridrico ionizara liberando o anion cloreto, enquanto o
acido sulfurico ionizara liberando o anion sulfato.

Todos os acidos inorganicos sao soluveis em agua, entretanto, nem
todos apresentam grandes taxas (ou grau) de ionizagdo. Assim sendo,
classificaremos os acidos como fortes, moderados ou fracos de acordo
com a percentagem de moléculas que sofrerdo ionizacdo em agua. Como
exemplo, para um acido ser considerado forte, sera necessario que ionize,
a0 menos, 50% de suas moléculas em dgua (exemplo: HCl), enquanto um
acido fraco ionizara menos que 5% de suas moléculas (exemplo: HCIO). As
bases sdo substancias quimicas que sofrem dissociacdo iGnica na presenca
de agua, liberando como Unico dnion a hidroxila (OH-). A nomenclatura das
bases apresenta-se mais simples, uma vez que basta incorporar o termo
hidroxido ao nome do cation ligado a ele na formacdo da substancia.
Portanto, séo exemplos de bases: o NaOH (Hidroxido de sodio) e o Al(OH),
(hidroxido de aluminio).

Assim, como no caso dos acidos, as bases poderdo ter maior ou menor
grau de dissociacdo em dgua e, por conta disso, também receberdo a
classificacao de base fraca e forte. Tem-se, por definicdo, que as bases
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formadas por cations de metais alcalinos e alguns metais alcalinoterrosos
sdo consideradas fortes, enquanto a grande maioria das bases (demais
grupos de cations) formam bases fracas (incluindo os hidroxidos de
magnésio e berilio). Entretanto, ao contrario dos dcidos, poucas séo as
bases completamente soltveis em agua (apenas as formadas por cations
de metais alcalinos). Consideram-se como parcialmente ou praticamente
insoluveis as bases formadas por cations de metais alcalinoterrosos e as
demais séo consideradas insoluveis.

Dareacdoquimicaentredcidose bases,chamada reacdo de neutralizacao,
surgem 0s sais, que sao as substancias com pelo menos um cation diferente
do H* e um anion diferente do OH". A reacao de neutralizacdo, quando
completada, dard origem aos chamados sais neutros. A nomenclatura de
sais seque, praticamente, as mesmas regras dos acidos e bases, sendo que se
deve iniciar pelo nome do anion sequido pelo nome do cation presente na
estrutura dessa substancia. Assim como as bases, todo sal sofre dissociagdo
em agua, liberando ao menos um cation e um anion e assim dando origem
também a uma solucao eletrolitica. Como exemplos tipicos de sais temos o
cloreto de sodio (NaCl), o sulfato de magnésio (MgSO,) e o iodeto de potéssio
(KI). A obtencdo do anion gerado pela dissociacdo do sal também pode ser
obtida pela tabela de anions bastando se manter atento a terminacao do
adnion presente no sal (ato, eto ou ito). Quando a neutralizacdo ocorrer
de forma parcial (quantidade insuficiente do dcido ou da base na reagéo),
teremos a obtencdo dos chamados sais dcidos (exemplo: Na,HPO,) ou sais
basicos (exemplo: Ca(OH)CI). Também existem os chamados sais mistos que
sao aqueles obtidos a partir da reacao de dois acidos € uma base ou duas
bases e um acido (exemplo: KNaSO,).

Por fim, temos a quarta fungdo inorganica, o oxido, que € um
composto binario que apresenta o oxigénio sempre como o elemento mais
eletronegativo na estrutura quimica. Os Oxidos podem ser classificados
como 4cidos (quando formados por metais de nox +1a +4), basicos (quando
formados por ametais ou metais de nox de maior valéncia), neutros (alguns
casos de Oxidos ndo reativos e que, portanto, ndo se enquadram nas
definicdes anteriores), anfoteros (0xidos que tem tanto comportamento
acido quanto basico), peroxidos e superoxidos (esses dois Ultimos casos
apresentam substancias em que o oxigénio sofre alteracdo em seu valor
tradicional de nox).
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! Exercicios

Questao 1. Uma solucéo obtida pela adicdo de nitrato de calcio e sulfato de bario solidos em agua

contém os fons Ca*?, e NO,7, e Ba* 507 ..As citadas substancias podem ser representadas pelas
aq) 3 (aq) (ag)™ "4 (aq)

formulas:

A) Ba,(S0,), e Ca,NO,.

B) Ba,(S0,), e Ca,NO,.

C) Ba,SO, e Ca,NO,.

D) Ba(S0,), e Ca,(NO,)..

E) BaSO, e Ca(NO,)..

Resposta correta: alternativa E.

Analise das alternativas

A combinacado entre os dois cations e os dois anions dara origem a formacdo de dois sais.

Sabendo-se que todo sal € formado pela ligacdo iGnica entre cation e anion, poderemos construir
o0 sal como:

CaZ-NQE > Ca, (NO)), P Ca(NO,),

Ba2-S02 = Ba, (S0,), = BaSO,

4

Assim, as alternativas A e B sdo incorretas, pois se devem omitir os indices do cation e anion de
um sal quando forem de mesmo valor de valéncia. As alternativas C e D sdo incorretas, pois nao estao
corretos os indices dos anions.

Questdo 2. As substancias inorganicas podem ser classificadas, de acordo com sua composicao e
sua estrutura quimica, no que chamamos de funcdo quimica. Com base nos seus conhecimentos sobre
as funcoes inorganicas, classifique, respectivamente, as substancias: LiOH, HNO3 e K0.

A) Acido, base e sal.

B) Sal, base e oxido.

C) Acido, sal e base.

_®
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D) Base, acido e oxido.

F) Sal, 4cido e base.

Resposta correta: alternativa D.

Analise das alternativas

As bases sdo funcoes em que o Unico anion presente é a hidroxila (OH), os acidos sdo funcées
nas quais o unico cation presente € o H* e os oxidos sdo compostos binarios, ou seja, formados por
apenas dois elementos quimicos, sendo um deles sempre o oxigénio (sera sempre o elemento mais

eletronegativo). Assim, a substancia LIOH pode ser considerada uma base, a substancia HNO, pode ser
considerada um dcido e a substéncia K0 pode ser considerado um oxido.
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Unidade IV

Nesta unidade, em particular, vamos nos aprofundar nas caracteristicas principais dos compostos
organicos, bem como na nomenclatura basica e grupos funcionais mais importantes.

Assim, esperamos que tenha uma boa leitura e aproveite esse conhecimento para sua melhor
formacéo!

7 CL&SSIFICACI\O E PROPRIEDADES DO CARBONO NAS MOLECULAS
ORGANICAS

O carbono, principal elemento quimico presente nos compostos organicos, apresenta certas
caracteristicas quimicas que o tornam diferente dos demais elementos. Dentre essas suas propriedades
especificas, quatro serao fundamentais para a compreensao das substancias organicas:

l. O carbono € um elemento tetravalente: por apresentar numero atomico 6, apresenta 4 elétrons
de valéncia (ultimo nivel energético) e tendéncia a formacdo de ligacoes covalentes. Ou seja,
o carbono tende a compartilhar seus elétrons, de forma a tornar-se estavel. Pode-se afirmar,
portanto, que forma sempre quatro ligacoes covalentes.

Figura 52

Il. O carbono pode formar multiplas ligacoes com outro atomo: devido a necessidade de formar
quatro ligaces covalentes para que se atinja a estabilidade quimica, ele pode (quando possivel)
fazer uma, duas ou até trés ligacoes covalentes com o mesmo atomo. Dessa forma, em compostos
organicos, podem surgir as chamadas ligagoes:

e Simples: formada por apenas uma ligacdo covalente entre o carbono e o adtomo com o qual
compartilhou elétrons. Nesse caso, compartilha apenas dois elétrons.

C C Cc —

Figura 53
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® Dupla: formada por duas ligagcdes covalentes entre o carbono e o atomo vizinho com o qual
esteja compartilhando elétrons. Nesse caso, compartilha quatro elétrons (dois em cada ligagdo

covalente).
AN /
C=C
/ AN
Figura 54

® Tripla: formada por trés ligacoes covalentes entre o carbono e o atomo vizinho com o qual
compartilha elétrons. Nesse caso, compartilha um total de seis elétrons (dois em cada ligagdo
covalente).

—C=C-—

Figura 55

1.0 carbono se liga a varias classes de elementos quimicos: por ser um elemento quimico
tetravalente e capaz de formar multiplas ligagdes com os elementos, ele pode formar ligacoes
covalentes com todos os grupos de elementos quimicos da tabela periddica. Isso ocorre porque
ndo pode ser considerado essencialmente eletropositivo (forte tendéncia a doar elétron) nem
eletronegativo (forte tendéncia a receber elétron). Com isso, é possivel construir ligacoes
quimicas com elementos como o hidrogénio, enxofre, oxigénio, nitrogénio, cloro e outros,
dando origem a diferentes espécies quimicas que chamaremos de func¢do organica. O fato de
se ligar a diferentes elementos quimicos faz com que o0 nox do carbono também sofra variacao
de acordo com a ligacédo efetuada.

IV.0 carbono forma cadeias: por serem capazes de promover ligacao com outros atomos de carbono,
oxigénio e nitrogénio, as estruturas quimicas acabam assumindo forma de encadeamento curtos
ou mesmo longos e das mais variadas disposicoes entre os elementos.

T T
H—C—C—C—C——C—C—H
H H H H H H
Figura 56
H H H H
I
H—C—C—C—C—H
I
H H-C—H H H
|
H
Figura 57
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H H 0

HC—C—C— C—CH,

H CH

3

Figura 58

Diante dessas propriedades, os compostos organicos apresentam enorme variedade de disposicao
de ligacoes e presenca de elementos que fazem com que ele seja, sem duvida alguma, o maior grupo de
compostos quimicos presente na natureza.

7.1 Férmulas quimicas dos compostos organicos

As cadeias carbonicas podem ser demonstradas por meio de trés principais formulas quimicas:
estrutural, estrutural condensada e Bond-line.

|. Formula estrutural: indica toda a estrutura, ou seja, a disposicao de todos os atomos e ligacoes
covalentes presentes na cadeia (incluindo carbonos e hidrogénios, geralmente os que estdo em
maior nimero).

Exemplo:
|
H H H H Ho 0—H
| | | NeF N
H—Cc—C—H H—c—c:(|3 | [l
| | C C
HooH F H H 0/ >C< SH
H H
Figura 59 Figura 60 Figura 61

l. Formula estrutural condensada: € uma abreviacdo da formula estrutural, em que as ligacdes entre
carbono e hidrogénio sao omitidas na representacdo da cadeia. Trata-se da representag¢do mais
empregada, devido a sua facilidade de construcdo e interpretacao.

CH, - CH, - CH,—CH,—CH=CH - 0OH
Figura 62

CH, — CH = CH — CH — CH, — CH,
I
OH

Figura 63
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CH=—=CH
/ N
CH C —OH
\\ CH——CH //
Figura 64

lIl.Formula Bond-Line: € a representacao por meio de segmentos de reta ziguezagueados, em que tanto
0s carbonos como os hidrogénios da cadeia serao omitidos, restando apenas as representacoes
das ligacdes covalentes envolvidas. Essa representacao obedece ao sequinte codigo:

® a cadeia sera representada como um zigue-zague;

® as pontas corresponderdo ao grupo CH,;

® ajungdo de dois tragos correspondera a um grupo CH,;

® ajuncdo de trés tracos indicara um grupo CH;

® ajuncao de quatro tracos correspondera a um carbono quaternario.

O

A~

Figura 65
A conversao da formula estrutural condensada para Bond-line pode ser realizada da seguinte forma:

_CH,__CH,
H,C CH

2

Figura 66 - Butano

Apresenta quatro carbonos, €, portanto, teremos trés ziguezagueamentos para que se tenham
representados todos os carbonos da cadeia. E necessario lembrar que as extremidades também
representam carbonos que foram omitidos. Portanto, a representacdo sera:

/\/

Figura 67

Outro exemplo de conversao para estrutura Bond-line:

CH, CH,
~. —
H.C CII-I
CH

3

Figura 68 - 2-Metilbutano
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Apresenta quatro carbonos na cadeia principal € um carbono como ramificacdo. Serdo, portanto,
trés ziguezagueamentos para que se tenha a representacdo de todos os carbonos da cadeia e mais um
traco representando a ramificacdo no sequndo carbono a partir da extremidade da cadeia.

Figura 69

" ® Observacao

A representacdo Bond-line mantém visivel todos os demais elementos
que ndo sejam carbono e hidrogénio. Assim, deve-se ter atencdo ao
efetuar a conversdo para esse tipo de estrutura. E necessario o mesmo
cuidado com as ligacoes duplas e triplas, que deverdo estar indicadas no
ziguezagueamento indicativo da estrutura.

HC-CH=CH-CH, => \//\

Figura 70
H3C—I\II—CH2—CH3 => \ /\
CH, T
Figura 71

7.2 Classificacao do carbono presente na cadeia

O carbono da cadeia recebe uma classificacdo de acordo com a posicao que ocupa € 0 numero
de ligacoes efetuadas com outros atomos de carbono. Diante disso, o carbono pode ser:

Quadro 13
Primario Ligado a apenas um atomo de carbono diferente.
Secundario Ligado a dois atomos de carbono diferentes.
Terciario Ligado a trés atomos de carbono diferentes.
Quaternario Ligado a quatro atomos de carbono diferentes.
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Exemplo:

c,—C—C—C —C,

C C

1 1

Figura 72

0 exemplo de composto organico apresenta indicada a classificacdo de cada carbono presente
na cadeia principal e em suas ramificagdes. Assim, pode-se dizer que temos ai quatro carbonos
primarios, um carbono secundario, um carbono terciario € um carbono quaternario em sua
estrutura.

A classificacdo do carbono € importante, pois a reatividade deste muda em funcéo da presenca
de outros carbonos vizinhos e conhecé-la permite uma previsibilidade da ocorréncia da reacdo
organica.

7.3 Classificacao da cadeia carbénica

A cadeia carbonica recebe uma série de classificacdes como forma de agrupar as que apresentam
caracteristicas comuns e, assim, prever algumas propriedades quimicas e fisicas caracteristicas a esses
agrupamentos.

. Classificacdo quanto ao fechamento da cadeia carbonica principal

Poderemos classificar a cadeia como aberta (ou aciclica, ou alifatica) ou fechada (ciclica).

Quadro 14
Classificagio
I
Alifatica H—c—Cc—C—C—H
H H H H
CH,—CH,
Ciclica | |
CH,—CH,

Il Classificacdo quanto a disposicdo dos carbonos:

Podemos classificar a cadeia como normal ou ramificada. Uma cadeia normal € aquela em que todos
0s carbonos ligados se apresentam em uma unica sequéncia de encadeamento. E o que chamamos de

®_
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cadeia unica. Quando um ou mais carbonos formam encadeamentos diferentes da cadeia principal (com
maior numero de carbonos), teremos a chamada ramificagio e a cadeia entdo passa a ser chamada de
ramificada.

Quadro 15

Classificago

Normal
CII-IZ—CII-I2
CH,—CH,
H H H CH
I
H—c—C—C—C—H
[ I
Ramificada H CH H H
CH,H,
s
~ Lembrete

A ramificacdo € formada por um ou mais carbonos que saem do
encadeamento original (cadeia principal). Ndo confundir tal definicdo
com os chamados grupos funcionais, como a hidroxila (-OH) ou a
cetona (=0).

Il. Classificacdo quanto aos tipos de ligagdes

Com relacdo ao tipo de ligacdo quimica entre os carbonos presentes na cadeia, temos a
classificacdo em cadeia saturada e insaturada. Uma cadeia ¢ chamada de saturada quando os
carbonos encadeados estdo ligados apenas por ligacdes simples. Por outro lado, a existéncia
de uma ou mais duplas e triplas ligagdes entre os carbonos na cadeia faz com que esta seja
classificada como insaturada.

_@
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Quadro 16

Classificagio

Saturada
CH,—CH,
| |
CH,—CH,
| |
HC—C—C=C —CH,
Insaturada . i
HC = CI|-I
H,C CH,
N
0

IV. Classificacao quanto a natureza dos atomos

Com relagdo a natureza dos atomos presentes na cadeia principal, a esta pode ser classificada

como homogénea ou heterogénea. £ considerada homogénea quando, na cadeia principal, so existir
encadeamento entre carbonos.

Tabela 15

Classificagio

Homogénea
CII-IZ—CF2
CH,—CH,
H H H H
| |
H—C—C—0—C—C—H
| |
Heterogénea d d i i
HlC = CH
H,C CH,
N /7
0
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| ~
*s® Observacao

As cadeias ciclicas ou fechadas podem ser divididas em dois subgrupos,
de acordo com a disposicao, quando houver, das duplas ligacdes. Assim,
existem as cadeias aliciclicas ou ndo aromaticas e as cadeias aromaticas. A
cadeia aromatica € aquela em que se observa a formacédo do chamado anel
benzénico.

777\

Figura 73 - Benzeno (formula estrutural)

Costuma-se representar o anel benzénico pela sua estrutura simplificada:

Figura 74 - Benzeno (estrutura simplificada - anel aromatico)

@ Saiba mais

Gravidas expostas a poluicdo do ar podem dobrar risco de seus
filhos serem obesos.

Os compostos aromaticos vém sendo amplamente estudados devido a
potencial toxicidade. Uma noticia veiculada pelo portal da revista Veja em
abril de 2012 citou um estudo realizado pela Universidade de Columbia, EUA
publicado no American Journal of Epidemiology, que revela que mulheres
gravidas expostas a altos indices de poluentes atmosféricos podem dobrar
a chance dos filhos desenvolverem obesidade. Curiosamente, a principal
classe de poluentes capaz de interferir na possibilidade de ocorrer
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obesidade na crianca sao 0s chamados compostos aromaticos. De acordo com
a pesquisa, gestantes expostas a substancias aromaticas tiveram um aumento
em 1,7 vezes atendéncia de a crianca desenvolver obesidade. Saiba mais
acompanhando a noticia divulgada no portal Veja on-line, disponivel em:

<http://veja.abril.com.br/noticia/saude/gravidas-expostas-a-poluicao-
do-ar-podem-dobrar-risco-de-seus-filhos-serem-obesos>.

7.4 Nomenclatura basica dos compostos orgdnicos

Os compostos organicos tém seu nome dado em funcao da quantidade de carbonos na cadeia
principal, presenca de ligacao simples, dupla ou tripla e de grupo funcional.

De forma geral, se inicia a nomenclatura da cadeia principal utilizando prefixos indicativos da
quantidade de carbonos:

Tabela 16

Met 1
Et 2
Prop 3
But 4
Pent 5
Hex 6
Hept 7
Oct 8
Non 9
Dec 10

Assim, ao lermos a palavra metano, sabemos, pelo prefixo met, que a substancia quimica em questao
¢ formada por apenas um carbono. Por outro lado, ao lermos butano, sabemos, pelo prefixo but, que se
trata de uma substancia contendo quatro carbonos na cadeia principal.

Em geral, o termo do meio no nome do composto organico indica a presenca de ligacdo simples,
dupla ou tripla na cadeia principal. Assim,

Tabela 17
Ligacao Presente
an apenas simples
en pelo menos uma dupla
in pelo menos uma tripla
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Exemplo:
® butano: sabemos que se trata de uma cadeia contendo quatro carbonos e formada apenas por
ligagdes simples;

® hexeno: sabemos que se trata de uma cadeia contendo seis carbonos e formada por pelo menos
uma ligacdo dupla;

® pentino: sabemos que se trata de uma cadeia contendo cinco carbonos e formada por pelo menos
uma ligacéo tripla.

0 sufixo ou terminacdo dado ao composto organico indica qual a funcao organica a qual pertence

0 composto quimico. O sufixo correspondente a cada funcéao organica ¢ dado a seguir:

Tabela 18
Hidrocarboneto L. 0
Alcool ol
Cetona ona
Eter L. (o) (I— ano
Aldeido al
Acido Carboxilico acido e oico
Ester ato de .. ila
Haleto . eto de ... ila
Aminpa L amina
Amida L amida
Tiol ou Tiodlcool ... tiol
Fenol fenol

Importante:

O prefixo se refere a quantidade de carbonos na cadeia principal.
0 termo intermedidrio se refere a presenca de ligacao simples, dupla ou tripla.

0 sufixo se refere a funcdo organica a qual pertence o composto organico.

~ Lembrete
Toda nomenclatura de composto organico pode ser dividia em trés partes:
prefixo + intermediario + sufixo
Exemplo:

Propanal: um aldeido que contém cinco carbonos e apenas ligacoes simples.

_®
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8 PRINCIPAIS GRUPOS FUNCIONAIS ORGANICOS

Devido a enorme quantidade de substancias organicas existentes na natureza, mostra-se interessante
estabelecer uma divisdo entre eles de acordo com propriedades quimicas comuns. A essa divisao damos
o nome de funcdo organica. Cada uma das funcoes organicas ¢ identificada pelo chamado grupo
funcional, que € uma estrutura comum presente em todos os compostos de mesma funcdo organica.
Além disso, a nomenclatura de cada fungao organica apresenta algumas peculiaridades verificaveis por
meio da identificacdo da func¢do pelo sufixo acoplado ao nome da cadeia principal.

A nomenclatura de um composto organico deve obedecer as regras estabelecidas pela International
Union of Pure and Applied Chemistry, 6rgao internacional responsavel pela disseminacao do
conhecimento e pela organizagdo e normatizacdo da drea quimica.

8.1 Hidrocarbonetos

Compostos organicos formados, exclusivamente, por carbono e hidrogénio. Devido a quantidade de
hidrocarbonetos existentes na natureza, esse grupo € subdividido em:

® alcanos: hidrocarbonetos formados apenas por ligacoes simples;
® alcenos: hidrocarbonetos que possuam, no minimo, uma ligagdo dupla na cadeia principal;

® alcinos: hidrocarbonetos que possuam, no minimo, uma tripla ligacédo na cadeia principal.

Exemplos:
¢ Alcano
H H HH
| | | |
LR
H H HH
Figura 75
® Alceno
H,C — CH, — CH = CH,
Figura 76
¢ Alcino
CH=C~CH,
Figura 77
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A nomenclatura dos hidrocarbonetos seque a regra geral exposta anteriormente. Assim, temos:

H H HH

| | | |
H-0-C-C-C-
Figura 78 - Butano
H,C—CH,—CH=CH,
Figura 79 - Buteno
CH=C-CH,

Figura 80 - Propino

A posicdo da dupla ou tripla ligagdo em um hidrocarboneto devera ser sempre indicada antes do
termo intermediario (que define a ligacdo presente) no nome. Tal indicacdo é feita numericamente. A

enumeracao dos carbonos da cadeia deve seguir a ordem de proximidade da dupla ou tripla, ou seja,
comecaremos enumerando sempre pela ponta que estiver mais proxima da insaturacao.

Exemplo:

Penteno: a dupla se encontra na ponta da cadeia.

HBC/\/\CHZ
Figura 81
Pent-2-eno: a dupla se encontra no sequndo carbono da cadeia.
e~ X",

Figura 82
8.2 Haletos

Compostos organicos nos quais um dos hidrogénios da cadeia ¢ substituido por um halogénio (cloro,
flior, bromo ou iodo).

Exemplos:

Figura 83
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Cl

Figura 84

A nomenclatura dos haletos organicos segue o esquema indicado no item anterior. Sequndo a regra

geral, o halogénio (incluindo sua posicédo) deve ser indicado no inicio do nome do composto organico.
Dessa forma, temos:

H

|
CH, — C — CH,
|

Ce

Figura 85 - 2-Cloropropano

Cl

Figura 86 - Clorobenzeno

8.3 Alcodis

Compostos organicos nos quais um dos hidrogénios da cadeia é substituido por uma hidroxila (-OH).
Exemplos:

H H

| |
H—IC—(II—O -H

H H

Figura 87

H H H H

| | | |
H-C-C-C-C-0-

H H HH

Figura 88
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De acordo com a nomenclatura padrao ja discutida, o sufixo a ser empregado para identificacao do
grupo funcional € ol. Assim sendo:

H H

| |
H—IC—(IT—O -H

H H

Figura 89 - Etanol

H H HH

|
H-C-C-C-C-0-
H HHH

Figura 90 - Butanol

- ® Observacao

A posicao da hidroxila também deve ser indicada na nomenclatura. O
carbono ligado a hidroxila € enumerado a partir da ordem de proximidade
de uma das extremidades da cadeia. A posi¢do € indicada pelo numero no
inicio do nome do composto organico.

Exemplo:
OH
H,C — CII-I — CH, — CH,
Figura 91

Essa substancia sera chamada 2-butanol, pois a hidroxila esta ligada ao
segundo carbono de acordo com a regra de enumeragao.

8.4 Eteres

S8o compostos que apresentam o radical C - O - C, ou seja, 0 oxigénio se apresenta como um
heteroatomo no meio de uma cadeia carbonica.

Exemplos:

HC—-C—0-C—CH,
H I

2 2

Figura 92

_® .
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0

PN

H.C CH

3 3

Figura 93

As formas mais simples dos éteres assumem a nomenclatura oxi/ano, sendo que o lado contendo
0 menor numero de carbonos vem na primeira parte do nome e o lado contendo o maior numero de
carbonos vem na segunda parte do nome. Assim, temos:

HC—-C-0-C-CH,
I H

2 2

Figura 94 - Etoxietano

/\ 0
Figura 95 - Metoxietano

8.5 Cetonas

Séo compostos que apresentam o radical funcional (- C = 0), denominado carbonila. Nas cetonas, o
grupo carbonilico ocorre no interior de uma cadeia de carbonos e esta, em consequéncia, ladeado por
atomos de C.

Exemplos:

)k )k/\ 0
Figura 96 Figura 97 Figura 98

As formas mais simples das cetonas assumem a terminacao ona, devendo-se indicar a posicao do
grupo funcional na cadeia. Assim, temos:

)(L
Figura 99 - Propanona

0

A~

Figura100 - 2-Pentanona
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Y

0

Figura 101 - 3-Pentanona

8.6 Aldeidos

Séo compostos que apresentam o radical funcional (-CHO), denominado aldoxila. Neles, o grupo
carbonilico tem no minimo um atomo de H ligado.

Exemplos:
0
/\)k H
Figura 102

0

/\/\/\)J\H

Figura 103

As formas mais simples dos aldeidos assumem a terminacao al. Assim, temos:

0

A~

Figura 104 - Butanal

0

/\/\/\)J\H

Figura 105 - Octtanal
8.7 Acidos carboxilicos

Séo compostos que apresentam o radical funcional (- COOH), denominado carboxila. Nanomenclatura
oficial, a terminacdo empregada € oico.

_@ .
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Exemplos:

MOH

Figura 106 - Acido etanoico

0

Figura 107 - Acido metanoico
8.8 Aminas

530 compostos derivados da amonia, NH,, pela substituicdo de um ou mais dtomos de H por igual
numero de radicais alcoila ou arila. Apresentam formula geral R,N, em que R pode ser H ou um grupo
hidrocarboneto, como nos sequintes exemplos:

Funcao:
Rl
R,— N/
RZ
Figura 108

(em que R pode ser substituido por H ou hidrocarbonetos).

Exemplos:

NH

CH,CH,NH, (CH.N

Figura 109 - Etilamina Figura 110 - Trimetilamina Figura 111 - Fenilamina (anilina)

8.9 Amidas

530 compostos derivados da amonia, NH,, pela substituicdo de um ou mais dtomos de H por igual
numero de radicais acila. Podemos considerar o grupo funcional amida derivado de um acido carboxilico

com um grupo NR, substituindo OH do &cido.
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Funcao:

Figura 112
(em que R pode ser substituido por H ou hidrocarbonetos).

Exemplos:

40

-,

Figura 113 - Proprilamida

0
cH,—c 7
NH?

Figura 114 - Etilamida

@ Saiba mais

Existem muitas outras funcées organicas na natureza, responsaveis por
inumeras caracteristicas quimicas e fisicas dos materiais. Consulte sobre
as funcdes menos comuns (porém importantes) como os ésteres, tiois,
compostos nitrogenados, entre outros, no livro:

SOLOMONS, T. W. Graham; FRYHLE, Craig B. Quimica orgénica, v. 2. 10.
ed. Rio de Janeiro: LTC, 2012.

'

man « Resumo

Devido a numerosa presenca dos compostos organicos na natureza,
se faz necessario estudar suas caracteristicas basicas, de maneira
independente das funcdes chamadas inorganicas. Por definicao, o composto
organico € aquele em que o carbono esta presente estruturalmente como
o elemento central. O carbono € um elemento quimico peculiar, pois,
sendo tetravalente, permite a formacao de diferentes arranjos de ligacoes
covalentes com os outros elementos. Com isso, € possivel observarmos o
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atomo de carbono efetuando entre uma e trés ligacoes covalentes com um
atomo proximo. Tais arranjos de ligagdes covalentes sdo o que chamamos
de ligacdes simples (uma ligacdo covalente com outro dtomo), dupla (duas
covalentes com outro atomo) e tripla (trés covalentes com outro dtomo).
O carbono também apresenta a capacidade de, ao se ligar a outros atomos
(carbono, oxigénio, nitrogénio etc.), formar um encadeamento linear, o
qual chamamos cadeia carbonica.

As cadeias carbonicas, por sua vez, sofrem classificacao de acordo
com algumas caracteristicas como presenca de ramificacdo ou de ligagdo
dupla ou tripla. Assim, podemos classifica-las quanto ao seu fechamento:
cadeia alifatica (aberta) ou ciclica (fechada); disposicdo dos carbonos na
cadeia: cadeia normal (todos os carbonos alinhados na mesma cadeia) ou
ramificada (presenca de um ou mais carbonos fora da cadeia principal);
quanto ao tipo de ligacdo presente: saturada (presenca de apenas ligagoes
simples) ou insaturada (presenca de, no minimo, uma dupla ou tripla
ligacdo na cadeia principal); quanto ao tipo de atomo presente na cadeia
principal: homogénea (cadeia principal formada apenas por carbonos) e
heterogénea (presenca de um ou mais atomos diferentes do carbono na
cadeia principal).

Outra importante caracteristica dos compostos organicos é que as
reacOes ocorrem de acordo com a caracteristica do carbono na cadeia.
Assim, para prever em qual carbono a reagdo quimica ocorrera, € necessario
classificar os diferentes carbonos de acordo com sua posi¢do na cadeia € 0
numero de ligacdes efetuadas com outros carbonos. Para essa classificacao,
sdo definidos os chamados carbonos primarios (ligados a apenas um
carbono), secundarios (ligados a dois carbonos), terciarios (ligados a trés
carbonos) e quaternarios (ligados a quatro carbonos). A estrutura de um
composto organico pode ser reconhecida pela sua nomenclatura, uma vez
que o nome édado por tréssubdivisées: prefixo (indica o niimero de carbonos
presente na cadeia principal), trecho intermediario (indica se apresenta
apenas ligacoes simples ou se contém ligacoes duplas efou triplas) e sufixo
ou terminacdo (indica o grupo funcional do qual a substéncia faz parte).
E importante saber reconhecer o grupo funcional do qual a substancia
organica estudada faz parte, pois cada qual tera propriedades quimicas e
fisicas distintas. Assim, entende-se que as reac6es quimicas que ocorrem
para um aldeido sdo distintas das reacdes quimicas que ocorrem para um
hidrocarboneto, por exemplo.

Dentre as principais funcdes organicas de interesse na area bioldgica,
temos os hidrocarbonetos (formados apenas por carbono e hidrogénio),
haletos (presenca de halogénios substituindo um ou mais hidrogénios da
cadeia), alcodis (presenca de hidroxila substituindo um ou mais hidrogénios),
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aminas (nitrogénio substituindo um ou mais hidrogénios), cetonas (presenca
da carbonila entre carbonos na cadeia principal), aldeidos (presenca de
aldoxila nas extremidades da cadeia), acidos carboxilicos (presenca de
carboxila nas extremidades da cadeia) e amidas (presenca de um grupo
amina substituindo 0-OH da estrutura original de uma carboxila).

! Exercicios

Questao 1. Considere as estruturas moleculares do naftaleno e da decalina, representada pelas
formulas em seguida:

Figura 115 - Naftaleno

Figura 116 - Decalina

Substituindo, em ambas, um atomo de hidrogénio por um grupo hidroxila (OH), obtém-se dois
compostos que pertencem, respectivamente, as funcoes:

A) Alcool e fenol.

B) Fenol e fenol.

C) Fenol e alcool.

D) Alcool e alcool.

D) Aldeido e alcool.

Resposta correta: alternativa C.

Analise das alternativas

- OH ligado ao anel aromatico (carbono insaturado) caracteriza a funcéo fenol.

- OH ligado a carbono saturado caracteriza a funcéo alcool.
Assim, a molécula da esquerda, por apresentar carbonos insaturados e se configurar como anel
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aromatico, dara origem a um fenol. Por outro lado, a molécula da direita, por apresentar apenas carbonos
saturados, dara origem a um alcool na substituicado do hidrogénio por hidroxila.

Questao 2. O citral tem forte sabor de limao e € empregado em alimentos para dar sabor e aroma
citricos.

H H
| |
C-gog-CoCotc-C
CH, H H HCH, H

40

“OH
Figura 117
A formula estrutural do citral apresenta:

A) Dois carbonos terciarios.

B) Cadeia carbonica saturada e ramificada.
C) Cinco carbonos primarios.

D) Cadeia ciclica e insaturada.

E) Cadeia carbOnica heterogénea.
Resposta correta: alternativa A.
Analise das alternativas

O citral apresenta dois carbonos terciarios, que sdo os carbonos ligados covalentemente (néo
importando se por simples, dupla ou tripla ligacdo) a outros trés carbonos na cadeia. A alternativa B é
incorreta, pois a cadeia principal apresenta ligacdes duplas entre os carbonos, configurando insaturacao.
A alternativa C € incorreta, pois, a cadeia apresenta apenas quatro carbonos primarios, que sdo 0s
carbonos ligados covalentemente a apenas um carbono na cadeia. A alternativa D € incorreta, pois,
a cadeia € aberta. A alternativa E € incorreta, pois a cadeia principal ¢ formada apenas por carbonos,
configurando a chamada cadeia homogénea.
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